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1 Предмет химии. Задачи и значение 

химии. Место химии в 

естествознании. Основные 

положения 

1.1. Предмет и задачи химии 

Химия как наука о веществах и их превращениях зародилась 

предположительно в Древнем Египте более 5000 лет тому назад 
(около 3000 г. до н.э.). Временем возникновения химии как точ
ной науки принято считать середину XVIII века, когда были опуб
ликованы труды М.В.Ломоносова, А.Лавуазье, Ж.Пруста и ряда 

других крупных ученых. В 1871 г. в работе «Основы химии» Д.И. 
Менделеевым было дано следующее определение: «Химия - это 

учение об элементах и их соединениях». В настоящее время об

щепринятым считается следующее определени;е: 

Химия - это наука о веществах, их свойствах и превра

щениях, а также явлениях, сопровождающих эти превра

щения. 

Предмет современной химии - это вещества и явления, 

п оисходящие на атомно-молекуля ном у овне. 

Превращения веществ, которые сопровождаются изменени

ем состава молекул, называются химическими реакциями. 

В настоящее время известно более десяти миллионов веществ, 

которые можно разделить (наряду с другими классификациями) 

на простые и сложные, на чистые вещества и смеси._ 

Основными задачами химии являются: 

- изучение веществ и их свойств; 

- получение веществ с заранее заданными свойствами; 

- исследование энергии химических превращений; 

- развитие и интенсификация химической промышленности, раз-

работка экологически безопасных и безотходных технологий. 

Современная химия составляет обширную область человечес

ких знаний и играет огромную роль в развитии научно-техничес

кого прогресса. Химия проникает фактически во все отрасли на-
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учной и практической человеческой деятельности, обеспечивая 

переработку природных ресурсов и создавая новые, неизвестные 

в природе материалы. Использование достижений химии в про

мышленности позволяет производить строительные материалы, 

твердые, сверхтвердые и жаропрочные сплавы, синтетические 

каучуки и искусственные волокна, п,ластические массы и взрыв

чатые вещества, красители, минеральные удобрения, лекарствен

ные вещества и многое другое. 

Химия имеет огромное значение не только для практической 

деятельности человека, но и для научного понимания картины 

мира. Явления и объекты природы изучаются естественными на

уками~ физикой, химией, J'еологией и т.д. 

Химия изучает явления и объекты природы на молекулярно

атомном уровне, в отличие, например, от биологии или геологии, 

изучающих более крупные образования. 

В химии принято выделять следующие большие разделы: 

общая, неорганическая •. органическая, физическая, аналитичес
кая химия, а также химия высокомолекулярных соединений. В 

последнее время активно развивается математическая химия. Од

нако четких границ раздела между этими областями химии пе 

существует. Например, без использования положений и методов 

аналитической или физической химии невозможно развитие ос

тальных направлений химии. 

Химия тесно связана с другими естественными науками. В 

результате ее интеграции с физикой, биологией, геологией и т.д. 

возникли биохимия и молекулярная биология (изучающие хими

ческие явления в живых организмах), геохимия (изучает законо

мерности поведения химических элементов в земной коре), кос

мохимия (изучает элементный состав космических тел) и другие. 

1.2. Вещество. Основные положения 

В широком смысле слова вещество представляет собой одно

родный вид материи, каждая частица которого обладает одинако

выми физическими свойствами. Наиболее важными физически

ми свойствами, .присущими каждому веществу, являются его 

агрегатное состояние, цвет, плотность, температура плавления и 

кипения, тепло- и электропроводность. 

С точки зрения современной химии, под веществом подразу

мевают абсолютно чистую, без примесей материю, причем еди

ничная ч.астица материи (молекула или атом) уже образует веще-
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ство, обладает химическими свойствами и может превращаться в 

другие вещества. 

Одной из основ химии, описывающей строение вещества, яв

ляется атомно-молекулярная теория. Основателями представле

ний об атомно-молекулярном строении вещества считают древне

греческих философов Левкиппа (500-428 г. до н.э.) и его ученика 
Демокрита (460-370 г. до н.э.). Левкипп полагал, что вещество 
можно делить до тех пор, пока не образуются мельчайшие неде

лимые частицы. Он полагал также, что вещество образуется, 

когда сталкиваются движущиеся в пустоте частицы, причем не 

просто сталкиваются, но и связываются между собой в различных 

соотношениях. Демокрит назвал эти частицы атомами (по-гре

чески атомос - неделимый) и высказал предположение о том, 

что различие веществ вызвано различием форм, размеров и поло

жения в пространстве атомов образующихся веществ. 

В середине XVII в. атомно-молекулярная теория была впер
вые подтверждена экспериментально Р.Бойлем и Э.Мариоттом в 

работах по изучению газов и в основном сформулирована М.В.Ло

моносовым в середине XVIII в. 
Окончательно основные положения учения об атомах и моле

кулах были признаны на Первом всемирном конгрессе химиков в 

1960 г. (Карлсруэ, Германия). 
Молекула - это наименьшая частица вещества, обладающая 

его химическими свойствами. Химические свойства молекулы 

определяются ее составом и строением. 

Понятия молекулы с точки зрения физики и химии не всегда 

совпадают. Физика рассматривает молекулы сами по себе, а 

химия - во взаимосвязи веществ друг с другом. Типичный при

мер - угольная кислота (Н2СО3): для химика это обыденное веще
ство, а для физика она не существует из-за неспособности к ста

бильному самостоятельному существованию (распадается на С02 
иН20). 

С точки зрения современной химии, молекула - это на

именьшая электронейтральная совокупность атомов, обра

зующая определенную структуру с помощью химических 

связей. Атомы в молекуле взаимодействуют только друг с 

дDугом, а не с атомами дn"гих молекул. 

Индивидуальные молекулы существуют только в газовой 

фазе, когда молекулы разделены значительными расстояниями и 

атомы разных молекул химически не взаимодействуют между 

собой. 
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Во всех остальных фазовых состояниях (см. главу 8) частицы 
(атомы или молекулы) взаимодействуют между собой, образуя 

вещество, то есть совокупность большого числа взаимодействую

щих между собой частиц. 

Все вещества состоят из атомов. 

Атомы - это мельчайшие химически неделимые частицы 

вещества. Атом электронейтрален и состоит из положитель

но заряженного ядра и движущихся вокруг него отрица

тельно заряженных электронов. 

Ядро атома содержит протоны и нейтроны. Число электронов 

в атомах равно положительному заряду ядра; заряд ядра равен по 

величине и противоположен по знаку сумме зарядов электронов. 

Ионы - это электрически заряженные частицы, образовав

шиеся из атомов (или группы атомов) вследствие потери или 

присоединения электронов. 

Положительно заряженные ионы называются катионами, а 

отрицательно заряж-енные - анионами (см. главу 6.5). При фи
зических превращениях ионы не изменяются. 

Вид атомов с определенным зарядом ядра называется хими

ческим элементом по-г ечески элемент - составная часть). 

В настоящее время известно 114 элементов, около 90 из кото
рых существуют в природе, а остальные получены искусственно 

путем ядерных реакций. Названия и символы элементам с поряд

ковыми номерами от 104 до 109 были присвоены комиссией 
ИЮПАК в 1995 г. В 1999 г. учеными Объединенного института 
ядерных исследований (г. Дубна) в сотрудничестве с учеными 

США синтезирован 114-й элемент. Он имеет массу 289 и теперь 
замыкает таблицу химических элементов. 

Интересно, что наибольшее распространение в природе имеют 

элементы малой атомной массы: в космосе это водород и гелий, в 

живых организмах - водород, кислород, азот и углерод, в земной 

коре - кислород, кремний, алюминий и железо. 

Интересно отметить также, что вне Земли в пределах, досяга

емых для наблюдения, не обнару~JНО элементов, отличающихся 

от тех, которые уже открыты. Более того, элементы, из которых 

состоят падающие на Землю метеориты, идентичны с земными. 

По-видимому, известное нам многообразие элементов сохраняет 

свою универсальность для всей Вселенной. 
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По предложению шведского химика Й.Я.Берцелиуса (1779-
1848 гг.) химические элементы обозначают символами - первы

ми буквами их латинского названия. 

Например, латинское название кислорода- Oxygenium, поэ
тому кислород обозначают символом о-. В случае, если первые 

буквы латинских названий совпадают, используют две буквы. 

Например, водород (Hydrogenium) обозначают символом Н, гелий 
(Helium) - Не, а ртуть (Hydrargyrum) - Hg. 

Состав соединений обозначают с помощью химических формул. 

Химическая формула - это ус.Лови а я запись состава веще
ства с помощью символов элементов и подстрочных ин

дексов. 

Индекс обозначает число атомов данного элемента в молеку

ле. Число, стоящее перед химической формулой, называют коэф

фициентом. 

Например, запись 3Н2 означает - три молекулы водорода, 

каждая из которых состоит из двух атомов водорода; Н20 - одна 

молекула воды (коэффициент 1 подразумевается) состоит из двух 
атомов водорода и одного атома кислорода 1 • 

Вещества могут состоять из атомов одного или нескольких 

химических элементов. 

Простыми называются вещества, которые состоят из атомов 

одного химического элемента. 

Например, азот, кислород, водород, сера, медь, ртуть, желе

зо - простые вещества. 

Сложными называют вещества, которые состоят из атомов 

разных химических элементов. 

Например, в состав воды входят атомы элементов водорода и 

кислорода. 

Важно понимать различие между терминами «простое веще

ство>) и «химический элемент>). Например, азот как химический 

элемент - это вид атомов с зарядом ядра +7, которые могут вхо
дить в состав простого вещества (азота) или сложных веществ 

(аммиак, азотная кислота, белки и т.д.). Как простое вещество 

азот характеризуется определенными физическими и химически

ми свойствами. 

Следует отметить, что химические формулы отражаю·~' состаu молекул только 

газообразных ве:Ществ, для твердых и жидких веществ формулы обычно отража

ют только простейшее соотношение а1'ОМОВ в молекуле. 
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Один и тот же элемент может образовывать разные простые 

вещества - это явление называется аллотропией. Различные 

простые вещества, состоящие из атомов одного элемента, называ

ют с я аллотропными модификациями. Явление аллотропии 

может быть вызвано двумя причинами: 

- разным числом атомов в молекуле; 

- образованием различных кристаллических форм (см. также 

главу 7). 

Например, молекула фосфора в газообразном состоянии со

стоит из четыреХ атомов фосфора (Р 4) (Р 2 при температуре выше 

1400°С). Твердый фосфор образует несколько аллотропных моди
фикаций, наиболее известны из которых - белый, черный и крас

ный фосфор, структура, физические и химические свойства кото

рых сильно различаются. 

Элемент кислород имеет две аллотропные модификации -
кислород 0 2 и озон 0 3 , а элемент углерод - четыре (алмаз, графит, 

карбин (линейный полимер углерода) и фуллерен С60 - сферичес

кая молекула, полая внутри). 

1.3. Относительная масса :элемента 

Массы атомов и молекул очень малы. Например, масса атома 

водорода составляет 1,67 • 10-2
; кг, кислорода - 2,66 • 10-26 кг, 

железа - 9,30 • 10-26 кг. Производить расчеты таких величин не
удобно. Поэтому в качестве единицы измерения выбирают массу 

одного из атомов. Английский ученый Д.Дальтон предложил в ка

честве единицы измерения атомной массы массу атома водорода. 

В настоящее время в качестве атомной единицы массы 

(а.е.м.) используют 1/12 массы атома углерода: 

1а.е.м.=1/12 т (12С) = 1/12 • 2 · 10-26 кг 

1а.е.м.=1,6605 • 10-24 г 

Значение относительной атомной или молекулярной массы 

показывает, во сколько раз масса атома или молекулы больше, 

чем 1/12 массы атома углерода изотопа 12С. 
Относительная атомная масса и относительная молекулярная 

масса - безразмерны.е величины. , 
Относительная атомная масса обозначаетсяАr (от латинского 

relative - относительный). Например, относительная атомная 

масса кислорода Ar(O) = 15,999, относительная атомная масса 
хлора Ar(Cl) = 35,459. Обычно значение Ar округляют до целого 
числа или до десятых долей. 
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Относительную молекулярную массу обозначают М r• она 

равна сумме относительных масс атомов, входящих в состав мо

лекулы. Например: 

M,.(FeCl,) ~A,.(Fe) + 3 •A,.(Cl) ~ 55,847 + 3 •35,4527 ~ 162,2051 

Абсолютная масса атома (молекулы) равна относительной 

атомной (молекулярной) массе, умноженной на а.е.м.: 

тА =Аг· lа.е.м, тм =Мг· lа.е.м. 

1.4. Моль. Молярная масса 

Количество вещества определяется числом частиц, из кото

рых состоит данное вещество (атомов, молекул, ионов и других), 

и обозначается греческой буквой v (ню). 

Для характеристики количества вещества в химии использу

ют особую единицу измерен:ия - моль. 

Моль - это количество вещества, которое содержит столько 

структурных единиц (атомов, молекул или других), сколь

ко атомов углерода содержится в 0,012 кг (12 г) изотопа 
углерода 12С. 

Экспериментально установлено, что один моль любого вещества 

содержит 6,02 • 1023 частиц (атомов, молекул или других). Число 
частиц, содержащееся в одном моле вещества, называют числом 

Авогадро. Физико-химическая постоянная, соответствующая 

этому числу, называется постоянной Авогадро и обозначается N А: 

6 02 . 1023 

N - ' 6 02 1023 моль- 1 

А- lмоль - ' 

В настоящее время известно более 60 независимых экспери
ментальных методов определения значения N л· 

Молярная масса связывает количество вещества с его массой. 

Молярная масса - это масса 1 моля вещества, то есть отношение 
массы вещества (т) к его количеству (v), выраженное в кг/моль 
или г/моль: 

т 
1Vl = V 

Массу атома (молекулы) находят делением молярной массы 

на постоянную Авогадро: 

м 
m=

Nл 



2 Химические превращения. 

Основные стехиометрические 

законы химии 

2.1. Химические превращения 

Химические превращения (другое название - химические 

реакции) - это превращения веществ, которые сопровождаются 

изменением их состава и (или) строения. 

Для записи химических реакций используют уравнения и 

схемы. 

Химическим уравнением называют условную запись хими

ческой реакции с помощью химических знаков и формул. 

В левой части уравнения записывают формулы веществ, всту

пающих в реакцию, а в правой - формулы веществ, образующих

ся в результате реакции (продуктов реакции). При этом количе

ство атомов каждого элемента в обеих частях уравнения совпадает 

(в отличие от схемы). 

Раздел химии, изучающий количественные соотношения 

(объемные и массовые) веществ, участвующих в химических ре

акциях, называется стехиометрией. 

Коэффициенты перед формулами веществ в химических ре

акциях называют стехиометрическими коэффициентами. 

Количества веществ, соответствующие уравнению реакции, 

называют стехиометрическими количествами. 

Например, уравнение реакции растворения золота в царской 

водке (смеси 1:3 концентрированных азотной и соляной кислот) 
записывают так: 

Au + HN03 + 3HCl = AuCI3 + NO + 2Н2О 

2.2. Основные 3аконы стехиометрии 

В основе стехиометрии лежат четыре закона: закон сохране

ния массы веществ, закон постоянства состава вещества, закон 

кратных отношений и закон эквивалентов. 
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Закон сохранения массы веществ 

Независимо сформулирован и экспериментально подтверж

ден М.В.Ломоносовым (в 17 48-1756 гг.) и французским химиком 
А.Лавуазье (в 1789 г.): 

Масса веществ, вступивших в химическую реакцию, равна 

массе всех п одуктов еакции 1 • 

Закон сохранения массы веществ сыграл огромную роль в 

развитии атомно-молекулярного учения. Он подтвердил, что, по

скольку в химической реакции масса системы (совокупности ве

ществ) не изменяетсЯ, то образования или разрушения атомов в 
химической реакции не происходит. Значит, при реакции моле

кулы обмениваются атомами, но общее число атомов каждого 

вида не изменяется. Атомы в ходе химической реакции не изме

няются. 

Закон сохранения массы является частным случаем закона 

сохранения энергии2 : 

Другими словами, в изолированной системе энергия (мера 

движения и взаимодействия различных видов материи) не произ

водится И не исчезает, а только переходит из одной формы в дру

гую. Взаимосвязь массы и энергии выражает уравнение Эйн

штейна: 

Е=т·с"\ 

где Е - энергия, т - масса, с - скорость света в вакууме (с = 

3 • 108 м/сек). 

Закон постоянства состава вещества 

Закон постоянства состава вещества впервые сформулировал 

Ж.Пруст (1801-1807 гг.): 

Каждое химическое соединение имеет вполне определен

ный и постоянный состав. 

Формулировка М.В.Ломоносова: «Все пере)'!ены, в натуре случающиеся, такого 

суть состояния, что сколько у одного тела отнимается, столько присовокупится 

к другому•. 

2 М.В.Ломоносов формулировал закон сохранения как единый закон вечности 

материи и движения: •".ежели где убудет несколько материи, то умножится в 

другом месте." Сей всеобщий естественный ;щкон простирается и в самые пра

вила движения: ибо тело, движущее своею силою другое, столько же оныя у себя 

теряе·1·, СF.:олько сообщает другому, которое от него движение получает•. 
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Как следствие, отсюда вытекает, что состав химического со

единения не зависит от способа его получения 1 • 

Закон эквивалентов 

Понятие эквивалента было введено Д.Дальтоном (1803 г.). 
Эквивалент - это весовое количество элемента, соединяю

щееся с одной (точнее, с 1,00797) весовой частью водорода или 
замещающее его в соединениях. 

Закон эквивалентов гласит: 

Элементы всегда соединяются между собой в определенных 

весовых соотношениях, соответствующих их эквивален

там. Это означает,что состав любого сложного вещества 

может быть выражен целыми числами эквивалентов входя

щих в него элементов. 

Закон кратных отношений 

Закон кратных отношений был сформулирован Д.Дальтоном 

в 1803 г.: 

Если два элемента образуют между собой несколько соеди

нений, то весовые количества одного элемента, соединяю

щегося с одним и тем же весовым коли'чеством другого, 

относятся междv собой как небольшие числа. 

Классическая иллюстрация закона кратных отношений 

пример оксидов азота. 

Название и формула Состав оксида, '% Вес. часть Относи-

оксида кислорода тельное ве-

азот кислород на 1 вес. совое со-

часть азота держание 

кислорода 

Оксид азота (1), N20 67.3 36.3 0,57 1 

Оксид азота (II), NO :16,7 53.3 1.14 i 2 

Азотистый ангидрид, N 2Оз 36,8 63,2 1, 71 3 

Диоксид азота, N02 30,4 69.6 2.28 4 

Азотный ангидрид, N205 25,9 74.1 2,85 5 

В такой формулировке за:кон постоянства состава справедлив только для соеди

нений молекулЯрной структуры (состоящих из молек"ул). Состав соединений 

немолеI<:улярной структуры (атомной, ионной или с металлической решеткой) 

не является постоянным и может заБисеть от способа получения. 



3 
Строение атома. Атомное ядро. 

Изотопы. Стабильные и 

метастабильные ядра. 

Радиоактивные превращения, 

деления ядер и ядерный синтез. 

Уравнение радиоактивного распада. 

Период полураспада 

3.1. Строение атома 

Основные объяснения всех химических явлений базируются 

на представлении о строении атомов. 

В 1886 г. А.М.Бутлеров высказал гениальное предположение 
о том, что атомы « ••• не неделимы по своей природе, а неделимы 
только доступными нам средствами ... )) . Экспериментальные до
казательства того, что атомы построены из более мелких частиц, 

были получены физиками только в конце XIX столетия. 
В 1895 г. английский ученый Крукс в экспериментах по 

электрическому разряду в газах при низких давлениях обнару

жил так называемые «Катодные лучи• - поток отрицательно 

заряженных частиц. Позже английский физик Дж.Дж.Томпсон 

предположил, что эти отрицательно заряженные частицы при

сутствуют в любом веществе; их назвали электронами 1 • Амери
канский физик Милликен определил значение электрического 

заряда электрона. Этот заряд (1,60·10-19 Кл (кулон)) называют 
элементарной единицеU заряда. 

В опытах А.Беккереля (1896) и далее М.Склодовской-Кюри 
было открыто явление самопроизвольного распада атомов некото

рых элементов. Это явленИ.е изучалось в основном на соединениях 
радия (радий и полоний были выделены М.:Кюри в 1898 г. )2

• было 
названо радиоактивностью и послужило прямым доказательст

вом сложного строения атома. 

Дальнеi;iшие исследования, проведенные в основном Э.Резер

фордом и его сотрудниками Гейгером и Марсденом, привели к 

идее о планетарном строении атома (Резерфорд, 1911). По этой 
модели в центре атома находится положительно заряженное 

ядро; объем ядра составляет ничтожно малую часть объема атома. 

1 По-гречески electron - янтарь - вещество, электризующееся от трения. 

2 М.Кюри выделила эти элементы из урановой руды и назвала открытые ею эле

менты полоний (Польша - родина М.Кюри) и ради» (от латинского po\onia и 
radius - луч). 
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Таблиuа 1. Массы и заряды thvндаментальных частиц. 

Части:ца Заряд, Кл Относитель- Масса, кг Масса, а.е.м. 

ный заряд 

протон +1,6022·10-19 +1 1,6726·10-27 1,0073 

нейтрон о о 1,6750·10-27 1,0087 

электрон -1,6022·10-19 -1 9,1095 • 10-31 5,4858 • 10 4 

Вокруг ядра вращаются электроны, размер атома определяется 

размерами орбит, по которым двигаются электроны. 

Позднее, в 1920 году, Э.Резерфордом был открыт протон и 
Дж.Чедвиком (сотрудником Резерфорда)- нейтрон (1932). 

К настоящему времени сформировалось следующее представ

ление о строении ат~ма: 

1. Атом состоит из взаимодействующих между собой ядра и элек
тронов. Масса атома составляет около 10-27-10-25 кг, его ради
ус - около 10-15 м. 

2. Ядро атома заряжено положительно, а электроны - отрица

тельно. 

3. В состав ядра входят протоны1 и нейтроны2 , их общее назва
ние - нуклоны. Протон имеет nоложительый заряд, по абсо

лютному значению равный заряду электрона. Нейтрон пе 

имеет заряда. Заряд ядра (Z) равен числу протонов. 
4. Число протонов в ядре равно порядковому номеру элемента в 

периодической системе (см. главу 5). Сумма чисел протонов 
(N Р) и нейтронов (N) соответствует массовому числу атома (А): 

A=NP+N 

Масса электрона в 2000 раз меньше массы протона, поэтому 
масса атома определяется массой ядра. 

5. Атом электронейтрален. Число электронов равно числу прото
нов в ядре. Электроны вращаются вокруг ядра и составляют его 

электронную оболочку. 

3.2. Изотопы 

Химическим элементом называют вид атомов с одинаковым 

зарядом ядра. Разновидности атомов данного элемента, отличаю

щиеся Друг от друга числом нейтронов (следовательно - массой 

ядра), называют изотопами3 • 

1 От греч. protoп - первичное. 

2 От лат. neutruш - ни то, ни друrое, нечто промежуточное. 

3 От греческого (isos + topos) - одинаковый (равный)+ место. 
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Иными словами, изотопы __._ это атомы одного элемента, 
имеющие разную массу. 

При обозначении изотопов обычно указывают общее число 

протонов и нейтронов, например, калий - 39, или 39К. 
Термин нуклид используют для описания любых атомных 

структурных единиц, для которых указано число протонов и ней

тронов. Радионуклид - это радиоактивный нуклид. 

Ну:клиды обозначают так: 

Нуклонное число 

Символ иди 
Массовое число 

Чис""JО протонов 

Атомный номер Символ 

н '•о ''с1 ' " ' м апример, 8 , 17 , протон 1р, неитрон 0п и т.д. ожно ска-

зать, что изотопы - это нуклиды одного элемента. 

Обычно в природе существует несколько изотопов одного хи

мического элемента. 

Если элемент представляет собой смесь изотопов, то атом· 

ная масса элемента равна среднему зна'lению из масс всех его 

природных изотопов с y'lemoм их распространенности. 

Некоторые химические элементы встречаются в природе в 

виде только одного стабильного изотопа (например, фтор, натрий, 

фосфор и др.), по у большинства элементов встречается несколько 

изотопов (обычно два, три, четыре, а олово - это природная смесь 

десяти изотопов). 

Разные изотопы одного элемента не имеют специальных на

званий. Единственное исключение - это водород, каждый изотоп 

которого имеет свое название и символ: ~ Н - протий, ~D - дейте

рий, ~Т - тритий. 

Химические свойства изотопов одного элемента практически 

одинаковы. Действительно, химические-свойства определяются 

строением электронных оболочек атомов, а они у изотопов одина

ковы (как одинаковы заряды их ядер). 

Изотопы могут быть устой'lивыми и неустойчивыми (радио

активными). Продолжительность существования различных ра

диоактивных изотопов тоже разная - от тысячных долей секун

ды до тысяч миллионов лет. 

Есть элементы, все изотопы которых радиоактивны. К ним 

относятся элементы, расположенные в периодической таблице 

после висмута, а также технеций и прометий. Такие элементы 

называются радиоактивными. 
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3.3. Радиоактивные превращения 

Атомы некоторых элементов неустойчивЬI и распадаются с 

образованием более легких атомов (одного или нескольких). Ядро 

при этом расщепляется, и из его протонов и нейтронов образуются 

новые ядра. Электроны исходного атома образуют электронные 

оболочки новых атомов.- Такой процесс называется радиоактив

ным распадом, а сам элемент называетсярадиоактивньtм. 

Если превращения атомных я:дер обусловлены их взаимодей

ствием с другими ядрами или элементарными частицами, то 

такие превращения называют ядерными реакциями. 

В уравнениях радиоактивного распада суммы массовых чисел 

(ну:клонов) и суммы чисел протонов (суммы зарядов ядер) одина

ковы в обеих частях уравнения. 

Например, при распаде изотопа радия-226 (Z = 88) образуются 
два новых элемента - радон (Z = 86) и гелий (Z = 2): 

При распаде радиоактивные вещества испускают лучи трех 

типов, и соответственно выделяют три основных типа самопроиз

вольного распада. 

а-Распад 

а (альфа)-лучи - это ядра атомов гелия (~Не). а-Лучи откло

няются в электрическом поле и проходят через слой металла не 

более 0,01 мм. 
Когда изотоп претерпевает а-распад с испусканием а-части

цы, его атомный номер уменьшается на 2, а массовое число - на 

4. Получающийся изотоп принадлежит элементу, сдвинутому на 
две клетки к началу периодической системы (влево).· 

Например, при распаде урана образуется торий и гелий: 

/3-Распад 

j3 (бета)-лучи - это электроны. /3-Лучи также отклоняются в 

электрическом поле и способны пройти сквозь слой металла тол

щиной 0,Оlм. 

Когда изотоп распадается с испусканием электрона (нейтрон 

превращается в протон, при этом высвобождается электрон), его 

(изотопа) атомный номер увеличивается на 1, а массовое число 
не изменяется. Получающийся изотоп принадлежит элементу, 
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смещенному на одну клетку к концу периодической системы1 

(вправо). 

Так, при распаде тория образуется протактиний: 

у-Распад 

у (гамма)-лучи (излучение с очень м~ой длиной волны) не 

несут электрического заряда и обладают очень высокой прони

кающей способностью (могут проходить сквозь слой металла тол

щиной 0,1 м). 
При у-распаде возбужденное ядро испускает у-лучи; при этом 

энергия ядра уменьшается, а массовое число и атомный номер 

изотопа не изменяется. 

Искусственные радиоактивные превращения 

Искусственные радиоактивные превращения могут быть вы

званы бомбардировкой устойчивых изотопов различными части

цами, например, а-частицами или нейтронами. 

Первую ядерную реакцию осуществил Э.Резерфорд в 1919 г., 
бомбардируя атомы азота а.частицами в камере Вильсона: 

Для проведения ядерной реакции: можно использовать и дру

гие частицы, например: 

~Li + ~Н - 2 ~Не 

либо тяжелые частицы (1~С или 1iN): 

( Es - эйнштейний). 

В 1930 году был создан первый ускоритель элементарных 
частиц (циклотрон), и после 1940 г. были получены 17 новых 
элементов, порядковые номера которых больше 92 (92 - поряд

ковый номер самого тяжелого из естественных элементов -
урана). Эти элементы называют трансурановыми. 

Например, новый элемент нептуний был получен при облуче

нии урана-238 нейтронами: 

Периодическая система (таблица) элементов Д.И.Менделеева; здесь и далее -
«периодическая система• \•таблица~). 
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В свою очередь нептуний распадается с образованием нового 

элемента плутония: 

2giNp-+ 2l:Ри + -~е 

3.4. Ядерный синтез и ядерное деление 

Масса ядра меньше суммы масс протонов и нейтронов, из 

которых оно состоит. Эта разница, которую называют дефектом 

массы, преобразуется в энергию связи ядра. Энергия связи - это 

энергия, которую необходимо затратить для разъединения ядра 

на отдельные нуклоны. Соотношение между массой и энергией 

определяется уравнением Эйнштейна: 

Е = тс2 , 

где Е - выделившаяся энергия, т - дефект массы, с - скорость 

света. 

Так как значение скорости света очень велико, то даже не

большое изменение массы эквивалентно потере (или выделению) 

очень большого количества энергии. Именно поэтому ядра связа

ны настолько прочно, а ядерные реакции являются таким мощ

ным источником энергии. 

Расчеты показали, что энергия связи атомного ядра зависит 

от массового числа (см. рис.1), а наиболее устойчивы элементы с 

массовыми числами около 60. 
Элементы с массами больше чем 60 а.е.м. должны быть спо

собны к делению с образованием более легких и более устойчивых 

ядер и с выделением энергии. Элементы, ядра которых легче 60 
а.е.м., должны быть способны к слиянию (при условии, что 

можно преодолеть силы отталкивания между ядрами), при этом 

образуются более тяжелые ядра и выделяется энергия. Эти про

цессы называют, соответственно, ядерным делением и ядерным 

синтезом. 

Впервые расщепление ядер было осуществлено в 1939 году 
при облучении урана-235 нейтронами. В результате образуются 

два более легких атома, два нейтрона и выделяется энергия: 

2g~u + ~п - 1t;ва + ::Кr + 2 ~п 

Если масса образца урана достаточно велика, чтобы вероят

ность столкновения образовавшихся нейтронов с другими атома-
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Рис. 1. Зависимость энергии связи, приходящейся на один нуклон, от 
массового числа. 

ми урана была выше вероятности того, что они вылетят из образца 

(критическая масса), то возникает цепная реакция. На этом 

принципе основано действие ядерных реакторов и атомной 

бомбы. В ядерных реакторах процесс выделения энергии нахо

дится под контролем, а выделившуюся в ходе реакции теплоту 

используют для получения электро.энергии. 

Ядерный синтез также может служить источником энергии. 

При столкновении атомов дейтерия (они должны быть уско

рены до очень высоких скоростей, чтобы преодолеть силы оттал

кивания между ядрами) может произойти реакция: с образовани

ем трития и водорода (протия): 

2 ~н- ~н+ tн 

Уменьшение массы при этом составляет 0,00432 а.е.м. 
(3,01606 + 1,007825 - 2 • 2,0141), а выделившаяся энергия 
(Е = тс2) равна 6~46 • 10 13 Дж• моль- 1 • Это приводит к тому, что 
если в си1:1тезе участвует 4 кг дейтерия, выделяется энергия 
3,89 • 108 МДж- (а при сгорании 1 т угля выделяется только 33 
Мдж). Выделяющаяся энергия позволяет следующим атомам 

дейтерия вступить в реакцию, и возникает цепная реакция. Так 

устроена термоядерная бомба; в ней энергию, необходимую для 

начала цепной реакции, получают, взрывая сначала урановую 

бомбу. 
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Реакции ядерного синтеза служат источником энергии Со

лнца. Высокая температура внутри Солнца позволяет атомам во

дорода вступать в ядерную реакцию с образованием гелия: 

где +~е - позитрон - элементарная частица, по массе равная 

массе электрона, но несущая положительный заряд. 

3.5. Скорость радиоактивного распада 

Скорость, с :которой распадается радиоактивный изотоп, не 

зависит от внешних факторов, ее нельзя изменить. Она характер

на для каждого радиоактивного элемента и пропорциональна 

числу нераспавшихся радиоактивных атомов (реакция первого 

порядка.- см. главу 12). 
Для характеристики скорости радиоактивного распада дан

ного элемента используют понят.де периода полураспада (ti
2
). 

Период полурасii:ада (t1_,
2

) - это время, за которое самопроиз

вольно распадается половина радиоактивного вещества. 

Если обозначить исходное количество радиоактивных атомов 

N 0 , то количество оставшихся атомов к моменту времени t (N(t)) 
можно найти по формуле: 

t 

N(t) ~ N 0 ш t;; 

Константа скорости реакции распада (k, или постоянная рас
пада) связана с периодом полураспада уравнением: 

fi
2 

= 0,693k 

Постоянная распада характеризует устойчивость ядра радиоак

тивного изотопа. 

Периоды полураспада различных атомов могут составлять и 

доли секунды, и миллиарды лет. Прекрасной иллюстрацией 

этого факта является последовательность радиоактивных распа

дов урана-238, в которой из одних элементов образуются новые, 

которые тоже распадаются - так до получения устойчивого изо

топа 2~;Рь (такая последовательность называется радиоактив
ным рядо.л~). 
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2зsu а 
zз•тh 234р 

92 4,5 • 10" лет 90 24 суток 91 а 1,2 мин 

."u а 23oTh а 22•R а 

92 2,5 • 10··· лет 90 8 · 10' лет 88 а 1620 лет 

222R а 218р0 а 2~~РЬ 86 n 3,85 суток 84 3,05 мин 27мин 

2l4в· 2~:Ро а 210рь 
83 1 2Омин 1,6. 10 'с 82 19лет 

2~~Bi 210р а 2~~РЬ (устойчив) 5 суто11: 84 о 138 суток 

Известно три естественных радиоактивных ряда: 

2g:u - 2~;РЬ (ряд актиния) 

3.6. Применение радиоактивных изотопов 

Различные способы применения радиоактивных изотопов (их 

называют «меч,еными атомами») основаны на легкости их обна

ружения по излучению и на возможности использования их излу

чения. 

Собственно излучение радиоактивных изотопов ис~ользуют в 

основном в медицине для подавления роста раковых опухолей и 

для стерилизации инструментов. 

Гораздо шире используют возможности обнаружения (<мече

ных атомов». 

С помощью метода «меченых атомов» можно проследить 

обмен веществ в растительных и животных организмах (в том 

числе в медицине: изотопы часто используют для диагностики 

различных заболеваний). Радиоизотопы используют при исследо

вании структуры веществ и при изучении механизмов химичес

ких реакций, например, реакции этерификации: 

,.,,;О..------~ ,.,,;О 
R-c~:>' + н-fЬ-R1 R-c::;I}.. + Н2О 

,' 0--Н ' u-R1 "'----------....! 

В аналитической химии используют метод «изотопного раз

бавления». В промышленности изотопы используют для обнару

жения места утечки жидких вещеСтв. 
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Для определения возраста останков животных и растений ши

роко применяют радиоуглеродный метод. Он основан на том, что 

в процессе жизнедеятельности растения и животные усваивают 

углерод, который содержит радиоактивный изотоп углерода 1:с; 
1iC образуется в верхних слоях атмосферы при бомбардировке 
атомов азота нейтронами космических лучей: 

1iN +~п - 1ic + ~н 

Когда растение или животное умирает, поглощение им угле

рода-14 нрекращается, а накопившийся за время жизни в орга

низме углерод-14 постепенно распадается: 

Зная период полураспада изотопа 14С (5730 лет) и измерив 
количество оставшегося 14С, можно узнать возраст объекта иссле
дования, т.е. время, когда этот углерод содержался в атмосфере (в 

виде СО2). 
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Прежде чем приступить к обсуждению различных теорий 

строения атома, обратим внимание на следующее. Человек живет 

в макромире и сталкивается с явлениями макромира - он видит 

их, может измерить, сравнить. Когда же речь идет о процессах и 

явлениях, происходящих на микроуровне, человек, чтобы объяс

нить, представить их себе, вынужден строить модели, теории, 

позволяющие объяснить явления микромира. 

В процессе развития науки вновь получаемые эксперимен

тальные данные либо укладываются в рамки существующей тео

рии, либо нет. В последнем случае возникает необходимость со

здания но:вой модели, которая может принципиально отличаться 

от предыдущей. Но в любом случае и предыдущая, и последую

щая модели - это только модель, позволяющая объяснить, а 

иногда и предсказать результаты экспериментов - на данном 

уро~не развития науки. Примером вышеизложенного является 
история развития представлений об атомно-молекулярном стро

ении вещества, в том числе - о строении атома. 

4.1. Теория Бора 

Планетарная модель строения атома (электроны вращаются 

вокруг ядра атома, как планеты вокруг Солнца), предложенная 

Резерфордом, сыграла очень важную роль в развитии теории 

строения атома. Она объясняла многие экспериментальные дан

ные и была очень наглядна. Однако у этой модели были и суще

ственные недостатки. В частности, из электродинамики извест

но, что если заряд (в данном случае заряженная частица -
электрон) вращается вокруг некоего центра, то он должен непре

рывно излучать энергию в виде электромагнитных волн. Но, из

лучая, электрон должен был бы непрерывно терять энергию и в 

конце концов упасть на ядро, притянутый им. В действительное-
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ти этого не происходит, и в рамках модели Резерфорда объяснить 

это невозможно. 

Отчасти преодолеть это противоречие позволила модель стро

ения атома водорода, предложенная в 1913 г. датским физиком 
И.Бором. 

Эта модель основывалась на х:вантовоil теории М.Планка 

(Германия, 1900-1911 гг. ), согласно которой энергия излучается 
и поглощается не непрерывно, а определенными неделимыми 

порциями, называемыми квантами1 • 
Величина кванта зависит от частоты излучаемой энергии: 

E=hv 

Это уравнение называется уравнением Планка; в нем Е -
энергия кванта, v - частота колебаний и h - постоянная План

ка. h = 6,626 · 10-34 Дж· сек. Отсюда следует, что энергия тела 
может меняться на величины, кратные hv, как величина электри
ческого заряда всегда кратна заряду электрона. Постоянная 

Планка, так же как заряд электрона и скорость света, относится 

к числу фунда.ментальных констант, то есть таких, которые не 

могут быть выражены через другие параметры. 

Основными положениями теории строения атома И.Бора яв

ляются следующие: 

1. Электрон вращается вокруг ядра не произвольно, а только по 
некоторым определенным (стационарным) круговым орбитам. 

2. По стационарным орбитам электрон может двигаться без излу
чения энергии. Радиус каждой из орбит связан со скоростью 

двигающегося по ней электрона: 

т,· v ·r= nft, 

где те - масса электрона, h 

Дж· сек). 

2
h. п ~ 1,2,3 ... (h ~ 1,05·10-34 

" 

3. Ближайшая к ядру орбита соответствует наиболее устойчиво
му («основному») состоянию атома. При сообщении атому энер

гии извне его электрон может перейти на одну из более удален

ных орбит;_ тогда говорят, что электрон находится на более 

высоком энергетическом уровне. Атом, содержащий электрон 

на одном из высоких энергетических уровней, называется 

«возбужденным». Средняя продолжительность жизни возбуж

денного атома составляет около 10 R сек, затем следует переход 
в основное состояние. 

От лат. qнаntшн - сколько, и неМ". qнапtнш - количество. 
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4. Поглощение и излучение атомом энергии происходит только 
при перескоке (переходе) электрона с одной орбиты на другую .. 
Величина энергии, излучаемой или поглощаемой при таком 

переходе (от начального состояния с энергией En к конечному 
с энергией Ek), определяется соотношением: 

ЛE=Eп-Ek=hv, 

где v - частота излучения. 

В дальнейшем 3оммерфельд (Германия) показал, что стацио

нарные орбиты могут быть не только круговыми, но и эллиптичес

кими. 

4.2. Квантовая теория строения атома 

Теория Вора-Зоммерфельда хорошо объясняла эксперимен

тальные данные, полученные для спектров атомов водорода. Од

нако эту модель не удалось применить ни для многоэлектронных 

атомов, ни для количественного объяснения химической связи. 

Проблема заключалась в том, что законы классической механи

ки, которым подчиняются движения больших тел в макромире, 

не могут описать движения электронов и других частиц в микро

мире. 

Выход из создавшегося положения был найден в 20-х годах 

благодаря развитию к:вантовой механики. Ее основатели -
австриец Э.Мередингер, француз Л. де Бройль, немец В.Гейзен

берг и англичанин П.Дирак; все они были удостоены Нобелевской 

премии. 

В основе современной теории строения атома лежит представ

ление о двойственной природе микрообоектов (в том числе элек

тронов) - они могут проявлять себя и как частицы, и как волны. 

Иными словами, электрон (как и другие микрообъекты) обла

дает одновременно корпускулярными и волновыми свойствами. 

Как частица электрон обладает массой и зарядом. 

В то же время электрон обладает свойствами волны - способ

ностью к интерференции и дифракции. 

Математический аппарат квантовой механики чрезвычайно 

сложен, поэтому ограничимся лишь несколькими ее положения

ми - они важны для понимания строения атома и образования 

химической связи. 
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1. В 1924 г. де Бройль высказал предположение, что частицы 
обладают некоторыми свойствами волны. Длина волны А для 

частицы массой m, движущейся со скоростью v, определяется 
соотношением: 

h 
mv 

2. В 1927 году Гейзенбергом была выдвинута идея о том, что 
невозможно одновременно точно измерить скорость частицы и 

ее положение в пространстве, т.е. чем точнее мы измеряем 

скорость, тем больше погрешность в измерении координаты, и 

наоборот. Этот постулат получил название принципа неопреде

ленности. Математически принцип неопределенности выра

жается соотношением: 

Лх·Лv·т>...!!_ 
r 4JТ' 

где Лх - неопределенность в положении частицы (в значении 

ее координаты в момент времени t), Лvх :___ погрешность изме
рения скорости в направлении х, т - масса частицы. 

3. Законы движения микрочастиц в квантовой механике выража
ются уравнением Шредингера (1925 г.), другое его название -
волновое уравнение. 

Волновое уравнение Шредингера вводит понятие вероят

ности нахождения рассматриваемой частицы в элементе объе

ма. Решение этого уравнения дает величину плотности вероят

ности (ее обозначают tp2
), характеризующую вероятность' того, 

что электрон находится в данной малой области пространства. 

Уравнение Шредингера выполняется для любых микрочастиц; в 

случае электрона плотность вероятности называют электронной 

плотностью. 

Область пространства, вероятность нахождения электрона в 

которой больше 95°А1, называется а\.омпой орбиталью (или элек
тронным облаком). 

Это означает, что электрон не вращается по орбите вокруг 

ядра, а занимает вокруг него трехмерную область в пространст

ве - атомную орбиталь (термин «орбиталь» вводят, чтобы отли

'Ч:ить ее от «орбиты» в модели Резерфорда-Бора). 

В свою очередь, атом представляет собой ядро, окруженное 

трехмерным электронным облаком, причем форма электронного 

облака может быть различной. 
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4.3. Квантовые числа электронов 

Из квантовой теории следует, что энергия электрона в атоме 

может принимать только некоторые определенные значения, т.е. 

уровни энергии электрона в атоме квантуются. 

Для описания уровней энергии электрона в атоме, т.е. для 

описания движения электронов, вводят четыре квантовых 

числа: главное п, побочное l, магнитное т1 и спиновое m8
1

• 

Главное квантовое число п было введено Бором; оно опреде

ляет общую энергию электрона на данной орбитали. 

Главное квантовое число может принимать любые целочис

ленные значения от п = 1 (ближайшая к ядру орбиталь с самой 
низкой энергией) доп= оо (электрон получил энергию, достаточ

ную дл_я отрыва от атома, - происходит ионизация атома). 

В пределах одного энергетического уровня могут существо

вать энергетичес:кие подуровни; их характеризуют вторым (или 

побочным, или орбитальным) ивантовым числом l, введенным 
Зоммерфельдом. 

Второе квантовое число может принимать значения от О до 

п -1. 
Например, если п = 4, то l = О, 1, 2 и 3. При~ято обозначать 

орбитали латинскими буквами; каждому значению квантового 

числа l соответствует свой символ: 

Значение l о 1 2 3 4 5 

Символ орбитали s р d f g h 

Соответственно, говоря об энергетических подуровнях, назы

вают их s,p, d ... -состояниями электронаилиs,р, d ... -орбиталями. 
Расположение электронов в атомах изображают с помощью 

электронных формул. 
2 2 1 

Например, для бора: 5В - ls 2s 2р . Здесь цифра перед буквой 
показывает номер энергетического уровня, буква - форму элек-

У электрона в состояниях, соо1·ветствующих определенным (дискретным) зна

чениям энергии, дискретны также и некоторые другие физические величины. 

Поэтому каждое состояние электрона характеризуется определенным набора~ 

нескольких физицеских Ееличин. Для электрона в атоме такими величинами 

являются: 1) энергия, 2) орбитальный момент количества движения и 3) его 
нроекция на выделенное направление в пространстве, а таttже 4) собственный 
;у~омен·r количества движения электрона (cnиli). Дискретные значения этих 

величии выражаются определенными числами (их называют квантовыми и обо

значают п, /, т1, ms. соответственно. Каждому сос'!'оянию электрона соответст
вует определенный набор (совокупность) квантовых чисел. 
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Рис. 2. Пространственная ориентация электронных облаков. 

тронного облака, цифра справа над буквой - число электронов с 

данной формой облака. 

Каждому энергетическому подуровню (и, значит, каждому 

побочному квантовому числу) соответствует своя форма эле:к

тронного облака. 

При l =О (s-орбиталь) электронное облако имеет форму сферы, 
симметричной относительно ядра, и вероятность найти электрон 

на расстоянии r от ядра одинакова во всех направлениях (рис. 2а). 
р-орбиталь (l = 1) напоминает по форме гантели; их три и каждая 
из них перпендикулярна двум други:м (рис. 26); форма d-орбита
лей более сложная (рис. 2в). Формы f- и g-электронных облаков 

еще более сложные. 

Магнитное квантовое число т1 характеризует ориентацию 
орбитали в пространстве и обусловлено орбитальным магнитным 

моментом электрона (при движении электрона возникает магнит

ное поле). 

Магнитное квантовое число может принимать значения лю

бого целого числа от -l до +l (т.е. 2l + 1, включая l = 0). Например, 

при l =О т1 =О (одна в-орбиталь) 
l ~ 1 т1 ~ -1, О,+ 1 (трир-орбитали) 
l = 2 т1 = -2, -1, О,+ 1, +2 (пять d-орбиталей) 
l = 3 т1 = -'--3, -2, -1, О,+ 1, +2, +3 (семь {-орбиталей) 
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т.е. т1 показывает максимально возможное число орбиталей для 
каждого энергетического подуровня (для каждого значения l). 

Четвертое квантовое число называют спиновым и обознача

ют m
8

• Помимо движения вокруг ядра электрон обладает движе

нием вокруг собственной оси - вращением. Это вращение назы- -
вают спином1 • При вращении электрона вокруг своей оси по 
часовой стрелке (относительно орбиты электрона) спиновое кван

товое число принимает значение+ 1/2, при вращении против ча
совой стрелки m

8 
= -1/2. 

4.4. Электронные конфигурации атомов 

Итак, атом представляет собой положительно заряженное 

ядро, окруженное электронной оболочкой. Поскольку химичес

кие свойства атомов зависят в основном от состояния их электрон

ных оболочек (ядра атомов не принимают участия в химических 

реакциях), очень важно понимать, как располагаются электроны 

на энергетических уровнях и подуровнях. 

Состояние каждого электрона в атоме определяется значени

ем четырех квантовых чисел п, l, т1 и тн. 
При распределении электронов по орбиталям выполняются 

два основных принципа- принцип наименьшей энергии и прин

цип Паули. Рассмотрим их подробнее. 

Принцип наименьшей энергии 

В невозбужденном атоме электроны располагаются так, 

чтобы энерГия атома была минимальной. 

Первыми заполняются орбитали с самой низкой энергией. 

Состояние атома, в котором все электроны имеют минималь

ную энергию, называется невозбужденным (основным) состояни

ем (см. также гл. 4.1). 

Принцип Паули 

Принцип исключения Паули (запрет Паули, 1925 г.): 

Никакие два электрона не могут иметь одинаковые наборы 

четырех квантовых чисел. 

Например, если главное квантовое число п = 1, то l =О и т1 =О. 
Это означает, что в атоме может быть только два электрона с 

главным квантовым числом п = 1: они отличаются только значе-

От англ. spin - крут11тьс11. 
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ниами спиновых квантовых чисел (m
8 

= + 1/2 и m
8 

= -1/2). Два 
электрона, находящиеся на одной орбитали и отличающиеся 

только значением спина, называются спаренными. Действитель

но, в атоме гелия 2Не имеются два в-электрона, сосуществующие 
на единственном энергетическом уровне; они обладают противо

положными (антипараллельными) спинами. 

В общем случае максимальное число электронов в атоме, ко

торые могут обладать главным квантовым числом n, равно 2п2 : 

" - ' 
N,; 2;2 (21 + 1) = 2 (1 + 3 + 5 + 7 + ... ) = 2п' 

l ~о 

В соответствии с этой формулой на первом энергетическом 

уровне могут находиться два электрона (n = 1, N = 2 • 12 
= 2), на 

втором - восемь электронов (П = 2, N = 2 • 22 
= 8), на третьем -

восемнадцать (п = 3, N = 2 • 32 
= 18) и т.д. 

Схематически распределение электронов по орбит'алям при
нято изображать с помощью клеток («квантовых ячеек•). 

Каждая клетка 'изображает орбиталь и может содержать два 
электрона с противоположными спинами: ms = + 1/2 (на схеме -
стрелка вверх) и m

8 
= -1/2 (на схеме - стрелка вниз). 

Тогда электронная конфигурация атома водорода 1 Н выразит

ся схемой ls1
: 

1s L 
а строение электронной оболочки атома гелия 2Не (п = 1, l =О, 
m 1 =О, m8 = +1/2 и -1/2) можно представить так: ls2

, или так: 

ls i!:II 
В соответствии с принципом Паули в одной квантовой ячейке 

не может быть двух электронов с одинаковыми спинами. 

Для изображения р-оболочки нужны три клетки (по числу 

орбиталей), для изображения d-оболочек нужно пять клеток и 

т.д. Следует помнить, что сначала электроны заполняют ячейки 

(орбитали) с самой нйзкой энергией. 
На рис.3 представлена схема заполнения электронами энерге

тических уровней и подуровней. 

На рисунке хорошо видно, что электроны заполняют орбита

ли в порядке возрастания энергии: ls < 2s < 2р < 3s < 3р < 4s = 3d 

< 4р < 5s < 4d < 5р <бs "' 4f = 5d < бр < 7 s < 5f < бd. Почему 
4s-орбиталь заполняется электронами раньше, чем 3d, а на 4{
подуровень электроны могут попасть только когда заполнены 5р 

и 6s-орбитали? Это объясняется тем, что энергия электрона на 

4s-подуровне меньше, чем на подуровне 3d (аналогично - с 4f 
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Рис. 3. Уровни энергий атомных орбиталей (схематическое изображе
ние). 

и 5р), а в соответствии с принципом наименьшей энергии каж

дый вновь добавляем~й электрон стремится занять самый низ

кий (из еще не заполненных) энергетический уровень {см. схему 

на рис. 3). 
В общем случае это правило было сформулировано М.В.Клеч

ковским (1961 г.): в основном состоянии электрон занимает уро
вень с наименьшим значением суммы п + l, а не с минимальным 
значением п. Если значения суммы квантовых чисел п + l под
уровней равны, то сначала заполняется подуровень с наимень

шим значением п. 

Действительно, для 4s-орбитали п + l = 4 + О = 4, а для Зd п + 
l = 3 + 2 = 5, т.е. сначала заполняется электронами 4s-подуровень, 
а только затем Зd (это происходит у элементов 4 периода периоди
ческой системы). Для 4f-орбитали п + l = 4 + 3 = 7, а для 6s п + l = 

6 +О= 6, значит, на 4f-орбиталь электроны попадают только когда 
5р и 6s-орбитали заполнены. 
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Правило Гунда 

При заполнении электронных оболочек электронами следует 

учитывать правило мультиплетности Гунда (1927 г.): при дан
ном значении l (т.е. в пределах одного подуровня) электроны рас
полагаются таким образом, чтобы суммарный спин был макси-

мальным. 

Например, строение электронных оболочек атома кислорода 

80 отображается схемой: 

1s 2s ~ 
EI :• EШLL 

После заполнения ls и 2s-орбиталей оставшиеся 4 электрона 
будут стремиться занять максимальное число р-орбиталей; при 

этом суммарный спин составит 3 · 1/2 - 1/2 = 1. 
Если бы электроны расположились нар-орбиталях иначе, 'т .е. 

[J,iJ1±LJ, то их суммарный спин был бы равен+ 1/2 - 1/2 + 1/2 -
1/2 ~о. 

Электронная конфигурация большинства атомов представле

на в приложении. 

Как правильно расположить электроны по подуровням? Сле

дует помнить два основных правила. 

1. Сначала полностью заполняют подуровень с более низкой энер
гией (проверка: п + l каждого следующего подуровня больше, 
чем п + l предыдущего), только затем переходят на следующий 
подуровень. 

2, При заполнении подуровня с несколькими орбиталями сначала 
заполняют все орбитали электронами с одним спином и только 

затем добавляют на каждую орбиталь по второму электрону с 

противоположным спином. 



5 Периодический закон и ero 
обоснование с точки зрения 

электронного строения атомов. 

Периодическая система элементов 

5.1. Периодический закон 

В 1869 г. великим русским химиком Дмитрием Ивановичем 
Менделеевым был открыт один из фундаментальных законов при

роды - периодический закон химических эпементов. Это откры

тие стало научной основой химии. 

Ко времени открытия периодического закона было известно 

63 химических элемента. Многими химиками предпринимались 
попытки систематизировать разнообразные элементы в рамках 

единой логической схемы, найти закономерности в списке эле

ментов. Уже было замечено, что некоторые элементы проявляют 

близкие химические свойства - их объединили в группы. Позд ~ 

нее группы родственных по свойствам элементов назвали естест

венными группами. Было известно шесть таких групп: щелочные 

металлы, щелочно-земельные металлы, галогены, группы азота, 

кислорода и водорода. 

После проведения Всемирного конгресса химиков в 1860 г. 
стало понятно, что важнейшей характеристикой химического 

элемента является его атомный вес. В 1862-1864 гг. рядом уче
ных (А. де Шанкуртуа, Франция; У.Олдинг и Дж. Ньюлендс, 

Англия; Л. Мейер, Германия) были сделаны попытки классифи

кации элементов на основе их атомных масс; были высказаны 

предположения о периодичности свойств элементов в зависимос

ти от их атомных масс. Однако каждая из этих классификаций 

обладала серьезными недостатками; ни в одной из этих классифи

каций не было предложено закономерности свойств, справедли

вой для всех без исключения элементов. 

Идея о том, что «имеется закономерность в численных вели

чинах атомных весов» (по словам немецкого ученого Л.Мейера) 

буквально «носилась в воздухе», однако решительным успехом 

увенчались только исследования гениального ученого Д.И.Мен

делеева. 
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Расположив элементы в порядке возрастания атомных весов 

и отметив периодическое изменение свойств элементов, Д.И.Мен

делеев сформулировал периодический закон: 

Свойства элементов, а поэтому и свойства образуемых ими 

простых и сложных веществ, стоят в периодической зависи

мости от их атомного веса. 

Графическим изображением периодического з.акона явилась 

периодическая таблица, в которой Д.И.Мендеnеев расположил 

элементы в порядке возрастания их атомного веса и выделил вер

тикальные столбцы сходных по свойствам элементов. 

В таблице химИ:ческих элементов Д.И.Менделеева семь пери

одов, десять рядов и восемь_ вертикальных столбцов (групп). 

Периодами Менделеев назвал горизонтальные ряды элемен

тов, в пределах :которых свойства элементов последовательно из

меняются. В начале каждого периода стоит щелочной металл (ис

ключение - 1-й период); каждый период заканчивается 

инертным элементом. 

В первом периоде толь:ко два элемента: водород и гелий. Во 

втором и третьем периоде по восемь элементов (они называются 

малыми периодами), в четвертом и пятом по восемнадцать эле

ментов; в шестом - тридцать два; в седьмом поIСа известно двад

цать три элемента. 

Вертикальные столбцы (группы) разделены на подгруппы 

(главную и побочную). 

Не останавливаясь подробно на структуре периодичес:кой таб

лицы, подчеркнем, что Д.И.Менделеев не только открыл перио

дический закон, но и использовал его для предсказания сущест

вования многих неизвестных к тому времени элементов и их 

свойств, оставляя для них пустые клетки в таблице, и для исправ

ления атомных весов некоторых известных элементов в соответ

ствии с их свойствами. АтомнЬlе веса и свойства открытых позже 

элементов блистательно совпали с предсказанными Менделее

вым, подтвердив правильность предложенной классификации. 

5.2. Теоретическое обоснование периодической 
системы элементов Д.И.Менделеева 

Обосновать периодический закон в рамках науки конца XIX 
века было невозможно. Это хорошо понимал сам Менделеев: •Пе

риодическая изменяемость простых и сложных тел подчиняется 
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внешнему закону, природу которого нет еще средств охватить. По 

всей вероятности, она кроется в основных началах внутренней 

механики атомов и частиц» (Д.И.Менделеев, «Основы химии»>), 

Объяснить периодичность изменения свойств элементов по

зволяют современные представления о строении атома. 

На основе современных представлений о строении атома пе

риодический закон формулируется так: 

Свойства химических элементов и образуемых ими простых 

и сложных веществ находятся в периодической за:Висимос

ти от заряда атомных ядер. 

Рассмотрим теперь строение электронных оболочек атомов, 

составляющих периоды в периодической системе элементов (см. 

таблицу 1 Приложения). 

Первый период. Единственный электрон водорода 1Н разме
щается на ls-орбитали; у гелия 2Не два электрона, которые цели
ком заполняют s-орбиталъ: ls2

, 1Н и 2Не ...о... s-элементы. 
Вообще все элементы делят на s, р, d или !-элементы в зави

симости от того, какой подуровень их электронных оболочек за

полняется электронами последним. К в-элементам вообще отно

сятся первые два элемента каждого периода. 

Второй период. У атомов элементов второго периода (3Li -

10Ne, всего восемь) заполнен первый электронный слой и заполня
ется второй. У первых двух элементов заполняется 2s-подуровень 

(это в-элементы), у последующих шести - 2р-подуровни (это р

элементы): 

3Li 4Ве ;iB ". 10№ 

1s22s1 ls22s2 1s22s22p1 ... 1s2 2s 22p6 

У 10№ полностью завершен второй энергетический уровень, 
на его внешней оболочке 8 элек.тронов. 

Третий период. У атомов элементов третьего периода (11Na-
18Ar, всего восемь) первые два энергетических слоя заполнены и 
имеют конфигурацию неона (1s 22s22p6

); начинается заполнение 
электронами третьего энергетического уровня (у 11 N а на внешнем 
слое один электрон на в-подуровне, у 12Mg на внешнем слое 2 
электрона заполняют 3s-орбиталь, далее электроны заполняют 

3р-подуровень). У аргона (инертный газ, по свойствам аналог 

неона) полностью заполнены 3s и 3р-подуровни: 
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химический i1Na ,,Mg 13Al ... isAr 
элемент 

строение внешнего 3s1 
3s2 3s23p1 ... 3s23p6 

электронного слоя 

Таким образом, период также начинается с двух в-элементов, 

затем следует шесть р-элементов. 

Четвертый период объединяет 18 элементов (от 19К до 36Kr). 
У атомов элементов четвертого периода электроны после заполне

ния 3s и 3р-орбиталей (электронная конфигурация аргона) запол
няют сначала в-орбиталь четвертого уровня, энергия :которого 

ниже, чем энергия Зd-подуровня (см.рис. 3): строение электрон
ной оболочки калия: ls22s22p63s23p64s1

• После заполнения внеш
ней 4s-орбитали (у 20Са - 4s2

) электроны начинают заполнять 
3d-подуровень, на котором могут разместиться 10 электронов. 
Последовательное заполнение электронами 3d-подуровня осу

ществляется у десяти элементов от 21Sc до 30Zn: химические свой
ства этих d-элементов (их еще называют переходными металла

ми) существенно не различаются. Далее от 31 Ga до 36Кг (инертный 
газ) происходит заселение 4р-орбиталей. 

Таким образом, в конце четвертого периода стоят шесть р-эле

ментов, у последнего элемента периода (криптона) на внешнем 

уровне также восемь эле:ктронов: 4s24p6
• 

'У двух элементов четвертого периода (кроме первого - К) -
у хрома и меди - на внешнем слое только один электрон: 4s1

• Это 
объясняется так называемым «:проскоком» электрона с внешнего 

4s-уровня на предвнешний 3d-подуровень и приводит к заполне

нию всех пяти Зd-орбиталей (по одному электрону на Зd-орбиталь 

у хрома, по 2 - у меди - см. правило Гунда). 

Пятый период - это второй большой период (большие перио

ды - все, начиная с четвертого), в нем также 18 элементов 
( 37Rb - 54Хе). Он начинается с двух в-элементов (37Rb, 38Sr) затем 
идут 10 d-элементов (от 39 У до 48Cd - у них последним заполняет

ся предвнешний 4d-слой) и 6р-элементов (49In - Б4Хеу них, минуя 
4f-подуровень, заполняется более энергетически выгодный 5р-по

дуровень). У последнего элемента периода - благородного газа 

ксенона ( 54Хе) - на внешнем пятом энергетическом уровне во

семь электронов 5s25p6
• 

Шестой период состоит из 32 элементов, начинаясь цезием 
(ы;Сs), на внешнем 6s-подуровне которого размещен один элек

трон. Далее идут 56Ва (также в-элемент, у него заполнена 6s-орби
таль), затем 57La (у него 1 электрон поступает на 5d-подуровень и 
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четырнадцать {-элементов, в которых достраивается 4f-подуро

вень, третий по счету от внешнего. Эти элементы - лантанои

ды - очень похожи по свойствам друг на друга, т .к. их электрон

ные конфигурации отличаются только степенью заполнения 

глубинного 4f-подуровня. Их 14, по числу электронов, способных 
разместиться на 7 орбиталях {-подуровня. Лантаноиды образуют 
первый ряд редкоземельных :Jлементов (от 57La до 71 Lu). Затем 
возобновляется заполнение 5d-подуровня; эти элементы (от 72Hf 
до 80Hg) называют вторым переходным рядом. 

Седьмой период - это последний, незавершенный период. Он 

начинается с франция (87Fr); последний из встречающихся в при
роде элементов - уран (92U). У элементов, следующих за 88Ra 
(внешняя электронная конфигурация 7s2

), вновь повторяется си
туация, которая наблюдалась в 6 периоде у элементов после 57La: 
последний электРон актиния поступает на 6d-подуровень, затем 

заполняется последовательно 5f-подуровень (на нем тоже разме

щается 14 электронов, соответственно выделяют ряд близких по 
свойствам элементов - актиноидов, их 14 - это второй ряд ред

коземельных элементов. Затем вновь продолжается заполнение 

6d-подуровня (начин:ая с курчатовия 104Ku). 
Рассмотрев так подробно электронные конфигурации элемен

тов, мы видим, что строение электронных оболочек атомов подчи

няется строгим закономерностям, а периодическая система 

Д.И.Менделеева .являете.я отражением этих закономерностей. 

5.3. Периодическая таблица и строение атомов 

Рассмотри,м структуру периодической таблицы с точки зре

ния периодичности изменения электронных конфигураций со

ставляющих ее элементов. 

Горизонтальные р,яды. образуют периоды. Каждый период 

начинается с элемента, на внешнем электронном уровне которого 

ls-электрон. В первом периоде это водород, во всех остальных -
щелочные металлы. Далее, с ростом положительного заряда ядра 

количество электронов на внешнем уровне увеличивается (в 

малых периодах и нечетных рядах больших периодов) до двух 

(первый период) или до восьми (все остальные периоды); каждый 

период заканчивается инертным элементом с конфигурацией 

внешнего электронного слоя ns2np6
• В четных рядах больших 

периодов с возрастанием заряда ядра число электронов на внеш

нем слое электронной оболочки не меняется (ns 1 или ns2
), поэтому 

свойства элементов в этих рядах изменяются очень медленно (это 
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вызвано тем, что заполняются не внешние, а глубинные слои 

оболочки атома). Соответственно: 

Во всех периодах с увеличением атомных масс (слева напра

во) наблюдается ослабление металлических свойств и уси

ление неметаллических свойств (от щелочных металлов до 

галогенов). 

Валентность элементов в соединениях с кислородом в малых 

периодах и нечетных рядах больших периодов растет от 1 у водо
рода и щелочных металлов до 7 у галогенов - по числу электронов 

на внешнем слое электронной оболочки. 

:Количество периодов соответствует количеству электронных 

уровней атомов элементов. У атомов элементов первого периода 

электронная оболочка состоит из одного электронного слоя, элек_

тронная оболочка атомов второго периода состоит из электронов, 

расположенных на двух энергетических уровнях и т.д. Иными 

словами: 

Номер периода соответствует числу энергетических уров

ней атомов, заполняемых элект онами. · 

Теперь обратимся к вертикальным рядам периодической сис

темы (группам). Их восемь, причем каждая группа состоит из 

двух подгрупп - главной и побочной. 

Деление групп на подгруппы объясняется различием элек

тронных конфигураций атомов составляющих их элементов. Дей

ствительно, внешние слои электронных оболочек атомов элемен

тов одной вертикали (т.е. гл_авной или побочной подгруппы) 

всегда имеют одинаковое строение. У элементов главных групп 

последними заполняются либо в-орбитали (в-элементы), либо р

орбитали (р-элементы). У элементов первой главной подгруппы на 

внешнем слое ls-электрон, у элементов второй - 2в-электрона, у 

элементов третьей - строение внешней оболочки ns2np1 и так 
далее до главной подгруппы восьмой группы: у инертных газов 
. 2 6 
завершено строение внешнего уровня: пв пр . Таким образом: 

Атомы элементов главных подгрупп' имеют на внешних 
овнях число элект онов, равное номеру группы. 

Элементы, объединенные в боковые подгруппы, также имеют 

сходное строение внешнего слоя электронных оболочек атомов. 

На внешних оболочках атомов побочных подгрупп содержится по 

одно:'dу или два в-электрона и заполняется d-подуровень пред-
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внешнего уровня. У лантаноидов и актиноидов при одинаковом 

строении внешнего s- и предвнешнего d-подуровней заполняется 
третий снаружи f-под)тровень. Во всяком случае, у элементов 

одной подгруппы строение внешнего уровня элеl{mронной оболоч

ки всегда одинаковое. 

Рассмотрим, например, V группу периодической сисТемы эле
ментов. 

Главная подгруппа 

(подгруппа азота) 

N ." 2s'2p3 

2 3 
Р ... 3s 3р 

As .•• 4s24p3 

Sb ... 5s25p3 

Bi ... бs2бр3 

Побочная подгруппа 

(подгруппа ванадия) 

V ... 3d34s2 

NЬ .. .4d45s1 

3 2 
Та ... 5d бs 

Ns ... 6d37s2 

Мы видим, что главную подгруппу образуют р-элементы, а 

боковую - d-элементы. 

Необычное строение имеет VIII группа. В ней не одна, а три 
боковых подгруппы - железа, кобальта и никеля. Их образуют 

так называемые триады близких по химическим свойствам пере

ходных элементов Fe - Со - Ni, Ru - Rh - Pd, Os - Ir - Pt. 
Сходство строения электронных оболочек атомов элементов 

приводит к сходству их физических и химических свойств. 

Усложнение строения электронной оболочки атомов приво

дит к различиям в свойствах элементов. 

Рассмотрим, например, VII группу периодической таблицы. 
У элементов главной подгруппы по семь электронов на внешней 

электронной оболочке - это типичные неметаллы. У элементов 

подгруппы марганца на внешней оболочке два электрона - это 

металлы. Однако при образовании соединений элементы подгруп

пы марганца способны отдавать для образования химической 

связи не то_лько 2 электрона с внешнего подуровня, но и еще 5 
электронов предвнешнего слоя. В общем случае различие свойств 

у элементов главных и побочных подгрупп объясняется тем, что 

у элементов побочн"t>tХ подгруrrп валентными являются элек

троны не только внешних. но и предвнешних уровней. 

Для элементов одной группы характерны следующие законо

мерности: 

1. Высшая валентность элементов в соединениях с кислородом 
соответствует номеру группы. 
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2. В главных подгруппах с увеличением атомных масс (сверху 
вниз) усиливаются металлические свойства элементов и осла

бевают неметаллические. 

Итак, металлические свойства элементов в таблице усили

ваются сверху вниз по вертикали и справа налево по гори

зонтали. 

Особое значение в таблице занимает водород. У него только 

один электрон. Он может отдать его - и проявит себя ка.к элемент 

главной подгруппы 1 группы (щелочные металлы). Если водород 
присоединит один электрон, его внешняя (и единственная) s-ор

биталь заполнится и он проявит себя как элемент главной под

группы VII группы (как галоген). Поэтому водород помещают в 
две группы (l и VII), в одну из них (VII) - условно. 

Таким образом, мы можем узнать очень многое об элементе по 

его положению в периодической таблице. 

1. Заряд ядра (число протонов)- это номер элемента в таблице. 

2. Атомный вес элемента. 
3. Число нейтронов в ядре атома элемента_- по разнице атомной 

массы и числа протонов. 

4. Число электронов, составляющих электронную оболочку ато
ма, - оно равно числу протонов (номеру элемента в таблице). 

5. Количество энергетических уровней электронной оболочки -
оно равно номеру периода, в котором располагается элемент. 

6. Число валентных (способных к образованию химических свя
зей) электронов - оно равно номеру группы, в которой нахо

дится элемент. 

- Для элементов главных подгрупп номер группы указывает 

на количество электронов на внешнем уровне электронной 

оболочки атома. 

- Количество электронов на заполняемом предвнешнем уров

не - оно равно разности между общим количеством электро

нов и количеством электронов на внешнем уровне. 

5.4. Периодичность свойств элементов и их 
соединений 

Периодичность строения электронных оболочек атомов при

водит к тому, что и свойства элементов меняются периодически. 

Важнейшие из них - радиус атома и 'атомный объем, потен
циал ионизации, сродство I\. электрону, электроотрицательность 



42 основы теоретической химии 

атома. В свою очередь, физические и химические свойст:ва эле

ментов и их соединений определяются перечисленными выше 

свойствами атомов. 

Рассмотрим, например, как меняются атомные обоемы1 с 
увеличением номера элементов. 

Понятно, что число электронных оболочек атомов элементов 

в пределах одной подгруппы увеличивается с возрастанием номе

ра элемента (в направлении сверху вниз в таблице). Поэтому в том 

же направлении наблюдается тенденция к увеличению атомных 

объемов. 

В периодах самый большой атомный объем имеет элемент, с 

которого начинается период; самый маЛенький атомный объем у 
последнего элемента периода, т.е. в периодах наблюдается тен

денция к уменьшению атомных объемов - происходит как бы 

«сжатие» атомов. Объяснить это явление можно тем, что взаимо

действие между ядром и электронами является электростатичес

ким (в первом приближении, хотя это довольно грубая оценка). 

Тогда сила этого взаимодействия подчиняется закону Кулона: 

F ~ -k 

где q1 и q2 - заряды частиц, а r- расстояние между ними. 

Следовательно, чем больше электронов находится на внеш

нем слое, т.е. чем больше отрицательный заряд, тем сильнее вза

имодействие между ядром и электронами и тем меньше атомный 

радиус (и соответственно атомный объем). 

На рис. 4 хорошо видно, что зависимость атомных объемов 
элементов от их порядкового номера действительно имеет ярко 

выраженную периодичность. 

Очень важной характеристикой ато:М:ов является энергия 

ионизации атома - количество энергии, которое необходимо 

для отрыва электрона от атома; ее выражают в джоулях на моль 

(или кДж/моль). Зависимость энергии ионизации атомов от их 

порядкового номера представлена на рис. 5; хорошо видно, что 
эта зависимость также имеет периодический характер. На рисун

ке видно, что в пределах периода (Н _..Не, Li ____.,. Ne и т.д.) с ростом 
заряда ядра энергия ионизации увеличивается, наибольшая энер

гия ионизации проявляется: у атомов инертных газов, имеющих 

исключительно стабильную электронную конфигурацию. 

В подгруппах s- и р-элементов энергия ионизации в целом 

уменьшается с ростом заряда атомов, поскольку чем дальше от 

Атомным объемом называется объем, занимаемый грамм-атомом простого в еще· 

~·t•ва. 
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Рис. 4. Зависимость атомного объема простых веществ от поряд
кового номера элемента. 
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ядра расположен внешний электрон атома, тем слабее его связь с 

ядром. 

Ниже (гл.6) будет рассмотрена связь со строением атома 

электроотрицательности - способности атома при образовании 

химической связи оттягивать валентные электроны от атомов 

других элементов. Здесь же отметим только, что для элементов 

главных подгрупп внутри периода электроотрицательность силь

но уве.Личивается с увеличением номера группы. Внутри группы 

с увеличением номера периода (в направлении сверху вниз в таб

лице) электроотрицательность уменьшается более плавно. Эта 

тенденция ослабевает при увеличении номера периода. 

Зависимость физич.еских свойств элементов (плотности, тем~ 

пературы кипения и плавления, электропроводности и т.д.) от 

номера элемента в таблице (от строения атома) более сложная. 

I,, эВ 

: 2 : 3 4 5 6 : 7периодь! 
25 Не: ' Ne ' ' ' 
20 ' ' ' ' 

' ' 
Ar ' ' ' ' 

15 Kr ' ' ' ' 
Хе ' 

Rn 
10 ~·~ 1~ •?.''• ~,..._ , .. ,, 

5 
t1 

. . :• 
~а К ' 

' Rb ~s : 
' ' ' ' 

о 20 40 60 80 z 
Рис. 5. Зависимость первой энергии ионизации от порядкового но
мера элемента. 
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Таблица 2. Физические свойства в-металлов 

Название z Температура Температура Радиус Энергия 

nлавления, кипения, атома, нм ионизации, 

"С "с кДж/моль 

Литий 3 180 1330 0,15 519 

Натрий 11 98 892 0,19 494 

Калий 19 64 760 0,23 418 

Рубидий 37 39 688 0,24 402 

Цезий 55 29 690 0,26 376 

Бериллий 4 1280 2770 0,11 2660 

Магний 12 650 1110 0,16 2186 

Кальций 20 840 1440 0,20 1740 

Стронций 38 768 1380 0,21 1608 

Барий 56 714 1640 0,22 1468 

Отметим только, что и эта 3ависимость имеет периодический 

характер. В качестве примера рассмотрим данные, представлен

ные в Таблице 2. 
В ней приведены некоторые физические свойства элементов 

главных подгрупп I и II групп периодической таблицы. Легко 
видеть, что с увеличением заряда ядр·а (и с увеличением радиуса 

атома) температура плавления и кипения, а также энергия иони

зации металлов увеличивается (т.е в направлении сверху вниз в 

подгруIIпе ). Кривая зависимости температуры плавления элемен
тов от их порядкового номера приведена на рис. 6 

Вообще с увеличением порядкового номера в периоде метал

лические свойства ослабевают, а неметаллические усиливают

ся. С увеличением порядкового номера в группе ,-иеталлические 

свойства усиливаются, а неметаллические ослабевают. 

Выше мы говорили о том, что химические свойства элементов 

во многом определяются электроотрицательностью и энергией 

ионизации их атомов, которая, в свою очередь, зависит от стро

ения электронных оболочек атомов, меняющихся периодически. 

Рассмотрим в общих чертах, как меняются химические свой

ства элементов и их соединений с кислородом и водородом. 
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Количество валентных электронов в периоде меняется от 

одного у элементов первой группы до семи у элементов седьмой 

группы. Соответственно изменяется значение высшей степени 

окисления элементов и, следовательно, состав оксидов элементов 

в их высшей степени окисления: 

R20 RO R20з R02 R 20 5 R03 R20 7 

В этом ряду с увеличением порядкового номера элемента на· 

блюдается ослабление основных свойств оксидов и усиление их 

кислотных свойств. 

Аналогичная зависимость наблюдается для свойств гидрок

сидов (отвечающих высшей степени окисления элементов). 

Группа: 1 11 111 IV V VI Vll 

ослабление основных 

свойств оксидов, 

гидроксидов 

усиление кислотных 

свойств оксидов, 

гидроксидов 

Не останавливаясь подробно на причине этого явления, отме

тим только, что кислотно-основные свойства соединений во 

многом зависят от строения внешних уровней электронных обо

лочек атомов этих элементов. 
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Таблица 3. Водородные соединения и изменение свойств 
водородных соединений элементов в периодической системе с 

ростом заряда ядер 

г р у п п ы эл е ме н то в 

1 п П1 IV v VI VII 
полярность снязи полярность связи 

уменыпается уменьшается 

• LiН ВеН2 В2Н6 сн, NH, н,о HF • " • бор ан " • • о • о • е • е о • NaH MgH, AIH, SiH4 РН, н,s НС! 
о о 

• " • • е • е • 
о • алан силан фосфин 

о • о , о , • • •• "' . GeH, AsH, H,Se HBr "'. • • •• • • • • 
о " о " " герм ан арсин " 

CsH ван, SnH1 sьн, Н,Те HI 
станан стибин 

гидриды водорода промежутоtrные летучие 

твердые вещества соединения соединения 

с ионным типом (ковалентная 

связи; кристаллы полярная связь) 

белого цвета 

Так, оксиды и гидроксиды в-элементов образуют щелочные 

растворы, оксиды и большинство гидроксидов р-элементов явля

ются кислотными, а оксиды и гидроксиды d-элементов, как пра

вило, основные, нерастворимые в воде, а в некоторых случаях 

проявляют амфотерные свойства. 

Зависимость свойств гидридов от положения элементов в 

периодической таблице (главная подгруппа) представлена в таб

лице 3. 
Таким образом, свойства простых веществ, а также их соеди

нений действительно находятся в периодической зависимости от 

величины заряда ядра атома (порядкового номера) элемента. 



6 Химическая связь. Типы 

химической связи 

6.1. Природа химической связи 

При обычных условиях атомы подавляющего большинства 

химических элементов связаны в химические соединения. Ис

ключением являются только элементы главной подгруппы VIII 
группы периодической системы - так называемые благородные 

(или ицертные) элементы, существующие в обычных условиях в 

виде одноатомного газа. Атомы остальных элементов объединя

ются в более сложные частицы - молекулы, ионы или свободные 

радикалы. 

Что заставляет атомы «взаимодействовать» или «связывать

ся» друг с другом? Какова движущая сила этого взаимодействия? 

Почему благородные газы не принимают участия в химических 

реакциях (химически инертны)? 

Ответ на эти вопросы дает теория химической связи, незави

симо выдвинутая Дж.Льюисом и В.Косселем в 1916 г. 
В основе этой теории лежат два постулата: 

1. Химическая связь образуется двумя электронами, которые ста
новятся общими для обоих участвующих в связи атомов, т.е. в 

образовавшейся молекуле такая пара электронов принадлежит 

двум атомам одновременно (Дж.Льюис, 1916 г.). 

2. Вступая в соединения, атом всякого элемента стремится приоб
рести электронную оболочку атома ближайш'его (в периодичес

кой системе) инертного газа - восьмиэлектронную (октет) 

или двухэлектронную (дуплет) - так называемое правило ок

тета1 (В.Коссель,1916).Следствие этого положения - атом со
храняет в молек.уле в известной степени обособленное сущест

вование. 

Это правило справедливо только для s- и р-элементов. У d-элементов заполняе
мы» уровень содержит 18 электронов, у/~ 32. 
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Для описания соединения двух атомов используют термин 

«химическая связь'&. В образовании химичес:кой связи участвуют 

электроны, которые расположены на внешних энергетических 

уровнях и потому наименее прочно связаны с ядром~ так назы

ваемые валентные электроны. 

Соединяясь, атомы элементов могут образовывать три вида 

частиц, участвующих в химических реакциях: молекулы, ионы 

и свободные радикалы. 

Молекулой называется наименьшая электронейтральная 

частица данного вещества, обладающая его химическими свойст

вами и способная к самостоятельному существованию. 

Молекула представляет собой устоUчивую сuстему 1 • Это оз
начает, что для разделения ее на атомы необходимо затратить 

энергию. 

Ион - это заряженная частица, представляющая собой атом 

или группу химически связанных атомов с избытком (анионы) 

или недостатком (катионы) электронов. Вещество может быть 

образовано только одновременно и катионами, и анионами; это 

связано с необходимостью компенсировать отталкивание одно

именно заряженных ионов. Поэтому в веществе заряд катионов 

всегда скомпенсирован эквивалентным количеством анионов. 

Свободным радикалом называют частицу, обладающую не

насыщенной (свободной) валентностью. Это означает, что в со

став свободного радикала входит атом, который образует мень

шее число св.язей, чем это соответствует его валентности. Иначе 

говоря, радикал - это частица, имеющая один неспаренный 

электрон. Большинство свободных радикалов обладают очень 

высокой реакционной способностью и не существуют в виде ста

бильного вещества. 

Свободные радикалы сложного строения могут быть довольно 

устойчивыми; это, например, трuфенилметан: 

ХимическоU системоU называют вещество или смесь веществ в определенном 

ограниченном объеме; отдельные вещества, образующие данную систему, назы

ваются ее rсомпонеnтами. 
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Рис. 7. Зависимость потенци
альной энергии взаимодейст

вия атомов от межъядерного 

расстояния: (1) - образова

ние молекулы водорода; (2) -
да находятся на расстоянии r друг от химическая связь между ато
друга. Что происходит при их сбли- м:ами не образуется. 

жении? Зависимость потенциальной 

энергии системы (Е) от расстояния между атомами представлена 

на рис. 7. 
До тех пор, пока атомы находятс:я на достаточно большом 

расстоянии друг от друга, энергия их взаимодействия приближа

етСя к нулю (взаимодействия нет). 

При сближении атомов на расстояние, соизмеримое с разме

ром электронных оболочек, начинают действовать силы притяже

ния между ядром одного атома и электронной оболочкой другого 

и кон~урирующие с ними силы отталкивания между электронами 

и между ядрами (отталкивание одноименных зарядов). 

Сначала (и это подтверждается расчетами) силы притяжения 

преобладают над силами отталкивания. Атомы сближаются, при 

этом потенциальная энергия системы уменьшается вплоть до об

разования стабильной молекулы при r = r
0 
(сила nрит:яжения 

равна силам отталкивания, энергия системы минимальна Е = Е0). 
При дальнейшем сближении атомов энергия системы резко повы

шается за счет преобладания сил отталкивания, стремительно 

увеличивающихся на малых расстояниях. 

Энергетическому минимуму системы соответствует наиболее 

устойчивое ее состояние - в данном случае из двух изолирован

ных атомов водорода образуется молекула водорода. Энергетичес

кий выигрыш системы составляет 436 кДж/моль - столько энер

гии выделяется при образовании молекулы Н2 • 
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6.2. Ковалентная связь 

Основная идея теории возникновения химической связи за

ключается в том, что два атома совместно владеют одной (или 

более) парой электронов. 

Электроны, участвующие в образовании связи, называются 

валентными. 

Химическая связь, осуществляемая путем образования элек

тронных пар, в одинаковой степени принадлежащих обоим ато

мам, называется ковалеитной1 • Различают два способа (механиз
ма) образования ковалентной связи.· 

1. Если каждый атом представляет в сонместное пользование (на 
образование общей электронной пары) по одному электрону, 

говорят об обменном механизме образования ковалентной 

связи. 

2. Если для образования связи один из атомов представляет пару 
электронов (выступает в роли донора электронов), а другой 

предоставляет свободную орбиталь для их ра3мещения (высту

пает в роли акцептора), то такой механи3м образования кова

лентной с'вязи называют донорно-акцепторным. 

Это, конечно, очень упрощенный подход. Чуть позже мы по

дробно рассмотрим оба этих механизма. Сейчас подчеркнем толь

ко, что это всего лишь разные пути образования одной и той же 

электронной конфигурации. 

6.2.1. Обменный механи3м образования химической 
связи 

Вернемся к процессу образования молекулы водорода Н2 из 
двух изолированных атомов водорода (рис. 7). При сближении 
атомов, начиная с некоторого расстояния сила притяжения 

между ними преобладает над силами отталкивания; это приводит 

к дальнейшему сближению атомов и перекрыванию их электрон

ных оболочек. Схематически этот процесс представлен на рис. 8. 
В результате частичного перекрывания электронных облаков 

образуется связующее двухэлектронное облако. Это означает, что 

каждый из электронов, двигавшийся раньше в поле притяжения 

одного заряженного ядра, начинает двигаться в поле притяжения 

двух ядер. Возникает молекулярная орбиталь (рис. 8), которая в 
равной степени принадлежит обоим атомам, каждый из которых 

Uт лат. valentia - сила, nристанка ~ко~ означает совместное действие. 
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Рис. 8. Перекрывание электронных оболочек при образовании молеку
лы водорода Н2. 

в какой-то момент становится обладателем завершенной элек

тронной орбитали. Эта орбиталь заселена двумя спарепными (с 

противоположными спинами) электронами - образуется элек

тронная пара 1 • 
Электронная плотность такой орбитали максимальна в про

странстве между ядрами и симметрична относительно линии 

связи Н-Н. Отрицательный заряд, приходящийся на эту область 

пространства (между ядрами атомов Н), увеличивается, что спо

собствует притяжению к нему положительно заряженных ядер и, 

как следствие, дополнительному сближению их между собой -
возникает ковалентная связь. 

Длина этой связи (межъядерное расстояние) в случае молеку

лы Н2 составляет 0,{)74 нм. 
Важнейшей характеристи:ttой связи, помимо ее длины, явля

ется энергия связи - мера ее прочности. Энергией св.язи называют 

энергию, необходимую для разрыва химической связи во всех мо

лекулах, составляющих один моль вещества (кДж/моль). Для 

энергии связи молекул Н2 эта величина составляет 436 кДж/моль. 
Существует несколько способов изображения химических 

связей; чаще всего используются два: 

1. Электроны в атомах и молекулах обозначают точками (метод 
Льюиса); тогда образование молекулы водорода можно обозна

чить схемой: 

н·+·н--н•н 

Общую пару электронов на схеме располагают между символа

ми атомов; для образования молекулы хлора Cl2 схема выгля

дит так2 : 

Отметим, что, если спины электронов двух атомов водорода имеют параллель

ную ориентацию, между атомами nозникает отrалннвание и химическая связь 

образоваться не может. 

2 Пары электронов, не разделенные с другими атомами, называют неподеленны

ми электронными парами. 
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1ё1· + •ё1:---.1(:'11ёl :-- неподеленные пары электронов 
" .. "\" 

общая пара электронов 

Эта схема очень наглядна; хорошо видно, что образование хи

мической связи происходит за счет неспаренных электронов. 

Каждый атом в молекуле приобретает 8 электронов на свою 
внешнюю оболочку - возникает ~завершенный октет'i). 

2. Общую электронную пару изображают чертой; запись которая 
получается при этом, называют структурной формулой: 

Cl-Cl или 

н 
1 

н-с-н 
1 
н 

Кратные связи. Если в образовании связи участвуют по два 

электрона каждого атома (как, например, в молекуле диоксида 

углерода СО2), говорят об образовании двойной связи; если каж
дый атом делится трем.я своими электронами (например, в моле

куле азота N 2), связь называют mpoUnoU. Обозначают такие крат
ные связи двумя или тремя чертами: 

0=с~о 

о::с::о •N:№ 

С увеличением кратности длина уменьшается, а энергия 

связи возрастает. 

Итак, мы рассмотрели образование связи между двумя одина

ковыми атомами. Чтобы понять механизм образования связи 

между разными атомами, необходимо более подробно остановить

ся на понятии электроотрицательности (мы упоминали о нем в 

Главе 5.4). 

6.2.2. Энергия ионизации. Электроотрицательность 

Мы уже упоминали о том, что электроны полностью завер

шенных энергетических уровней связаны с ядром наиболее проч

но, а заполненные электронные оболочки наиболее устойчивы. 

Этим объясняется химическая инертность благородных газов: об

разно говоря, «ИМ ничего не надо». Их молекулы состоят из одно

го атома, а вэаимодействия между атомами настолько слабы, что 

в обычных условиях это газы, отсюда и название - благородные. 
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Таблица 4. Энергии ионизации некоторых атомов 

Атом !, эВ 

1 2 3 4 5 

н 13,595 

Не 24,581 54,403 

Li 5,390 75,619 122,419 

Ве 9,320 18,206 153,850 217,657 

в 8,296 25,149 37,920 259,297 340,127 

с 11,256 24,376 47,871 64,48 392,00 

N 14,53 25,593 47,426 77,450 97,863 

о 13,614 35,146 54,934 77,394 113,873 

F 17,418 34,98 62,646 87,23 114,214 

Ne 21,559 41,07 63,5 97,16 126,4 

Na 5,138 47,27 71,65 98,88 138,60 

•Энергия уровня, заполненного электронами только частично, 
выше энергии завершенного уровня, поэтому в образовании хи

мической связи участвуют только электроны незаполненных 

внешних уровней. Для того, чтобы приобрести устойчивую кон

фигурацию благородНого газа, атом стремится либо отдать «лиш

ние» валентные эле:ктроны, либо приобрести недостающие для 

завершения внешнего уровня электронной оболочки. Выбор одно

го ИЗ-этих двух путей зависит от того, какой из них энергетически 

выгоднее - какова первая, вторая (и т.д. - по числу отдаваемых 

электронов) энергия ионизации атома(/;, эВ). Энергии ионизации 

атомов некоторых элементов представлены в Таблице 4. (11 , 12 , ••• 

соответствуют отрыву первого, второго и т.д. электронов). 

Из Таблицы 4 хорошо видно: [ 1 < I 2 < / 3 ••• , так как с увеличе

нием числа отрываемых электронов растет заряд образующегося 

положительного иона, который сильнее притягивает оставшиеся 

электроны. Например, для отрыва первого электрона лития (2s1
) 

нужно затратить энергию в 5,39 эВ, в то время как на отрыв 
второго электрона (с ls-уровня) нужно затратить почти в 15 раз 
больше энергии (75,619 эВ). 
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Если для завершения валентного уровня атому не хва'1'ает 

большого числа электронов, то он проявляет тенденцию отдавать 

электроны при образовании химической связи (энергетические 

затраты при этом относительно невелики - см. Таблицу 4.). Ти
пичные представители - атомы элементов главных подгрупп I и 
II группы периодической таблицы. 

Однако для других атомов, внешняя оболочка которых близ

ка к завершению - не хватает одного или несколь~их атомов -
энергетически более выгодно добавить недостающее число элек

тронов. (Типичные представители - галогены - главная под~ 

группа VII группы.) 
Для характеристики этого процесса (присоединения электро

на) вводят понятие (<сродства к электрону». Энергией сродства 

называют энергию, которая выделяется при присоединении элек

трона к атому. Выделение энергии в этом случае объясняют энер

гетическим выигрышем системы за счет приближения электрон

ной оболочки атома к завершению. Очевидно, что чем выше 

энергия ионизации, тем ниже энергия сродства. 

При образовании химической связи такие атомы (Для завер
шения внешнего энергетического уровня которых не хватает не

большого количества электронов) проявляют тенденцию оттяги

вать электронную плотность на себя. 

Чтобы оценить способность атома оттягивать на себя элек

тронную плотносТь другого атома, Л.Полинг (США) ввел в 1932 г. 
понятие электроотрицательности. 

Электроотрицательностью называют способность атома при 

образовании химической связи оттягивать валентные электроны 

от атомов других элементов. 

Элек:троотрицательность - это величина относительнал. 

На качественном уровне принято считать, что чем легче атому 

притянуть к себе электроны, связывающие его с другими элемен

тами, тем выше его электроотрицательность. По электроотрица

тельности элементы располагаются в ряд: 

F >О> N > Cl > Br > S > Р >С> Н > Si > Al -..,. Mg > Са> Na > К ~ Cs 

Для количественной оценки электроотрицательности (это 

безразмерная величина) чаще всего используют шкалу, предло

женную Полингом. В ней электроотрицательность фтора (самого 

электроотрицательного из элементов, т.к. для завершения ва

лентного уровня ему не хватает одного электрона при самом 

маленьком у галогенов расстоянии валентного уровня от 

ядра) принята за 4,0; электроотрицательность водорода и типич-
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Таблица 5. Значение электроотрицательности элементов по 
Полингу. 

Li Ве в н с N о F 
1,0 2,0 2,0 2,1 2,5 3,0 3,5 4,0 

Na Mg А! - Si р s С! 

0,9 1,2 1,5 1,8 2,1 2,5 3,0 

к Са Sc Ti Fe Ge Ав Se Br 
0,8 1,0 1,3 1,5 1,8 1,8 2,0 2,4 2,8 

RЬ Sr у Zr Ru Sn Sb Те J 
0,8 1,0 1,2 1,4 2,2 1,8 1,9 2,1 2,5 

ных неметаллов около 2, а типичных металлов - около 1 (см. 
Таблицу 5), 

Электроотрицательность элемента напрямую связана со стро

ением его атома (размерами атома и числом электронов на внеш

ней оболочке), т.е. чем прочнее связь валентных электронов с 

ядром, тем выше электроотрицательность атома. 

Отсюда вытекает связь электроотрицательности элемента с 

его положением в периодической таблице (см. Главу 4.). 
Сказанное выше не относится к инертным газам. Их атомы 

имеют заполненный внешний уровень электронной оболочки, поэ

тому они не проявляют способности оттягивать на себя электроны. 

6.2.3. Полярность ковалентной связи 

Вернемся к рассмотрению химической связи между разными 

атомами, обладающими, соответственно, разной способностью от

тягивать на себя электронную плотность в стремлении прибли

зить свой валентный уровень к завершенному. 

Если электроотрицательности атомов резко различаются (на

пример, у щелочных металлов и галогенов), то говорят об ионной 

связи (см. Главу 6.5.). 
Если электроотрицательности атомов в химическом соедине

нии отличаются, но не сильно, говорят о том, что связь полярна. 

Иными словами, ковалентная связь, образованная одинако

выми атомами, называется неполярной, а разными атомами -
полярной (происходит поляризация связи - сдвиг электронной 

плотности). 

Следовательно, полярную связь можно считать промежуточ

ной между неполярной и ионной. 

В случае неполярной связи двухэле:ктронное связующее обла

ко равномерно (симметрично) распределяется между атомами. В 
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случае шнtной связи электронное связующее облако почти пол

ностью принадлежит одному из атомов. Граница между полярной 

и ионной связью весьма размыта. 

Кач,ествен.н.о степень ионности (полярности) связи оценива

ют по разности электроотрицательностей связанных атомов. 

РазностьЭО о 1 0,5 1,0 1,5 2,0 2,5 3,0 

Степень ионности, '% о 1 
i б 22 44 63 79 89 

Принято считать, что 50(Уо ионности Связи достигается при 

разности электроотрицательностей, равной 1, 7. Если эта разность 
больше, чем 1, 7, связь считают ионной, если значение разности 
меньше 1, 7, связь относят к полярной ковалентной. 

Рассмотрим типичный пример полярной связи - между во

дородом (ЭО по Полингу 2,1) и хлором (ЭО по Полингу 3,0) в 
молекуле хлорида водрода HCI. 

В молекуле HCI связующее электронное облако (одна общая 
пара электронов) оттянуто в сторону атома хлора, благодаря чему 

на атоме водорода возникает эффективный положительный 

заряд, а на атоме хлора - отрицатель_ный: 

.1- ,\-

H-Cl 

здесь д+ и д- означает эффективный заряд (по абсолютному зна

чению О меньше 1; для HCl 1 OI =О, 1 7 в единицах заряда электрона). 
Для количественноit оценки связи используют величину ди

польного момента (а), который является произведением длины 

диполя l на расстояние между двумя равными по величине и 
прЬтивоположными по знаку зарядами +q и -q на абсолютную 
величину заряда (выражается в Кл · м или в дебаях (П. Дебай -
голландский физик), 1Д=3,33•10 30 Кл• м): 

/l = l ·q. 

Дипольный момент - величина векторная, он направлен по 

оси диполя от положительного заряда к отрицательному. Для 

молекулы HCI, например, межъядерное расстояние H-Cl равно 
1,27 А, величина,и = 1,08 Д, он направлен от атома Н к Cl. 

Различают дипольные моменты связи и молекулы. Неполяр

ная молекула может быть образована с помощью полярных свя

зей. Если молекула линейна (как в случае диоксида углерода), ее 

дипольный момент равен О (см. рис. 9), т.к. дипольные моменты 
связей С=О компенсируются (и они не равны О). 
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О=С=О 

-q-+q--q 

µ = -ql+ ql= о 

~б~ 
+qн(/_)н+q 

µ"о 

Рис. 9. Дипольные моменты молекул СО2 и Н2О. 
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Таблица 6. Дипольные моменты некоторых мол~кул (и), Кл· м. 

Jl • 10эо Молекула µ • 1030 

HF 6.4 РН3 1,8 

НС! 3,5 со О.4 

HBr 2,6 со, о 

НI 1,3 so, 5,4 

NH3 4,9 н,о 6,1 

Результирующий дипольный момент молекулы воды состав

ляет 6,1•1О-30 Кл • м; он получен по правилу сложения векторов. 
Итак, различают полярные и неполярные ковалентные связи. 

Реакционная способность полярной связи обычно выше, чем не

полярной. 

6.3. Донорно-акцепторный механизм 
образования ковалентной связи 

Если валентная оболочка атома заполнена электронами более 

чем наполовину, то часть электронных орбиталей занята парами 

электронов с антипараллельными спинами (по принципу Паули). 

Эти электрuнные пары не принимают участия в образовании тех 

химических связей, которые возникают при взаимодействии не

спаренных электронов; их называют н.еподелепн.ыми электрон

ными парами. 

Если валентная оболочка атома -заполнена менее чем наполо

вину, то даже при максимально возможном количестве неспарен

ных электронов часть электронных орбиталей этого энергетичес

кого уровня остается свободной 1 • 

1 Свободной называют орбиталь валентного уровня, на которой могут появиться 

:электроны при возбужден11и атома или при образовании химической связи его с 

другим атомом. 
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Например, на внешнем энергетическом уровне атома азота 

2s22p3 есть одна неподеленная пара 2s-электронов, а у атома бора 
2 1 2s 2р остается свободной одна р-орбиталь: 

1s 2 l1JJ ls2 1П: ls2 Fт: 
2s22p3 ITJJ1'__[j_Jt-' 2s22p1 rJl'ГГ 2s2 2p1 !01J1:1 

N в В* 

основное возбужденное 

состояние состояние 

Химическая связь между двумя атомами, осуществляемая 

неподеленной парой электронов одного атома (донора) и свобод

ной Орбиталью другого атома (акцептора), называется донорно

акцепторной связью. 

Образование донорно-акцепторной связи отвечает энергети

чески выгодному переходу пары электронов донора на уровень, 

общий для донора и акцептора. Это приводит к появлению эффек

тивных зарядов (положительного у донора и отрицательного у 

акцептора) и соответственно к значительной поляризации образу

ющейся химической связи. Поэтому иногда такую связь называ

ют семиполярной (т.е. наполовину полярной). 

Типичными соединениями с донорно-акцепторной связью яв

ляются ионы аммония Nн,; и боргидрида ВН~. 

Ион аммония получают по реакции: 

н [ н т 
Н:~: + oн+-----+L'~'J + 205кка.л 

здесь акцептором неподеленной пары электронов азота является 

протон Н 1 • 
Ион бор гидрида получают в результате акцептирования непо

деленной пары иона н- свободной орбиталью атома бора: 

Следует еще раз подчеркнуть, что в образующихся молеку

лярных ионах Nн; и ВН~ все связи централЬного атома совер

шенно равноценны и неразличимы независимо от их первона

чального происхождения. Это означает, что заряд полностью 

делокализован между атомами. 
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Возможность делокализации заряда объясняется волновыми 

свойствами электрона. Осуществление делоКализации оказыва
ется возможным из-за распределения электронной плотности 

между большим числом центров. Результатом является появле

ние совершенно равноценных л-связей (вследствие sp3
- гибриди

зации, см. ниже). 

6.4. Пространственное строение молекул. 
Модель гибридизаЦии орбиталей 

Геометрическое строение молекул можно объяснить исходя 

из представлений о пространственном расположении валентных 

орбиталей образующих молекулу атомов. 

Рассмотрим образование ковалентных связей с участием ва

лентных электронов, расположенных на s- и р-орбиталях (напо
мним, что перекрываться могут только электронные облака с 

антипараллельными спинами). 

Если электронная плотность образуется при перекрывании s-s 
электронных облаков, то связывающее электронное облако обла

дает цилиндрической симметрией относительно линии, соеди

няющей центры атомов. Такая связь называется о-связью (см. 

рис. 10). 
При перекрывании р-р орбиталей могут реализоваться два 

типа связей. 

Поскольку различные р-орбитали по-разному ориентированы 

в пространстве, введем систему координат для молекулы типа А2 
(рис. 11). 

Перекрывание двух Рz-орбиталей также дает симметричную 

относительно линии связи атомов а-связь (рис. 12). 

х х х х 

.-.::::.·. ·.:_._, 

.. · .:.•:·.' ":~i\'. 
z z 

s s а. 
Рис. 10. Схема образования а-связи при перекрывании s·s электронных 
облаков. 
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х х 

у у 

z z 

Рис. 11. Система координат для молекулы типа А2. 

х х 

L'~~""''':~:"'-;:;.~':"-

·' 
--- -+/'~· а;1~·~·+· ь~~~'~':.-~·~toii-= 

*,~~ z 

р, р, 

Рис. 12. ПереRрывание Pz-Pz электронных облаков. 

х х 

Рх Рх 
Рис. 13. Перекрывание рх-Рх электронных облаков. 

При перекрывании двух Рх-электронных облаков возникает 

молекулярная орбиталь, имеющая узловую плоскость, совпадаю

щую с плоскостью Рг (см. рис. 13): 
Аналог~чно происходит перекрывание Ру-облаков. 

Такого типа связи, образованные при перекрывании элек

тронных облаков вне линии, соединяющей атомы, называются 

я-связями. а-связи являются более прочными, чем л-связи. 

В одной молекуле могут реализовываться одновременно оба 

типа связи. Например, в молекуле азота N 2 имеются одна а-связь 

и две л-связи (как результат перекрывания трех пар р-облаков). 

Очевидно, что двухатомные молекулы всегда линейны. 

Рассмотрим более сложный случай, когда связь в молекуле 

образована перекрыванием s- ир-орбиталей одного атома, на при
мерах образования связей в молекулах метана СН_р воды Н20 и 
аммиака NH3 • 
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Электронная конфигурация атома углерода С отражается схе

мой: 6С ls22s22p2
• В возбужденном состоянии атом углерода обла

дает четырьмя неспаренными электронами: 

1s2 !:.±_ 2s1 [1] 2р3 l1J±J1J 
Можно было бы ожидать, что возбужденный атом углерода обра

зовывал бы связи двух типов - одну за счет s-орбитали и три 

за счет р-орбиталей. Однако в молекуле метана электронная 

плотность равномерно распределена по четырем равноценным ор

биталям. 

Для объяснения этого явления Л.Полингом (США) была пред

ложена модель гибридизации атомных орбиталей. 

Поскольку 2в- и 2р-уровни электронной оболочки атома энер

гетически близки, то при образовании химической связи перво

начальная форма и энергия электронных орбиталей атома углеро

да изменяются. Образуются новые, «смешанные• орбитали, 

которые имеют одинаковую форму и энергию. Такой процесс на

зывается гибридизацией орбиталей, а сами образовавшиеся орби

тали называют гибридными. Гибридные орбитали асимметричны 

относительно ядра атома (рис. 14). 
В молекуле метана все четыре гибридные орбитали (т.к. они 

образованы из одной s- и трех р-орбиталей, то их называют sp3 -ор
биталями) направлены к углам тетраэдра. В центре тетраэдра 

расположен атом углерода; sр3-связи расположены под углом 
109,5° друг к другу. 

Обратимся к молекулам Н20 и NH3 • В молекуле Н20 происхо
дит гибридизация одной s- и трех р-орбиталей атома кислорода (80 
ls22s22p4

): две sр3-гибридные орбитали заняты связывающими 

б 

Рис. 14. Сравнение формы атом
ных оfбиталей: а - р-орбиталь, 
б - sp -орбиталь. 

Рис. 15. Расположение sр3-гиб
ридных орбиталей в молекуле ме

тана. 
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б 

Рис. 16. sр3-гибридные орбитали в молекуле Н2О (а) и NНз (б). 

парами, а две другие - неподеленными электронными парами. В 

результате образуется угловая молекула, угол между связями в 

которой составляет 104,5° (см. рис. 16а). 
Аналогично строится молекула аммиака (рис. 166), в которой 

из четырех sр3-гибридных орбиталей одна занята неподеленной 
парой электронов, а три - связывающими парами электронов. 

Образующаяся молекула аммиака имеет форму правильной 

пирамиды; валентный угол (угол между связями, т.е. между на

правлениями, вдоль которых наиболее вероятно образование ко

валентной связи) составляет 107 ,3°. 

6.5. Ионная связь 

Ионная связь образуется при взаимодействии атомов, 

электроотрицательности которых резко отличаются. 

Мы уже говорили (см. Главу 6.2.3.), о том, что в зависимости 
от электроотрицательностей атомов различают три типа химичес

кой связи атомов в соединениях: 

- между атомами с одинаковой электроотрицательностью (кова

лентная неполярная, металлическая); 

- между атомами, электроотрицательности которых не очень 

сильно различаются (разница электроотрицательнqстей менее 

1,7 по шкале Полинга); 
- между атомами, электроотрицательности которых резко отли

чаются (более 1, 7 по шкале Полинга) - такую связь называют 

ионной. 

Рассмотрим образование ионной связи на примере атомов на

трия и хлора (разница электроотрицательностей 2,3 по шкале 
Полинга). 
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Чтобы приобрести устойчивую электронную конфигурацию 

неона, атому Na достаточно отдать один электрон внешнего слоя: 

1 '2 2 6 1 f - + 2 2 6 
11Na: s s 2р 3s Na-Na +е 11Na: ls 2s 2р 

Атому хлора для приобретения устойчивой конфигурации ар

гона не хватает одного электрона (17Cl: ls22s22p6 3s23p5
). Если Cl 

присоединит один электрон (например, атома натрия), валентный 

слой его электронной оболочки будет завершен: 

17Cl: ls22s22p63s23p5 Cl + е - Cl- 17Cl-: ls2~s22p63s23p6 

В результате образуются заряженные частицы; их называют 

ионами1 • 
Ионом называют заряженную частицу, которая образуется 

при присоединении электронов к атому или группе атомов (анион) 

или при отдаче электронов атомом или группой атомов (катион). 

Электростатическое притяжение между противоположно за

ряженными ионами приводит к образованию химической связи, 

которую называют ионной. 

Соединения, образованные путем притяжения ионов, называ

ют ионными. 

В общем случае способность элемента образовывать соедине
ния с тем или иным типом связи зависит от величины энергии 

ионизации, сродства к электрону и электроотрицательности его 

атомов. 

Чем больше разница электроотрицательности двух атомов, 

чем ниже энергия ионизации одного и чем выше сродство к элек

трону другого атома, тем более вероятно образование между ними 

ионной связи. 

Наиболее типичными соединениями с ионной связью являют

ся галогениды щелочных и щелочноземельных металлов. 

При образоJJании ионной связи общая электронная пара 

почти полностью смещена :к одному из атомов. Однако полного 

разделения зарядов не происходит даже в случае бинарных соеди

нений типа NaCl. Дело в том, что из-за волновых свойств электро
на вероятность его нахождения вблизи ядра одного из атомов (для 

молекулы типа А +в- - у ядра атома А) может быть очень мала, 
но она всегда больше нуля. Поэтому в бинарном соединении со

ставляющие его ионы отличаются от ионов А 1 и В в свободном 
состоянии. Например, в молекуле NaCl эффективные заряды 
меньше еди~ицы (N а·1 o,8Cl 0

•
8
). 

Следует учитывать, что ионные связи являются резул_ьтатом 

действия не только сил притяжения между одноименно заряжен

ными ионами. По мере уменьшения межатомных расстояний все 

По гречески - странствующий. 
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большую роль начинают играть силы отталкивания между элек

тронными оболочками атомов. В соединении силы притяжения и 

отталкивания находятся в равновесии между собой. 

Характерной особенностью ионной связи является ее нена

правленность и ненасыщаемость. 

Действительно, поскольку силовые поля ионов равномерно 

распределены в пространстве, каждый катион связан с каждым 

анионом электростатическим притяжением, независимо от на

правления в пространстве (говорят о ненаправленности связи). 

При взаимодействии двух разноименно заряженных ионов их 

силовые поля не компенсируются полностью, оставляя возмож

ность для соединения с другими ионами (говорят о не насыщаемос

ти ионной связи). 

В результате молекулы с ионным типом связи проявляют 

склонность к ассоциации и в обычных условиях соединения с 

ионной связью существуют в виде твердых кристаллических 

веществ. При этом каждый ион окружен максимально возмож

ным (в соответствии с электронными конфигурациями и ион

ными радиусами) числом противоположно заряженных ионов, а 

весь кристалл представляет собой единую упорядоченную струк

туру (макромолекулу, состоящую из огромного числа ионов). В 

этом случае говорят о ионной кристаллической решетке (см. 

также Главу 6.8.). Кристаллическая решетка NaCl представлена 
на рис. 17. 

Из сказанного следует, что в обычных условиях понятие •мо

лекулы NaCl» чисто условное: в ионных соединениях структур
ная формула говорит только о стехиометрическом соотношении 

атомов разного типа в данном соединении. Отдельно существую

щие молекулы соединений типа NaCl можно получить только в 

-~ 

" ~ -
-

·~ -CI 

-J 

-

~ 

--" 

~ 

газообразном состоянии веще

ства, при очень высоких темпе

ратурах и низких давлениях 

(температура кипения NaCl 
+1450°С). 

Таким образом, ионная 

связь не отличается принципи

ально от ковалентной, а являет

ся ее предельным случаем, 

Прочность ионной связи весьма 

вели:ка: энергия ионной связи 

Рис. 1 7. Кристаллическая решетка составляет обычно величины 
NaCI; каждый ион Na~ окружен 6-ю порядка 100-800 кДж/моль 
ионами Cl- и наоборот. (как и для ковалентной.связи). 
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6.6. Металлическая связь 

Все простые вещества делятся по свойствам на металлы и 

неметаллы. 

Характерными свойствами металлов, отличающими их от 

других веществ, являются металлический блеск, ковкость, плас

тичность, сравнительно высокие температуры плавления, высо

кие тепло- и электропроводность. 

Общность свойств металлов объясняется сходством строения 

их атомов: 

1. Как правило, атомы металлов имеют небольшое число электро
нов на внешнем уровне электронной оболочки. Из всех элемен

тов, проявляющих металлические свойства, атомы 7 4 элемен
тов имеют на внешнем уровне один или два электрона; по три 

электрона на внешнем уровне у атомов 4 элементов и ни одного 
у палладия. 

2. Практически для всех атомов металлов характерна слабая 
связь валентных электронов с ядром, что подтверждается 

низкими значениями энергии ионизации и электроотрица

тельности. 

Эти особенности строения приводят к появлению еще одного 

типа химической связи - металлической. 

Дело в том, что на внешнем электронном уровне атомов метал

лов сравнительно мало электронов при довольно большом числе 

свободных орбиталей валентного уровня. Например, на один 

электрон валентного слоя лития приходится три совершенно сво

бодных р-орбитали (Li: ls22s1
); на единственный валентный элек

трон атома натрия приходится восемь свободных энергетически 

близких орбиталей (три 3р- и пять Зd-орбиталей, не считая напо

ловину заселенной 3s-орбитали). 

Из-за небольшой энергии ионизации валентные электроны 

слабо удержив8ются ядром (см. Таблицу 4), поэтому _они (валент
ные электроны) свободно перемещаются в пределах всех свобод

ных орбиталей. В результате при образовании кристаллической 

решетки (все металлы, за исключением ртути, в обычных усло

виях являются кристаллическими веществами) валентные орби

тали соседних атомов перекрываются и электроны свободно 

перемещаются с одной орбитали на другую в пределах всей крис

таллической решетки, осуществляя тем самым связь между 

всеми атомами кристалла. Такой тип химической связи называ

·ются металлической связью. 

3 - 7134 Максименко 
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• 
Рис. 18. Кристаллическая 
ячейка натрия; в узлах ре-

основы теоретической химии 

Сама rсристаллич.еская решетка 

металла представляет собой локализо

ванные положительные ионы, окру

женные свободно перемещающимися 

по всему в целом электронейтральному 

куску металла обобществленными 

электронами (так называемым «Элек

тронным газом») - см. рис. 18. 
Следует отметить, что металличес

кая связь характерна для металлов 
шетки - положителЬные 

ионыNа+. 
только в жид к-ом и твердом состояниях. 

В газообразном состоянии металлы су

ществуют в виде пара из отдельных молекул (одно- и двухатом

ных) (связь в молекулах - ковалентная). 

Особенностями металлической связи объясняются многие 

свойства металлов. 

Легкость, с которой валентные электроны перемещаются по 

кристаллу в любых направлениях, приводит к высокой электро

н теплопроводности. Этим же объясняется пластичность метал

лов, т.е. возможность смещения ионов и атомов без нарушения 

связи. 

Итак, в основе металлической связи, как и ковалентной, 

лежит обобществление валентных электронов атомов. 

Отличает металлическую связь от ковалентной отсутствие на

правленности связи и меньшая прочность - энергия металличес

кой связи в 3-4 раза меньше энергии ковалентной связи. 

6.7. Водородная связь 

Рассмотрим соединения водорода с электроотрицательными 

атомами, такими, ка:к фтор, хлор, кислород или азот. 

В молекулах этих соединений общая электронная пара сме

щена в сторону более электроотрицательного атома, в результате 

чего возникают пространствепно разделепные эффективные за" 

ряды, например, в молекуле фторида водорода н0+Ji"1- (молекула 
обладает дипольным моментом). 

У атома водорода, в отличие от всех других атомов, нет внут

ренних (не принимающих участия в образовании связи) оболочек, 

что приводило бы к отталкиванию его от электронных оболочек 

других атомов. Положительный заряд водорода сконцентрирован 

в самом маленьком (из всех атомов) объеме. В результате возни

кает притяжение между положительным зарядом одной молеку-
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Рис. 19. Зависимость температур плавления (а) и кипения (б) от положе
ния гидридообразующего атома в периодической таблице элементов. 

лы и электроотрицательным атомом (его свободной электронной 

парой) другой молекулы - так называемая водородная связь. 

Например, в жидком фториде водорода несколько молекул удер

живаются вместе водородными связями: 

В образование водородной связи вносят вклад как электроста

тическое, так и донорно-акцепторное взаимодействие. 

Водородная связь слабее обычной ковалентной в 10-20 раз; ее 
энергия составляет обычно 20-40 кДж/моль. На схеме водород
ную связь принято обозначать точками. 

Наличием водорадной связи объясняются аномально высокие 

температуры плавления и кипения гидридов кислорода, фтора и 

азота по сравнению с гидридами других элементов тех же главных 

подгрупп V, VI и VII групп периодической таблицы (см. рис. 19). 
Более высокие температуры плавления и кипения воды, чем 

гидрида фтора (самого электроотрицательного из электронов) 

объясняются тем, что каждая молекула воды может образовывать 

две водородные связи. 
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Вообще, если в модекуле есть -ОН, -СООН или -NH2 группы, 

то такие молекулы склонны к образованию ассоциатов из-за обра

зования водородных связей. 

Например, способность к образованию водородных связей 

приводит к возникновению димеров карбоновых кислот (в жид

ком состоянии), а димеры и тримеры воды сохраняются даже в 

газообразном состоянии (в парах воды): 

О•••Н-0 
R-C~ ~C-R 

0-Н•••О 

Существуют не только внутримолекулярные, но и межмоле

кулярные связи. 

Например, вторичные структуры белков, а также двойная 

спираль 8 структуре нуклеиновых кислот обеспечиваются в том 

числе водородными связями между группами составляющих их 

пептидов: 

6.8 . .Кристаллические решетки. Зависимость 
свойств от типа кристаллической решетки 

Большинство веществ в твердом состоянии обладают упоря

доченной пространственной структурой и имеют форму кристал

лов. Это означает, что структурные единицы вещества (молеку

лы, атомы или ионы) совершают относительно небольшие по 

амплитуде колебательные движения около определенных точек. 

Эти точки расположены в пространстве строго закономерно и со

ответствуют узлам пространственной (кристаллической) решет

ки того или иного типа; сама кристаллическая решетка получа

ется при соединении узлов решетки воображаемыми линиями 

(рис. 20). 
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Элементарная ячейка крис

таллической решетки - это на-
именьшая часть кристалла, кото- Ри~. 20. Пример кристалличес

кои решетки. 

рая содержит все характеристики 

его структуры. 

Общее число частиц, находящихся в ближайшем окружении 

данной частицы в кристаллической решетке, называют ее (части

цы) координационнным числом. 

Всего существует 14 вариантов кристаллических решеток. 
Элементарная ячейка простейшей (кубической) крuсталли

ческой решетки содержит 8 узлов, расположеных в вершинах 
куба. В более сложных кристаллических решетках (октаэдр, при· 

зма и др.) узлы решетки могут располагаться не только в верши· 

нах элементарной ячей:ки, но и на ее гранях или внутри нее. 

В зависимости от вида частиц и хара:ктера связи между ними 

различают четыре типа пространственных структур и соответст· 

венно :кристаллических решеток: атомные, моле:кулярные, ион· 

ные и металлические (рис. 21). Кристаллы каждого этого типа 
могут иметь любой из 14 вариантов :кристаллической решетки. 

Если вещество не образует моле:кул и не является ионным, 

может образоваться атомная кристаллическая решетка; В 

узлах такой решетки расположены отдельные атомы, соединен· 

ные между собой совершенно равноценными ковалентными свя· 

зями. Вследствие этого весь кристалл следует рассматривать как 

гигантскую единую частицу (макромоле:кулу); атомные структу· 

ры поэтому называют также макромолекулярными. 

Благодаря высокой прочности и равноценности ковалентных 

связей, объединяющих между собой все атомы кристалла, веще· 

НЕ 
= = 0 0 0 0 о 0 

= = = 0 0 0 о .0·Q 

= 0 0 0 е ·о· 0 
атомная молекулярная ионная. металлическая. 

Рис. 21. Основные структуры твердого вещества (схема). 
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а 

/ 

f 

Рис. 22. Кристаллическая структура алмаза (а} и графита (6). 

ства с атомной структурой характеризуются обычно высокими 

температурами плавления, большой прочностью и твердостью; 

они практически нерастворимы в воде и других жидкостях. 

Некоторые атомы могут образовывать различные типы крис

таллических решеток. Это приводит к появлениIО аллотропнь~х 

.модификаций простого вещеста, отличающихся различным стро

ением и, следовательно, свойствами (см. Главу 1.2.). 
Атомные решетки характерны для таких веществ, как угле

род, бор, сера, фосфор, кремний, германий (т.е. в целом для неме

таллов). 

Известны каркаспые (трехмерные) и слоистые атомные крис

таллические решетки. 

Одним из самых ярких (во всех отношениях) представителей 

каркасной пространственной структуры является алмаз (алло

тропная модификация углерода), в которой каждый атом углеро

да связан с четырьмя другими прочными ковалентными связями 

(рис. 22а). 

Другая аллотропная форма углерода - графит1 
- имеет сло

истую структуру (рис. 226). В пределах одного слоя каждый атом 
углерода соединен с двумя другими sр2-гибридными орбиталями. 
Негибридизированные р-орбитали образуют делокализированное 

электронное облако (в этом причина электропроводности и блеска 

графита). Под действием небольшой деформирующей силы слои 

могут скользить один по другому, поэтому графит может быть 

смазочным материалом и пишущим предметом. 

Если вещество образует молекулы (полярные или неполяр

ные), то его кристаллы имеют молекулярную н:рuсталлическ:ую 

От лат. - пишущий. 
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решетку, молекулы которой связаны друг с другом только срав

нительно слабыми межмолекулярными силами. 

Простые вещеста с молекулярной решеткой часто в обычных 

условиях являются газами или жидкостями; для них характерны 

низкие температуры плавления и кипения, малая твердость, пло

хая растворимость в воде; обычно они летучи. 

Типичными представителями веществ с молекулярной струк

турой являются водород Н2 , азот N 2 , галогены Наl2,"белый фосфор 
Р 2 , вода Н20, твердый СО2 (сухой лед). 

Если в молекуле вещества присутствуют ионные связи, то в 

твердом состоянии это вещество имеет ионную кристаллическую 

решетку, структурной единицей которой являются атомные или 

молекулярные ионы, прочно связанные между собой. 

Для веществ, имеющих ионные кристаллические решетки, 

характерны довольно высокие температуры плавления и кипе

ния; обычно они малолетучие и довольно прочные (по сравнению 

с веществами с молекулярной структурой). 

Для металлов в их твердом и жидком состояниях характерна 

металлическая кристаллическая решетка. Она содержит одно~ 

временно нейтральные и ионизированные атомы, окруженные 

«электронным газом» (см. Главу 6. 6. ), причем переход от атома к 
иону в металле осуществляется непрерывно без затраты энергии. 

Общие свойства металлов, обусловленные наличием в их 

структуре свободных электронов, были рассмотрены выше. 

Здесь отметим, что разные металлы имеют индивидуальные 

особенности кристаллических решеток: концентрация свобод

ных электронов, пространственное заполнение решетки ней

тральными атомами и катионами у разных металлов весьма отли

чаются. 

Это приводит, в частности, к большим различиям в твердости 

и температурах плавления отдельных металлов: если натрий -
это мягкий металл, который легко режется и плавится при темпе

ратуре около 100°С, то осмий гораздо прочнее железа, а плавится 

он при температуре около 2700°С. 
Таким образом, зная, какой тип связи реализуется в данном 

соединении, можно с большей или меньшей точностью предска

зать свойства этого соединения. 



7 Валентность и степень окисления 

7.1. Валентность 

Понятие валентности атома было введено в 60-х годах про

шлого века и стало одним из основных понятий химии как точной 

науки. 

Наиболее общим и широко употребляемым стало следующее 

определение валентности. 

Валентность - это способность атомов элементов к образова

нию определенного количества связей С другими элементами. 

Следует подчеркнуть, что понятие валентности применимо 

только к соединениям с ковалентным типом связи. 

В случае ионной связи более правильно говорить о заряде 

иона. 

В настоящее время принято считать, что валентность атома 

определяется количеством имеющихся у него неспаренных элРк

тронов, участвующих в образовании связей, - их называют 

валентными электронами. 

Для того, чтобы понять, какую валентность может проявлять 

элемент в тех или иных соединениях (здесь и далее будем говорить 

только о соединениях с ковалентным типом связи), рассмотрим 

еще раз электронные конфигурации внешних слоев электронных 

оболочек атомов элементов 1 и 2 Периодов. 

1Н: ls1
• У водорода имеется один неспаренный электрон, следова

тельно, валентность водорода в соединениях всегда 1. 

2Не: 1s2
• У гелия нет неспаренных электронов, внешний уровень 

завершен. Гелий не принимает участия в образовании химичес

ких связей. 

3Li: 1s22s1
• У лития есть один валентный электрон, однако, как 

типичный металл, литий образует только ионные или металли

ческие связи. Говорят не о валентности (это некорректно), а о 

заряде иона лития Li +; он равен + 1. 
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4Ве: ls 2s . Два валентных электрона бериллий отдает на образо
вание ионной или металлической связи; образуется ион с заря

дом +2. В общем: случае количество валентных электронов у 
элементов главных подгрупп совпадает с номером групп. Поэ

тому металлы главных подгрупп в соединениях обычно имеют 

заряд иона, равный номеру группы. 

5В: ls22s22p1
• В основном состоянии на валентном уровне атома 

6ора три электрона, и только один 'из них не спарен. Однако при 
образовании химической связи один из электронов 2s-подуров

·НЯ может перейти на свободную р-орбиталь того же уровня. 

Такой переход возможен при условии, что затраты энергии по 

переходу электрона на соседний подуровень в пределах одного 

уровня невелики и компенсируются энергетическим выигры

шем при приближении валентной оболочки атома к энергети

чески более выгодной завершенной :конфигурации. Таким 

образом, в возбужденном состоянии атом бора имеет конфигу

рацию внешнего уровня 2s ilJ 2р [Jf]_j, т.е. у него три неспа
ренных электрона, которые он и отдает на образование трех 

ковалентных связей, проявляя валентность III, которая более 
типична для бора, чем валентность !. 

6С: ls22s.22p2
• В основном состоянии углерод имеет два неспарен

ныхр-электрона; в возбужденном состоянии углерод имеет че

тыре неспаренных электрона (один на 2s- и три на 2р-орбита

лях), которые могут принять участие в образовании четырех 

связей. При этом внешний уровень электронной оболочки 

атома углерода в соединении будет полностью завершен, а энер

гетический выигрыш с избытком компенсирует затраты энер

гии на возбуждение атома С. Поэтому углерод в соединениях 

проявляет валентность или II, или, в большинстве случаев, IV. 
2 2 3 

7N: ls 2s 2р . У атома азота пять валентных электронов, из них 
три - неспаренных; вакантных орбиталей нет. Поэтому атом 

азота может образовывать три связи по обменному механизму 

и еще одну - по донор:но-акцепторному (за счет неподеленной 

пары электронов, см. Главу 6.3). Таким образом, азот может 
иметь в соединениях валентность I, 11, III или IV. 

80: ls22s22p4
• У атома кислорода 6 электронов на внешнем уровне 

и ни одной свободной орбитали. В образовании ковалентной 

связи по обменному механизму могут участвовать только два 

неспаренных электрона; поэтому типичная валентность атома 

кислорода равна II. 

9F: ls22s22p5
• У атома фтора семь валентных электронов, из них 

неспаренный только один, а вакантных орбиталей нет. Поэто-
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му фтор проявляет только валентность I. Интересно сравнить 
электронные конфигурации атомов F и Cl. 
При одинаковом количестве электронов на внешнем уровне 

(пs2пр5) у атома хлора, в отличие от атома фтора, появляется 
свободный энергетически близкий d-подуровень, на вакант

ных орбиталях которого атом Cl может разместить свои элек
троны. В результате у атома хлора может быть до семи неспа

ренных электронов, а валентность хлора в соединениях 

меняется от I до VII (конфигурация внешнего уровня атома 
хлора в возбужденном состоянии 3s13p33d3

). 

10Ne: ls22s22pn. Валентный уровень неона завершен, он химичес
ки инертен, как и все благородные газы. Однако в 1962 r. уда
лось получить соединения ксенона (электронного аналога 

неона 5s25p6
), у которого есть вакантные d-орбитали на внеш-

нем уровне и, соответственно, есть возможность для распари

вания электронов. Были полУчены соединения ксенона с фто

ром XeF 2, XeF 4 и др. 

У элементов побочных подгрупп не завершены внешний и 

предвнешний электронные уровни. Однако общее число валент

ных электронов у атомов элементов побочных групп совпадает с 

номером группы (см. Главу 5.). 
Таким образом, справедливо правило: 

Максимальная валентность атома химического элемента не 

может превышать полного числа орбиталей валентного 

пnовня элемента (примеnы - nvr.op, азот). 

7.2. Степень окисления 

Для характеристики состояния атома в соединении вводят 

понятие степени окисления. 

Степень окисления - это условный заряд, который приписы

вают атому в предположении, что все его связи предельно поляри

зованы. 

Понятие степени окисления совершенно условное, чисто фор

мальное, но очень удобное. 

Степень окисления показывает, какой заряд приобрел бы 

атом, если бы все его электроны полностью принадлежали более 

электроотрицательному атому (чего на самом деле не бывает ни

когда, даже в типичных ионных соединениях). 

Степень окисления может быть положител:Ьной (у менее отри

цательного атома), отрицательной (у более электроотрицательно-
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го атома) или равной нулю (например, в простых веществах) 1 • 
Многие атомы проявляют несколько степеней окисления. 

Алгебраическая сумма степеней окисления атомов в моле

куле всегда равна нулю, а в сложном ионе - за яду иона. 

Рассмотрим возможные степени окисления некоторых эле

ментов. 

Степень окисления водорода может быть равна + 1 в соедине
ниях с более электроотрицательными атомами (все неметаллы), О 

(в молекуле Н2) или -1 (в соединениях со щелочными металлами 
типаNаН). 

Степени окисления s- и р-металлов (металлов главных под
групп) обычно положительные, высшая степень окисления совпа

дает с номером группы (Са +20 2
, Al; 3o;2

). 

Металлы побочных подгрупп (d- и /-элементы) проявляют 

разные степени окисления; максимально возможнал степень 

окисления не превышает максимально возможного числа валент

ных электронов (длл меди возможны степени окисленил +1, +2, 
+3; для Fe - +2 и +3, для Ni, Ti, Со +2, +3, +4, для Cr от +2 до +6, 
длл Mn от +2 до +7). 

Наиболее характерные степени окисленил серы ( 168: 
ls22s22p63s23p1

) равны -2 (в соединениях с менее электроотрица-
+1 --.2 

тельными атомами, например в Н2 S ) и +4 и +6 (в соединениях 

с более электроотрицательными атомами валентные электроны 

серы располагаются на вакантных 3d-орбиталях: 3+40;2
, 3+60;2

). 

Азот проявляет степени окисления -3, О, +1, +2, +3, +4 и +5 
(NH,, N 2 , N,O, NO, HN02 и HNO"). 

В общем случае для элементов-неметаллов высшая положи

тельная степень окисления (если она возможна) равна номе

ру группы. 

Чтобы найти низшую степень окисления неметалла, следует 

вычесть из 8 номер группы элемента в периодической таблице. 
Приведем пример того, как по формуле вещества можно опре

делить степени окисленил составляющих его атомов. Предполо

жим, состав моле:х:улы отражается формулой Н3Р04 • 

Степени окисления водорода и кислорода в большинстве слу

чаев +1 и-2. 

Чтобы отличить степень окисления от заряда иона, знак(+ или:~ ставят пеf.,.ед 

степенью окисления и после заряда иона; степень окисления Mn , заряд Са . 
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Суммируем условный заряд этих элементов: 

3·1+4-(-2)~-5. 

Поскольку молекула в целом электронейтральна) условный 

заряд фосфора равен +5 - это его степень окисления в молекуле 

фосфорной кислоты: н; 1 р+ 50; 2 • 

Довольно часто степени окисления атомов одного элемента в 

молекуле разные, Типичный пример - нитрат аммония: 

NH4N03 • В ионе аммония Nн; степень окисления азота равна -3 
(+ 1=4 • 1 + (-3)). Валентность азота в ионе аммония равна I\Г (три 
ковалентные связи по обменному механизму плюс одна по донор

но-акцепторному). 

В молекуле азотной кислоты (и соответственно в ионе NO;) 

степень окисления азота равна +5: н+ 1N+ 50;2 (-2 · 3 + 1 +5 = О); 

валентность азота в азотной кислоте равна IV. В структурной 
формуле азотной кислоты часто донорно-акцепторную связь обо

значают стрелкой: 

,,,,,о 
H-0-N ===="' 

'-о 

,...о 
H-0-N""' 

о 

На этом примере видно также, что степень окисления и ва

лентность атома элемента в соединении могут не совпадать; это 

бывает довольно часто. Например, в молекуле N2 степень окисле

ния азота равна О, а валентность III (три общие пары электронов). 
В простом веществе - алмазе - степень окисления углерода 

равна О, а валентность - IV, т.к. каждый атом углерода связан с 
четырьмя другими ковалентными связями. 



8 Агрегатные состояния вещества и 
переходы между ними. Свойства 

газов, жидкостей и твердых тел 

8.1. Агрегатные состояния вещества и 
переходы между ними в зависимости от 

температуры и давления 

В зависимости от расстояния между частицами, составляющи

ми вещество, и от характера и энергии взаимодействия между 

ними вещество может находиться в одном из следующих агрегат

ных состояний: твердом, жидн:о.11z, га.;ообра.Jном или nлa.J.i1teннo.11t. 

Если температура достаточно низкая, то движение частиц 

вещества весьма ограничено и силы, действующие между части

цами, удерживают их вблизи равновесных положений - вещест

во находится в твердом агрегатном состоянии 1 • Энергия связи 
между частицами вещества в твердом состоян:и:и больше, чем 

энергия ~х тепловых колебаний. 

При повышении температуры твердые вещества плавятся. 

Амплитуда тепловых колебаний частиц увеличивается, средняя 

кинетическая энергия частиц увеличивается; увеличиваются 

расстояния между некоторыми частицами, хотя энергия поступа

тельного движения не настолько велика, чтобы частицы могли 

оторваться друг от друга. Такое агрегатное состояние вещества 

называют жидким. 

Твердое и жидкое состояние часто объединяют общим терми

ном - конденсированное состояние. 

Дальнейшее увеличение температуры приводит к тому, что 

средняя кинетическая энергия частиц вещества значительно 

превосходит их потенциальную энергию, поэтому силы притя

жения между частицами не в состоянии удержать их вблизи 

друг друга. Расстояние между частицами в таком газообразном 

состоянии значительно больше их размеров, сиJiы взаимодейст

вия между частицами очень малы; газ занимает все отведенное 

ему пространство. 

Исключение составляет Не, который при атмосферном давлении остается жид

ким даже вблизи абсолютного нуля (0 К). 
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При сверхвысоких температурах от молекул газа начинают 

отрываться электроны; появляется большое количество положи

тельно и отрицательно заряженных частиц. Происходит терми

ческая ионизация газа, и газ переходит в состояние плазмы. По

скольку плазма - это смесь атомных ядер, электронов и 

положительно заряженных ионов, то фактически это уже другое 

вещество с отличающимися от исходного вещества свойствами. 

8.1.1. Диаграммы состояния 

Перевести вещество из одного агрегатного _состояния в другое 

можно изменением не только температуры, но и давления. 

Действительно, при высоком давлении и высокой температу

ре вещество находится в газообразном состоянии; уменьшение 

давления и (или) температуры переводит его в конденсированное 

(жидкое или твердое) состояние. · 
Зависимость фазового состояния от температуры и давления, 

индивидуальную для каждого вещества, часто изображают гра-

р 

А 

фически в виде так называемых фазо-
к 1 
вых диаграмм состояния вещества. 

По осям этой двумерной диаграм

мы (рис. 23) отложены значения темпе
ратуры и давления. Сама диаграмма в 

простейшем случае состоит из трех об

ластей, отвечающих трем агрегатным 

состояниям вещества, т.е. представля-

о температура 

ет собой три линии, сходящиеся в одной 

_ т точке, которая называется тройной 

точкой. 
диаграм- В тройной точке (0) могут сущест-Рис. 23. Пример 

мы состояния. 

вовать все три фазы одновременно; 

точка К на диаграмме указывает критическую температуру, 

выше которой при любом давлении вещество находится в газооб-

разном состоянии. 

Разделяющие линии отвечают тем условиям температуры и 

давления, при которых в устойчивом состоянии находятся две 

фазы: 

Линия АО равновесие твердое вещество µ газ 

Линия ОБ равновесие твердое вещество µ жидкость 

Линия ОС равновесие жидкость µ газ 

1 Фазой называют гомогенную часть гетерогенной системы. 
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8.1.2. Характерные свойства газов, жидкостей 
и твердых тел 
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1. Газы. В обычных условиях в газообразном состоянии находятся 
ковалентные низкомолекулярные вещества и благородные 

газы. Расстояние между частицами газа велики, а взаимодей

ствия между ними сравнительно малы. Поэтому наиболее ха

рактерными свойствами газов являются их способность к рас

ширению и сжимаемость. Газы принимают объем и форму 

сосуда, в котором находятся; они не имеют собственной формы 

и объема. Давление газа на стенки содержащего его сосуда 

одинаково во всех направлениях. Газы способны смешиваться 

друг с другом в любых соотношениях. 

2. Жидкости. При обычных условиях в жидком состоянии нахо
дятся ковалентные соединения, не имеющие атомной крис

таллической решетки, и ртуть. Расстояния между частицами 

жидкости соизмеримы с их размерами, хотя частицы доволь

но подвижны и могут перемещаться друг относительно друга. 

Соответственно жидкости практически несжимаемы, имеют 

объем, но не имеют собственной формы, принимая форму 

сосуда. 

3. Твердые вещества. При обычных условиях в твердом состоянии 
находятся вещества с ионными связями и все металлы, кроме 

ртути; ковалентные вещества также могут находиться в твер

дом состоянии при нормальных условиях. Взаимодействие 

между частицами в твердом состоянии велико, а расстояния 

между ними соизмеримы с размерами частиц. Сами частицы 

практически неподвижны, т.е. они совершают колебательные 

движения относительно неподвижных в пространстве точек. 

Характерными свойствами твердых тел являются собственная 

форма и объем, а также очень низкая сжимаемость даже при 

высоких давлениях. 

8.2 . .Гааы 

8.2.1. fа3овые 3аконы 

Индивидуальное вещество в газообразном состоянии полнос

тью характеризуется следующими параметрами: М - молеку

лярная масса вещества; т - масса всего газа; р - давление; Т или 

t - температура по шкале Кельвина или Цельсия; в газовых 

законах обычно используют шкалу Кельвина. 
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Взаимосвязь между этими параметрами устанавливают газо

вые законы. В газовых законах использована модель идеального 

газа, которая основана на следующих допущениях: 1) частицы 
представляют собой материальные точки, не имеющие собствен

ного объема; 2) между частицами газа взаимодействие отсутству
ет. Только для такого идеального газа, состоящего из не взаимо

действующих между собой точечных частиц, газовые законы 

соблюдаются строго. 

Подробно эти законы разбирают в :Е\урсе физики, здесь мы их 

только перечислим: 

1. Закон Авогадро (1811 г.). 

В одинаковом объеме любого газа при одинаковой темпера

туре и давлении содержится одинаковое :количество моле

кул, т.е. 

т 
М = const при р, V, Т = const для любого газа. 

2. Закон Бойля-Ма риотта 1 выражает взаимосвязь между р и V при 
Т = const (изотермическиil процесс): 

При постоянной массе газа и постоянной температуре дав

ление газа обратно пропорционально занимаемому им объе

му; т.е. 

р • V = const при т, Т = const. 

3. Закон Гей-Люссака (1808 г.) выражает взаимосвязь между 
изменением V и Т при постоянномр (изобарический процесс): 

При постоянных массе газа и давлении объем, занимаемый 

ат е, т.е. 

v 
Т = const при т, р = const 

4. Закон Шарля (1787 г.) отражает взаимосвязь между р и Т при 
постоянном V (изохоричесн:ий процесс): 

При постоянной массе и объеме газа его давление прямо 

е, т.е. 

1f = const при т, V = const. 

Опубликован Р .Бойлем в 1662 r. 
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8.2.2. Уравнение Менделеева-Клапейрона 

Объединив последние три закона, французский физик В.Кла

пейрон в 1834 г. установил универсальный газовый закон: 

P1V1 P2V2 pV 
-Т:- = ---т; или Т = const при т = const. 

Значение постоянной (константы) в этом уравнении зависит 

только от массы газа. Для одного моля любого газа уравнение 

было выведено Д.И.Менделеевым в 1874 г. Для одного моля газа 
постоянная называется универсальной газовой постоянной и обо

значается R: 

pV~RT 

Исходя из того, что при нормальных условиях (р = 1 атм = 

1,013·105 Па, Т = 273К) один моль любого газа занимает объем 
22,4 л, а m/ М - это количество молей, для величины R получают 
значение: R = 8,3144 Дж/моль· К. 

Универсальное уравнение, которое связывает все параметры·, 

характеризующие состояние газообразного вещества, называют 

уравнением Менделеева-Клапейрона: 

pV = !!2..ят 
м 

Оно справедливо для всех значе~ий Т, р и V, при которых газ 
можно считать идеальным. Рассмотрим некоторые следствия из 

этого уравнения. 

1. Плотность любого газа при постоянных давлении и темпе
ра'Туре зависит только от его молекулярной массы: 

т 
р = у = pRTM = const · М 

Отношение массы определенного объема одного газа к массе тако

го же объема другого газа (в тех же условиях) называется плотнос

тью первого газа по второму и обозначается D: 

М1 Р1 
-~-~D 
М2 Р2 ' 

откуда 

M 1 =D•M2 

Обычно определяют плотность газов по отношению к самому 

легкому - водороду (его М = 2 г/моль): 

М= 2Dн, 
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т.е. молекулярная масса вещества в газообразном состоянии 

равна удвоенной плотности его по водороду. 

2. Если реакция с участием газов происходит в замкнутом 
объеме при постоянной температуре, то давление в сосуде будет 

прямо пропорционально количеству газов, выраженному в 

молях. 

3. Для смеси газов часто используют понятие средней молеку
лярной массы: 

; (количество молей) или, с учетом закона Авогадро: 

так как в смеси газы находятся в одинаковых условиях. 

Например, воздух состоит в основном из смеси 4 объемов азота 
(MN = 28 г/моль),и 1 объема кислорода(М0 = 32 г/моль). 

Тогда средняя молекулярная масса воздуха равна: 

4 28 + 1 32 
М~"~'1- = ___ 4_+_1 __ _ 28,8 = 29 г/молъ 

8.2.3. Закон Авогадро, молнрный объем 

Изучая реакции между газообразными веществами, француз

ский ученый Ж.Л.Гей-Люссак экспериментально установил 

закон объемных отношений: 

При постоянных давлении и температуре объемы вступаю

щих в реакцию газов относятся друг к другу, а также к 

объемам образующихся газообразных продуктов как про

стые целые числа. 

Например, 2 л оксида углерода (II) соединяются с lл кислоро
да с образованием 2 л оксида углерода (IV) (2: 1:2). 

Изучая свойства газов и используя выводы Гей-Люссака, 

итальянский ученый А.Авогадро высказал гипотезу (поЗже ее 

назвали законом, т.к. она была подтверждена эксперименталь

но) о ТОМ, ЧТО 
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В равных объемах различных газов при одинаковых услови

ях содержится одинаковое число молекул - это закон Аво

гадро. 
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Это означает, что в нормальных условиях объем, занимаемый 

одним молем любого газа, составляет 22,4135±0,0006 л/моль. 
Действительно, например, объем, занимаемый одним молем водо

рода, равен 

2,016 г/моль 

0,09 г/л 
22,4 л/моль, 

где 0,09 г/л - масса 1 л водорода при нормальных условиях 
(273К, р ~ 101325 Па), 2,016 ~ 1,008 • 2 (г/моль) - молярная 

масса водорода. 

Аналогично можно найти объем 1 моля любого газа, зная его 
молярную массу и вес 1 л газа при нормальных условиях. 

Один моль любого газа в нормальных условиях занимает 

объем 22,4 л. Этот объем называют молярным объемом газа 
(V_). 

v 
vm =v· 

где Vm (м3 /моль или л/моль) - молярный объем газа, V - объем 
газа (м3 или л), v - количество вещества в молях. 

8.3. Жидкости 

Жидкое состояние вещества является промежуточным 

между твердым и газообразным, ближе к твердому. С газами жид

кости сближают изотропность свойств и текучесть: как и газы, 

жидкости принимают форму сосуда, в который помещены. Одна

ко с твердыми телами жидкости сближает их высокая плотность 

и малая сжимаемость, кроме того, жидкостям присущ определен

ный объем. 

Расстояния между частицами жидкости соизмеримы с разме

рами самих частиц. Это расстояние определяется балансом сил 

притяжения между частицами и сил отталкивания их электрон

ных облаков. Силы притяжения между частицами жидкости 

меньше, чем в твердых телах: их не хватает, чтобы придать жид

кости определенную форму, отсюда текучесть жидкостей (кипе-
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тическая энергия частиц жидкости соизмерима с их потенциаль

ной энергией или чуть больше последней). 

В результате в большинстве жидкостей наблюдается ближний 

порядок. Это означает, что ближайшее окружение у каждой час

тицы и их взаимное расположение приблизительно одинаковы во 

всем объеме жидкости. Однако, в отличие от твердых тел, струк

тура жидкости может быть весьма динамична, та:к как ее частицы 

могут быть подвижны и меняют взаимное расположение. 

Степень упорядоченности жидкости зависит от температуры: 

с ростом температуры подвижность частиц возрастает, а степень 

упорядоченности падает, приближая жидкость по свойствам к 

газу. С другой стороны, некоторые вещества сохраняют извест

ную упорядоченность даже в газообразном состоянии (например, 

в парах воды встречаются димеры и тримеры). При прнижении 

температуры, наоборот, степень упорядоченности жидкостей воз

растает, приближая их по свойствам к твердым телам. Однако 

поскольку расстояния между частицами и упорядоченность твер

дых тел выше, то при плавлении обычно объем вещества увеличи

вается приблизительно на 10°/о (исключение - вода, висмут, 

чугун - они плавятся с уменьшением объема). Перевод вещества 

из твердого в жидкое агрегатное состояние обычно требует суще

ственно меньших затрат энергии, чем перевод вещества из жид

кого состояния в газообразное. 

8.4. Твердые тела 

Различают два состояния твердых тел - аморфное и кристал

лическое. 

Аморфные вещества представляют собой структуры неупоря

доченно расположенных молекул, кинетические энергии кото

рых меньше потенциальных, обусловленных взаимодействием 

молекул между собой. Аморфные вещества обладают только 

ближним порядком их структуры, что дает основание причислять 

их к застывшим жидкостям. При нагревании аморфные вещества 

плавятся в широком интервале температур (в отличие от кристал

лов, имеющих довольно узкий интервал плавления). Примерами 

аморфных веществ являются стекло, смолы и многие полимеры. 

Часто одно и то же вещество можно получить в кристаллическом 

и аморфном виде - в зависимости от условий охлаждения его 

расплава. 
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Основным признаком, отличающим аморфное вещество от 

кристалла, является изотропность его свойств: они одинаковы 

по всем направлениям. 

Большинство твердых веществ имеет кристаллическое стро

ение и существует в виде кристаллов. Кристаллы могут быть 

крупными - всем известны кристаллы алмаза и других драгоцен

ных камней - или маленькими. Тогда на изломе видны мелкие 

грани кристаллов. 

Кристаллы отличает высокая упорядоченность их структу

ры. Они имеют вполне определенную температуру плавления и, 

как правило, анизотропию свойств (т.е. свойства кристаллов 

могут сильно отличаться в разных направлениях). 

-Упорядоченность структуры кристаллов приводит к тому, что 

каждое кристаллическое вещество имеет определенную форму, 

зависящую от типа кристаллической решетки данного кристал

ла. Например, железо, медь, поваренная соль кристаллизуются в 

кубической системе - их кристаллы имеют форму куба. Лед, 

кварц, цинк кристаллизуются в гексагональной системе, основ

ная форма которой - шестигранная призма и пирамида. 
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Принципы классификации и 

номенклатуры химических веществ. 

Основные классы неорганических 

веществ: оксиды, основания, 

кислоты, соли 

9.1. Классификация и номенклатура простых и 
сложных веществ 

В настоящее время известно более десяти миллионов различ

ных веществ. Классификация их, т .е. объединение в группы или 

классы, обладающие сходными свойствами, позволяет систе

матизировать знания о веществах и облегчает изучение ве

ществ. Зна~ие того, к какому классу принадлежит то или иное 

вещество, позволяет прогнозировать его физические и хими

ческие свойства. 

Огромное количество соединений приводит к необходимости 

создания способа наименования химических веществ, или номен

клатуры. До тех пор, пока веществ было известно сравнительно 

немного, они получали бессистемные названия, отражающие их 

свойства, способ получения, имя первооткрывателя и т .д. Часто 

это были весьма образные названия, многие из которых сохрани

лись и поныне - глауберова соль, соляная кислота, нашатырный 

спирт и т.д. Однако с развитием химии появилась необходимость 

в универсальном способе названия веществ, который отражал бы 

их строение и был бы международным. 

В современной химии при_нято использовать несколько видов 

номенклатуры: международная систематическая номенклатура 

ИЮПАК (IUPAC - международный союз теоретической и при

кладной химии) и исторически сложившаяся тривиальная и 

рациональная номенклатуры. Однако только номенклатура 

ИЮПАК связывает структуру соединения и его названия. В рам

ках этого пособия мы будем использовать как названия, постро

енные по общим правилам, так и внесистемные названия. 

Исторически первой и до сегодняшнего времени наиболее 

употребимой является следующая классификация веществ, осно

ванная главным образом на их строении: 
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Вещества 

Неметаллы 

Оксиды Кислоты Соли 

В зависимости от состава все вещества можно разделить на две 

большие группы: простые и сложные. 

ПростымН называют вещества, образованные атомами одного 
элемента. 

Сложными веществами (или химическими соединениями) 

называют вещества, образованные атомами разных элементов. 

Простых веществ гораздо меньше (учитывая аллотропные мо

дификации - около 400), чем сложных; как правило, название 
простого вещества совпадает с названием образующего его эле

мента. Исключение составляют названия разных аллотропных 

модификаций одного вещеста; как правило, они имеют собствен

ные названия (например, алмаз, графит и т.д.). 

П~стые вещества делят на металлы и неметаллы. Неметал
лов всего 22: водород, галогены, благородные газы, азот, кисло
род, углерод, бор, фосфор, сера, мышьяк, селен, теллур. 

Сложные вещества делят на две большие группы: органичес

кие и неорганические. К органическим относят большинство со

единений углерода, за исключением его оксидов, солей угольной 

кислоты и ряда других. Классификацию органических соедине

ний мы будем рассматривать позже, в разделе 4'0рганическая 

ХИМИЯ!) (см. Главу 3.1.4.). 
Сложные неорганические вещества принято делить на четыре 

важнейших класса: оксиды, основания (гидроксиды), кислоты и 

соли. 

Хотя данная классификация является наиболее употреби

мой, она не отражает всего многообразия химических соедине

ний. В частности, в ней нет места для соединений металлов с 

водородом, азотом, фосфором, соединений не:м:еталлов с другими 

неметаллами и т.д. 

Связь между различными классами неорганических веществ, 

которая основана на получении веществ одного класса из веществ 
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другого класса, называют генетической. Для кислородсодержа

щих соединений, например, она выражается схемой: 

Металл Неметалл 
+ + 

кислррод кислород 

j j 
основной кисльiй 
ОКСИД ОКСИД 

в:.а~ /в:.а 
1 соль" 1 основание~ кислота 

Рассмотрим важнейшие классы неорганических веществ. 

9.2.0.ксиды 

Оксидами называются сложные вещества, состоящие из ато

мов двух элементов, один из которых - кислород, и не содержа

щие несколько непосредственно связанных между собой атомов 

кислорода1 • 
Оксиды, в свою очередь, делятся на две группы - солеобра

зующие и несолеобразующие. 

По химическим свойствам солеобразующие оксиды делят на 

три подгруппы: основные, :кисло1'ные и амфотерные. 

Несолеобразующие оксиды в данном разделе не рассматрива

ются. Наиболее важные из них (такие, как оксид углерода (11) СО, 
оксид азота (1) N 20, оксид азота (11) NO, будут описаны в разделах, 
посвященных свойствам соответствующих элементов). 

9.2.1. Номенклатура оксидов 

В соответствии с номенклатурой ИЮПА:К любое одинарное 

соединение элемента с кислородом (см. определение) называют 

словом оксид, после которого ставится название (или символ) эле

мента с указанием в скобках его степени окисления в данном 

Особую группу кислородных соединений элементов составляют пероксиды. 

Электроотрицательная часть пероксидов представлена группой 022-; их не сле
дует путать с обычными оксидами, содержащими два иона 0 2-, например 
Na2D2 - пероксид Na, РЬО2 - диоксид свинца (пероксидная группа -0-0-). 
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оксиде; степень окисления указывают римскими цифрами. На

пример, MgO - оксид магния, Cu20 - оксид меди (I), CuO -
оксид меди (11), Cr20 3 - оксид_ хрома (III) и т.д. 

В русскоязычной химической литературе до сих пор исполь

зуют названия окись (если элемент образует с кислородом только 

одно соединение), закись (соединение, в котором кислорода отно

сительно меньше, если существует еще и окись, в которой кисло

рода относительно больше, например, N20 - закись азота, NО

окись азота). Окислы, в которых на один ато·м элемента приходит
ся 2 или 3 атома кислорода, часто называют двуокись и трехокись 
(Mn02 - двуокись марганца, Cr03 - трехокись хрома и т.д.). 

Сохраняются также тривиальные названия, такие, как СО2 -

углекислый газ, СО -угарный газ, N 20 - веселящий газ, Fe30 4 -

железная окалина, N20 5 - азотный ангидрид и т.д. Ангидридами 

кислот называют продукты отщепления воды от соответствую

щих кислот. 

9.2.2. Получение оксидов 

Основные оксиды - это оксиды, которым соответствуют ос

вования. Основные оксиды образуются только типичными метал

лами. Другое определение основных оксидов - это оксиды, кото

рые взаимодействуют с растворами кислот с образованием соли и 

воды. 

Наиболее распространенными способами получения основ

ных оксидов являются следующие: 

1. Взаимодействие металла с кислородом: 

' 2Zn + 0 2 - 2Zn0 

' 2Са + 0 2 - 2Са0 

Исключение составляют щелочные металлы, которые при вза

имодействии с кислородом образуют пероксиды, поэтому полу

чить оксиды щелочных металлов (типа Na20) очень трудно. 

2. Ра3Ложение гидроксидов: 

' 2Fe(OH)3 - Fe20 3 + ЗН2О 

3. Окисление сульфидов тяжелых металлов кислородом (обжиг): 

4Fe82 + 1102 = 2Fe20 3 + 8802 t 
2CuS + 302 = 2Cu0 + 2802 t 
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4. Разложение солей кислородсодержащих кислот (нитратов, 
карбонатов, сульфатов): 

CaCO:J _i.. СаО + СО2 t 
2Mg(N03) 2 ~ 2Mg0 + 4N02 t + 0 2 t 

Кислотные оксиды - это оксиды, которым соответствуют 

кислоты; это оксиды неметаллов или переходных металлов в вы

соких степенях окисления. 

Всем кислотным оксидам соответствует кислородсодержа

щая кислота, в которой элемент проявляет ту же степень окисле

ния, что и в оксиде. Например, кислотным оксидам Р 20 5 , 802, 803 

соответствуют кислоты Н;~РО4 , Н2803 , Н2804 • 

Другое определение: кислотные оксиды - это оксиды, которые 

взаимодействуют с растворами щелочей с 'образованием соли и воды. 

Получают кислотные оксид:Ы: так же, как и основные, - при 

взаимодействии с кислородом простых и сложных веществ, раз

ложением кислородсодержащих солей и кислот, а также взаимо

действием солей с кислотами: 

4Р + 502 = 2Р205 

2С2Н6 + 702 = 4С02 t + 6Н20 

," 
Н2С03 -- С02 + Н20 

K2Cr20 7 + H2S04 = 2Сг03 1 + K2S04 + Н20 

СаСО3 ~ СаО + СО2 t 
Амфотерные оксиды - обладают двойственной природой и 

взаимодействуют как с растворами (расплавами) щелочей, так и 

с растворами кислот с образованием соли и воды- Амфотерные 

свойства проявляют Al20 3 , Cr20 3 , ZnO, ВеО, Fe20 3 и некоторые 

другие оксиды металлов. Их получают описанными выше метода

ми, например: 

9.2.3. Свойства оксидов 

Свойства оксидов элементов закономерно изменяются в зави

симости от положения элемента в периодической таблице; при 

продвижении внутри периода слева направо характер оксидов 

изменяется от основного через амфотерный к кислотному. 



пособие для поступающих в вузы 91 

Основные оксиды 

1. Взаимодействуют с растворами кислот с образованием соли и 
воды (реакция происходит без изменения степеней окисления): 

СаО + H 2S04 = Са804 + Н2О 

MgO + 2HCl = MgCl2 + Н2О 

2. "При нагревании многие основные оксиды взаимодействуют с 
кислотными и амфотерными оксидами: 

СаО + Si02 ___:___ CaSi03 

3. Основные оксиды взаимодействуют с водой с образованием ос
нования, если оно растворимо в воде (оксиды щелочных и ще

лочноземельных металлов): 

Li20 + Н20 = 2Li0H 

СаО + Н20 = Са(ОН)2 

4. Многие основные оксиды способ:иы восстанавливаться до про
стых веществ (окислительно-восстановительные реакции): 

ЗСuО + 2NH3 ~ 3Cu + N2 t + 3Н20 

5. Некоторые основные оксиды разлагаются при нагревании ( ок
сиды благородных металлов и ртути): 

2Au20 ___.::.... 4Аи + 0 2 t 

2Hg0 ____!__.. 2Hg + 0 2 t 

:Кислотные оксиды 

1. Взаимодействуют с растворимыми основаниями с образовани
ем соли и воды (реакция протекает без изменения степени окис

ления): 

803 + 2NaOH = №2804 + Н20 

СО2 + Са(ОН)2 = СаС03 t + Н20 
СО2 + 2Mg(OH)2 = (MgOH)2C03 + Н2О 
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2. Взаимодействуют с водой, при этом образуется соответствую-
щая кислота, если она растворима в воде: 

803 + Н20 = H2S04 

Cl20 7 + Н20 = 2НС104 

Р20~ +Н20 = 2НР03 

Р205 + 3Н20 = 2H~jP04 

3. При нагревании могут взаимодействовать с основными и амфо
терными оксидами: 

Si02 + СаО ____!__.. CaSi03 

,· 
N 20 5 + К20 ------- 2KN03 

4. Вступают в окислительно-восстановительные реакции: 

Р,О, + 5С ~ 5СО) + 2Р 
802 + 2H2S = 38 + 2Н20 

5. Менее летучие кислотные оксиды вытесняют более летучие из 
их солей: 

Амфотерные оксиды 

1. Взаимодействуют как с растворами кислот, так и с растворами 
(или расплавами) щелочей с образованием солИ и воды (без 
изменения степени окисления): 

2Na[A~OH), · 2Н,О] 

тетрагидроксоалюминат Na 

А1203 +· 6НС1 = 2A1Cl3 + 3Н20 

2. Взаимодействуют с кислотными, основными и амфотерными 
оксидами с образованием солей (при нагревании): 
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3. При сплавленииА1203 с карбонатами щелочных металлов обра
зуются безводные алюминаты: 

4. Вступают в реакции с изменением степени окисления: 

Fe2D:J + зс __.!_. 2Fe + зсоi 

9.3. Кислоты 

Содержание понятий «кислота» и «основание1> в процессе раз

вития химии существенно менялось. По теории Аррениуса-Ост

вальда кислотой называлось электронейтральное вещество, ко

торое при растворении в воде диссоциировало с образованием 

иона н-, а основанием - с образованием иона он·. Однако эта 

теория оказалась неприменима ко многим водным и неводным 

растворам. Например, в бензольных растворах HCl не диссоции
ровала на ионы (т.е. нет иона Н+), однако в эти~ растворах метал
лы растворяются с выделением водорода. 

Более общей является протолитическая теория кислот и 

основапий Бренстеда-Лоури. По этой теории кислота.ми называ

ют вещества, способные отдавать протоп другому веществу, а 

оспования.ми - вещества, способные припиматъ протоп. Опре

деление кислот, предлагаемое в школьном курсе химии, факти

чески является более наглядным выражением определения в рам

ках протонной теории: 

Кислотами называют сложные вещества, которые состоят из 

атомов водорода, способных замещаться на атомы металлов, и 

кислотных остатков. 

Еще более общей является электропная теория кислот и 

оснований Льюиса. По Льюису, кислота.ми явл.яются частицы с 

незаполненной внешней электронной оболочкой, а основания

ми - частицы со свободной парой электронов. Конечно, протон и 

в теории Льюиса остается кислотой, поскольку является акцепто

ром электронов. 
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Более подробно эти Теории будут рассмотрены в разделе 

(<Электролиты• (Глава 16). В данном разделе будут рассмотрены 
кислоты в классическом их понимании. 

Ита:к, при диссоциации кислоты в водном растворе в качест

ве катионов отщепляется протон 1 (один или несколько). Остаю
щаяся при этом отрицательно заряженная частица называется 

кислотным остатком. 

В зависимости от того, сколько протонов отщепляется при 

растворении или замещается металлами, различают одно-, двух

или трехосновные кислоты. Например, HN03 - одноосновная 

кислота, Н2804 - двухосновная, Н:3РО4 - трехосновная. 

В зависимости от наличия (или отсутствия) в кислотном ос

татке атома кислорода различают бескислородн.ые (HCl, HBr, H 2S) 
и кислородсодержащие кислоты. 

9.3.1. Номенклатура кислот 

Названия кислот производятся от названия элементов, их 

образующих. Например, Н2804 - серная кислота, Н3РО4 - фос

форная, H 2Si03 - кремниевая, H 2Se - селеноводородная и т .д. 

Название кислородсодержащих кислот производятся от на

звания неметалла с окончанием -пая, -вая, если неметалл проя:в

ляет в этой кислоте высшую степень окисления. В порядке по

нижения степени окисления неметалла окончание названия 

кислоты меняется на -овата.я., -иста.я., -оватиста.я.. Например, 

для кислород содержащих кислот хлора названия таковы: 

Химическая Структурная Степень окис- Название 

формула формула ления атома Cl 

нею, о 
11 

+7 хлорная 

Н-О-е!=О 
11 
о 

нею, Н-О-е!=О +5 хлорноватая 

11 
о 

нею, Н-О-е!=О +3 хлористая 

нею Н-О-е! +1 хлорноватистая 

На самом деле в водном растворен+ взаимодействует с молекулой воды с обра
зованием иона гидроксония: н+ + Hz() = НзО+ 
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В названиях бескислородных кислот два корня: название эле

мента и водород; окончание-пая, например: HBr - бромоводород

ная, H2S - сероводородная и т.д. 

Часто используют тривиальные названия, например: HCI -
соляная кислота, HF - плавиковая. 

9.3.2. Получение кислот 

1. Взаимодействие с водой кислотных оксидов (для кислородсо-
держащих кислот): 

Cl20 7 +Н20 = 2НС104 

80:1 +Н20 = H 2S04 

Р 20 5 +3Н20 = 2Н3РО4 

2.Взаимодействие соответствующего неметалла с водородом (для 

бескислородных кислот): 

Н2 + Cl2 =<=± HCI 

H 2 +S-PH2S 

При дальнейшем растворении образующихся газов в воде полу

чают одноименные кислоты. 

3. Взаимодействие кислот с солями (реакция обмена): 

2NaCl + Н2SО4(конц.) __i._ Na2S04 + 2IIC1 i 

FeS + Н2S0iразб.) = FeS01 + H 2St 

C11S04 + H2S = Cнsi + H2S04 

4. Реакции с изменением степени окисления: 

ЗР +5HN03 + 2Н20 = 3Н3РО4 + 5NOi 

9.3.3. Химические свойства кислот 

Химические свойства кислот можно разделить на две группы: 

- общие свойства, связанные с наличием в растворах кислот иона 

Н+ (иона гидроксония Н30+); 
- специфические свойства (характерные для конкретных кис

лот). 

Общие свойства кислот 

1. Взаимодействие с основаниями (реакция нейтрализации) с об
разованием соли (средней, кислой или основной) и воды: 

HCl + NaOH = NaCl + Н20 
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2HCl + Fе(ОН), ~ Fe(OН)Cl, + 2Н,0 

NaOH + Н3РО4 = NaH2P04 + Н20 

2. Взаимодействие с основными и аl\iфотерными оксидами (амфо-
терные оксиды проявляют свойства основных): -

2НС1 + FeO = FeCI2 +н~о 

6НС1 + Fe20 3 = 2FeCl3 + 3Н20 

3. Взаимодействие с металлами, стоящими в ряду напряжений 
левее водорода, с образованием соли и водорода (для всех кис

лот, кроме азотной и концентрированной серной): 

Fe + H2S04 = FeS04 + Н2 t 
Zn + 2НС1 = ZnC12 + Н2 i 

4. Взаимодействие с солями (более сильные кислоты вытесняют 
менее сильные из растворов их солей): 

H2S04 + Na2C03 = Na2S04 + Н20 + С02 1 

Ряд кислот - каждая предыдущая кислота может вытеснить 

из соли последующую: 

HN03 

Н2804 HCI Н2803 Н2С03 H 2S H 2Si03 

Н3Р04 

5. Растворы кислот меняют цвета индикаторов кислотности: лак
муса - с фиолетового на красный, метилового оранжевого - с 

оранжевого на розовый (при переходе от нейтральной среды к 

кислой). 

Остановимся чуть более подробно на понятии цсила кислоты» 

(см. Главу 16) и на зависимости силы кислоты от ее строения. 
Мерой силы кислоты считают ее способность к диссоциации 

с образованием н+ (Н30 +-). Если кислотообразующий элемент про
являет несколько степеней окисления, то сила кислородсодержа

щеU кислоты возрастает с увеличением степени окисления кис

лотообразующего элемента. 

Рэссмотрим, например, ряд кислот HClO - НС102 - НС103 -
НС104 (их структурные формулы приведены выше). При диссо
циации этих кислот происходит разрыn связи Н-0, следователь

но, чеN прочнее эта связь, тем слабее кислота. Поскольку электро

отрицательность кислорода выше, чем хлора, добавление 

каждого следующего атома О в структуре кислоты приводит к 

сдвигу электронной плотности связи Н-0 в направлении от Н, и 

прочность этой связи уменьшается. Действительно, самой силь

ной кислотой в этом ряду является хлорная (НС104 ). 
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Для бескислородных кислот сила кислоты определяется проч

ностью связи Н-Э в растворе. Чем прочнее эта связь, тем слабее 

кислота. Следовательно, в ряду галогенводородных кислот самой 

сильной оказыва~тся иодоводородная, т.к. чем больше атомный 

радиус галогена, тем все более энергетически выгодным становит

ся образование иона гидроксония: 

HHal + Н20 = Н:10- + Hal-

Специфические свойства кислот 

1. Некоторые кислоты разлагаются при нагревании: 

(угольная кислота существует толь:ко в растворе) 

2. Кислоты, образованные элементами в отрицательных и не выс
ших положительных степенях окисления, проявляют восста

новительные свойства: 

H,S + Cl, ~ 2НС1 + sl 

4НС1 + MnO~ = MnC12 + Cl2 t +2Н20 

3. Взаимодействие с неметаллами (только азотна:я и концентриро· 
ванная серная кислота - сильные окислители): 

5HN03 + ЗР + 2Н20 ____!__._ 3НаРО4 + 5NO 1 

С+ 2Н2S04(:конц.) = СО2 t + 2802 t + 2Н20 

4. Взаимодействие с металлами серной кислоты1 (кроме Au, Pt, 
Os, Та, Ir): 

1) Металлы, стоящие в ряду напряжений до Н2 : 

Н2801(разб.) + Ме -- Me2~S04 + Н2 t 

2) Щелочные металлы: 

Н~S04(:конц.) + Ме ____,,. Me~S04 + St (или H2Sf) + Н20 

При nзаимодействии металлов с азотной и концентрированной серной кисло·rа

ми последние выступают в качестве окислителеИ. В результате реакции образу

ется смесь продуктов, состав которой зависит от конкре'J'НЫХ условий 

проведения ре11-кции (температуры, концентрации кислоты) и природы металла. 

:-Здесь указаны преобла 11ающие продукты реакции (см. таRже главу 10.2) 

4 - 7134 Макснменко 
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3) Щелочноземельные металлы и Zn: 

Н2804(конц.) + Ме-- Ме2+801 + H 2Si (или 802 i) + Н20 

4) Тяжелые металлы (РЬ, Cu, Ni, Zn, Cd, Со, Sb, Sn, Bi, Hg, Ag) 
иFе: 

5) Al, Со, Fe, Ni, Cr: 

H 2S04(70%, )+ Ме __,._ Me~+(S04)n + 802 t + Н20 

Al, Со, Fe, Ni и Cr на холоду с концентрированной серной кис~ 
лотой не взаимодействуют (холодная концентрированная кис~ 

лота пассивирует эти металлы). 

5. Взаимодействие с металлами азотной кислоты (кроме Au, Pt, 
Os, Та и Ir): 

1) Щелочные и щелочноземельные металлы: 

НN03(конц.)+ Ме--- Ме"~(N03)н + Н2О + N02 t 

НNО3(разб.)+ Ме- Me"'(N0~)11 + NH4N03 + Н20 

2) Тяжелые металлы и Fe: 

НN03{конц.) + Ме - Me"~(N03)n + N02 t + Н20 

НN03(раз6.)+ Ме- Ме"+(NО)п + NO! + Н20 

Железо реагирует с концентрированной азотной 1'ислотой 

только при·нагревании. 

3) Mg, Са, Zn: 

НN03(конц.)+ Me-Men 1(N0a)2 + NOt (или N02 t)+ Н20 

НN03(разб.)+ Ме- Me"+tN03) 2 + N 20i (или NJ) + Н20 

НN03(оч. разб.)+ Ме ...... Me'"(N03) 2 + NH4N03 + Н20 

4) Al, Со, Fe, Ni и Cr на холоду с концентрированной азотной 
кислотой не взаимодействуют. 
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AlCl, + ЗNаОН ~ Al(OH),) + 3NaCl 

Na2C03 + Ba(OII)2 = 2Na0H + ВаСО3 t 

2. Растворимые основания получают по реакции с водой щелоч-
ных и щелочноземельных металлов либо их оксидов: 

Li20 + 2Н2О = 2LiOH + Н2 t 
2К + 2Н,О ~ 2КОН + H,t 

СаО + Н20 = Са(ОН)2 

3. В промышленности щелочи обычно получают электролизом 
водных растворов хлоридов: 

2Na0H+H2 t +Cl2 t 

9.3.3. Свойства оснований 

1. Все основания вступают в реакцию с кислотами с образованием 
соли и воды (реакция нейтрализации): 

2КОН + H2S04 = K2S04 + 2Н20 

Mg(OH)2 + 2HN03 = Mg(N03 ) 2 + 2Н20 

2. Щелочи взаимодействуют с кислотными и амфотерными окси
дами: 

2КОН + Si02 = K 2Si03 + Н20 

ZnO + 2Na0H __ ,_' ~· 
pacn.rraв 

3. Щелочи при сплавлении взаимодействуют с амфотерными гид
роксидами: 

{ 
Al(OH)3 + NaOH ----

Р"си.оав 

4. Растворы щелочей взаимодействуют с некоторыми неметалла-
ми (галогены, сера, кремний, белый фосфор): 

2КОН + С12 ~ KCl + KOCl + Н20 (на холоду) 

2Na0H + Si +Н2О = Na2SiO:J + 2Н2 i 
6КОН + 38 = К2803 + 2K2S + 3Н20 

5. Нерастворимые основания разлагаются при нагревании до ок
сида-и воды: 

' Са(ОН)2 ---+ СаО + Н20 

2Al(OH)3 ____:__.. Al20 3 + 3Н20 

Щелочи при нагревании не разлагаю1:'СН. 
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9.4. Основания (гидроксиды металлов) 

С точки зрения теории электролитической диссоциации осно

ваниями называют сложные вещества, при диссоциации которых 

в водных растворах образуются в качестве анионов только гидрок

сид-ионы ОН . 
В состав оснований входят атомы металлов, соединенные с 

одной или несколькими гидроксогруnпами: NaOH, Al(OH)3 • 

9.4.1. Номенклатура оснований 

В соответствии с номенклатурой ИЮПАК основания элемен

тов называют гидроксидами с указанием степени окисления эле

мента, если она переменная; например: CuOH - гидроксид меди 

(!), Cu(OH)2 - гидроксид меди(!!). 

Основания принято делить на растворимые в воде (щелочи) и 

нерастворимые в воде, а также на основные и амфотерные. 

К растворимым в воде основаниям относятся гидроксиды 

щелочных и щелочноземельных металлов (Са(ОН)2 малораство
рим). а также гидроксид аммония NH.10H. Гидроксиды осталь
ных металлов практически нерастворимы (Cu(OH)2 , Fe(OH)3 , 

Сr(ОН)2 и т .д.) 
К основным гидроксидам относят гидроксиды типичных ме

таллов; они соответствуют основным оксидам: LiOH, NaOH, 
Са(ОН)2 , Ва(ОН)2 , Сu(ОН)2 , Fе(ОН)2 • 

К амфотерным гидроксидам относят гидроксиды, соответст

вующие амсротерным оксидам, таким, как Al(OH)3 , Fe(OH);p 
Cr(OH)3 • Амфотерными свойствами обладают гидроксиды метал

лов с неярко выраженными металлическими свойствами (в перио

де при движении слева направо уменьшаются основные свойства 

гидроксидов; амфотерные свойства - у гидроксидов металлов, 

находящихся между металлами и неметаллами). Чем выше сте

пень окисления металла, тем более амфотерны свойства его 

гидроксида. 

9.4.2. Получение оснований 

1. Растворимые и нерастворимые основания получают по реакции 
обмена 1 : 

Fe2(S04) 3 + 6NaOH = 2Fe(OH)3 t + 3Na~S01 

При uолучении амфотерных оснований возможно растворение их в избытке 

щелочи: 

AlCiз + 4NaOH ~ Na[Al(OH).4] + ЗNaCI 
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6. Амфотерные основания реагируют с :кислотными оксидами и с 
амфотерными скидами: 

7. Основания могут взаимодействовать с кислыми солями: 

Ва(ОН)2 + Са(НСО.,)2 = ВаСО3 } + СаС03 } + 2Н20 

8. Щелочи вытесняют слабые основания (аммиак и амины) из их 
солей: 

NH4Cl + NaOH = NH3 t + NaCl + Н20 

9. Следует отметить также, что растворы щелочей меняют цвета 
индикаторов1 кислотности (переход от нейтральной среды к 
щелочной): 

лакмуса 

фенолфталеина 

с фиолетового на синий 

с бесцветного на малиновый 

метилового оранжевого с оранжевого на желтый 

9.5. Соли 

Соли - это сложные вещества, образованные атомами метал

лов и кислотными остатками. 

В зависимости от соотношения количеств кислоты и основа

ния в реакциях нейтрализации могут образоваться раз.личные по 

составу соли. 

В средних (нормальных) солях все атомы водорода в молеку

лах кислот замещены на атомы металла (Na2C03, К3Р04 и т.д.). 
В кислых солях атомы водорода в молекулах кислоты заме

щены атомами металла частично (NaHC03 , К2НР04 - они полу

чаются при нейтрализации основания избытком кислоты). 

В основных солях группы ОН- основания лишь частично за

менены кислотными остатками (Mg(OH)Cl - получаются при из

бытке основания).· 

Известны также соли, которые образуются при замещении 

атомов водорода в кислоте атомами двух разных металлов 

(СаСО3 • MgC03 - доломит; Na2KP04) - такие соли нааывают 

двойными. Встречаются также смешанные соли - в их составе 

один катион и два аниона (Ca(OCl)Cl). 

От. лат indicator - указатель - органическое соединение, окраска которого 

изменяется 5 за5исимости от рН раствора. 
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В состав кристаллогидратов (гидратные соли) входят молеку

лы кристаллизационной воды (CuS04 безводный - бесцветная 

соль, CuS04 • 5Н20 - медный купорос - голубой, Са804 • 2Н20 -
гипс). 

Совершенно особый класс солей представляют комплексные 

соли (K3[Fe(CN)6] - красная кровяная соль, K4[Fe(CN)6] - жел

тая кровяная соль, К[Аl(ОН)4]). 

Комплексные соединения - это сложные вещества, в струк

туре которых выделяют координационную (внутреннюю) сферу, 

состоящую из центральной частицы (комплексообразователя) и 

окружающих его лигандов. :Комплексообразователь - это заря

женный или нейтральный атом, лиганды - ионы противополож

ного знака или молекулы. Ионы, находящиеся за пределами· ко

ординационной сферы, образуют внешнюю сферу. Число 

лигандов вокруг комплексообразователя называют координаци

онным числом. Координационная сфера обычно сохраняется и в 

растворах комплексных соединений. В качестве комплексообра

зователя обычно выступает d-элемент - переходный металл 

(Cu~ 2 , Ag+, Au3
+, Cr3+, Fe и др.). Лигандами часто бывают ионы 

Hal-, CN-, SCN-, NO;, ОН-, 80~- и нейтральные молекулы Н20, 
NH3 , N2H 4 (гидразин), C5H5N (пиридин) и т.д. 

Наиболее распространенные координационные числа - 4 и 
6 - по числу свободных орбиталей d-элемента. При записи фор

мулы внутреннюю сферу заключают в квадратные скобки: 

[Ag(NH3) 2]Cl, [Cr(H20)6]Cl3 • Связь между лигандами и централь

ным атомом - донорно-акцепторная. Неподеленные электрон

ные пары лигандов поступают в общее пользование лиганда и 

центрального атома (иона), занимая свободные гибридные орби

тали комплексообразователя: 

Лиганд 

/ 
K2[Zn(OН)4 ] 

~ --...._____ 
Комплексообразователь Координационное 

число 

Комплексные соединения могут быть кислотами, основания

ми, солями и неэлектролитами (не диссоциируют на ионы): 

Кислота Основание Соль Неэлектролит 

H2[SiF5] [Ag(NHз)2]0H [Ni(NHз)в](NOз)2 [Pt(NHз)2Cl2] 
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9.5.1. Номенклатура солей 

Названия солей образуютсн из двух слов: название аниона в 

именительном падеже и название катиона в родительном падеже: 

NaCl - хлорид натрия. Для металлов с переменной степенью 

окисления ее указывают в скобках: CuCl - хлорид меди (l). 
Названия кислых солей начинаются с приставки гидро- (ди

гидро-, если не замещены два атома водорода): NaHC03 - гидро

карбонат натрия, NaH2P04 - дигидрофосфат-натрия. 

Перед названиями основных солей ставится приставка гид

роксо- (дигидроксо-): Mg(OН)Cl - гидроксохлорид Mg; Al(OН)2Cl 
- дигидроксохлорид алюминия. 

Название кислотного остатка производится от корня (ла

тинского названия кислотообразующего элемента) с добавлением 

суффикса -ат (иногда при низких степенях окисления кислотооб

разующего элемента используют суффикс -ит) или -ид (для бес

Rислородных Rислот). 

Приставка гипо- указывает на низшую степень окисления 

кислотообразующего элемента (если их больше двух). Приставка 

пер- указывает на высшую степень его окисления (для солей кис

лот с окончаниями названия -овая, -евая, -пая). 

Например: NaOCI- гипохлорит, NaCI02 - хлорит, NaCIO::i
xлopaт, НС104 - перхлорат натрия. 

Названия комплексных солей составляют аналогично назва

ниям обычных солей, только указываются лиганды и степень 

окисления центрального иона. Например: [Cr(H20)8]Cl,1 - хлорид 

гексааквохрома (111); K2[Zn(OH)4] - тетрагидроксоцинкат (II) 
калия; K 4[Fe(CN)6] - гексацианоферрат (II) калия. 

В гидратных солях на наличие кристаллической воды указы

вает приставка гидрат- (степень гидратации отражают числен

ной приставкой R ~еидрат-1) ): СаС12 " 2Н20 - дигидрат хлорида 

кальция. 

9.5.2. Получение солей 

1.Взаимодейстие кислот с металлами, основными и амфотерными 

оксидами и основаниями (реак~t,ии см. также в предыдущих 

разделах): 

Mg + H 2S04 = MgS0,1 + Н2 t 
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Мg(ОН)2 +НС!~ Мg(ОН)С! + Н,0 

NaOH + 2КОН + Н3Р04 "" K2NaP04 + 3Н20 
фосфат 

дикалия-натрия 

2. Взаимодействие кислотных оксидов со щелочами, с основными 
и амфотерными оксидами: 

' Si02 + СаО - CaSi03 

Са(ОН)2 + С02 = СаСО3 } +· Н2О 

3. Взаимодействие солей с кислотами, щелочами, металлами, 
другими солями и нелетучими кислотными оксидами (еще ре

акции см. выше): 

СаСО3 + 2НС1 = CaCl2 +· Н20 + СО2 t 

Cu804 + Fe = Fe804 +Си Ф 

CuCl2 + Na2S = CuSt +2NaCI 

2MgCl2 +2Na,CO, + Н20 ~ [Мg(ОН)],СО2 ! + СО2 t + 4NaCI 

4. Взаимодействие металлов с неметаллами: 

Fe+S ~ FeS 

5. Взаимодействие оснований с неметалами: 

"д Cl2 + Са(ОН)2 = Са, + Hz() 
ОС! 

смешанная соль 

соляной и хлорноватистой 
кислот 

(хлорная известь) 

Существуют и другие способы получения солей. 

9.5.3. Химические свойства солей 

Химические свойства солей определяются свойствами катио

нов и анионов, входящих в их состав. 

1. Соли взаимодействуют с кислотами, оксидами и основаниями, 
есди в результате реакции получается продукт, который выхо

дит из сферы реакции (выпадает осадок, выделяется газ, обра

зуется малодиссоциирующее вещество, например, вода) 

BaCl2 + H2S04 = BaS04 1 + 2НС1 

NaHC03 + HCl = NaCl + Н20 + СО2 \ 

Na2Si03 + 2НС1=2NaCl + H 2SiOJt 
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КН804 +КОН= K 2S04 + II20 

Na2CO.~ + Si02 _i_ Na2Si0:1 + СО2 t 
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2. Соли взаимодействуют с металлами, если металл в ряду напря
жений находится левее металла, образующего катион соли: 

Cu + HgCl2 = CuCl2 + Hgt 

3. Соли взаимодействуют между собой, если продукт реакции 
выходит из сферы реакции; в том числе эти реакции могут 

проходить с изменением степени окисления атомов реагентов: 

К2Сг2О7 + 3Na2S03 + 4H2S04 = Cr2{S04 ) 3 + 3№2804 + K 2S04 + 4Н2О 

AgNO, + NaCl ~ AgCl) + NaNO, 

СаС12 + Na2C03 = CaC03 J + 2NaCl 

4. Некоторые соли разлагаются при нагревании: 

Hg(N03) 2 _i.. Hg + 2N02 t + 0 2 t 

CuC03 ____!_.. CuO + С02 t 

· 5. Специфические реакции катионов и анионов (качественные 
реакции) представлены в соответствующих разделах Части II 
(см. ниже). 



10 Химические реакции и их классификация. 

Окислительно-восстановительные 

реакции 

10.1. Химические реакции. Классификация 
химических реакций 

Химическими реакциями называют превращения одного или 

нескольких исходных веществ (реагентов) в вещества, отличаю

щиеся от исходных по составу или строению (продукты реакции). 

Общее число атомов каждого элемента в ходе химической реак

ции н~ изменяется. Химические реакции осуществляются, если 

вступающие в реакцию частицы обладают энергией, достаточной 

для преодоления потенциального барьера, разделяющего исход

ное и конечное энергетическое состояние системы. 

Химические реакции изображают с помощью химических 

уравнений. Уравнения химических реаиций выражают коли

чественные соотношения между реагентами и продуктами ре

акции. 

В общем виде уравнение химической реакции записывает

е.я так: 

l'AA + VвВ + ... = VxX + VyY + ... , 

гдеv А• Vв, •.. - стехиометрические коэффициенты, указывающие 

на количественные соотношения исходных и конечных веществ. 

Химические реакции могут протекать самопроизвольно, при 

физическом контакте или смешивании реагентов, а могут только 

при определенных условиях - на холоду, при нагревании в при

сутствии катализатора, под действием света или электрического 

тока, при механических воздействиях и т .д. В таких случаях 

условия проведения реакции указывают над знаком равенства, 

например: 

r'', кат., р 

2!302 + 02 ~ 2803 

'" 1 2AgCl- 2Ag + Cl, 
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2NO 

Образование в ходе реакции осадка отмечают стрелкой, ука

зывающей вниз ( i ), на получение газообразного продукта указы
вает стрелка вверх (t ): 

Fe2(S04)~ __.:.:.._ Fe20 3 + 3803 t 

CoCl, + 2КОН ~ Со(ОН),\ + 2KCl 

Глубину пратекания реаz.сции характеризуют либо степенью 

превращения (отношение количества вещества, вступившего в 

реакцию, к его исходному количеству), либо выходом реакции 

(отношение количества полученного продукта к максимально 

возможному; выход реакции обычно выражают в процентах). 

Скорость химической реакции характеризуется изменением 

концентрации реагирующих веществ (или продуктов реакции) за 

единицу времени. 

Для классификации химических реакций используют их 

важнейшие характерологические признаки. 

Рассмотрим некоторые возможные КJiассификационные при

знаки химических реакций: 

Вид взаимодействия 

1) Реакции разложения - в ходе реакции из одного вещества 

получается несколько других, например: 

2Н202 = 2Н2О + 0 2 t 

1 ,MnO, 

KC10:J ------- 2КС1 + 302 i 
бертолетова соль 

' 2Pb(NO,), - 2РЬ0 + 4NO, f +О, f 

2) Реакции соединения - в ходе реакции из нескольких веществ 

получается одно, более сложного состава: 

NH3 + HCl = NH4Cl 

4FeS04 + 0 2 + 2Н20 = 4Fe (0H)S04 

4Р + 502 = 2Р205 

3) Реакции обмена - в ходе реакции реагенты обмениваются 

составными частями молекул, например: 

AgNO,+HCl~AgCl\ +HNO, 

К2804 + ВаС12 = Ва804 } +2KCI 

NH40H + HCI = Н20 + NH4Cl 
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4) Реакции замещения - в ходе реакции простое вещество взаи

модействует со сложным с образованием другого простого и 

другого сложного веществ: 

Zn + Cu804 = ZnS0.1 +Cu i 

2Al + 2NH, ~ 2AlN +зн, 1 

Полнота протекания реакции 

Различают обратимые и необратимые реакции (см. Главы 12 
и 14). 

1) Обратимыми называют реакции, протекающие одно~ременно 
в обоих противоположных направлени_ях. Это означает, что 

проду:кты обратимых реакций способны реагировать между 

собой с образо~анием исходных веществ (без изменения усло

вий реакции). При записи обратимых реакций вместо 

знака равенства часто ставят противоположно направленные 

стрелки: 

NH3 + Н20 ~ NH40H 

N 2 + 3Н2 +'=- 2NH3 

2) Необратимыми называют реакции, которые идут практически 
в одном направлении, т .е. продукты реакции практически не 

взаимодействуют между собой с образованием исходных ве

ществ (в условиях протекания прямой реакции): 

AgNO, +НС\ ~ AgCl 1 + HNO, 

Тепловой эффект реакции 

По теnловому эффекту реакции делят на экзотермические 

(протекающие с выделением теплоты) и эндотермические (проте

кающие с поглощением теплоты) (см. Г .лаву 11 ). Величину и знак 
теплового эффекта обычно пишут справа от химического уравне

ния; в этом случае уравнение химической реакции называют тер

мохимическим. Количество выделенной (поглощенной) теплоты 

называют тепловым эффектом процесса. 

20а = 302 + Q - экзотермическая реакция 

302 = 203 - Q - эндотермическая реакция 

Агрегатное состояние реагирующих веществ 

1) Реакции в растворах (жидкофазные): 

HCI + NaOH = NaCl + Н20 
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2) Газовые реакции (газофазные): 

N 2 + 0 2 = 2NO 

Н2 +12 = 2HI 

3) Реакции между твердыми веществами (твердофазные): 

Si02 + Na2C03 ~ Na2Si03 + С02 t 
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4) Если реагенты и продукты реакции находятся в одной фазе, 
реакцию называют гомогенной. Если реагенты и проду1<ты ре

акции находятся в разных фазах, реакцию называют гетеро

генной. 

Изменение (или неизменение) степени окисления атомов, 

входящих в состав реагентов 

1) Реакции, протекающие без изменения степеней окисления ре
агентов: 

ВаСО3 + №2804 = Ва804 t + Na2C03 

Na2C03 + Н2804 = №2804 + С02 i + Н20 

2) Окислительно-восстановительные реакции - реакции 1 в ходе 
которых изменяются степени окисления атомов хотя бы одного 

элемента: 

о +1 +2 о 

Ва + 2НС1 == ВаС12 + Н2 t 

+] +5-2 i' +1 -2 +1-2 о 

4HN03 ---- 2Н20 + 4N02 t + 0 2 i 

' -
Механизм разрыва связей в молекуле реагента 

Гомолитические реакции - при гомолитическом разрыве 

связи общая элеRтронная пара делится между атомами с образо

ванием радикалов (частиц, имеющих неспаренные электроны): 

"'' CI, - 2Cl' 

Гетеролитические реакции - сопровождаются гетеролити

ческим разрывом связи, при котором электронная пара остается 

на одном из атомов (он становится анионом), а оставшаяся часть 

молекулы становится катионом: 
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CH3Cl - сн~ + :Cl 

хлористый метил- хлорид-

метил катион ион 

(карбокатион) 

Кроме того, выделяют большие группы реакций нейтрализа

ции, гидролиза, горения; по характеру изменения структуры мо

ле!(ул выделяют реакции изомеризации и циклизации. Для клас

сификации химических реакций часто используют названия 

функциональных групп, которые появляются в молекуле реаген

та или исчезают в результате реакции (например, реакции нитро

вания или дегидрации) и т .д. 

10.2. О:кислителъио-восстаиовителъиые 
реакции 

10.2.1. Теория окислительно-восстановительных 
процессов 

Как указывалось выше, среди огромного разнообразия хими

ческих реакций можно выдел~ть большую группу реакций, про

текающих с изменением степеней окисления атомов реагентов, -
группу окислительно-восстановительных реакций (ОВР). 

ОВР связаны с перераспределением электронной плотности. 

в дальн_ейшем для простоты мы будем говорить о переходе элек

тронов от одной частицы (атома, иона или молекулы) к другой. 

Частица (атом, ион или молекула), приобретающая электро

ны (оттягивающая на себя дополнитР.льную электронную плот

ность), называется окислителем (школьный способ запомина

ния - ~окислитель-грабитель*). Процесс приобретения 

электронов называют восстановлением. 

Частицу (атом, ион, молекулу), теряющую электроны (элек

тронную плотность), называют восстановителем. Процесс потери 

(отдавания) электронов называют окислением. 

Следствием такого перераспределения электронной плотнос

ти (для простоты - элеJ(тронов) является изменение степени 

окисления соответствующих атомов, молекул или ионов. 

В ходе окислительно-восстановительной реакции степень 

окисления восстановителя увеличивается, т.е. восстановитель 

окисляется. Степень окисления окислителя при этом падает, 

окислитель восстанавливается. 
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Например: 

Процессы окисления Процессы восстановления 

Fe2+ - 1€ = Fe3-.- С\~+ 2ё~ 2СГ 
Cu + -1е =сп 2+ 

Fe3+ + 1е = Fe2+ 
о - + 

Н2 -2е~ 2Н о~+ 4€ = 20-2 

Fe2~, Cu2+, ·н2 - восстановители Cl2 , Fe3
+, 0 2 - окислители 

Здесь обратим внимание на следующее. Если в реакции уча

ствует реально Существующий ион (молекула диссоциирована), 

то знак заряда иона ставят справа от цифры, выражающей его 

величину: Fe2+, so~-. Если вещество не диссоциировано, то знак 

степени окисления атома пишут перед ее величиной: (H)+(N+50 3)-; 

Fe +28-2
• Отметим также, что мы рассматриваем толь:ко ОВР, про

ходящие в газовой фазе, в твердой фазе и в растворах в воде (и 

гомогенные, и гетерогенные реакции). ОВР в других растворите

лях здесь не рассматриваются. 

Сильные окислители обладают большим сродством к электро

ну и, присоединив электрон, прочно его удерживают. Соответст

венно, восстановитель при этом из такого окислителя получается 

слабый (он с трудом «расстанется» с приобретенным электроном). 

У окислителей средней силы сродство к электронам выражено 

недостаточно сильно, поэтому при присоединении к ним электро

нов полученные восстановители вполне способны к последующе

му окислению. В общем случае, чем сильнее окислитель, тем 

слабее получающийся из него после присоединения электронов 

восстановитель; чем слабее окислитель, тем сильнее восстано

витель. из него получается. 

Некоторые атомы, ионы или молекулы могут проявлять как 

окислительные, так и восстановительные свойства в зависимости 

от условий протекания реакции. Обычно они содержат элементы, 

атомы которых находятся в промежуточной (из возможных) сте

пени окисления, которая может либо увеличиться, либо умень

шиться, в зависимости от условий (рН среды и окислительно-вос

становительных способностей других реагентов). Например, в 

ОВР вода может терять электрон (быть восстановителем) либо 

присоединять электрон (быть окислителем). 

Возможны случаи, когда и окислитель, и восстановитель на

ходятся в составе одной и той же молекулы - тогда ОВР называют 

внутримолекулярной, например: 
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+5-2 /' +З-2 о 

2NaN03 --- 2NaN02 + 0 2 t 

Здесь в качестве восстановителя выступает кислород (его сте

пень окисления повышается с -2 до О), а :в качестве окислителя -
азот (его степень окисления уменьшается с +5 до +3): 

N+5 + 2е =N+3 

Если один и тот же элемент выступает и в качестве окислите

ля, и в качестве восстановителя, причем в результате реакции 

образуются соединения, которые содержат один и тот же элемент 

в разных степенях окисления, то такую реакцию называют реак

цией диспропорционирования (дисмутации), например: 

+5 1" -1 +7 

4КС103- KCI + 3KCl04 (реакция Тищенко) 

о +! -1 

С12 +.H2QµHCIO + HCI 

Очень важно отметить следующее. Поскольку электроны не 

могут существовать в растворе в свободном состоянии (в процессе 

химической реакции не используется источник возникновения 

зарядов), то чтобы какой-либо восстановитель проявил свои свой

ства, в растворе должен присутствовать окислитель. При этом 

окислитель должен обладать бОльшим сродством к электрону, 

чем окислитель - продукт окисления восстановителя. 

Общее число электронов, полученных окислителем в ходе 

ОВР, равно числу электронов, отданных восстановителем. Иначе 

говоря, в процессе ОВР соблюдается электронный баланс. 

Схематично любую ОВР можно представить схемой: 

Вос 1 -е~ок1 
Ок2 + е +± Вос2 

Для того чтобы ОВР протекала слева направо, необходимо, 

чтобы восстановитель Вос 1 был более сильным восстановителем, 
чем восстановитель Вос2 , полученный из окислителя Ок2 • 

Отметим также, что нельзя говорить просто об отдельном 

окислителе или восстановителе, но только об окислительно-вос

становительных системах (или парах): Ок 1 /Вос1' Ок2/Вос2 • На

пример, Fe3
+ /Fe2:+-, Cu2+ /Cu и т.д. 
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10.2.2. Направление ОВР. Стандартные 
окислительно-восстановительные потенциалы 
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Для того чтобы определить, в каком направлении пойдет ОВР, 

необходимо сравнить силы той или иной окислительно-восстано

вительной пары (системы). 

Для количественной характеристики возможности протека

ния ОВР используют величину окислительно-восстановительно

rо потенциала. 

Рассмотрим процессы, происходящие :При контакте какого
либо металла с раствором соли этого металла. 

Если металл погрузить 11 водный раствор, содержащий катионы 

этого металла, то часть катионов из кристаллической решетки ме

талла может перейти в приповерхностный слой раствора (процесс 

окисления: металл теряет электроны, уходя в раствор в виде катио

на). Небольшая часть катиоНов из раствора, напротив, способна раз

ряжаться и выделяться на поверхности металла (процесс восстанов

ления). В ре3ультате на металле возникает избыточный 

пможительный или отрицательный заряд (в зависимости от того, 

какой из противоположно направленных процессов преобладает). 

Раствор у поверхности металла получает противоположный по 

знаку заряд - на поверхности раздела металл - раствор возникает 

разность электростатических потенциалов (электродный потенци

ал). Эта разность потенциалов между металлом и раствором (анало

гично - для неметалла) определяется способностью вещества пере

ходить в раствор в виде ионов и, следовательно, может служить 

количественной характеристикой окислительно-восстановитель

ной способности иона и соответствующего ему вещества. 

Однако непосредственно измерить разность потенциалов 

между металлом и раствором невозможно. С другой стороны, 

легко измерить раз~ость потенциалов между двумя такими сис

темами, объединив их в гальванический элемент. 

Гальванический элемент состоит из двух полуэлементов, 

·каждый из которых представляет собой окислительно-восстано

вительную пару (окисленную и восстановленную форму данного 

элемента или иона). В гальваническом элементе электроны от 

восстановителя к окислителю переходят по внешней цепи, совер

шая при этом электрическую работу. Электродвижущую силу во 

внешней цепи можно зарегистрировать с помощью вольтметра. 

Для того чтобы сравнить между собой окислительные потен

циалы различных пар, принято определять окислительные по

тенциалы каждой пары по отношению к одной и той же стандарт

ной паре - по отношению к нормальному водородному 
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н, 

Рис. 24. Схема прибора для опреде
ления стандартного окислительно

го потенциала пары Fe3+ /Fe2+. 

основы теоретической химии 

электроду. Нормальный водо-. 

родный электрод представляет 

собой пару 2Н+ /Н2 при кон
центрации н+' равной 1 г-ион/ л 
и при давлении газообразного 

водорода 1 атм. 
Для получения сравнимых 

результатов молярные кон

центрации всех входящих в 

систему веществ {более строго 

- активности) должны быть 

равными между собой, в общем 

случае равными единице. По

лучающиеся при этом окисли-

тельные потенциалы называют 

нормальными (стандартными) окислительно-восстановитель

ными потенциалами и обозначают Е0(В). 
Устройство стандартного водородного электрода представле

но на рис. 24 (слева). Платиновый электрод, покрытый слоем 
мелкодисперсной платины («платиновая чернь»), погружают в 

раствор H 2S04 (концентрация н+ 1 моль/л) в сосуде 1. В раствор 
по трубке пропускают газообразный водород, который адсорбиру-

ется платиной. 

При определении стандартного потенциала какой-либо пары 

(например, Fe3
+ /Fe2 ~) ее комби~ируют со стандартным Однород

ным электродом в гальванический элемент (рис. 24). 
Потенциал стандартного водородного электрода условно при

нимают равным нулю. 

В сосуд 2 помещают смесь равных объемов растворов FeCl2 и 

FeCl3 (в равных молярных концентрациях) и погружают в нее 

платиновый электрод. Оба электрода соединяют проводником с 

включенным в цепь вольтметром, а сосуды соединяют между 

собой <~электролитическим ключом» - U-образной трубкой с рас

твором KCl (для движения ионов между сосудами). 
Отрицательным полюсом такого элемента является водород

, ный электрод, на нем происХ:одит реакция 1 : 

Н2 -2е'"""" 2н+ 

1 Адсорбируясь на платине1 газообразный водород переходит в атомарное состоя
ние: 

Н2-2Н 

Атомарный водород находится в состоянии динамического равновесия с ионами 

водорода в ре.створе: 

н-н+ +е 
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Положительным полюсом гальванического элемента явля

ется платиновый электрод. На нем электроны, которые перете

кают по проводнику с водородного электрода, присоединяются 

к иону Feat: 

2Fe:i- + 2е = 2Fe2+ 

Общее уравнение реакции получают при сложении уравнений 

полуреакций: 

Н2 + 2Fe3
-' = 2н· + 2Fe21 

Электродвижущая сила этого элемента равна разности стан

дартных потенциалов обеих пар: 

э.д.с.=Е~~· F~ - Е~н- н,=+0,77В, 

атаккакЕ~н~ н =0,тоЕ~е'J· ~·е"' =+0,77В 
' 

Знак «ПЛЮС» показывает, что данная пара выступает как 

окислитель по отношению к водороду. 

Величина стандартного потенциала для пары Fe3
+ /Fe2

+ явля-
3+ 

ется мерой способности Fe -ионов отнимать электроны от моле-

кулы Н2 • 

- Аналогично стандартные потенциалы получены практичес:кu 
для всех металлов и большинства неметаллов. -Величины стан

дартных потенциалов различных пар приведены в Таблице 7. 
Возрастание величин стандартных потенциалов соответству

ет увеличению силы окислителей и уменьшению силы восстано

вителей. Самым сильным из всех окислителей является фтор F 2 
(Е0 

= +2,87 В). ИоныF практически не обладают восстановитель
ными свойствами, т.к. не существует окислителя, способного от

нять у них электроны. 

Наиболее сильными восстановителями являются щелочные и 

щелочноземельные металлы. 

Если в системе присутствуют две окислительно-восстанови

тельные пары, то более сильный из двух окислителей отнимает 

электроны у более сильного восстановителя; при этом образуются 

более слабые восстановитель и окислитель. 

Пользуясь таблицей стандартных потенциалов, можно пред

видеть направление течения различных ОВР, разумеется, при 

проведении реакций в стандартных условиях. Например, Cr 20~
может окислять все стоящие ниже него в таблице восстановители, 

например Br-, Fe2
+, Cu, so;-, 8 2

- и т.д. 

Однако Cr20~- (Е0 = + 1,33 В) не может окислить Mn2+ до 

MnO~ (-1,51 В) и Cl- до Cl2 (поскольку пара Cl2/2Cl- имеет такой 
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Таблица 7. Стандартные окислительно-восстановительные 
потенциалы {Е0) при 25°С. 

Полуреакции 

Mn04 + sн+ + 5е ....... Mn21 + 4Н2О 

РЬО2 + 4н+ + 2е - РЬ + 2Н2О 

СlОЗ + 6Н_,_ + ве - Cl- + ЗН2О 

Ан:i+ + 3€ - Au 

Сl2--г 2ё- 2Cl-

2N03 + 12н+ + 1ое ....... N2 + 6Н2О 

Pt2+ + ze ....... Pt 

Br2+2e-2вr-

NО:З + lOH+ + 8€ - NHt + ЗН2О 

Hg2+ + 2€-Hg 

Ag++€-Ag 

N03 + 2нt- + е _" N02 + Н2О 

Fe3+ + (! - Fe2+ 

Mn04 + fi ---- Mn01-

Cu 1 +1i--C11 

Cu2 ~ + z"ё- Cu 

Bi3 1-+3€-Bi 

So~- + 4Н-.- + 2е - so2 + 2н20 

so1- + вн+ + ве - s2·- + 4Н20 

2Н 1 +zё-Н2 

Pb2
-t + 2€-РЬ 

Е0,В 

2,87 

1,52 

1,46 

1,45 

1,42 

1,36 

1,35 

1,24 

1,20 

1,07 

0,96 

0,87 

0,86 

0,80 

о, 78 

0,77 

0,57 

0,54 

0,54 

0,52 

0,34 

0,23 

0,20 

0,15 

0,00 

-0,13 
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Полуреакции Е0,В 
2+ -Sn +2e-Sn -0,14 

Ni2
-+ + 2ё" - Ni -0,25 

Со2 _,_ + 2€ - Со -0,28 

cd2+ + 2e-cd -0,40 

Fe2+ +2€-Fe -0,44 

s+2e-s2 -0,45 

Cr3+ + 3€-Cr -0,71 

Zn21 +2€-Zn -0,76 

Mn2+ + 2€-Mn -1,05 

Al3+ + Зё"-Аl -1,67 

Mg2+ +2€-Mg -2,34 

Na+ +'ё-Nа -2,71 

Са2 1- + 2€-Са -2,87 

Sr2+ + 2€-Sr -2,89 

2+ -
Ва +2е-Ва -2,90 

к+ +е-к -2,92 

Rb++ё"-Rb -2,99 

Li 1 +€-Li -3,02 

же стандартный потенциал (1,36 В), как и пара Cr20;-/2Cr3+). 

Наоборот, Cr3+ способен восстановить Mno; до Mn21
• Чтобы окис

лить Mn2
+ до Mno;, нужен еще более сильный окислитель, напри

мер, оксид свинца (IV) (Е0= 1,46 В) или пероксид водорода в 
Кислой среде (Е0 

= 1, 77 В). 
Таким образом, на возможность протекания ОВР указывает 

положительное значение разности стандартных окислительных 

потенциалов полуреакций окисления и восстановления. 

Ряд металлов, расположенных в порядке возрастания их 

стандартных электродных потенциалов, образует так называе

мый электрохимический ряд напряжений металлов, который ха

рактеризует химические свойства металлов: 

Li, Rb, К, Ва, Sr, Са, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Со, Ni, 
Sn, РЬ, Н2, Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Аи 
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- Чем больше по абсолютной величине отрицательный электрод

ный потенциал металла, тем выше его восстанавливающая спо

собность. 

- Все металлы, стоящие в ряду напряжений левее водорода 

(имеющие отрицательные электродные потенциалы), способ

ны вытеснять его из растворов кислот. 

- Каждый металл способен вытеснять из растворов солей метал

лы, стоящие после него в ряду напряжений (правее). Исключе

ние составляют щелочные и щелочноземельные металлы. 

Из-за своеrо активного 'Взаимодействия с водой они не восста

навливают ионы других металлов из растворов солей. 

Следует отметить, что, хотя Rb и К проявляют б'?лее высокую 
химическую активность, чем Li (их атомные радиусы больше), в 
ряду напряжений Li стоит левее, чем они, открывая ряд. Это 
связано с тем, что энергия гидратации ионов лития очень высока 

(самая высокая из ионов всех щелочных металлов). 

Опираясь на данные таблицы стандартных электродных по

тенциалов, рассмотрим группы типичных окислителей и восста

новителей. 

10.2.3. Окислители 

Окислителями могут быть атомы, или молекулы, или ионы, 

если они содержат атомы элементов в высших и промежуточных 

степенях окисления. 

Типичными окислителями являются простые вещества, ато

мам которых для завершения валентного уровня не хватает одно

го, двух или трех электронов. Поэтому в периодах окислительная 

способность элементов увеличивается, а самые сильные окисли

тели расположены в главных подгруппах VI и VII групп периоди
ческой таблицы. В главных подгруппах окислительные свойства 

падают с увеличением атомных радиусов. Следовательно, самЬ1м 
сильным окислителем из простых веществ является фтор. 

Очень сильными окислителями (см. Таблицу 8) являются 
ионы и молекулы, содержащие атомы элементов в высшей степе

ни окисления - металлов: Mn+ 7 в MnO~, Cr+6 в Cr20;~, и неметал
лов: N+5 в No;, 8+6 в конц. Н2804 • 

Окислительные свойства могут проявлять ионы и молеку

лы, содержащие атомы элементов в промежуточных степенях 

окисления, при этом чем ниже степень окисления, тем слабее 

окислитель. 
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Катионы являются окислителями, если они присоединяют 

электроны в условиях реакции. Это могут быть катионы металлов 

(особенно в высших степенях окисления, например, Fe3 1
, Cu2+) 

илиН+. 

Данные по важнейшим окислителям сведены в Таблицу 8. 

10.2.4. Восстановители 

Свойства восстановителей могут проявлять нейтральные 

атомы (металлы и неметаллы с невысокой электроотрицательное~ 
тью ), катионы металлов в низшей степени окисления, анионы 
неметаллов, а также ионы и молекулы, имеющие в составе атомы 

элементов в промежуточной степени окисления. 

, Типичными восстановителями являются элементы, атомы 
которых имеют на внешнем уровне электронной оболочки один, 

два или три атома. В большинстве случаев ч,ем слабее свлзь между 

ядром атома и его валептными электронами, тем выше его вос

етано_вительная активность. Поэтому в главных подгруппах с 

увеличен.нем атомного радиуса восстановительные свойства эле

ментов усиливаются. В периодах восстановительные свойства 

простых веществ понижаются с увеличением числа электронов на 

внешнем уровне электронной оболочки. Следовательно, из про

стых веществ лучшими восстановителями являются Fr и Cs, и 
вообще щелочные металлы. Сильными восстановителями явля

ются также Fe, Al и Zn. 
Неметаллы (С, В, Н2) также проявляют свойства восстанови

телей. Анионы неметаллов (кислотные остатки бескислородных 

кислот) могут проявлять высокую восстановительную способ

ность. Это связано с тем, что они могут отдать не только электро

ны, обуславливающие ртрицательный заряд анионов, но и сббст

венные валентные электроны. Очевидно, что чем сильнее 

выражены окислительные свойства неметалла, тем слабее восста

новительные свойства его аниона. Верно и обратное: чем слабее 

неметалл как окислитель, тем сильнее восстановительные свой

ства его аниона. . 
С увеличением атомных радиусов восстановительные свойст

ва анионов неметаллов возрастают: среди галогенид-ионов самым 

сильным восстановителем является 1-, а самым слабым - F-- (т.е. 

F-- вообще не проявляет себя как восстановитель в химических 
реакциях). 

Восстановителями могут быть также металлы в низшей сте

пени окисления и молекулы и ионы, в состав которых входят 

атомы элементов в промежуточной степени окисления. 

Важнейшие восстановители перечислены в Таблице 9. 
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Таблица 8. Окислители. 

1. Галогены (F2, Cl2, Br2) наl~ + 2е -- 2на1 

2. Кислород 02 og + 4€ -- 20--2 

Н2О 

3. Пероксид кислорода, 20- + 2ё -- 20-2 

Н2О2 Н2О2 !120 

4. Перманганат калия, 1-7 - 2+ Mn + 5е -~ Mn - кислая среда 

KMnQ4 Mn04 

Mn +1 + Зе ----.. Mn +4 - нейтральная среда 

Mn04 Mn02 

Mn 1 7 + "li -- Mn _,_6 
- сильнощелочная среда 

Mn04 Mno~-

5. Оксид марганца (IV), Mn +4 + 2ё -- Mn2+ 

Mn02 MnO? 

6. Концентрированная с неметаллами и тяжелыми металлами 

серная кислота, H2S04 s+0 + 2e .......... s+4 

so~- 802 

с активными метаJ1лами 

s-.-6 + ве ....... s0 

so~-
S_,_6 +8€------S 2 

so?t- Н28 

7. Азотная кислота, НNОз с активными металлами 

N+5 + вё- - Nз-

HN03 (разб.} NНз, (NH4) 
N+' + Зе - N+2 

НNОз (конц.) NO 

с тяжелыми металлами 

N15 + 3;; - N'2 

НNОз (разб.) NO 
NI;; + р -+ N+ 4 (и с неметаллами) 

НNОз(конц.) N20 

8. Хромат калия K2CrQ4, Cr +fi + 6е ---... 2Cr3+ 

дихромат калия K2Cr207 
Cro1- - в щелочной среде 

2 Cr201 - - в кислой среде 

9. Катионы металлов, н+ Сн2 ~ + 2ё ____,. С11° t 
2Н+ + 2ё ____,. II~; 
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Таблица 9. Восстановители. 

1. Металлы Na0 -1e-Na+ 

Al0 
- 3€ ......... Аl+з 

2. Катионы металлов в Си+ - 1е ........ Cu2_. 

низших и промежуточной 3+ - +6 Cr -Зе--Сr 
степени о«исления 

CrO~- - в щелочной среде 
Cr20~- - в кислой среде 

3. Водород, Н2 о - ' Н2 - 2е----.. 2Н 

4. Углерод, С с0 -2е-с+2 

C02I 
с0 

- 4l? __,. с+ 11 

C02t 

5. Сульфит натрия, Na2S03, s+4 _ 2e-s+~ 
бисульфит натрия, NaHSOз · so~- so~-

6. Оксид углерода (II), СО с+2 _ ze ....... с+4 

cot СО21 

7. Бескислородные кислоты, 2на1- - 2е - Hal~t 
HHal 

8. Сероводород, H2S g2 -2€-s0 i 

9. Пероксид водорода, Н2О2 20- -2e-ogt 
. 

10. Аммиак, NНз N-3 -5C- N+2 

NНз NO 

11. Азотистая кислота, HN02 N 13
- 2ё- N+5 

N02 N03 

10.2.5. Составление уравнений ОВР 

Для подбора стехиометрических коэффициентов в уравнени

ях ОВР используют либо метод электронного баланса, либо метод 

полуреакций (метод электронно-ионного баланса). Рассмотрим 

их на примерах. 

Метод электронного баланса 

Этот метод основан на том факте, что число электронов, от дан

ных восстановителем в ходе ОВР, равно числу электронов, полу

ченных окислителем. Использование этого метода наиболее целе-



122 основы теоретической химии 

сqобразно, если реагенты - газообразные или твердые вещества. 

Для расстановки коэффициентов в уравнениях ОВР, протекаю

щих в растворах, более удобно (и корректно) применять метод 

электронно-ионного баланса. 

Рассмотрим, например, реакцию восстановления оксида же

леза (III) коксом. 

1) Схема реакции: 

2) Расставим степени окисления всех атомов: 
о +з -2. <1 +2-2. 

С+ Fe20 3 -Fe +СО 

3) Найдем элементы, атомы которых меняют степень окисления 
в ходе ОВР; найдем среди них окислитель и восстановитель: 

1 

потерял электроны - восстановитель 
присоединил электроны - окислитель 

4) Запишем соответствующие электронные уравнения: 

с0 -2е-с+1 

Fe' 3 + 3€-Fe0 

5) С учетом числа атомов 

с0 -2е-с-2 

2Fe+3 + 2 • зе-2Fе0 , 

значит, 

с0 
- 2е-с· 2 

2Fe +з + ве - 2Fe0 

6) Найдем наименьшее общее :кратное для числа отданных и по
лученных электронов, чтобы уравнять их количество: для 2 и 
6 это 6, значит, 

с0 - 2е-с+2 

2Fe +з + бе - 2Fe0 l
x3 

xl 

7) Умножив электронные уравнения полуреакций на соответст
вующие коэффициенты, сложим их: 

3С0 -6€ + 2Fe"3 + 6€--.. ЗС.,_2 + 2Fe0 

ЗС0 + 2Fe +.
1 

- 3С+ 2 + 2Fe0 
- общий баланс 
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8) Расставим полученные коэффициенты в исходную схему реак-
ции, учитывая число атомов в молекулах: 

ЗС + Fe20 3 = ЗСО + 2Fe 

9) Обязательно проверим общее количество каждого элемента в 
обеих частях уравнения: 

в левой части 

3С, 2Fe, 30 
в правой части 

3С, 30, 2Fe 

Значит, коэффициенты подобраны верно. 

Рассмотрим более сложный случай восстановления железной 

окалины алюминием: 

i' 
Al + Fe30 4 - А1203 + Fe 

В железной окалине (Fe30 4 = Fe20 3 • FeO) железо находится в 
двух разных степенях окисления. С учетом этого расставим степе

ни окисления атомов всех элементов, участвующих в ОВР: 

о +3 -2 

Al + Fe20:J 
+2-2 +3 -2 о 

FeO - А1203 + Fe 

Далее действуем по обычной схеме: 

Alo -At+3 восстановитель 

Fe 13 -Fe0 

Fe+ 2 -Fe0 
2 окислителя 

При дальнейших действиях учитываем наличие двух окисли-

телей: 

А1°-зе-А1+3 х2 

Fe+3 +зe-Fe0 х2 

Fe+2 + 2€- Fe0 xl 

Учитывая· количество атомов: 

2Al0 - 6ё" - 2Al43 

2Fe +з + бе - 2Fe0 

Fe+2 + 2ё" ....... Fe0 

отдано бе 

получено ве 

Наименьшее общее кратное 24, значит, коэффициенты: 

24:8~ 3 

2А1° - бе --- 2AI+3 х 4 

2Fe +з + бе -- 2Fe0 

+2 - о Fe +2e-Fe 
х3 
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2. 4А1°- 2·4€ + 2 · ЗFе-.-3 + 1ве + 3Fe 12 + ве ____,. 
~ 2 · 4Al · 3 + 2· 3Fe0 + 3Fe0 

8А1° + 6Fe +з + 3Fe ' 2 
___.._ 8Al 1 а + 6Fe0 + 3Fe0 

С учетом количества атомов в молекулах получаем: 

8Al + 3Fe20:1 • 3Fe0 = 4Al20 3 + 9Fe 

8Al-+ 3Fe30 4 = 4Al20 3 + 9Fe 

Проверим общее число атомов каждого элемента в обеих час

тях уравнения: 

в левой части 

А! Fe О 

8 9 12 

в правой части 

А! О Fe 
8 12 9 

Коэффициенты расставлены верно. 

Метод электронно-ионного баланса 

Этот метод учитывает наличие в растворах реально существу

ющих ионов и малодиссоциированных веществ. При подборе сте

хиометрических коэффициентов уравнений ОВР этим методом 

необходимо учитывать кислотность среды, в которой протекает 

ОВР, т.е. наличие ионов Н+ и молекул Н20 (.среда кислая) или 
ионов ОН- и молекул Н20 (среда щелочная). 

В качестве примера напишем уравнение и расставим коэффи

циенты в реа:кции бромида калия с дихроматом калия в кислой 

среде. 

Для решения поставленной задачи необходимо выявить в 

ОВР окислитель и восстановитель и написать уравнения полуре

акций: 

1) В кислой среде дихромат-ион восстанавливается до иона Cr+3 

(см. Таблицу 7): 

Cr20~- -- Cr3
-

2) Уравняем число атомов каждого элемента в обеих частях, учи
тывая, что в растворе имеются ионы н+ (среда кислая). Это 

2 позволяет уравнивать атомы кислорода в Cr20 7 - атомами кис-

лорода в молекуле Н20, а атомы водорода воды, в свою очередь, 
можно уравнять протонами: 

Cr 20~- + 14Н+ -. 2Cr:11 + 7Н20 
(-2)+14~+12 +6 

3) Уравняем заряды в обеих частях схемы: 

Cr20~- + 14Н+ + 6ё" ____,. 2Cr3+ + 7Н20- полуреакция восстановления 
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4) Бромид-ион окисляется до свободного брома (см. Таблицу 7): 

Br- -Br
2 

5) Уравняем число атомов: 

2Br--+ Br2 

6) Уравняем заряды: 

2Br- - 2€ - Br2 - полуреакция окисления 

Итак, мы получим уравнения полуреакций: 

Cr20~- + 14Н+ + бё-.--.. 2Cr3+ + 7Н2О х 1 

2Br- - 2ё __,. Br2 хЗ 

7) Сложим уравнения почленно, учитывая, что число отданных 
электронов должно быть равно числу принятых элеRтронов; 

уравновесим их, используя правило наименьшего общего крат

ного (в данном случае оно равно 6): 

Cr20~- + 14Н- + бё т 6Вr- -6ё"-2Сr3 .- + 7Н20 + 3Br2 

8) Мы получили уравнение ОВР в ионном виде: 

Cr20~- + 14Н+ + 6Br- -2Cr31 + 7Н20 + 3Br2 

9) Для того чтобы написать уравнение ОВР в полном виде, нужно 
подобрать к ионам соответствующие противоионы. Для этого 

нужно выбрать кислоту, с помощью которой достигается кис

лая среда реакции. Обычно это разбавленная H2S04 , т.к. это 

достаточно сильная кислота, не проявляющая окислительно

восстановительных свойств. Итак, подберем всем ионам соот

ветствующие противоионы, исходя из наличия в реакционной 

среде анионов so;-: 
Cr20j- + 14Н 1 + 6Br---'+ 2Cr3+ + 7Н20 + 3Br2 

2к+ 1so~- вк+ зsо~-

10) Чтобы уравновесить количество противоионов, добавим в пра

вую часть 8 ионов к+ и 4 иона so;-; получим: 
Cr20~- + 14Н+ + 6Br- ........ 2Cr3

f + 7Н20 + 3Br2 

11) Суммируем эти уравнения и получаем полное уравнение ОВР 
между дихроматом и бромидом калия в J<ислой среде: 

K 2Cr20 7 + 7Н2801 _._ 6KBr = Cr2(804) 3 + 7Н2О + 3Br2 + 4К2804 
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Когда полное уравнение ОВР записано, необходимо прове

рить, чтобы количест~о атомов каждого элемента в левой и правой 

частях уравнения совпадало. 

Если ОВР проходит в щелочной среде, для уравнивания коли

чества атомов водорода и кислорода в уравнениях полуреакций 

используют атомы этих элементов в составе гидроксил-ионов и 

молекул воды (ОН- и Н20), а щелочную среду создают добавлени
ем раствора NaOH. 

Очевидно, что метод электронно-ионного баланса более удо

бен и универсален, чем метод электронного баланса, поскольку не 

требует знания степеней окисления атомов, учитывает влияние 

среды и несет больший химический смысл, если ОВР проходит в 

растворе, т.к. учитывает существование реально существующих 

в растворе частиц - атомов, ионов и молекул. 

При составлении уравнений ОВР необходимо учитывать, что 

характер (кислотность) среды может оказывать очепьсильпое 

воздействие па течение ОВР и на продукты ее. 

Действительно, если, например, перманганат-ион в кислой 

среде восстанавливается до Mn2
-
1

, то в нейтральной среде он вос
станавливается уже до Mn02 , а в щелочной среде восстановление 

идет только до иона Mno;- ~ т .е. в щелочной среде Mn способен 
принять только один электрон, восстанавливаясь от степени окис

ления Mn(+7) до Мn(+б) (см. Таблицу 8). 
Очень важно учитывать, в какой среде проводится ОВР, если 

в ней участвует пероксид водорода Н202 , который может прояв

лять как окислительные, так и восстановительные свойства (из-за 

того, что в молекуле Н202 атом кислорода находится в промеж
уточной нетипичной степени окисления 0(-1)): 

Н202 -+-- 2Н+ + 2е = 2 Н20 - кислая среда 

Н202 -т 2е = 20Н - щелочная среда 

Н2О2 + 20Н - 2е = 2Н20 + 0 2 t - щелочная среда 

Например, в сильнокислой среде Н202 окисляет иод до иодно
ватой кислоты: 

В менее кислой сре_де Н202 восстанавливает иодноватую кислоту: 
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Более того, в некоторых случаях изменение характера среды 

может привести к изменению направления реакции на противо

положное: 

312 + ЗН2О :;;;:=:щ':":::0::""=~=::""':='":::!~ НIОз + 5HI 
нислая среда 

На ход ОВР может оказывать влияние также температура и 

концентрация реагентов. Например, реакция диспропорциони

рования хлора в концентрированном растворе при нагревании 

описывается уравнением: 

3С12 + 6№0Н = NaCI03 + 5NaCl + 3Н20, 

а в холодном разбавленном растворе: 

С12 + 2NaOH = NaClO + NaCl +Н20 



11 
Тепловые эффекты химических 

реакций. Термохимические 

уравнения. Теплота образования 

химических соединений из простых 

веществ. Закон Гесса и ero следствия 

При протекании любых химиЧ:еских реакций (по определе

нию) происходит разрыв одних химических связей и образование 

других. Поскольку чрезвычайно маловероятно, что суммарные 

энергиИВсех разорванных и всех образованных связей окажутся 

равными, то практически все реакции проходят с выделением или 

поглощением ~нергии. Энергия может выделяться или погло

щаться в виде звуковых волн, света, работы расширения и сжатия 

и т.п. Однако в большинстве случаев она выделяется или погло

щается в виде тепла. 

В любом процессе соблюдается закон сохранения энергии, 

который выражается равенством: 

Это означает, что если к системе (веществу или совокупности 

веществ) подводится теплота (Q), то в общем случае она расходу
ется на изменение внутренней энергии системы (ЛИ) и на совер

шение работы А. 

Внутренняя энергия системы - это общий запас энергии сис

темы (кинетическая и потенциальная энергия составляющих сис

тему частиц - молекул, атомов, электронов, внутренняя энергия 

и т.д.), т.е. все виды энергии, кроме кинетической и потенциаль

ной энергии системы как целого. 

Работа (А) - это работа против всех сил, действующих на 

систему (внешнее давление, электрическое поле, магнитное поле 

и т.д.). 

Если система переходит из состояния 1 (объем системы V1) в 

состояние 2 (объем V2) под действием внешнего давления, то в 

изобарном процессе (р = const) работа системы 

А~ p-(V, - V,) ~р· ЛV. 

где ЛV - изменение объема системы. 

Рассмотрим систему, в которой осуществляется химическая 

реакция: 

аА + ЬВ + ... = kK + lL + ." 
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Изменение объема такой системы Л V будет равно разности 
между суммарными объемами продуктов реакции и реагентов: 

ЛV= 2:V1ipoд.~ Lvpeaг.=(kVk+lV1 + ... )-(aVa+ЬV~+ ... ), 

где Vi - мольные объемы веществ. 

При постоянном внешнем давлении закон сохранения энер

гии выражается равенством: 

QP =ЛИ+ рЛV= (И2 + рV2)-(И 1 + pV1 ) 

Выражение в скобках - сумму внутренней энергии системы 

и произведение объема вещества на внешнее давление - называ

ют энтальпией (Н): 

Н=И+р·V 

Так же как температура, объем, давление, внутренняя энер

гия, энтальпия является характеристикой состояния системы, 

однако научное и практическое значение имеет не абсолютное 

значение энтальпии системы (ее значение невозможно измерить), 

но изменение энтальпии в ходе процесса (в нашем случае - в ходе 

химической реакции): 

ЛН=Н2-Н1 • 

Химические реакции протекают либо с выделением, либо с 

поглощением теплоты. 

Реакции, в которых выделяется тепло, называются экзотер

мичесними, реакции, в которых оно поглощается, - эндотерми

ческими. Количество выделенного или поглощенного в ходе реак

ции Тепла называется тепловым эффектом химической реакции и 

обозначается обычно символом Q. Эта величина может быть изме
рена на опыте, а уравнение соответствующей химической реак

ции записано в виде: 

аА+ЪВ+ ... =kK+lL+ ... ± Q 

Знак, стоящий перед величиной теплового эффекта, показы

вает, выделяется тепло (+) или поглощается (-). Такая форма 
записи Называется термохимическим уравнением. 

Термохимическое уравнение - это химическое уравнение, в 

котором указан тепловой эффект реакции при постоянных темпе

ратуре и давлении (ЛН). 

Величина Q в таком уравнении указывается для того количе
ства реагентов, которое указано стехиометрическими коэффици

ентами. В термохимических уравнениях часто используют дроб

ные коэффициенты, чтобы хотя бы один из реагентов имел 

коэффициент 1. 
5- 7134 МакСименкQ 



130 основы теоретической химии 

В случае, когда в ходе реакции меняется объем (например, 

при выделении или поглощении газов) тепловой эффект зависит 

от того, проводится ли реакция при постоян:Н:ом объеме или посто

янном давлении (то есть от того, совершается работа или нет). 

Поэтому для общности тепловые эффекты указываются для реак

ций при постоянном объеме. При этом тепловой эффек~реакции 

совпадает по величине и противоположен по знаку разнице эн

тальпии (ЛН) продуктов реакции и исходных веществ. 

Энтальпия Н - это функция состояния веществ, то есть опре

деленное его свойство, постоянное для одного количества одного 

и того же вещества при одних и тех же условиях. Она является 

мерой внутренней энергии вещества при постоянном объеме. Со

ответственно изменение энтальпии в реакции является числен

ной характеристикой разницы внутренней энергии продуктов ре

акции и исходных веществ. 

При экзотермических реакциях (тепло выделяется) ЛН отри

цательно, при эндотеnмических - положительно. С использова

нием величины изменения энтальпии термохимические уравне

ния записываются следующим образом: 

Н2 + С12 = 2НС1, ЛН = -184,6 кДж 

В справочных таблицах приводится энтальпия образования 

веществ при стандартных условиях (Т = 298К, р·= 10" Па, т.е. 
25°С, 1 атм). 

Энтальпией образования вещества называется изменение эн

тальпии при реакции образования одного моля этого вещества из 

простых веществ в их самых стабильных аллотропных модифика

циях при стандартных условиях. 

Из этого определения следует, что энтальпия образования 

простых веществ (в наиболее стабильных аллотропных модифи

кациях) всегда равна нулю. 

При написании термохимических уравнений всегда указыва

ется агрегатное состояние вещества, поскольку энтальпия образо

вания одного и того же вещества различна для различных его 

агрегатных состояний. Так, для образования воды: 

H2(r)+ l/202{r) = Н2О(ж)' Лlf = ЛНооr(Н2О(ж)) = -286 кДж/моль 

Н2и + l/202(rJ = Н20(г), ЛН = ЛН00Р (H20(r)) = -242 кДж/моль 

Зная энтальпию образования (или теплоту образования) ис

ходных и конечных веществ в химической реакции, можно опре

делить изменение энтальпии (тепловой эффект) для нее. Для этого 
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используется главный закон термохимии - закон Гесса, сформу

лированный русским ученыМ: Г.И.Гессом в 1840г. 

Тепловой эффект химической реакции зависит от состояния 

исходных веществ и продуктов ~еакции1 но не зависит от 

пути реакции и ее промежуточных стадий. 

Рассмотрим для примера реакцию образования углекислого 

газа. Можно окислить графит кислородом: 

(ЛН,) (1) 

А можно сначала получить из графита алмаз, а потом окис

лить его 

(2) 

(3) 

Закон Гесса утверждает, что поскольку исходные и конечные 

вещества в реакции (1) и в последовательности реакций (2) и (3) 
одинаковы и находятся в одинаковом состоянии, то: 

ЛН1 = ЛН2 + ЛН:~· 

Это очень важно для тех случаев, когда прямое измерение 

теплоты реакции невозможно. Так, очень сложно определить из

менение энтальпии реакции (2), поскольку она проходит при ог
ромных температуре и давлении, но довольно просто для первой 

(ЛН1 ~ -393,0 кДж/моль) и .третьей (ЛН3~ -394,9 кДж/моль). 
~огда по закону Гесса: 

ЛН2 = ЛН 1 -ЛН3 = -393,0 кДж/моль-(-394,9 кДж/моль)= 

= 1,9 кДж/моль 

Для такого рода расчетов удобно пользоваться очевидным 

следствием закона Гесса (иногда именно его называют законом 
Гесса, что неверно): 

Тепловой эффект химической реакции равен разности 

суммы теплот образования продуктов реакции и суммы теп

лот образования исходных веществ (суммирование прово

дится с учетом стехиометрических коэrhrhициентов). 

ЛН.,,.,",щ"п = 2:n1 ЛНj - 2:п, ЛН1 , 
i 

где ЛНj - энтальпия: образования продуктов реакции, ДНi -
энтальпия образования исходных веществ, пjи ni - соответствен

но их стехиометрические коэффициенты. 
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Таблица 10. Энтальпия образования при 25 °С (298 К) 

Вещество ЛНоор Вещество ЛНобр 
(кДж; моль) fкТlж/моль) 

02(г) о N205(гJ 13,3 

Оз(г) 141,8 NНз(г) -45,9 

Н2О(1') -241,8 СО1г1. -110,5 

Н2О(ж) -285,8 C02(rJ -393,5 

F2(rJ о .CH4(1·J -74,6 

Cli(rJ о C2H1f1·J 52,4 

Вrщж) о C2H2(rJ 227,4 

Br2(r) 30,9 С(графит) о 

l2(кр) о С( алмаз) 1,9 

12(г) 62,4 С2Нб(гJ -84,0 

HF(гJ -273,3 CF4(rJ -933,2 

HCl(гJ -92,3 CCl4(гJ -95,6 

НВГ(1') -36,4 SiF 4(гJ -1615,0 

111(г) 26,4 SiCl-t(r·J -662,2 

S02(гJ -296,8 АЬОз(крJ -1675, 7 

SОз(г) -395,9 СаО(кр) -635,1 

Ii2StrJ -20,6 СаС03(кр) -1206,6 

NО(г) 91,3 Ca(OH)2(1<pJ -985,9 

NzOtl'J 81,6 NaCl(кpJ -411,3 

NО21г1 33,9 KCliкn\ -436,5 

Для изучения свойств органических соединений очень важно 

второе следствие из закона Гесса: 

Тепловой эффект реакции равен сумме теплот сгорания 

(ЛНс.) исходных веществ за вычетом суммы теплот сгора

ния продуктов реакции (ЛН .): 

где Q - тепловой эффект реакции. 

Теплота (энтальпия) сгорания - это тепловой эффект сгора

ния 1 МОЛЯ вещества (в органической ХИМИИ - обычно ДО CQ2(r) И 

Н2О{ж1· 
Стандартная энтальпия (при стандартных условиях, ЛН0) об

разования некоторых веществ приведена в Таблице 10. 
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12 
Скорость химической реакции. 

Гомогенные и гетерогенные 

реакции. Зависимость гомогенных 

реакций от концентраций. 

Константа скорости химической 

реакции. Энергия активации 

Любое химическое превращепие можно описать схемой: 

Исходные Промежуточные Продукты 

вещества---- вещества ---- реакции 

(переходное 

состояние) 

Раздел химии, который изучает изменения химических про

цессов, происходящие во времени, называется химической кине

тикой. Предметом изучения в химической кинетике являются 

скорости различных процессов (химических реакций, растворе

ния, Rристаллизации и т .д.), а также механизмы процессов, опре

деляющие их скорости. 

Для количественного описания химических превращений 

вводят понятие скорости химической реакции. 

Скорость химической реакции характеризуется изменением 

концентрации реагирующих веществ (или продуктов реакции) за 

единицу времени. Концентрации обычно выражают в моль/л, а 

время - в зависимости от скорости реакции - в секундах, мину

тах и т.д. 

Химические реакции могут быть элементарными ( одностадий
ными) и сложными. Если реакция элементарная, то в системе про

исходит только один процесс; тогда уравнение реакции отражает ее 

механизм, а в ходе реакции одни вещества необратимо и полностью 

превращаются в другие. Однако подавляющее большинство хими

ческих реакций являются сложными. В сложных реакциях полу

ченные продукты могут .опять превратиться в исходные вещества -
такие реакции называют обратимь~ми. Имеются химические реак

ции, которые протекают в несколько последовательных или парал

лельных стадий. Для сложных реакций запись реакции не отражает 

ее механизм, а большие стехиометрические коэффициенты прямо 

указывают на многоступенчатый механизм реакции. 

Реакции могут протекать в гомогенной системе (тогда говорят 

о гомогенной реакции) или в гетерогенной системе (такие реакции 

называют гетерогенными). 
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Гомогенные реакции протекают в объеме ф'азы (это, напри
мер, реакции в газовой фазе или в растворах); скорос'!'ь гомоген

ных реакций ~пределяет число актов взаимодействия, происхо

дящих в единицу времени в единице объема системы. 

Гетерогенные реакции протекают на границе раздела фаз: 

скорость гетерогенных реакций определяется числом актов взаи

модействия, происходящих в единицу времени на единице по

верхности раздела фаз. 

В любом случае концентрации реагирующих веществ посто

янно изменяются, и для гомогенных реакций скорость можно 

выразить как изменение во времени (Лt) концентрации (Лс) любо

го из участвующих в реакции веществ: 

Если скорость реакции рассчитывают по изменению концент

рации исходных веществ (а их количество в ходе реакции убывает 

и Лс < О), а скорость реакции всегда положительн.а, то перед 
дробью ставят знак «-». Если скорость реакции рассчитывают по 
изменению концентрации продуктов реакции, то Лс > О и перед 
дробью ставят знак«+». 

На скорость реакции влияют многие факторы, важнейшими 

из которых являются концентрации реагентов, температура и 

действие катализатора. 

Количественно зависимость между скоростью реакции и кон

центрациями участвующих в реакции веществ выражается зако

ном действия масс - основным законом химической кинетики, 

открытым в 1864-67 г. Гульдбергом и :Вааге (Норвегия). 

Скорость элементарной реакции пропорциональна произве

дению концентраций реагирующих веществ в степенях, 

nавных стехиометрическим коэффициентам. 

Это становится понятно, если учесть, что вероятность столк

новения молекул (и, следовательно, веро.нтность их взаимодейст

вия) пропорциональна концентрациям реагентов. 

В общем случае (для любых, в том числе сложных реакций) 

закон действия масс формулируется так: 

Скорость химической реакции пропорциональна произве

дению концентраций реагирующих веществ (при постоян

ной температуре). 
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Для реакции, выражаемой уравнением: 

аА+ вВ+ ... __..хх.+ уУ + " .. 

135 

скорость реакции ( v) пропорциональна концентрациям реагентов 
([А], [В] ... ): 

v = k · [А]'· · [BJ'"" · ... , 

где k - коэффициент пропорциональности, не зависящий от кон

центраций и называемый константой скорости, v А. v8 ••• - посто

янные числа, их называют показателями порядка реакции, а их 

сумму (vл + Vв + ... ) - порядком реакции. Если для элементарной 

реакции показатели порядка р~акции по реагентам совпадают со 

стехиометрическими коэффициентами, то для сложных реакций 

величина порядка реакции может быть нулем, целым или дроб

ным числом и определяется экспериментально. 

Со скоростью химической реакции связано также понятие 

молекулярности реакции, т.е. числа молекул, принимающих 

участие в элементарном акте химической реакции. В зависимости 

от числа таких молекул различают моно-, би- и (редко) тримоле

кулярные реакции. 

Более высокая молекулярность реакции встречается крайне 

редко, т.к. вероятность одновременного столкновения молекул 

нескольких видов ничтожно мала. 

Для элементарных реакций различной молекулярности: 

АВ-А+В v=k[AВ] мономолекулярная реакция 

А+В-АВ v=k[AJ[B] бимолекулярная реакция 

А+ 2В-АВ, v ~ k [AJ[BJ' тримолекулярная реакция 

Совсем не :каждое столкновение молекул приводит к· образо

ванию нового вещества, т.е. любого столкновения молекул недо

статочно для того, чтобы произошла химическая реакция. 

Однако экспериментальные данные показывают, что при по

вышении температуры на каждые 10°С скорость гомогенной 
реакции возрастает в 2-4 раза (правило Вант-Гоффа, 1884 г.), 
это правило выражается соотношением: 

т, - т, 

Vт, = Vт, · у-'"-. 

где Vт и Vт - скорости реакции при температурах Т 1 и Т 2 , а у -
' ' 

коэффициент, равный 2-4. 
Шведский ученый С.Аррениус установил, что увеличение 

температуры приводит к увеличению количества активных (всту-
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активированное 

:О 
состояние 

~ .... Е1 
:s: исходные 
S. вещества 
"' " ~ 

Q 

продукты 

реакции 

ход реакции 

а 
активированное 

б 

исходные 

вещества 

состояние 

продукты 

реакции 

Q 

ход реакции 

Рис. 25. Изменение энергии в ходе химической реакции: ·а - экзотерми

ческая реакция, б - эндотермическая реакция. 

пающих в реакцию) молекул, и предложил (1889 г.) уравнение, 
связывающее константу скорости реакции и температуру: 

где А - предэкспоненциальный множитель (фактор частоты эф

фективных столкновений молекул), Е - энергия активации, R
газовая постоянная, Т - температура. 

Энергия активации - это средняя избыточная энергия (по 

сравнению со средней энергией движения), которой должны об

ладать реагирующие частицы для осуществления химического 

превращения. 

Для объяснения возможности протекания _химической реак

ции предложена теория переходного состояния. Предполагается, 

что при соударении частиц в их строении происходят определен

ные изменения и образуется неустойчивое промежуточное соеди

нение - так называемый активированный комплекс (время его 

жизни -10-13 сек). Разность между энергией активированного 
комплекса и средней энергией исходных частиц и есть энергия 

активации. 

Обычно ее обозначают Еа и выражают в кДж/моль. Напри

мер, для реакции: 

образование активированного комплекса можно выразить схемой: 

Н2 Н2 н н ,-- ·······•.,_ 
~[ ,/ ··., 

.: ....................... ::-.. 
[ [ 
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Для одностадийных химических реакций применение энер

гии можно выразить схемой, представленной на рис. 25. 
Энергия активации - это своеобразный «энергетический ба

рьер», разделяющий исходное и конечное состояние системы, а 

вершина энергетического барьера - состояние активированного 

комплекса с характерной для него энергией (Е1). Теплота реакции 
(Q) - разность энергий начальных и_ конечных продуктов - в 

одном случае (а) выделяется, в другом (б) - поглощается и не 

зависит от энергии активации. 

Понизить энергию активации (и соответственно повысить 

скорость реакции) позволяет применение катализаторов. 



13 Явление катализа. Катализаторы. 

Представление о механизмах 

гомогенного и гетерогенного 

катализа 

Для большинства химических процессов немаловажную роль 

играет скорость их протекания. Одним из Широко применяемых 
методов управления скоростью химической реакции является ис

пользование катализаторов. Катализаторами называют вещест

ва, которые изменяют скорость химической реакции, но в резуль

тате реакции не расходуются. «Отрицательные катализаторы» -
вещества, которые понижают скорость химической реакции, но в 

процессе реакции не расходуются, - называют ингибиторами. 

Сам процесс влияния катализатора на скорость химической реак

ции называют катализом. 

В зависимости от того, в одинаковых или различных агрегат

ных состояниях находятся катализатор и реагирующие вещест

ва, различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гомо

генном катализе катализатор находится в том же агрегатном 

состоянии, что и реагенты. Если катализатор находится в другом 

агрегатном состоянии, чем реагенты, то это гетерогенный ката

лиз. Примером гетерогенного катализа является гидрогениза

ция непредельных жиров на никелевом катализаторе в процессе 

получения маргарина. 

Какие вещества используют в качестве катализаторов? В го

могенном катализе это кислоты, основания, соли, особенно соли 

переходных металлов (Cr, Mn, Fe, Со, Ni и др.). При гетерогенном 
катализе в качестве катализаторов чаще всего используют пере

ходные металлы и их оксиды. 

Причины изменения скорости химической реакции в присут

ствии катализатора обычно связывают с предположением, что в 

этом случае реакция проходит по принципиально иному механиз

му, чем в отсутствие катализатора. Для многих реакций экспери

ментально было подтверждено образование в процессе реакции 

промежуточных продуктов с участием катализатора. Катализа

тор (обозначим его К) очень быстро вступает во взаимодействие с 

одним из реагентов (обозначим его А) с образованием неустойчи

вого и химически активного промежуточного соединения АК, 

которое в свою очередь вступает во взаимодействие с реагентом В 



пособие для поступающих в вузы 139 

с образованием конечного продукта АВ. Катализатор при этом 

выделяется в чистом виде. В результате вместо медленного одно-

стадийноI'о процесса 

А+В=АВ медленно 

мы имеем быстрый двухстадийный: 

1.А+Б+К=АК+В быстро 

2. АК +В= АВ +К быстро 

'суммарно: 

к 

А-!-В-----.----.+ АВ быстро 

(13-1) 

(13-2) 

(13-3) 

(13-4) 

Реакции, протекающие с участием катализатора, характери

зуются меньшими энергиями активации, чем энергия активации 

некатализируемой реакции. 

Изменение энергии реакционной системы катализируемой и 

некатализируемой реакции представлено на рис. 26. 
Из рисунка видно, что увеличение скорости реакции в присут

ствии катализатора достигается за счет уменьшения энергии ак

тивации процесса, причем наиболее медленная: стадия (с бОльшей 

Еа) определяет скорость процесса в целом. 

Чем значительнее снижение энергии активации (ЛЕкат), тем 

активнее катализатор. Например, для реакции 2HI = Н2 + 12 энер

гия активации без :катализатора составляет 184 кДж, в присутст
вии в качестве катализатора золота Еа = 105 кДж, а платины -
Е" ~ 69кДж. 

Механизм гетерогенного катализа более сложен, т.к. он вклю

чает несколько стадий, в том числе диффузию исходных веществ 

ход реакции 

продукты 

реакции 

Рис. 26. Влияние катализатора на протекание реакции при гомогенном 
катализе. 1- активированное состояние в реакции без катализатора; 2, 
3 - активированные состояния двух стадий катализируемой реакции. 
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к поверхности катализатора и адсорбцию (поглощение)частиц его 

поверхностью. Электронная структура адсорбированных моле

кул изменяется, связь между атомами адсорбированных молекул 

ослабляется, а расстояние между ними вследствие адсорбции 

уменьшается. Соответственно активационный барьер понижает

ся, частицы реагируют между собой, а затем продукты реакции 

диффундируют с поверхности катализатора. Это очень упрощен

ное объяснение действия гетерогенного катализатора, на самом 

деле механизм катализа гораздо сложнее. 

Из приведенной схемы видно, что хотя катализатор и прини

мает уча~тие в процессе реакции и существенным образом И31\1Iе

няет ее механизм, но в результате реакции его состав и количество 

остаются без изменений. Однако действие катализатора не может 

быть бесконечным, что можно было бы предположить на основа

нии приведенной теоретической схемы. Существует целый ряд 

веществ, называемых каталитическими ядами, наличие которых 

даже в малых количествах на несколько порядков снижает или 

полностью подавляет активность катализатора. Действие катали

тических ядов - уничтожение активности катализатора - назы

вают каталитическим отравлением. 

__ Некоторые вещества усиливают действие катализаторов, 
сами катализаторами не являясь. Такие вещества называют про

моторами (например, небольшая добавка щелочных металлов 

резко повышает действие V 20 5 как катализатора в процессе окис

ления 802 в 803). 

Важным свойством катализаторов является избирательность 

их действия. Это означает, что, применяя разные катализаторы, 

мож_но из одних и тех же реагентов получить разные продукты 

реакции. Например, в присутствии меди при 200-250°С происхо
дит дегидрирование этилового спирта, а на оксиде алюминия при 

350-360°С происходит его дегидратация: 

Al,0, 
С2Н50Н _________.. С2Н4 + Н20 

Явление катализа широко используют при промышленном 

производстве аммиака, серной кислоты, синтетического спирта 

(этилового и метилового), при получении полимеров, при перера

ботке нефти и природного газа. 

Огромную роль в биохимических процессах, происходящих в 

живых организмах, играют биологические катализаторы - фер

менты. 
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Смещение химического равновесия 

под действием те:М:пературы и 

давления. Принцип Ле Шателье 

14.1. Обратимые и необратимые химические 
реакции. Химическое равновесие 

Мы уже говорили о том, что в химической реакции исходные 

вещества не всегда полностью превращаются в продукты реак

ции. В подавляющем большинстве случаев реакции, начиная 

идти в одном направлении, затем идут одновременно в двух на

правлениях за счет взаимодействия продуктов реакции с образо

ванием исходных веществ. 

Химические реакции, протекающие одновременно в обоих 

противоположных направлениях, называют обратимыми. При 

записи обратимых реакций вместо знака равенства обычно поль

зуются стрелками, например: 

пА+тВ~ рС + qD ,, 

Реакцию, протекающую слева направо, называют прямой, а 

реакцию, протекающую справа налево, называют обратной. Ско

рость прямой реакции характеризуется константой скорости пря

мой реакции k1 (kщ-н~м)• а скорость обратной - константой скорос

ти обратной реакции k2 (k06p)· 
В начале реакции скорость прямой реакции гораздо больше 

скорости обратной реакции, однако с увеличением концентрации 

продуктов реакции скорость обратной реакции увеличивается до 

тех пор, пока при равенстве скоростей прямой и обратной реакции 

не устанавливается химическое равновесие. 

Химическое равновесие характеризуется константой равно

весия. Поскольку при равновесии скорость прямой реакции 

равна скорости обратной реакции: 

v, ~ k,[A]" • [B]m 

v, ~ k,(Cf • [DJ' 
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k,[A]"[B]" ~ k,[Cf[DJ" 

или 

[Cf [D]' 
[А]" [В]" 

При постоянных внешних условиях k 1 и k2 - величины посто

янные, следовательно, постоянно их отношение (К). Здесь К -
константа равновесия - отношение констант прямой и обратной 

реакции. Следует отметить, что в .л~атематическом выражепии 

константы равновесия участвуют равповесные копцептрации 

реагирующих веществ 1 , а покаJаmели стеnl'ни равны стехио
метрическим коэффициентам. равновесноU реакции. 

Численное значение константы равновесия характеризует по

ложение равновесия при данных внешних условиях и не меняется 

с изменением концентрации реагирующих веществ. 

Отметим, что подавляющее большинство реакций являются 

обратимыми. Теоретически все реакции можно считать обрати

мыми, т.к. теоретически для необ~)атимых реакций можно подо
брать условия, когда они протекают обратимо. 

Необратимыми считают те реакции, продукты которых уда

ляются из сферы реакции, однако в большинстве случаев речь 

идет о пракmи'lески необратимых реакциях. Совершенно необра

тимых реакций сравнительно мало; это, например, разложение 

бертолетовой соли и азида свинца: 

/,мnо, j 
2КС103 ------+ 2KCI + 302 

Pb(N,), ~ РЬ + ЗN,) 

поскольку в обычных условиях проведение обратных реакций 

невозможно. 

14.2. Влияние изменения внешних условий на 
химическое равновесие 

До сих пор мы рассматривали химическое равновесие при 

неизменных внешних условиях. Однако при изменении внешних 

условий равновесие химической реакции может смещаться в ту 

или иную сторону. 

Равиове<:иыми называют коНцентрации реагирующих веществ, которые уста
навливаются при химическом равновесии. 
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Общую формулировку влияния изменения внешних условий 

ва положение,равновесия дает принцип Ле Шателье (1884 г. ), или 
принцип подвижного равновесия: 

Если на равновесную систему производить внешнее воздей· 

ствие, то положение равновесия смещается в направлении 

ослабления №фекта этого воздействия. 

Иными словами, внешнее воздействие приводит к такому ИЗ· 

менению соотношенnя прямой и обратной реакции, которое про· 

тиводействует внешнему воздействию. 

Рассмотрим принцип Ле Шателье в применении к трем основ· 

ным факторам, влияющим на положение химичес:кс го равнове· 

сия (температура, давление, концентрация реагирующих ве· 

ществ). 

Влияние температуры на равновесие 

При повышении температуры равновесие смещается в сторо

ну эндотермического процесса; понижение температуры приво

дит к смещению равновесия в сторону экзотермической реакции. 

Например, равновесие реакции 

при нагревании смещается влево, а равновесие реакции 

при нагревании смещается вправо. 

Влияние давления на равновесие 

( существепно для. реакций с уч,астием газов) 

Увеличение давления смещает химическое равновесие в на

правлении процесса, сопровождаемого уменьшением объема, а 

понижение давления сдвигает равновесие в противоположную 

сторону, т.е. в сторону образования веществ с бодьшим объемом. 

Изменением объема негазообразных реагентов обычно пренебре

гают. 

Например, повышение давления сдвигает вправо равновесие 

реакций: 

поскольку эти реакции приводят к уменьшению объемов системы. 
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Влияние концентраций на равновесие 

При введении в систему дополнительных количеств какого

либо реагента равновесие реакции смещается в том направлении, 

при котором его концентрация уменьшается. 

Для смещения равновесия реакции вправо (в сторону прямой 

реакции) продукты реакции. можно удалять из зоны реакции, 

например, связывая их в малодиссоциирующие, малораствори

мые или летучие вещества. 

Классическим примером использо:Вания различных факто
ров, влияющих на смещение равновесия в сторону образования 

продуктов прямой реакции, является оптимизация условий про

мышленного синтеза а.ммиака: 

N2 -+-3H2 ~ 2NH3 + Q 

подробно описанного в главе 5.3Части11. 
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Дисперсные системы. Коллоидные 

системы. Растворы. Растворимость. 

Способы выражения концентрации 

растворов. Отличие физических 

свойств растворов от свойств 

растворителя. Твердые растворы" 

Сплавы 

15.1 Дисперсные системы 

Если какое-либо вещество (дисперсная фаза) распределено в 

виде очень мелких частиц в другом веществе (непрерывная фаза), 

то такую систему называют дисперсной1 • 
В зависимости от размеров распределенных частиц дисперс

ные системы очень приблизительно делят на три группы: взвеси, 

коллоидные растворы, молекулярные растворы {или просто рас

творы): 

Взвеси 

(d > 100мкм) 

Дисперсные системы 

Коллоидные растворы 

(d примерно 1-100 мкм) 

здесь d ~диаметр распределенных частиц 

Растворы 
(d< 1 м:км) 

Взвесями называют гетерогенные дисперсные системы с до

вольно крупными распределенными частицами, взвешенны:ми в 

непрерывной фазе. Характерной особенностью взвесей является 

их малоустойчивость: при стоянии они расслаиваются - распре

деленное вещество самопроизвольно оседает вниз (или поднима

ется вверх, если его удельная плотность меньше, чем у непрерыв

ной фазы). 

В зависимости от агрегатного состояния распределенного ве

щества взвеси делят на суспензии (твердые частицы в жидкости) 

и эмульсии (жидкие частицы в жидкости). 

Чем меньше размер дисперсной: фазы, тем устойчивее взвесь. 

На устойчивость взвеси влияет также различие плотностей взве

шенных частиц и непрерывной фазы: чем оно меньше, тем взвесь 

устойчивее. 

Молекулярные (или истинные) растворы - это гомогенная 

система; в них распределенное вещество находится в виде отдель-

От лат. dispeгqaгe - рассеивать, раздроблять. 
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Таблица 11. Основные виды коллоидов. 

Название Дисперсная Дисперсная среда Примеры 

коллоида фаза (Непрерывная фаза) 

jАэрозоль Жидкость Газ Туман, облака 

Твердое тело Газ Дым, копоть, пыль 

Пена Газ Жидкость Мыльная пена, 

1 
взбитые белки, 

крем 

,Эмульсия Жидкость Жидкость Кремы, молоко 

Золь Твердое тело Жидкость Глина в воде, краски, 
1 

коллоидное золото 

Твердая пена Газ Твердое тело Лава, пемза, 

пенополиуретан 

Твердый золь Твердое тело Твердое тело Сплавы 

Гель Жидкость Твердое тело Желе 

ных молекул (атомов или ионов); они никогда не расслаиваются 

самопроизвольно. Более подробно молекулярные растворы мы 

рассмотрим ниже. 

Коллоидные растворы (или коллоиды) занимают промеж

уточное положение между взвесями и растворами. От личитель

ной особенностью коллоидных растворов является их способ

ность рассеивать свет - так называемый эффект Тиндаля 

(1868 г.). Истинные растворы оптически прозрачны; частицы 
коллоидов достаточно велики, чтобы рассеивать свет. В резуль

тате при пропускании луча света через коллоидную систему 

(сосуд с коллоидным раствором, пыльную или задымленную 

комнату) его можно видеть, поскольку свет отражается на час

тицах вещества (явление опалесценции). Как и взвеси, коллои

ды являются гетерогенными системами, их дисперсная фаза 

распределена в непрерывной. Часто взвеси и коллоиды объеди

няют в понятие дисперсные или коллоидные системы (в отли

чие от истинных растворов), считая взвеси грубодисперсными, 

а коллоиды - высокодисперсными системами. В зависимости 

от агрегатного состояния фаз коллоидных систем различают 

следующие типы коллоидов (Таблица 11). 
Устойчивость коллоидных систем, как правило, обеспечивает 

заряд на поверхности коллоидных частиц. При нейтрализации 
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заряда (например, при добавлении противоиона) частицы коагу

лируют (слипаются) и система расслаивается. 

Дисперсная система может быть сложпой. Например, молоко 

содержит: 1) жир в виде эмульсии (при стоянии он поднимается 
вверх и получаются сливки), 2) казеин в виде коллоидного раство
ра, который может быть осажден подкислением системы (и полу

чится творог), а также 3) молочный сахар (лактозу), который 
находится 'В молоке в виде истинного раствора (выделяется при 

испарении воды). 

15.2. Растворы. Общие понятия. Образование 
растворов 

Растворами называют гомогенные однородные системы, со

стоящие из двух или более компонентов. В зависимости от агре

гатного состояния различают газообразные, жидкие и твердые 

растворы. Примером газообразных растворов является воздух, к 

твердым растворам относятся многие сплавы металлов. Примера

ми жидких растворов (вообще их огромное количество) могут 

служить морская и минеральная вода - растворы в воде различ

ных солей и газов. 

Растворы состоят из растворенного вещества (или веществ) 

и растворителя; в общем случае растворителем считают тот ком

понент, которого больше. Если один из компонентов раствора 

жидкость, а другой (другие) - газ или твердое вещество, то рас

творителем обычно считают жидкость. 

Рассмотрим в самых общих чертах процесс растворения (об

разования раствора) твердого вещества в жидкости. При внесении 

в жидкость твердого вещества частицы его, находящиеся на по

верхности, могут отрываться и переходить в растворитель, диф

фундируя пото!d по всему объему растворителя. При этом обнажа

ются следующие частицы кристала, и он~ также могут удаляться 

с поверхности его; этот процесс в некоторых случаях может про

должаться до полного растворения твердого вещества в раствори

теле, при этом частицы растворенного вещества равномерно рас

пределены в массе частиц (молекул) растворителя. 

Что происходит с частицами растворенного вещества в раство

ре? Какова движущая сила процесса растворения? 

Известны две основные теории растворов - физическая и 

химическая. 

В рамках физической теории предполагается, что частицы 

растворенного вещества равномерно распределены в индиффе-
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рентной среде растворителя, совершенно не взаимодействуя с 

ним. Эта теория, предложенная А.Вант-Гоффом (1885 г.) и С.Ар
рениусом (1883 г.), применима только к идеальным растворам, в 
которых частицы растворенного вещества и растворителя не вза

имодействуют между собой. Практически к идеальным прибли

жаются газовые растворы и, в некоторых случаях, очень разбав

ленные жидкие растворы. Фи:зическая теория фактически 

приравнивает растворы к механическим смесям веществ. 

Опыт, однако, показывает, что растворы нельзя рассматри

вать просто как механические смеси. Хотя у раствора в целом не 

соблюдается характерная для химического соединения эквива

лентность соотношений между :количествами растворенного ве

щества и растворителя, по некоторым признакам растворы близ

ки к химическим соединениям. Например, при растворении 

всегда поглощается или выделяется энергия (теплота растворе

ния) и происходит измен~ние объема системы. 

Эти эффекты могут быть очень слабыми, но могут быть и очень 

значительными. Например, сильное разогревание раствора на

блюдается при растворении в воде гидроксидов калия и натрия, 

серной кислоты (поэтому никогда н.е лейте в концентрированную 

серную кислоту воду, только в воду кислоту), при смешивании 

с водой этилового спирта. Эти процессы - экзотермические (ЛН 

<О), сопровождаются выделением тепла. Растворение в воде нит

ратов калия или аммония сопровождается понижением темпера

туры раствора - в подобных случаях процесс растворения эндо

термический (ЛН >О). 

Объяснить эти явления позволила предложенная в 1887 г. 
Д.И.Менделеевым химическая теория растворов, основное поло

жение которой заключается в том, что «растворы суть химичес

кие соединения:. определяемые силами, действующими между 

растворителем и растворенным веществом». Частицы растворен

ного вещества в растворе могут быть связаны с молекулами рас

творителя за счет образования связи, тип которой зависит от стро

ения молекул компонентов раствора, - донорно-акцепторной, 

водородной, ион-дипольного или дисперсионного взаимодейст

вий. При этом образуются сольваты -более или менее непрочные 

соединения частиц растворенного вещества с молекулами раство

рителя (если раствор водный, то эти соединения называют гидра

тами). Связи между частицами растворенного вещества при рас

творении (удалении частиц друг от друга) разрываются, этот 

процесс (разрыва связей) требует затраты энергии. Однако при 

образовании новых связей (растворенная частица - растворитель 

в процессе сольватации) энергия выделяется. Тепловой эффект 
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растворения определяется в основном разницей (или более точ

но - алгебраической суммой) между поглощаемой и выделяемой 

энергией. Если же энергетический выигрыш образования связей 

между частицами растворенного вещества с окружающими его 

молекулами растворителя не перекрывает затрат на разрыв свя

зей, процесс растворения становится энергетически невыгоден, а 

в некоторых случаях практически не возможен (например, для 

веществ с атомарной кристаллической решеткой и ковалентным 

неполярным типом связи - таких, как графит, алмаз и т.д.). 

Хотя в растворе состав сольватов (число сольватированных 

молекул растворителя на частицу растворенного вещества) может 

изменяться, а наряду с сольватами в растворе присутствуют сво

бодные молекулы растворителя, образование сольватов приводит 

к изменению свойств и растворенного вещества, и раствора в 

целом (по сравнению с растворителем). 

Например, кристаллогидратсернокислоймеди(Сu804 • 5Н20) 
имеет синюю окраску, безводная CuS04 - бесцветна. При удале

нии воды из красного кристаллогидрата СоС12 • 6Н20 образуется 
сначала СоС12 • 4Н20 (красный), затем СоС12 • 2Н20 (розово-фиоле
товый) и, наконец, безводный СоС12 (голубой). 

Чем более полярны частицы растворенного вещества и раство

рителя, тем с большей легкостью образуются сольваты и тем выше 

их устойчивость. 

Таким образом, растворы занимают промежуточное положе

ние между химическими смесями (с последними их сближает 

возможность разделения компонентов раствора на составляю

щие, например, выпариванием или перегонкой). Процесс раство

рения является физико-химическим, а раствор - физико-хими

ческой системой. 

Свойства растворов (упорядоченность структуры, плотность, 

температура кипения и замерзания) могут сильно отличаться от 

свойств соответствующих растворителей. 

15.3. Растворимость. Факторы, влияющие на 
растворимость 

Продолжим рассмотрение процесса растворения твердого ве

щества в жидкости. Итак, при погружении твердого вещества в 

жидкость частицы его поверхностного слоя растворяются, пере

ходят в жидкость и, диффундируя в ней, распределяются по всему 

объему. Однако с повышением концентрации вещества в растворе 

увеличивается скорость обратного процесса - выделения частиц 
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вещества на поверхности при столкновении с ней. Наконец, при 

достижении определенной концентрации - концентрации насы

щенного раствора - наступает равновесие: за единицу времени 

на поверхности твердого вещества выделяется столько же частиц, 

сколько растворяется. Достигнутое равновесие в данных внеш

них условиях является устойчивым, а концентрация насыщенно

го раствора, соответствующая этому равновесию, является макси

мально возможной концентрацией данного вещества в данном 

растворителе при заданных внешних условиях. 

Возможно получить раствор с более высокой, чем насыщен

ная, концентрацией - такие растворы называют пересыщенны

ми. Для их получения можно, например, резко охладить горячий 

насыщенный раствор. Достигнутое равновесие системы будет не

устойчивым. Достаточно создать центры кристаллизации в таком 

растворе (например, потерев стеклянной палочкой о стенку сосу

да), как избыточное количество вещества выпадет в осадок, а 

концентрация его уменьшится до концентрации насыщенного 

при данной температуре раствора. 

В зависимости от концентрации растворы делят на разбавлен

ные и концентрированные (крепкие). 

Растворы, концентрация которых меньше концентрации на

сыщенного раствора, называют ненасыщенными. 

Растворимость данного вещества равна его концентрации в 

насыщенном растворе. Для различных веществ растворимость 

колеблется в очень широких пределах, причем растворимость 

одного и того же вещества в разных растворителях может быть 

весьма различна. Растворимость в воде обычно выражают в г на 

100 г воды. Например, если растворимость в воде глюкозы при 
20°С составляет 200 г/100 г Н20, то для хлорида натрия эта вели
чина составляет 36, а для иодидасеребра - 0,13 · 10-6 г/100 гН20. 
Вообще говорят, что вещество легко растворимо в воде, если при 

комнатной температуре в 100 г воды растворяется более 10 г ве
щества, мало растворимо - менее 1 г вещества, и практически 
нерастворимым считают вещество, если его растворимость при 

20°С менее 0,1гна100 мл Н20. Величины растворимости в воде 
наиболее употребимых солей, кислот и оснований приведены в 

таблице растворимости. Абсолютно нерастворимых веществ в 

природе нет, есть только практически нерастворимые. 

В настоящее время нет единой научной теории, позволяющей 

вывести общие закОны растворимости. На практике обычно руко
водствуются старинным эмпирическим правилом - подобное рас

творяется в подобноJrt. Это означает, что чем ближе полярность 

молекул растворенного вещества и растворителя, тем большую 
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растворимость вещества в данном растворителе можно ожидать. 

Например, эфир и бензол (их молекулы мало полярны или непо

лярны) хорошо растворяют вещества с мало полярными или непо

лярными молекулами и совсем не растворяют вещества с ионным 

типом связи. Напротив, вода (сильно полярный растворитель), 

обычно хорошо растворяет вещества с полярным и отчасти ион

ным типом связи в молекулах и плохо - с неполярным. 

Например, вещества с атомной или молекулярной кристалли

ческой решеткой и ковалентным неполярным типом связи (на

пример, сера, графит, кристаллический йод). практически не 

растворяются в воде. Это происходит потому, что энергия разру

шения свлзей в кристаллической решетке не компенсируется 

энергией гидратации. Уменьшение полярности растворителя (на

пример, замена воды этиловым спиртом) повышает раствори

мость йода - его спиртовые растворы широко :qрименяются в 

медицине. 

В общем случае растворимость определяется тремя фактора

ми: природой вещества (об этом мы уже говорили), его агрегат

ным состоянием и внешними условиями (температурой, давле

нием и т.д.). 

Наибольшее практическое значение имеет влияние на раство

римость веществ температуры и давления. 

Влияние температуры на растворимость определяется знаком 

и величиной теплового эффекта растворения. 

Растворение га:Jов в жидкостях почти всегда сопровождается 

выделением тепла (за счет сольватации их молекул) и уменьше

нием объема системы. Поэтому согласно принципу Ле Шателье 

рост давления и уменьшение температуры способствует уве.чиче

нию растворимости газов в жидкости. На практике это известно 

всякому, кто открывал теплую бутылку газированной воды. За

висимость растворимости газов в жидкости выражается законом 

Генри (1802 г.): 

Растворимость газа при постоянной температуре прямо про

по циональна его па циальному давлению. 

Зависимость растворимости некоторых газов в воде представ

лена на рис. 27. 
Растворимость жидкостей в жидкостях может быть очень 

различной. Условно выделяют случаи несмешивающихся между 

собой жидкостей, ограниченно взаимно растворимых жидкостей 

(их большинство) и практически неограниченно растворяющихся 
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Рис. 27. Зависимость растворимое- . Рис. 28. Кривые растворимости. 
ти некоторых газов в воде от темпе-

ратуры. 

друг в друге жидкостей. Например, это, соответственно, системы 

н,о - с,н,; н,о - с2н,ос2н,; н,о - с,н,ощ. 
Увеличение температуры по-разному влияет на взаимную 

растворимость жидкостей: иногда при нагревании жидкости сме

~"!:Iваются, а иногда - расслаиваются. 

Растворимость большинства твердых веществ в жидкостях 

с увеличением температуры обычно повышается; графически эту 

зависимость выражают в виде кривых растворимости. Типичные 

формы кривых растворимости некоторых веществ представлены 

на рис. 28. 
Сложный ход кривой растворимости глауберовой соли (серно

кислого натрия) связан с теМ:, что до 32,4°С эта соль существует в 
виде кристаллогидратаNа2804 • 10Н20. При 32,4°С кристаллогид
рат распадается с образованием безводной соли, чему соответству

ет излом на кривой растворимости (которая по сути состоит из 

кривых растворимости двух веществ). Растворимость некоторых 

веществ (безводного Na2804 , гашеной извести Са(ОН)2 , гипса 

Са804 • 2Н20) с увеличением температуры падает. 

15.4. Способы выражения концентраций 
растворов 

Численно состав растворов выражают через концентрацию 

раствора (содержание растворенного вещества в определенном ко

личестве растворителя или раствора). 
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Наиболее часто используют такие способы выражения кон

центрации раствора, как массовая доля растворенного вещества, 

молярность, моляльность и нормальность раствора. 

Массовая доля - отношение массы растворенного вещества 

к общей массе раствора: ш(Х) - для раствора Х; массовая доля -
величина безразмерная (выражают в долях единицы либо в про-
центах). · 

Мольная доля - отношение количества растворенного веще

ства в молях к суммарному количеству всех молей компонентов 

раствора; N(X) - величина безразмерная или выраженная в про

центах. 

Молярная концентрация раствора (молярность) - количест

во молей растворенного вещества в 1 л раствора: с(Х), выражают 
в м_оль/л (иногда записывают как М; lM - одномоля'рный рас

твор - 1 моль в 1 л, 0,1 - децимолярный раствор, O,OlM -
санТимолярный; 2М - двумолярный раствор и т.д.). 

Нормальная концентрация - отношение количества молей 

эквивалента растворенного вещества к объему раствора, выража

ют в моль-экв./л (1 н. - однонормальный раствор). 

Моляльная концентрация (моляльность) т - число молей 

растворенного вещества, приходящееся на 1 кг раствори.Геля. 

15.5. Сплавы 

Сплавы - твердые растворы, состоящие из двух или более 

металлов, а также растворы неметаллов в металлах. Хорошо из

вестны сплавы серебра с золотом, сплав никеля и меди (из него 

делают различные монеты), различные виды стали (сплавы желе

за, содержащие углерод (1-2<%) и другие металлы, например, 
Mn - марганцовистая сталь) и бронзы (сплавы меди с другими 

металлами - с ванадием, вольфрамом, молибденом и т.д.). 

Свойства сплавов отличаются от свойств составляющих их 

компонентов. Используя различные добавки (металлов или неме

таллов), удается получать сплавы с уникальными свойствами -
сверхпрочные, сверхмягкие, сверхтвердые и т.д. Например, 

сверхтвердый сплав «победит» состоит обычно из 80-87°/о W, 
6-15 1Уо Со и 5-7<Уо С. Ни один из компонентов этого сплава не 

обладает сам по себе (в виде простого вещества) твердостью «побе

дита». Введение в состав сталей Cr, Мо и W сильно увеличивает 
их твердость и устойчивость к химическим воздействиям. При-



154 основы теоретической химии 

месь Мо была обнаружена в старинных японских мечах, а W - в 

дамасских кинжалах. 

Общими свойствами всех сплавов являются металлический 

блеск, электропроводность, теплопроводность и т.д. - свойства 

металлов, обусловленные металлической связью в кристалличес

кой решетке металлов. 

Получают сплавы, смешивая расплавленные металлы или 

спекая смесь порошкообразных металлов под давлением. 

Строго говоря, не всякий сплав является твердым раствором. 

В некоторых случаях смесь расплавленных металлов при охлаж

дении образует не твердый раствор, а м~ссу, состоящую из очень 

мелких кристаллов каждого из металлов (например, Pb-Sn, Bi-Cd 
и т.д.). Некоторые металлы при смешивании образуют новые хи

мические соединения (например, CuZn, CuZn3 , CuZn2, Са3РЬ~, 
Na2Pb и т.д.)- такие соединения называют интерметаллидами. 

Если сплав является твердым раствором, то для него харак

терна высокая твердость, химичес:кая стойкость, пластичность и 

электропроводность. 



16 Электролиты. Растворы 

электролитов.Электролитическая 

диссоциация кислот, оснований, 

солей 

16.1. Электролиты и иеэлектролиты. Растворы 
электролитов 

Помимо металлов способностью проводить электрический 

ток обладают многие соединения с ионным или с полярным 

ковалентным типом связи, но только в определенных услови

ях. Так, ни соли в твердом состоянии, ни, например, газообраз

ный хлороводород HCI не проводят электрический ток, однако 
расплавы солей, а также их растворы в полярных растворите

лях электропроводны; раствор HCl в воде также проводит 
электрический ток. 

В общем случае вещества, проводящие электрический ток в 

расплавах или растворах, называют ;:1лектролитами. 

Вещества, не проводящие в тех же условиях электрический 

ток, называют неэлектролитами. 

Электролитами являются большинство неорганичес~их 

солей, кислот и оснований, неэлектролитами - многие органи

ческие соединения, такие, как спирты, углеводы и др. 

Электропроводность электролитов обусловлена наличием в 

их растворах (или расплавах) ионов, перенос которых обеспечи

вает прохождение электрического тока. 

Для объяснения электропроводности водных растворов 

солей, кислот и оснований С.Аррениус в 1887 г. выдвинул гипо
тезу ионизации, которая после экспериментального подтвержде

ния получила название теории электролитической диссоциации. 

Аррениус предположил, что в растворе молекула электролита 

распадается (диссоциирует) на положительно и отрицательно за

ряженные ионы. При приложении к раствору разности потенци

алов положительные ионы будут перемещаться к отрицательно 

заряженному катоду (отсюда название - катионы). Отрицатель

но заряженные ионы, в свою оче,редь, устремляются к положи

тельному полюсу - аноду (отсюда название - анионы)., 
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Рис. 29. Диссоциация ионной (а) и полярной (б) молекулы на ионы в при
сутствии полярных молекул растворителя (схема). 

Будучи сторонником «физической» теории растворов (см. 

Главу 15.2), Аррениус не учитывал взаимодействия растворенно
го вещества с растворителем, предполагая наличие в растворах 

свободных ионов. 

Современное понимание процесса ионизации молекул в рас

творе основано на работах С.Аррениуса, Д.И.Менделеева и 

И.А.Каблукова, который в 1891 г. выдвинул предположение, что 
в водных растворах содержатся не свободные, а гидратированные 

ионы, причем именно гидратация является причиной диссоциа

ции молекул. В настоящее время точка зрения И.А.Каблукова 

является общеп:Ринятой. 

Процесс электролитической диссоциации в водных растворах 

молекул с ионным (а) и полярным ковалентным (б) типом связи 

схематически изображен на рис. 29. 
Из рисунка видно, что распад на ионы полярной молекулы 

(например, HCl) в полярном растворителе (например, Н20) прохо
дит через стадию перехода полярной структуры в ионную под 

действием молекул растворителя. 

У более сложных молекул распад на ионы идет прежде всего 

по ионным связям, а затем по тем из полярных, которые способны 

распадаться с образованием ионов. Малополярные и неполярные 

связи обычно не способны переходить в ионные. Например, в 

молекуле гидросульфата натрия NaHS04 в воду в первую очередь 

отделяются ионы Na +- (связ~ Na-0 ионная), затем ионы н+ (связь 
Н-0 сильно полярна), а по связям 8=0 ионы не образуются, т.е. 
эти связи малополярны: 

0~8,........0-Na 

о-9 'о-н 
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В общем случае диссоциация электролита АпВт в воде описы

вается уравнением: 

A"Bm + aq = пАт+ • aq + твп- · aq, 

где aq - сокращение от латинского aqua - вода. В большинстве 

случаев символ «aq» при записи опускают, а наличие вокруг 
ионов гидратной (в общем случае - сольватной) оболочки из про

странственно ориентированных молекул растворителя подразу

мевается. Здесь и далее (если это не оговорено особо) будем рас

сматривать водные растворы электролитов. 

Тогда уравнение электролитической диссоциации приобрета

ет вид: 

Электролитическая диссоциация - это обратимый равновес

ный процесс, харакТеризующийся константой равновесия: 

[Аш-'Т' . [B"-]m 
к-~~~~-~ 

- [А11Вш] ' 

которая, в свою очередь, является функцией температуры и дав

ления, но не зависит от концентрации раствора1 • Здесь К - кон
станта равновесия, которую называют константой диссоциации, 

ее определяют экспериментально, [А mт], [Вп-], [АпВm]-равновес

ные концентрации, выраженные в моль/л. 

Помимо константы диссоциации существует еще одна коли

чественная характеристика поведения электролита в растворе. 

Степень диссоциации - это отношение числа молекул, распав

шихся на ионы, к общему числу растворившихся молекул. 

п 

а =н· 

где п - число молекул, распавшихся на ионы, а N - общее число 

растворенных молекул. Поскольку п < N, то соответственно 
О< а< 1 (или в процентах О< а< lOO(X, ). 

По степени диссоциации электролиты разделяют на слабые, 

средние и сильные. 

На самом деле константа диссоциации не зависит от концентрации только в 

случае слабых электролитов. Константа диссоциации сильных электролитов с 

повышением концентрации падает из-за увеличения электростатического при -
тяжения между противоположно заряженными ионами (т.к. расстояние между 

ионами уменьшается). Чтобы учесть взаимодействие ионов в растворе, Г.Н.Лью

исом в 1907 г. было предложено рассматривать не концентрации, а активности 
веществ в растворах а,= f,c,, где f, - коэq:нрициент активности(прис; .... О, f; ___.,. 1); 
одна.ко понятие активности выходит за рамки школьной программы. 
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Поскольку степень диссоциации определяют эксперимен

тально, а она зависит от температуры и концентрации раствора 

электролита, то для сравнения силы электролитов сравнивают их 

степень диссоциации при 20"С в О,1·м водных растворах электро

литов. 

1 Степень Степень Сила электролита 

1 диссоциации а диссоциации а, (Х, 

1 
о< (1<0,03 О<а<3 Слабый ' 

' 0,03 <а <0,3 3<а < 30 Средний 

1 0,3 <а< 1 30<а<100 Сильный 

Если значение а близко к нулю (или к О(Уо ), то это значит, что 
диссоциации нет, и такие электролиты называют слабыми. Если 

а ...__._,,. 1 (или а - 100°/i; ), то говорят, что диссоциация полная, а 
электролит - сильный. 

Сильными электролитами являются многие хорошо раство

римые кислоты, такие, как серная, хлорводородная, азотная, 

хлорная, бромоводородная и др. Сильными электролитами явля

ются также все ионные соединения (все соли и гидроксиды), даже 

если они плохо растворимы, поскольку они не могут существовать 

в растворе в молекулярном виде. 

Слабые электролиты - это такие кислоты, как сернистая, 

борная, уксусная, большинство органических кислот и вода. 

Степень диссоциации, в отличие от константы диссоциации, 

зависит от концентрации. Чем меньше концентрация, тем выше 

значение а. Эта зависимость выполняется для всех электролитов 

(сильных и слабых), имеющих молекулярное строение. Степень 

диссоциации ионных электролитов от концентрации не зависит, 

т.к. для них всегда а>> 1. 
Длятогочтобыучестьвлияниеконцентрациинаа, вводят поня

тие «кажущейся-. степени диссоциации. Смысл этого понятия за

ключается в том, что в концентрированных растворах сильных 

электролитов часть ионов связана электростатическими взаимодей

ствиям.и. В результате определяемая экспериментальная «кажу

щаяся» степень диссоциации всегда меньше «истинной-., реальной. 

С:Вязь между степенью диссоциации.и константой диссоциа

ции (для 1,1-электролита) выражается уравнением: 

а ' к~--·с 
1 - а 

где с - молярная концентрация электролита. 
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Многоосновные кислuты и основания диссоциируют с.fупен
чато, т.е. сначала от молекулы отрывается один ион, затем другой 

и т.д. Каждая ступень диссоциации характеризуется своим зна

чением константы диссоциации: 

ит.д., причемК1 > К2 > ... 

к, 
[Н+][Н,_,А-] 

[Н,А] 

[H+][H,_zA,_] 
К2=~=~~~-

[Н,_,А ] 

Поэтому в водном растворе, например, фосфорной кислоть~ 

Н3РО4 одновременно присутствуют как молекулы Н3РО4 , так и 

ионы (в последовательно уменьшающихся количествах) Н2РО~, 
НРО~-, РО~-. Аналогично диссоциируют многоступенчатые осно
вания, например: 

Са(ОН), = Са(ОН( +он-

Са(ОН)-+ = Са2 ' +ОН 

[Са(ОН}'][ОН-] 

К, ~ [Са(ОН),] 

к ш [Са"дон-1 
' ш [Са(ОН)+] 

При диссоциации кислые соли сначала диссоциируют на ион 

металла и кислотный остаток, затем диссоциируют кислотные 

остатки: 

NaHS04 =Na' +HSO~ 

Аналогично для основных солей: 

Mg(OН)Cl=Mg(OН)' +Cl

Mg(OH). = Mg'' +ОН-

Диссоциация комплексных солеU также протекает в два 

этапа: сначала отделяются ионы, образующие внешнюю сферу 

комплексного соединения (их связь с центральным атомом сла

бее), затем происходит обратимый распад внутренней сферы ком

плекса с отделением лигандов; эти стадии называют первичной и 

вторичной диссоциацией: 

[Ag(NH,),]Cl = [Ag(NH,J,J' +С! 

[ Ag(NH3 ) 2]+ = Ag + + 2NH3 

Вторая запись условна: на самом деле идет замещение лиган

дов растворителем: 
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[Ag(NH,),]' + 2н,о" [Ag(H,O),]' + 2NH,, 

причем равновесие этой реакции обычно сдвинуто влево. Процесс 

диссоциации комплексного иона характеризуется константой 

равновесия, которую называют константой нестойкости: 

[Ag'][NH,]' 
К" = [Ag(NH,);J 

Устойчивость компле:кса часто характеризуют константой ус

тойчивости: 

1 
Куст. = К" 

Очевидно, что комплексный ион тем устойчивее, чем меньше 

его к:онстапта устойчивости. которая, в свою очередь, опреде

ляется природой комплексообразователя и лигандов. 

Как правило, комплексные ионы диссоциируют ступенчато; 

каждая ступень характеризуется своей константой нестойкости, 

причем Кн~> Кн2 > ... Общая константа нестойкости равна произ
ведению констант нестойкости по всем ступеням диссоциации: 

[Ag(NH,),]; = [Ag(NH,)]0 + NH, 

[Ag(NH,)]' .- Ag' + NH,-

Устойчивость комплексов может быть весьма различной. 

Если для комплексного иона [FeSCN]2
+ константа нестойкос

ти составляет 5 • 10-3
, то для комплексного иона [Pt(NH3 ) 4]

2+ 

Кн= 5 • 10-34
; этот ион является одним из самых устойчивых и не 

разрушается даже в концентрированной серной кислоте (при ком

натной температуре). 

16.2. Ионное произведение воды. Водородный 
показатель (рН раствора) 

Вода ~ слабый электролит, который незначительно диссо

циирует на ионы н+ и он-: 

Н2О#Н+ +он-

Константа диссоциации воды: 
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была вычислена при помощи измерений по электрической прово

димости: KD = 1,8 -10-16
• 

Такое значение К указывает на крайне незначительную 

диссоциацию водЬl. Следовательно, концентрацию воды [Н20] в 
знаменателе :выражения можно считать величиной постоянной и 

равной: 

[Н,О] = 
1000 (г/ л) 

18 (г/молъ) = 55,56 моль/л 

Таким образом, 

[Н2О] • Kv = 55,56 • 1,8 • 10-16 
= 10·14 

Величина Кш= Кп[Н20] = 10-14 называется ионным произве
дением воды и является константой как для чистой воды, так и 

для разбавленных растворов. Ионное произведение воды увели

чивается при повышении температуры. 

Можно также записать: 

Из этого выражения для ионного произведения воды видно, 

что в чистой воде концентрация гидроксид-ионов и ионов водоро

да равна: 

Если разбавленный раствор содержит больше ионов водорода, 

чем 10-7 моль/л, то, соответственно, концентрация гидроксид
ионов уменьшится во столько раз, во сколько увеличилась кон

центрация ионав·н+. Это следует из уравнения. 
Концентрация ионов водорода и гидроксид-ионов важна в 

химии растворов, поэтому была введена специальная величина -
водородный показатель или рН. По определению, водородный 

показатель есть обратный логарифм концентрации ионов н+: 

рН чистой воды равен -lg ( 1 О -7
) = 7. Если в растворе концент

рация ионов н+ больше, чем 10-7 моль/л, то рН такого раствора 
будет меНьше 7, что является показателем кислой среды раствора. 
Если же [Н--г] < 10-7 моль/л, то рН > 7 и раствор имеет щелочную 
реакцию. 

6 - 7134 Макс11ме11ко 
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рН Концентрация ионов Концентрация гидрок- Среда 

водорода [Н+], моль/л сид-ионов [ОН-], моль/л 

рН<7 [Н+]>10 7 [ОН-] < 10 7 
кислая 

рН~7 [Н'] ~ 10-7 [ОН ] ~ 10 7 
нейтральная 

рН>7 [Н'] < 10-7 [ОН ] > 10-7 
щелочная 

Для определения среды растворов используются приборы, на

зываемые рН-метрами. Быстрый анализ можно провести, если в 

исследуемый раствор добавить одну-две капли кислотно-основно

го индикатора (см. Главы 9.3; 9.4). 

16.3. Кислотно-основные взаимодействия в 
растворах. Протонные кислоты и кислоты 

Льюиса. Амфотерность· 

В рамках теории электролитической диссоциации к кислотам 

относят соединения:, диссоциирующие в водных растворах с обра

зованием иона водорода, а к основаниям - соединения, диссоции

рующие в водных растворах с образованием гидроксид-ионов. 

При этом никаких других положительных (в случае кислот) или 

отрицательных (в случае оснований) ионов при диссоциации в 

водных растворах не образуется. 

Однако представления о кислотах и основаниях, даваемые 

теорией диссоциации, применимы только для водных растворов, 

но !fe применимы для обменных реакций, протекающих в невод
ных средах, а также без участия растворителей. Многие соедине

ния, не подпадающие под определения кислот и оснований в рам

ках теории диссоциации, в водных растворах тем не менее 

проявляют кислотные (или, соответственно, основные) свойства. 

Кроме того, как мы уже говорили, собственно ионов водорода Н 1 

(протонов) в водных растворах не существует. Диаметр протона 

очень Мал (примерно 10-1
·' м), протон чрезвычайно реакционно

способен и встраивается в электронную оболочку любой молеку

лы, содержащей не поделенные пары электронов. Поэтому в рас

творе ион водорода всегда сольватирован. В водных растворах он 

существует в виде иона гидроксония Н30+: 
I-I'-+ Н20 ____,. Н30+ + 1300 кДж /моль. 

В водных растворах присутствуют также ионы Н50; и, воз
можно, Н90:. 
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Дальнейшее развитие химии привело к необходимости допол

нения и обобщения понятий кислот и оснований. 

Протонная теория кислот и оснований (предложена незави

симо Бренстедом и Лоури в 1923 г.) учитывает, что: 

1) кислоты и основания существуют не только в водных, но и 
неводных растворах; 

2) носителями кислотных и основных свойств могут быть молеку
лы и ионы; 

3) в зависимости от кислотности и основности растворителя одно 
и то же вещество может быть как кислотой, так и основанием. 

В рамках протонной теории кислотой является частица, спо

собная отдавать протон, а основанием является частица, способ

ная принимать протон (здесь частица - молекула или ион). Соот

ветственно кислота и основание связаны уравнением: 

кислота= основание+ Н · 

Например: 

СНзСООН =- СН:1СОО- + Н 1 

кислота основание 

основание кислота 

Кислоту и основание в таких случаях называют сопряженными, 

например, NН;-ион- это кислота, сопряженная основанию NH3 • 

Очень важно понимать, что поскольку протоны .не существу

ют в свободном состоянии, то, чтобы кислота могла отдать 

протон, должно быть основание, способное его принять. Как и ·В 

окислительно-восстановительных реакциях не бывает отдельно 

окислителя и отдельно восстановителя, а только окислительно

восстановительная пара(см. Главу 10.2), так и кислота проявляет 
свои кислотные свойства только в присутствии основания. Чем 

сильн.ее кислота, тем легче он.а отдает протоп (и тем более 

слабым осн.ован.ием является ее сопряженная форма ) 1
• Соответ

ственно, чем сильнее осн.ование, тем сильн.ее оно притягивает 

протон. и тем более слабой кислотой является его сопряженн.ая 

форма. Сущность реакции нейтрализации заключается в перехо

де протона кислоты к основанию: 

кислота 1 + основание 2 ~ основание 1 + кислота 2 

Безводный фтороводород являе·rся настолько сильной кислотой, что в среде 

жидкого HF почти все вещества (за исключением хлорной кислоты), содержа
щие водород, проявляют основные свойства, например: 

HF + НNОз -- Н2NОз + 1- F-
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Например: 

СНзСООН + NНз ~ СНзСоо· + NH; 

Пос:кольку вода является амфолитом, т .е. способна как отда

вать, так и присоединять протон по реакциям: 

то реакцию нейтрализации: 

Н+ +ОН-:µ, Н20 

правильнее записывать: 

Н30+ + он- ~ Н-ОН + Н-ОН 
кислота 1 основание 2 кислота 2 основание 1 

а реакцию растворения кислот и оснований в воде: 

СН3СООН: + Н20 ~ Н30+ + СН3СОО-

В большинстве случаев в записи Н30~ заменяют на н+ (для 
упрощения записи). 

В рамках протонной теории растворители делят на протонные 

(способны отдавать протоны и - в меньшей степени - принимать 

их, например, уксусная кислота) и апротонные (способность при

нимать и отдавать протоны выражена слабо, например, бензол, 

толуол, дихлорэтан и т.д.). Некоторые протонные растворители 

проявляют амфотерные свойства (вода, жидкий аммиак). 

Электронная теория кислот и оснований была предложена 
американским физикохимиком Т .Льюисом в 1923 г. и давала еще 
более общее определение кислот и оснований. По Льюису, кисло

та - это молекула или ион, прини~ающие электронные пары 

(акцептор электронных пар); основание - ион или молекула, 

поставляющие электронные пары для образования химической 

связи (донор электронных пар). Результатом :кислотно-основного 

взаимодействия являются солеподобные вещества, которые на

зывают аддуктами. 

Примеры кислотно-основных реакций по Льюису: 

НзО+ + (1Q1 Н)-+=="' Н 1Q1 Н + Н2О 
кислота основание 
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н 

Н=ёI1 + ::N1н•+=="" .. й 

кислота основание 

Cu2. + 4 :NНз +=="" [Cu( 1NНз)4] 2+ 
кислота основание 

BF3 + =NНз1+=="" 
кислота основание 
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Таким образом, понятия кислоты и основания по Льюису 

включают в себя соответствующие понятия в рамках теории Ар

рениуса и Бренстеда-Лоури (т.е. уровень обобщения электронной 

теории более выСок). Вещества, которые являются кислотами и 

основаниями только в теории Льюиса (например, BF 3), называют

ся кислотами и основаниями Льюиса. 

Во всяRом случае, следует отметить, что все кислотно-основ

ные реакции имеют ряд общих свойств, а именно: 1) высокая 
скорость даже при низкой температуре; 2) отсутствие побочных 
процессов; 3) не требуют присутствия катализаторов; 4) выход 
реакции часто приближается к 100%). 

16.4. Гидролиз солей 

Растворение полярных молекул и ионных соединений в воде 

сопровождается диссоциацией, которая является результатом 

взаимодействия молекул растворителя с растворяемым вещест

вом. При этом в растворе появляются ионы, на которые распа

лось растворяемое вещество. Все ионы в растворе окружены гид

ратной оболочкой, т.е. молекулами воды, удерживаемыми около 

ионов за счет электростатического взаимодействия, так как на 

ионах сосредоточен значительный электрический заряд, а моле

кулы воды поляризованы, и поляризация усиливается за счет 

электрического поля, индуцируемого зарядом иона (так назы

ваемая наведенная поляризация). Наиболее сильно эффект 

дополнительной поляризации проявляется в молекулах из бли

жайшего к иону слоя гидратной оболочки. Это делает возмож

ным разрыв 0-Н связи в молекуле воды и образование новой 

свнзи А-ОН или В-Н. Т.е. для электролита АпВт, диссоциирую

щего на ионы по уравнению: 

АпВт ~пА т+ + тВп-
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возможны реаI<.ции между образовавшимися ионами и Моле.кула

ми воды: 

Ат++ Н-ОН=-А-ОН (m-ll+ + Н' 

вп- +Н-ОН :Р:-ВН(п- !) +ОН-

(1) 

(2) 

В какую сторону смещено равновесие в реакциях (1) и (2), 
зависит от того, настолько сильным будет основание A-OH(m-l)+ 
или кислота BH(n-lJ-. Если, например, A-OH(m-lJ+ - сильное ос
нование, а BH(ri-I)- - слабая кислота, то равновесие на стадии (1) 
смещено влево, а равновесие (2) сдвинуто вправо. Следовательно, 
в растворе возникнет·некоторое избыточное, по сравнению с ней

тральным раствором, количество ионов он-. Таким образом, рас

твор соли будет иметь _щелочную реакцию. Описанный процесс 

называется гидролизом. 

Гидролиз - это химическая реакция ионного обмена между 

водой и раство енным в ней веществом. 

Гидролизу подвергаются не все соли. При растворении, на

пример, хлорида калия продуктами реакций (1) и (2) могут быть 
лишь КОН (частица A~OH(m-lJ+) и HCl (частица вн<п-lJ-). Но, как 
известно, КОН - очень сильное основание, а HCI - сильная 

кислота. Поэтому равновесие в реакциях ( 1) и ( 2) смещено вправо, 
и среда раствора будет нейтральной. Следовательно, 

Растворимые соли, образоваппые силы-tой кислотой и силь

ным основанием. в воде не гидролизуются. Их растворы имеют 

нейтральную реакцию среды. 

Соли, в состав которых входит анион слабой кислоты или 

катион слабого основания, подвергаются гидролизу. Рассмотрим 

несколько примеров. 

l)Сульфитнатрия диссоциирует в воде на ионы Na 1 и so;- по 

уравнению 

Na2S03 = 2Na- + sо~-

Запишем для них полуреакции (1) и (2): 

Na' +НОН=Nаон+н+ 

so~- +нон= нsо.з +он-

Гидроксид натрия - очень сильное основание, поэтому пер

вая реакция практически необратимая и идет справа налево. Вто

рое уравнение соответствует процессу, равновесие которого в 

некоторой степени сдвинуто вправо, так как частица нsо; явля-
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ется слабой кислотой (она по определению слабее сернистой кис

лоты). Следовательно, в растворе образуется избыток гидроксид

ионов, определяюlцих щелочную среду. Суммарная реакция: 

Nа280з + Н20 +z NaНSOa + NaOH 

Следовательно, 

Растворимые соли, образованные сильным основанием и 

слабой кислотой) в водных растворах гидролизуются по 

аниону, и их оаствооы имеют щелочную реакцию среды. 

2) Нитрат меди (II) диссоциирует в.воде на ионы Cu2
-· и NОЗ по 

уравнению 

Cu(N03) 2 = Cu21 +2NОЗ 

Соответственно 

cu2
· +нон= сuон+ + н+ 

N03 +НОН= HN03 +ОН-

Взаимодействие нитрат-иона с водой практически не проис

ходит, так как азотная кислота - сильный электролит, практи

чески нацело диссоциированный в водных растворах (равновесие 

второй полуреакции нацело смещено влево}. Напроти:в, ион 

CuOH 1 достаточно устойчив в данных условиях, так как является 
основанием, еще более слабым, чем Cu(OH)2 • Следовательно, рав

новесие первой полуреакции смещено вправо, и раствор приобре

тает кислую реа~цию. 

Можно записать суммарную реакцию гидролиза: 

Cu(N03) 2 + Н20 = [Cu(OH)]N03 + HNO~ 

То есть 

Растворимые соли, образованные слабым основанием и 

сильной кислотой, в водных растворах гидролизуются по 

:катиону, и их растворы имеют кислую ru:оакцию среды. 

3) Если соль образована слабыми основанием и Rислотой, то в 
этом случае возможен гидролиз как по аниону, так и по катиону. 

Например, растворение ацетата алюмини.я (CH3C00)3Al сопро
вождается реакциями: 

СН3СОО +НОН~ СН:-1СООН + OH

Al3+ +НОН.µ А10Н2+ +н+ 

А10Н2+ +НОН :µс Al(OH)t +Н+ 
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Характер среды в этом случае определяется относителЬной 
силой образовавшихся кислот и оснований. Среда в этом случае 

может быть слабокислой, нейтральной или слабощелоч!fОЙ. Иног

да, если образующиеся основания и кислоты малорастворимы 

или летучи, соли гидролизуются нацело: 

Cr283 + 6Н20 = 2Cr(OH)3 f + 3H2S t 

Повышение температуры увеличивает степень гидролиза. 

Степень гидролиза, то есть отношение количества гидролизо-

ванного вещества к общему количеству растворенного вещества, 

для солей всех типов, кроме последнего, при комнатной темпера

туре невелика, но при повышении температуры степень гидроли

за увеличивается. 

Разбавление раствора также увеличивает степень гидролиза 

(в соответствии с принципом Ле Шателье), поскольку увеличива

ется концентрация воды. 

16.5. Ионные уравнения реакций 

Поскольку в растворах электролитов реакции происходят 

между ионами (точнее - между гидратированными ионами), то 

такие реакции называют ионными, а запись реакций ионного 

обмена называют ионными уравнениями. 

Рассмотрим, например, реакцию между растворами хлорида 

калия и нитратом кальция: 

2КС1 + Ca(N03 ) 2 = 2KN03 + СаС1 2 

и в ионной форме: 

2к+ + 2с1- + са2+ + 2No; = 2к+ + 2NО.З + са2' +2ci-

Мы видим, что ионный состав реакционной смеси не изменил

ся: реакция не идет, равновесие полностью обратимо. Заменим 

нитрат кальция на нитрат ртути (11): 

2КС! + Hg(NO,), ~ 2KNO, + HgCI,I 

и в ионной форме 

2К~ +2СГ +Hg2~ +2NO;J = 2К' +2N03 + HgC12 i 

после сокращения получим сокращенное ионное уравнение: 

2СГ + нg2+ = HgC12 t 

Реакция прошла с образованием осадка малорастворимого 

хлорида ртути. Такая запись реакции показывает, что растворы 

солей ртути можно использовать в качестве~ных реакциях на 
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целую группу веществ - галогениды. В этом практическая цен

ность ионных уравнений - они относятся не :к какому-либо инди

видуальному веществу, но к целым группам, например, наличие 

в растворе сульфатов можно установить, добавляя Ва2+-ион, и 
наоборот. 

Равновесие реакций ионного обмена смещено вправо (в сторо

ну образования продуктов реакции)_, если в ходе реакции образу

ются нерастворимые, летучие или малодиссоциированные соеди

нения, например: 

MgCI, +2NaOH ~ Mg(OH), 1 + 2NaCI 

Mg'" + 2он- ~ Mg(OH), 1 

Са(НСО3)2 + 2HCl = CaCl2 + Н2О + 2со2 t 

2нсо3 = Н2О + 2СО2 t 

НС!+ КОН~ КС! + Н,О 

н+ +он- =Н20 

При составлении ионных уравнений необходимо учитывать 

условия проведения реакции. Например, если температура суще

ственно сказывается на растворимости желаемого продукта реак

ции, то изменял (как правило, понижая) температуру, можно 

добиться увеличения выхода продукта реакции. 

Для количественной характеристики способности электроли

та растворяться часто используют понятие произведения раство

римости (ПР). 

В насыщенном растворе электролита устанавливается равно

весие между твердым веществом и растворенными частицами ве

щества (для электролита - ионами), например, 

BaS04 -.± Ва2+ + so:-

Это равновесие характеризуется константой равновесия: 

т.к. при установившемся гетерогенном равновесии в раствор из 

кристаллов малорастворимого соединения переходит столько же 

ионов в единицу времени, сиолько их снова возвращается в осадок 

(скорости обоих процессов пропорциональны площади поверх

ности твердого вещества). 

Следовательно, в насыщенном растворе 3лектролита произве

дение равновесных молярных концентраций его ионов в степе

нях, равных стехиометрическим коэффициентам, есть величина 
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Таблица 12. Произведение растворимости некоторых веществ 
при 25°С 

Соединение Произведение Соединение Произведение 

растворимости растворимости 

AgCI 1,8•10 10 
СаСОз 5· 10- 9 

AgBr 6. 10-13 CuS 6. 10-36 

Agl 1•10 16 Cu2S 1·10- 48 

Cu(OH)2 2,2 • 10" 20 FeS 5· 10 18 

Zn(OН)2 1·10 17 HgS 10 52 

BaS01 1,1•10 10 MnS 2,5·10 10 

CaSO, 1,3• 10 4 ZnS 10-23 

постоянная (для данной температуры); эту величину называют 

произведением растворимости (ПР). В нашем случае: 

ПР в.;,о, = [Ba2+][SO~-] 

Зная ПР, можно вычислить равновесную концентрацию в на

сыщенном растворе - растворимость, например: 

К+А-=К++А 

Знание величины произведения растворимости (или раство

ряемости) желаемого продукта реакции позволяет увеличить его 

выход; по величине произведения растворимости одного из про

ду-ктов реакции можно оценить, в каком направлении пройдет та 

или иная реакция (строго говоря, при расчетах следует учиты

вать, что ПР равно произведению равновесных концентраций 

ионов только для малорастворимых электролитов; в остальных 

случаях необходимо учитывать коэффициенты активности соот

ветствующих ионов). 

Величины произведений растворимости некоторых веществ 

приведены в таблице 12. 
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окислительно-восстановительных 

реакций. Электролиз растворов и 

расплавов. 3акоиы Фарадея 

Как вы уже знаете, химические процессы могут сопровож

даться различными явлениями - поглощением и выделением 

теплоты, света, звука и т.д. В частности, они могут приводить к 

возникновению электрического тока или вызываться им. Такие 

процессы называются электрохимическими, и их открытие сыг

рало существенную роль как в химии, так и в физике. 

Возьмем два одинаковых стакана. В один нальем раствор хло

рида меди и опустим в него медную пластину, в другой - раствор 

хлорида цинка и опустим в него цинковую.пластину. Внешне при 

этом в обоих стаканах ничего не происходит. Однако если соеди

нить металлические пластины проводником с встроенным в него 

гальванометром и амперметром, то мы увидим, что стрелка галь

ванометра отклонится, показывая наличие разности потенциалов. 

При этом стрелка амперметра останется на нуле, что свидетельст

вует об отсутствии тока между пластинами. Что же происходит? 

Хотя, опуская пластину меди в раствор соли меди, мы ничего 

не видели, кое-что все же происходило. В очень тонком (практи

чески мономолекулярном) слое раствора, прилегающем к метал

лу, полярные молекулы воды начали вырывать из кристалличес

кой решетки меди ее ионы: 

Ct~.,. 1 = Cu2
+ + 2е 

Этот процесс можно рассматривать как обычную химическую 

реакцию, но с участием необычного реагента - элеRтронов, кото

рые в результате реакции остаются в металле, придавая ему отри

цательный заряд. Слой раствора, прилегающий R металлу, за счет 

избытка положительных ионов приобретает положительный 

заряд. Возникает разница потенциалов, которая стремится вер

нуть ионы меди обратно в металл, и устанавливается равновесие. 

Получается, что в результате химического процесса появилось 

электричес.кое устройство - конденсатор (правда, имеющий мо

лекулярные размеры). Он называется двойным электрическим 

слоем, а вся созданная система (металл - раствор его соли) -
полуэлеме1tтом. В отличие от обычного химического равновесия, 
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полученное нами характеризуется не только соотношением кон

центраций реагентов и продуктов, но и разницей потенциалов в 

двойном электрическом слое. Эта разница называется электрод

ным потенциалом металла и характеризует окислительно-вос

становительную способность твердого металла. (Сразу отметим, 

что такую способнорть для газообразного металла характеризует 

совсем другая величина - ионизационный потенциал, который 

равен энергии, не6бходимой для отрыва электрона от изолирован

ного атома). 

Непосредственно измерить электродный потенциал невоз

можно ~ ведь он существует между объектами, разделенными 

одним слоем молекул. Однако если взять два nолуэлемента~ обра

зованных разными металлами (как в нашем опыте), то потенциа

лы па металлических пластинах будут разными, что мы и замети

ли. Полученная система из двух полуэлементов называется 

гальваническим элементом. 

Если мы соединим в нашем опыте стаканы трубочкой с рас

твором какой-либо соли (солевым мостиком), то амперметр пока

жет наличие тока. При этом, поскольку электродный потенциал 

цинка ниже, чем у меди, то электроны из цинковой пластины 

пойдут в медную. По принципу Ле Шателье в обоих полуэлемен

тах сместится равновесие в двойном электрическом слое (ведь 

электроны участвуют в реакции!). Это приведет к тому, что медь 

из раствора будет осаждаться на медной пластине, а цинк - ухо

дить с цинковой: пластины в раствор. По солевому мостику избы

ток положительных ионов из стакана с хлоридом цинка будет 

переходить в раствор хлорида меди, восстанавливая электроста

тическое равновесие. Этот процесс будет продолжаться до тех пор, 

пока либо не растворится полностью цинк, либо не кончится хло

рид меди. Если отвлечься от электрических процессов и рассмат

ривать только химические, то получится реакция: 

СнС12 + Zn ~ Сн + ZnCI2 

Но ее можно провести и без гальванического элемента! Однако 

только его участие объясняет, почему реакция идет именно в этом 

направлении, а, скажем, не наоборот. Таким образом, знание ве

личин электродных потенциалов позволяет предсказать возмож

ность и направление окислительно-восстановительных реакций. 

Как же их узнать? 

Если использовать один и тот же полуэлемент (электрод срав

нения) в сочетании с различными другими, то можно получить 

набор величин, которые будут отличаться от электродных потен

циалов сравниваемых металлов на одну и ту же величину - на 
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потенциал электрода сравнения. На прантике эти величины 

можно использовать так же, как и сами электродные потенциалы. 

Реально в качестве электрода сравнения используется водо

родный электрод. (См. Главу 10.2.2). 
Как нетрудно догадаться, понятие стандартного электродного 

потенциала приложимо не только к системе металл - ион метал

ла, но и к любой реакции, проходящей с участием электронов. Эти 

реакции вам хорошо знакомы - вы их писали, составляя элек

тронно-ионный баланс для уравнивания окислительно-восстано

вительных реакций, например: 

Cr2~- + 14Н+ + 6ё - 2Cr3~ + 7Н20 

Мы не будем останавливаться на том, как измеряют стандарт

ные электродные потенциалы таких полуреакций --это подробно 
описано в Главе 1О.2. 2, там же приведены стандартные потенциа -
лы реакции в форме 

(окисленная формаl + п -\восстановленная форма( (см. Таблицу 7). 

Для: того чтобы понять, возможно ли протекание окислитель

но-восстановительной реакции, необходимо найти разность стан

дартных потенциалов соответствующих полуреакций. Напри

мер, узнаем, можно ли с помощью кислого раствора бихромата 

получить свободные галогены окислением бромидов и хлоридов. 

Находим в таблице 7 полуреа:нцию для о:кислителя 

и для восстановителей 

Br2 + 2е ~ 2Br-

Cl2 + 2ё ___.... 2СГ 

Е0 =1,35В 

Е0 ~ 1,07В 

Е0 =1,36В 

В случае бромидов разница потенциалов 0,28 В> О и реакцИ$1 

K 2Cr20 7 + KBr + H 2S04 -Cr2(S04)3 + K 2S04 + Н20 + Br2 

будет идти. В случае же хлорида разница составляет -0,01 <О и 
аналогичная реакция происходить не будет. Напротив, будет 

идти обратная реакция, то есть окисление трехвалентного хрома 

в кислом растворе хлором. Однако нужно помнить, что выяснять 

направление реакции с помощью стандартных потенциалов 

можно только при условии, что реакция проходит при 25°С, а 
концентрации всех реагентов - 1 моль/л. Так, на самом Деле, 
реакция окисления хлорида калия бихроматом калия будет идти, 

так как при 25°С невозможно создать в растворе концентрацию 
хлора 1 моль/л. 
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17 .1. Электролиз растворов и расплавов 

17.1.1. Электролиз растворов солей 

Возьмем снова стакан, содержащий раствор хлорида меди с 

опущенной в него медной пластиной. Как вы помните, вокруг . 
пластины существует равновесие 

Сu(тв) ~ Cu2
• + 2е 

Теперь возьмем источник постоянного тока и подсоединим его 

положительный полюс к пластине. Отрицательный подсоединим 

к другой медной пластине и опустим ее в тот же раствор. Таким 

образом, к одной пластине будут подаваться электроны, а ет дру

гой оттягиваться. По принципу Ле Шателье на обоих сместится 

равновесие, причем в разные стороны. С одной пластины медь 

будет переходить в раствор, а на другой, наоборот, осаждаться из 

раствора. Процесс будет продолжаться до тех пор, пока одна плас

тина полностью не растворится и вся медь с нее не перейдет на 

другую. Мы провели процесс электролиза. 

Электролизом называется окислительно-восстановительный 

процесс, протекающий при прохождении электрического тока 

через раствор или расплав электролита. 

Действительно, на одном электроде происходило окисление: 

Сн(тцJ - 2е = Cu2
--

а на другом - восстановление меди: 

Cu2
+ + 2"i = Сu(т~) 

В процессе электролиза электрод, соединенный с положи

тельным полюсом источника тока, называется анодом. На нем 

происходит процесс окисления. Электрод, соединенный с отрица

тельным полюсом, называется катодом. На нем происходит вос

становление. 

А что будет происходить, если вместо медных электродов в 

нашем опыте мы возьмем ипертные (например, из графита)? 

Около обоих электродов по-прежнему будет существовать равно

весие (1). Однако если на катоде мы по-прежнему можем его смес
тить (ведь в раство:Ре есть ионы меди), то на аноде это невозможно: 

ведь :металлической меди там нет. Цепь получается незамкнутой, 

однако электролиз все равно идет. Дело в том, что в растворе 

хлорида меди сущест~ует и другое равновесие, 

2с1- - 2е ~ с12 
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а оно будет смещаться J\ак раз на аноде. Для соблюдения электро

статического равновесия при образовании на катоде одного моля 

меди на аноде будет образовываться один моль хлора, а суммарно 

процесс электролиза будет отражен уравнением: 

CuCl2 = Cu + CI2 

Если вместо хлорида меди мы возьмем сульфат, то на аноде 

начнут окисляться гидроксид-ионы, которые всегда присутству

ют в любом водном растворе: 

40Н- - 4f = 2Н20 + 0 2 

и электролиз все равно будет идти. 

В растворе сульфата натрия уже и на катоде невозможно вос

становление катионов натрия. Однако начнут восстанавливаться 

катионы водорода, которые тоже всегда есть в водном растворе. 

Тогда электродные процессы: 

диссоциация воды: Н2О ~ н- +ОН-

анод: 40Н - 4С = 2Н2О + 02 
катод: 2Н_,_ + 2е = Н2 

а общий процесс сведется к электролизу воды: 

2Н2О = 2Н2 + 0 2 

Однако сульфат натрия там все же необходим, поскольку чис

тая вода не проводит электрического тока. 

Суммируя, можно сказать, что_в процессе электролиза раство

ра электролита на электродах всегда могут происходить следую

щие процессы: 

1) На аноде 
- окисление аниона, входящего в состав электролита; 

- окисление гидроксид-ионов из воды до кислорода; 

- растворение материала анода (если он не инертный). 

2) На н.атоде 
- восстановление катиона, входящего в состав электролита; 

- восстановление катионов водорода из воды до водорода. 

При атом из вышеперечисленных будет происходить та реак

ция, которая наиболее энергетически выгодна (она не обязатель

но будет одна). Для точного предсказания нужно знать все кон

центрации, температуру, напряжение источника и станд~ртные 

окислительно-восстановительные потенциалы для всех пар, на

ходящихся в растворе. Однако в большинстве случаев можно ру

ководствоваться простыми качественными правилами. 
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1. На инертном (платина, золото, графит) аноде при электролизе 
солей, содержащих анионы: 

а) F-, so:-, NO;, Ро:- - будет образовываться :кислород; 
б) Cl-, Br - , 1- - будут образовываться соответствующие гало

гены; 

в) органических кислот - будет идти реакция: 

2RCOO" - R-R + 2со, 

2. На активном (растворимом) аноде, сделанном из металла, сто
ящего в ряду напряжений до серебра, будет происходить рас

творение материала анода (обычно параллельно с одной из ре

акций пункта 1). 

3. На катоде при электролизе солей, содержащих катионы 
aJ аммония или металлов, стоящих в ряду напряжений до алю

миния, будет выделяться водород; 

б) металлов, стоящих в ряду напряжений после водорода, будет 

выделяться соответствующий металл; 

в) металлов, стоящих в ряду напряжений между алюминием и 

водородом, скорее всего будут совместно происходить выде

ление металла и водорода. 

17.1.2. 3лектролиа расплава солей и оксидов 

Электролиз расплавов солей или оксидов используют как 

метод получения высокоактивных металлов (натрия, алюминия, 

магния, кальция и др.), легко вступающих во взаимодействие с 

водой, например: 

катод(-)----- 2AI31 +302
------ анод(+) 

(С - графит) 

302
- -бё =~2 

2 
2Al3+ + бё = 2А1° 

Электролиз расплавов - очень энергоемкий (и, соответствен

но, дорогой) метод, т.к. соли и оксиды плавятся при высоких 

температурах. Однако для активных металлов это единственный 

метод, позволяющий получить их в свободном виде. 
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17.2. Законы электролиза Фарадея 

Явление электролиза было изучено и количественно охарак

теризовано блестящим английским физиком и химиком Майк

лом Фарадеем. Именно он назвал электролитами вещества, про

водящие электричество и при этом разлагающиеся, а химические 

превращения, совершающиеся при этом, - электрохимическими 

реакциями. Фарадей ввел термины - электролитическая ячейка 

(сосуд, в котором протекают электрохимические реакции), 

электроды (проводники, подающие на ячейку электрический ток 

и отводящие его от нее) и ионы - заряженные частицы, перено

сящие электрический ток через ячейку. 

Результаты своих опытов он обобщил в следующих законах: 

Первый закон Фарадея 

Масса образующегося при электролизе вещества пропор

циональна количеству прошедшего через раствор элект-

ричества. ' 

Количество электричества измеряют в нулонах: 1 Кл - это 

элентрический заряд, переносимый током силой 1 А за 1 сек. 

Второй закон Фарадея 

При электролизе различных химических соединений рав

ные ноличества элентричества приводят к электрохимичес

комv nDевDащению эквивалентных количеств вещества. 

Рассмотрим, наuример, электролиз хлорида меди (II). При 
выделении из раствора каждый ион меди получает у катода два 

электрона. В то же время два иона хлора Cl- отдают электроны 
аноду, превращаясь в два атома хлора. Следовательно, количест

во выделившихся: атомов меди всегда будет в два раза меньше, чем 

количество атомов хлора, и массы хлора и меди будут относиться 

друг к другу как их эквивалентные массы. 

Количество электричества, необходимое дл.я электрохими

ческого превращения одного эквивалента любого вещества, со

ставляет 96500 Кл• моль- 1 (более точно 96485 Кл• моль -l) и на
звано по~тоянной Фарадея (F). 

Обобщенный закон Фарадея связывает количество вещества, 

образованного под действием: электрического тока, с временем, 

силой тока и природой электролита: 
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э l·t~~ ! тп ::::: F. п . F t, 

где т - масса образовавшегося при электролизе вещества (г); 

Э - эквивалентная масса вещества ( г /моль); М - молярная масса 

вещества (г/моль); п - количество отдаваемых иди принимае

мых электронов; 1 - сила тока (А); t - продолжительность про

цесса (с); F - константа Фарадея, характеризующая_количество 

электричества, необходимое для: выделения 1 эквивалентной 
массы вещества (F = 96500 :Кл/моль= 26,8.А • ч/моль). 

Примеры применения электролиза 

1. Получение активных металлов, например: Na, Mg и Са из рас
плавов соответствующих хлоридов (N aCl, MgCl2 и CaCl2),Al из 
расплава бокситов (алюминиевая руда А1203 • 2Н20 с примесью 
Si02 и Fe20 3 ). 

2. Получение хлора электролиз_ом водного NaCl, в том же процессе 
:qолучают водород и NaOH (хлор - на аноде, водород ~ на 

катоде, раствор NaOH - в ячейке с диафрагмой или мембра

ной, разделяющей анодное и катодное пространство). 

3. Очистка меди электролизом, в качестве анода используют заря
женные куски меди. 

4. Электрохимическое нанесение покрытий на металлические из
делия для защиты от коррозии, например, хромирование, на

несение тонкого слоя серебра, золота, никеля, меди и т.д. 

5. Получение металлических копий различных предметов - галь· 

ванопластиtеа. Для получения копии предмета сначала дела

ют его матрицу из воска, за тем на внутреннюю поверхность 

матрицы напыляют слой графита. Затем опускают матрицу в 

электролитическую ванну с раствором сульфата меди; анодом 

служит медь, а катодом - нанесенный на внутреннюю поверх

ность матрицы графит. В процессе электролиза на графите 

осаждается медь, повторяя рельеф матрицы и, следовательно, 

рельеф поверхности того предмета, копию которого получают 

методом гальванопластики. Так изготавливают клише для пе

чати, копии некоторых произведений искусства и т .д. 
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1 Водород. Вода. Пероксид водорода. 

1.1. Водород 

1.1.1. Общее рассмотрение 

Систематическое изучение электролитов 

принято начинать с водорода - простейшего по 

строению атома элемента периодической табли

цы элементов Д.И.Менделеева. Его химический 

символ - Н (от Hydrogenium - <1рождающий 

воду* - А.Лавуазье, 1787 г.). Атомная масса, 
найденная с учетом распространенности изото-

н 1 
Водород 

1,007\)4(7) 

ls1 

пов 1Н и D (2Н), составляет 1,00794. Природный водород состоит 
из смеси протонов с массовыми числами 1, 2 и 3 (1н, 2Н и 3Н), их 
называют, соответственно, протий (~Н - состав ядра 1 протон), 

дейтерий (~Н или D - состав ядра: 1 протон+ 1 нейтрон) и тритий 

(~Н или Т - состав ядра: 1 протон + 2 нейтрона). В природных 

объектах на 5000 атомов ~Н приходится один атом дейтерия и на 

1018 атомов ~Н приходится один атом радиоактивного трития 
(средняя продолжительность жизни 18 лет). В верхних слоях ат
мосферы тритий образуется по реакции: 

Различие атомных масс изотопов водорода приводит к разли

чиям их физических свойств и химической активности. Напри

мер, температура кипения молекулярных Н2 и D2 равна, соответ

ственно, -252,6 °С и -249,4°С. 

Замещение ~Н на D в молекулах соединений может приводить 
к "изменению скорости реакций с участием таких изотопно заме
щенных молекул. Важнейшим из изотопно замещенных соедине

ний водорода является «тяжелая вода»~ D20 (оксид дейтерия). 
Физические свойства тяжелой воды D20 отличаются от свойств 
обычной воды Н20: 
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Плотность при tпл.• оС tкип.• оС 
20°С, г/см3 

D,0 1,1042 3,8 101,4 

н,о 0,9968 о 100 

Химические реакции с тяжелой водой протекают значитель

но медленнее, чем с обычной водой. Поэтому тяжелую воду полу

чают длительным электролизом обычной воды (тяжелая вода при 

этом накапливается в электролизере). 

Природная вода на 99,98°/о состоит из протиевой воды Н20 и 
на О,02(Уо - из тяжелой (дейтериевой) воды. Водной тонне речной 

воды содержится около 150 г, океанической - 165 г и озерной -
около 170 г тяжелой воды. 

Интересно, что дейтериевая вода губительно действует на 

микроорганизмы, угнетает развитие растений и позвоночных, во

обще замедляет все биологические процессы. Тяжелую воду ис

пользуют в ядерных реакторах некоторых типов в качестве замед

лителя нейтронов. 

Поскольку количество протия в природном водороде сущест

венно выше, чем количество дейтерия и трития, то в первом при

ближении природный водород считают состоящим из атомов ~Н. 
Атом водорода имеет простейшее из всех элементов строение: 

ядро состоит из одного протона, а электронная оболочка ~ из 

единственного электрона. Электронная конфигурация атома 

водорода ls1
• Валентный электрон вОдорода находится в непо

средственной близости :к ядру ~ протону. Такое строение атома 

определяет уникальность свойств водорода и его уникальное по

ложение в таблице Д.И.Менделеева. 

Подобно s-элементам 1 группы, атом водорода имеет один 
валентный электрон на s-уровне э.пектронной оболочки, который 

и может отдавать в соединениях, проявляя высшую степень окис

ления+ 1 однозарядного иона н+. hри этом водород, как и щелоч
ные металлы, проявляет сильные восстановительные свойства: 

н0 -1С=Н' 

Это дает основание помещать водород в 1 группу периодичес
:кой таблицы. Однако радиус образующегося иона водорода н+ 
(около 10-6 нм) гораздо меньше радиусов катионов щелочных 
металлов (0,06-0,17 нм), и полный отрыв единственного, находя
щегося в непосредственной близости к ядру атома электрона 

требует затраты очень большой энергии ионизации (1310 
:кДж/моль). Это отличает его от щелочных металлов, сравнитель-
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но легко расстающихся с валентным электроном (энергии иони

зации щелочных металлов см. в таблице 1). 
:Кроме того, щелочные металлы не проявляют степени окис

ления -1, в отличие от водорода. 
С другой стороны, водород проявляет некоторое сходство 

свойств с р-элемептами VII группы периодической таблицы. 
Нейтральный атом водорода может присоединять один элек

трон с образованием отрицательно заряженного гидрид-иона н-, 

при этом водород приобретает завершенную электронную конфи

гурацию инертного газа Не (ls2
): 

Н0 + 1е=н-

Хотя сродство к электрону атома водорода выражено доволь

но слабо, ионные структуры, имеющие в своем составе ионы н· 

(гидриды активных металлов, такие, как NaH, СаН2), являются 
типичными солями, похожими по свойствам на соответствующие 

производные фтора или хлора. По физическим свойствам водород 

также ближе к некоторым галогенам (фтору и хлору): в обычных 

условиях это газ, его молекулы двухатомны, связь в молекуле 

неполярная ковалентная. Эти приз.наки позволяют рассматри

вать водород как представителя главной подгруппы VII группы. 
Однако сродство к электрону водорода (0,754 эВ) существенно 
ниже, чем у его аналогов - галогенов (сродство к электрону для 

фтора 3,398 эВ, для хлора - 3,615 эВ), а связь в молекуле Н2 
существенно прочнее, чем в молекулах Hal2• Поэтому размещение 

водорода в VII группе таблицы только условно. В большинстве 
случаев водород помещают одновременно в I и VII группы перио
дической таблицы элементов, причем в одной из групп символ 

водорода помеща~от в скобках. 

На самом деле водород не имеет полных аналогов среди эле

ментов, и причисление его к какой-либо группе таблицы носит 

формальный характер. Строение, положение в таблице и свойства 

водорода уникальны. 

1.1.2. Нахождение в природе 

Водород является одним из самых распространенных элемен

тов на Земле и самым распространенным элементом во Вселенной 

в целоl\1. Он составляет около 8011,, массы Юпитера, 60(Yr, массы 
Сатурна и около половины массы Солнца. Основной формой суще
ствования водорода в космическом пространстве являются от

дельные атомы Н. По распространенности на Земле водород зани

мает девятое место среди всех элементов (около 16 атомных 
процентов от элементов, составляющих атмосферу, гидросферу и 
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литосферу); тело человека на 9,3(% состоит из водорода. Основное 
количество водорода на Земле находится в связанном состоя

нии - в составе воды, глины, нефти, природных газов, в составе 

всех организмов. Свободный водород состоит из молекул Н2 и 
встречается довольно редко, входя в состав вулканических газов, 

а также атмосферы (в атмосфере Земли 0,5 • 10-4 объемн. о/о водо
рода). 

Небольшие количества водорода образуются при разложении 

некоторых органических остатков, а также выделяются некото

рыми зелеными растениями. 

1.1.3. Получение 

В лаборатории водород получают следующими способами: 

1. Взаимодействие металлов, стоящих в электрохимическом ряду 
напряжений левее водорода (обычно используют Zn) с разбав
ленными кислотами (соляной или серной). Реакцию проводят 

обычно в аппарате Киппа, в результате получают водород и 

соль металла: 

Zn + 2HCI = ZnCI 2 + Н2 i 

Zn + H2S04 = ZnS0.1 + Н2 i 
20'% Р·Р 

Zn+2H' =Zn2++н2 t 

2. Взаимодействие Al, Si и Zn с водными растворами щелочей 
(КОН или NаОН): 

2А! + 2Na0H + 1он,о ~ 2Nа[А!(ОН),. (Н,0),] + зн, t 
диакватетрагидроксо

алюмииат Na 

Si + 4NaOH = Na4Si04 + 2Н2 i 

Zn + 2КОН + 2Н20 = K2[Zn(OH)4] + Н2 i 

3. Взаимодействие с водой щелочноземельных металлов: 

Са+ 2Н20 = Са(ОН)2 + Н2 t 

4. Взаимодействие с водой гидридов щелочных и щелочноземель
ных металлов: 

NaH + Н20= NaOH + H 2 t 

СаН2 + 2Н20 = Са(ОН)2 + 2Н2 t 
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5. Электролиз водных растворов кислот и щелочей; на катоде 
выделяется водород: 

2Н30+ + 2€ = Н2 t + 2Н20 
катод 

В промышленности водород получают следующими способами: 

1. Электролиз водных растворов щелочей и солей, например: 

катод анод 

sлектроли., 

№ОН 

катод анод 

2. Пропускание паров воды над раскаленным коксом при темпе
ратуре 1000°С: 

пар 

Получаемую смесь СО, Н2 и Н20 (пара), т.н. «водяной газ», 
пропускают над катализатором Fe20 3 цри 450°, что позволяет 
увеличить выход водорода: 

' СО+Н20 ~ СО2 +Н2 
пар 

Эту реакцию называют <(реат-сциеU сдвига». 

3. Конверсия (превращение) метана (из природного газа) при 900-
10000С над катализатором~ Ni: 

Ni 
СН4 +_Н20 = СО+ 3Н2 

Далее оксид углерода (II) переводят в диоксид углерода (IV) по 
реакции сдвига, как описано вьппе. Диоксид углерода (IV)уда

ляют из смеси газов растворением С02 в воде под высоким 
давлением. Это наиболее дешевый способ получения водорода. 

4. Термическое разложение метана (1200°С): 

5. Действие паров воды на раскаленное железо: 
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6. Взаимодействие метана с н.ислородом и водяным паром (сум. 
марная схема): 

2CHi + 0 2 + 2Н20 = 2С02 + 6Н2 + Q 

7. Глубокое охлаждение коксового газа (до 196°С); при этом все 
газы, кроме Н2 , конденсируются. 

1.1.4. Физические свойства 

В обычных условиях водород - это бесцветный газ; он не 

имеет вкуса и запаха. Молекула водорода имеет очень небольшую 

массу (относительная молекулярная масса Мт(Н2) = 2) и очень 
подвижна. Поэтому температура плавления и кипения водорода 

весьма низка (t iiл. = -259°С), и это самый легкий из газов: 1 л весит 
0,09 г; водород в 14,4 раза легче воздуха. Плотность водорода при 
нормальных условиях составляет 0,0899 г/л. 

Характерной особенностью водорода является высокая рас

творимость его в некоторых металлах, особенно в Ni, Pt и Pd. Один 
объем палладия может поглотить несколько сотен объемов водо

рода. Кроме того, для водорода характерна самая высокая CKQ· 

рость диффузии, т.к. его молекулы относительно небольшие и 

подвижные. При работе с водородом при высоких температурах. и 

давлении необходимо учитывать способность водорода проходить 

сквозь нагретые металлические части аппаратуры. 

1.1.5. Химические свойства 

Поскольку атом водорода располагает единственным элек

троном, то в соединениях он может либо отдавать его (при этом 

образуется положительный ион - протон Н+), либо присоединять 
один электрон (с образованием отрицательного иона н- с элек

тронной конфигурацией гелия). Соответственно водород прояв

ляет степени окисления+ 1 (наиболее характерна), О (в молекуле 
Н2 ) и -1 (в гидридах щелочных и щелочноземельных металлов, 
например, NaH, СаН2). В химических реакциях водород может 
выступать как в роли окислителя, так и в роли восстановителя: 

окислитель1Н~ + 2е-.. 2н- 1 

восстановитель Н~ - 2е __,. 2Н+ 1 

Поскольку в молекуле Н2 атомы водорода связаны прочной 
ковалентной связью (на разрыв связей в 1 моле водорода необхо
димо затратить энергию 436 кДж), то в обычных условиях водо
род проявляет сравнительно низкую реакционную способность 
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(речь идет о молекулярном водороде).Ато.марный водород значи

тельно активнее молекулярного и при обычных условиях вступа

ет в реакции с неметаллами (8, Р и т.д.), восстанавливает оксиды 
легких металлов, вытесняет некоторые металлы (Cu, РЬ, Ag и др.) 
из их солей, вступает в другие химические реакции, на которые в 

тех же условиях не способен молекулярный водород - в случае 

атомарного водорода не приходится затрачивать дополнительную 

энергию на разрыв связи Н-Н в молекуле Н2 • Именно высокая 

энергия этой связи объясняет устойчивость водорода (Н2) в обыч
ных условиях. Термическая диссоциация молекулы Н2 (разложе
ние при нагревании) происходит при температуре выше 2000°С. 

Рассмотрим более подробно химические свойства водорода (Н2). 

1. Взаимодействие с пе.металлами. 
При обычных условиях водород реагирует только с фтором (со 

взрывом даже в темноте). 

Н2 + F2 = 2HF + Q 

Взаимодействие водорода с хлором проходит на свету по цепно

му механизму (реакция идет со взрывом): 

С12~ 2Cl 

с1· + Н2 --HCI + н· 

н· +Cl2 --HCl+Cl. ит.д. 

Крат:кая запись этой реа:кции: 

Cl2 + Н2 ---~"'-- ··+- 2НС1 + Q 
или ПjJИ ПЩ\ЖНПШIШ 

Взаимодействие с бромом и йодом проходит обратимо и только 

при нагревании: 

С азотом водород реагирует обратимо и толь:ко в присутствии 

катализатора (Fe); при выСо:ких температуре и давлении: 

При пропускании водорода через расплавленную серу образу

ется сероводород: 

150-300'' 
H2 +S= Н28 

Взаимодействие водорода с кислородом проходит либо при под

жигании смеси газов (тогда реакция проходит со взрывом, поз-
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тому смесь водорода с кислородом (2:1 по объему) называют 
«гремучим газом»), либо в присутствии катализатора - мелко 

раздробленной платины, тогда реакция проходит спокойно и 

быстро: 

Горение водорода в кислороде сопровождается выделением 

большого количества тепла, при этом достигается температура 

до 2600°С, что используется при плавлении тугоплавких ме

таллов, кварца и т.д. 

При сильном нагревании водород взаимодействует с углеродом 

(сажей): 

2. Взаимодействие с оксидами металлов (малоактивных - РЬ, 

Cu, Fe, Ni, W и др.): 

' CuO + Н2 -- Ci1 + Н20 

Этот метод применяют для получения металлов высокой чис

тоты. 

3. Взаимодействие с органическими соединениями, как правило, 
в присутствии катализаторов и при нагревании (гидрирова

ние), а также взаимодействие с оксидом углерода (11): 

Во всех рассмотренных выше реакциях водород является вос

становителем, в получаемых соединениях водород проявляет 

степень окисления + 1. 
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4. При взаимодействии с активными металлами водород высту
пает в роли окислителя, образующиеся гидриды металлов яв

ляются типично ионными соединениями, степень окисления 

водорода в.них -1: 

Образующиеся гидриды по внешнему виду и многим физичес

ким свойствам похожи на соответствующие галогениды (это 

белые кристаллические соединения), однако, в отличие от га

логенидов металлов, они разлагаются даже в присутствии сле

дов воды с образованием гидроксида и водорода: 

LiH + Н20 = LiOH + H 2 f 

При нагревании гидриды металлов разлагаются: 

,. 
2LiH - 2Li + Н2 1 

1.1.6. Применение 

Ежегодное мировое потребление водорода достигает несколь

ких миллионов тонн. Большую часть получаемого водорода ис

пользуют в химической промышленности при получении аммиа

ка, хлороводорода и соляной кислоты, а также метанола. В 

пищевой промышленности водород используют для гидрирова

ния растительных масел при получении маргарина (твердого пи

щевого жира). 

Водород используют для получения редких металлов из их 

оксидов (Мо, W), а также особо чистых металлов (Cu). 
Водород используют также для получения высоких темпера

тур. Кислородно-водородным пламенем режут и сваривают туго

плавкие металлы, плавят кварц и другие тугоплавкие материалы. 

Экзотермическую реакцию соединения атомарного водорода в мо

лекулу используют для т.н. атомарно-водородной сварки метал

лов (атомарный водород при этом получают, пропуская ток водо

рода через электрическую дугу, атомы соединяются затем на 

поверхности металла в молекулы Н2 , нагревая поверхность ме

талла до 3500°С). 

Изотопы водорода - дейтерий и тритий - используют в атом

ной энергетике (термоядерное горючее). 

Смесью водорода с гелием обычно заполняют шары-зонды и 

аэростаты. 
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Существенную часть водорода (около lOo/o) используют в неф
тяной промышленности для очистки нефти от соединений серы 

(их гидрируют и затем удаляют). 

Жидкий водород используют в качестве ракетного топлива. 

1.2. Вода 

Наиболее распространенным соединением водорода являет

ся вода ~ оксид водорода Н20. Общие запасы воды на Земле со
ставляют около 1360 млн. км3 • Большая часть воды (97 ,4°/о) со
средоточена в океанах и морях. Доля пресной воды - 2 ,6 (Уо от всех 
запасов воды. Из этой воды большая часть малодоступна (ледяные 

массивы Южного и Северного полюсов, снега, грунтовые воды) и 

только О, О 14 °/о всего влагозапаса планеты доступно людям (реки, 
озера, почвенная влага). Атмосфера содержит около 12 тыс. км3 

воды в виде пара. 

Круговорот воды в природе включает три основных потока: 

осадки, испарения и влагоперенос. 

Вода имеет огромное значение для всего живого на Земле. 

Более двух 'Гретей земной поверхности занято ею. Жизнь на Земле 

зародилась в воде, став первичной средой для эволюции Органи 
ческого мира. Вода входит в состав всех живых организмов: мас

совая доля воды в них составляет от 50 до 99% . 
Например, тело человека приблизительно на 70(Уо состоит из 

воды. Морская вода, где развивалась начальная жизнь, очень близ

ка по химическому сос'Гаву человеческой крови (см. Таблицу 13). 

Таблица 13. Химический состав (основные компоненты) воды 
Мирового океана и крови человека 

Химический . Доля: (вес. (Уо ) от суммы растворенных солей в · 
элемент 

воде Мирового океана крови человека 

хлор 55,0 49,3 

натрий 30,6 30,3 

кислород 5,6 9,9 

калий 1,1 1,8 

кальций 1,2 0,8 
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Чистой, без примесей, воды в природе практически не суще

ствует. Для получения чистой воды ее «перегоняют>); перегнан

ную воду называют дистиллированной. 

1.2.1. Физические свойства воды. 

Строение молекулы воды было подробно рассмотрено в Главе 

6.4. Здесь напомним, что в молекуле воды две полярные ковалент
ные связи Н-0 образованы за счет перекрывания двух одноэлек

тронных р-облаков ·атома кислорода и одноэлектронных в-обла
ков двух атомов водорода. За счет sр3-гибридизации орбиталей 
атома кислорода электронные пары располагаются на четырех 

равноценных орбиталях. Две связывающие электронные пары 

занимают две sр8-орбитали атома кислорода, и еще две орбитали 

заняты двумя н~&-=ываюF= электро~;i:~и. 

Отталкивание между неподеленными (несвязывающими) 

электронными парами приводит к уменьшению (по сравнению с 

тетраэдрическим. 109°28') угла между ковалентными свnзями 
н~о в молекуле воды до 104°5'. Таким образом, молекула воды 

имеет уrловое строение; в молекуле четыре nолюса зарядов: два 

отрицательных полюса приходятся на две неподеленные пары 

электронов атома кислорода и два положительных сосредоточены 

на двух атомах водорода (поскольку кислород более электроотри

цателен, чем водород): 

о.. о+ 
о- оО-Н 

Jio+ 
Поэтому молекула воды представляет собой диполь, положи

тельно и отрицательно заряженные полюсы которого пространст

венно разделены(µ = 1,85). 
Строение молекулы воды позволяет объяснить многие ее 

свойства, в частности, структуру и меньшую, по сравнению с 

жидкой водой при 4°С, плотность льда. Это редкое свойство воды 

объясняется наличием водородных связей между молекулами 

воды, приводящим к образованию ассоциатов (Н20)х: в состоянии 
парах= 1, при 0°С х = 3, при 4°С х = 2. Наличием водородных 
связей объясняется также аномально высокая температура кипе

ния воды в ряду Н20 - Н28 - H 2Se - Н2 Те, а также аномально 
высокая удельная теплоемкость (4,18 Дж/г •К). Температура 



пособие для nостуnающих в вузы 191 

плавления воды tпл =О С, температура кипения t._ю 1 = 100°С, мак-
. 3 . 

симальная плотность (4°С)р = 1 г/см . 

Полярность молекулы воды и относительно малые ее размеры 

приводят к тому, что вода является весьма полярным растворите

лем, очень хорошим для веществ с ионным или полярным кова

лентным типом связи. Электролиты в воде диссоциируют на 

ионы; растворение и диссоциация веществ в воде сопровождается 

их гидратацией (образованием оболочеl{. из молекул воды у час

тиц растворенного вещества). 

1.2.2. Химические свойства воды 

1. Взаимодействие с активными металлами (стоящими в 
электрохимическом ряду напряжений левее водорода): 

- на холоду со щелочными металлами 

2Na +2Н20= 2NaOH + H 2 f +Q 

- при нагревании (с менее активными; при проведении реак

ции с Al его необходимо очистить от окисной пленки): 

2. Взаимодействие с кислотными и основными оксидами (щелоч
ных и щелочноземельных металлов): 

Р 20 5 + 3Н20 = 2Н3РО4 

ВаО + Н~О = Ва(ОН)2 

В этих реакциях проявляется амфотерность свойств во

ды - она может выступать как в роли кислоты, так и в роли 

основания. 

3. Взаимодействие воды с солями может приводить к образова
нию гидратов (в кристаллах солей такую воду называю'! крис

таллизационной, а соли - кристаллогидратами) либо к гидро

лизу солей (см. Главу 16.4), приводящему к их полному 
разложению: 

СоС12 -+- 4Н2О - СоС12 • 4Н20 

Al2S3 + 6Н2О = 2Al(OH)at + 3H2Si 
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Способность некоторых веществ к образованию кристаллогид'

ратов широко применяют для связывания воды - такие веще

ства используют в качестве осушителей, например: 

H 2S04 + Н20 = Н2804° • Н20 

NaOH + Н20 = NaOH • Н20 

1.3. Пероксид водорода 

Еще одно соединение водорода с кислородом, помимо воды, -
пероксид водорода, Н202 • Пространственное строение молекулы 

Н202 представлено на рис. 30. 
В обычных условиях пероксид водорода - бесцветная, чуть 

голубоватая сиропообр<iзная жидкость. Молекулы Н202 сильно 
ассоциированы за счет образования водородных связей (больше, 

чем молекулы Н20, у которых на каждый атом кислорода прихо
дится два (а не один, как в молекуле Н202) атома водорода). Поэ
тому пероксид водорода - более плотная и вязкая, чем вода, 

жидкость (ее плотность около 1,5 г/см3) с большей температурой 
кипения (150,2°С). Замерзание Н202 сопровождаете.я сжатием, 
белые кристаллы Н202 плавятся при температуре - О,5°С. С водой 
Н202 смешивается в любых соотношениях (а- также со спиртом). 
Попадание па кожу крепких растворов Н202 вызывает появление 
ожогов. 

В молекуле Н202 два атома кислорода связаны между собой 
весьма непрочной связью, что приводит к неустойчивости моле

кулы. Чистая Н202 и ее концентрированные растворы способны 
разлагаться на свету со взрывом на воду (более устойчивое соеди

нение) и атомарный кислород, поэтому обычно используют ее 

водные растворы - 30о/о (т.н. «пергидроль,>) и 3(Уо. Разложение 

Н202 ускоряется в присутствии катализатора (Mn02 и др.): 

2Н202 = 2Н20 + 0 2 

Рис. 30. Пространственная струк-

Получают пероксид водорода 

обычно из пероксида бария (Ва02 ), 

действуя на Вв.0 2 раабавленной 
серной кислотой: 

ВаО2 + H2S01 раа~.= BaS04 i + Н2О2 

А также взаимодействием с 

водой надсерной кислоты: 

тура молекулы Н2О2. H2S20 8 + 2Н20 = 2H2S04 + На02 
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В химических реакциях Н202 проявляет себя как сильный 
окислитель (наиболее характерно) и как восстановитель (в при

сутствии более сильного окислителя), а также проявляет очень 

слабо выраженные кислотные свойства. 

Как слабая двухосновная кислота Н202 может диссоцииро
вать по схеме: 

I ступень 

11 ступень 

Однако по второй ступени Н202 практически не диссоциирует. 
При взаимодействии Н202 с гидроксидами некоторых метал

лов образуются соответствующие пероксиды, которые следует 

рассматривать как соли пероксида водорода, например: 

Ва(ОН)2 + Н20 2 ~ Ва02 + 2Н20 

Пероксидная группировка в подобных реакциях сохраняется. 

В отличие от нормальных оксидов, пероксиды взаимодейст

вуют с кислотами с образованием пероксида водорода (см. выше), 

а не воды. 

Если атомы водорода в пероксиде замещены на радикалы кис

лотного характера, то получаются надк:ислоты - кислоты, 

имеющие в молекуле пероксидную группировку: 

0-Н 
1 
0-Н 

пероксид 

водорода 

0-Na 
1 
0-Na 

пероксид 

натрия 

пероксид 

бария 

0-SОзН 
1 
о-sо,н 

над серная 

кислота 

Окислительные и восстановительные свойства пероксида ~о

дорода зависят от характера среды (подробно этот вопрос рассмот

рен в Главе 10.2). 

Применение пероксида водорода основано главным образом 

на его окисляющем действии. Схематически окислительный рас

пад Н202 может быть представлен следующим образом: 

Н-0 
\---... 

Н-0 

Большую часть производимого пероксида водорода использу

ют длл отбеливания различных материалов, которое проводят 

обычно в очень разбавленных водных растворах Н202 (0,1-1 %) ). В 
медицине 3ryo раствор Н202 используют как дезинфицирующее 
средство. Преимуществами Н202 по сравнению с другими окисли-
7 - 7134 Максименко 
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телям:и являются «мяrкость>) действия и безвредность продуктов 

восстановления. Очень концентрированные (80(Х) и.выше) водные 

растворы Н202 используют как окислители ракетных топлив, для 
получения перекисных соединений, для инициирования процес

сов полимеризации и т .д. Кроме того, Н202 используют для рес
таврации картин, потемневших от времени из-за образования 

сульфида свинца (II): если при написании картины были исполь
зованы свинцовые белила -- карбонат свинца (II}, то со временем 
он взаимодействует с сероводородом, содержащимся в воздухе: 

РЬСО3 -г H 2S = PbS + СО2 i + Н20 
черный 

и картина темнеет. 

При обработке поверхности картины раствором Н202 черный 
сульфид свинца (II) превращается в белый сульфат свинца (II) по 
реакции: 

-2 -] +6 -2 

PbS + 4Н202 = PbSO t + 41120 



2 

F 9 

Фтор 

18,998 

2s22p5 

Галогены. Галогеноводороды. 

Галогениды. Кислородсодержащие 
соединения галогенов 

2.1. Галогены 

Cl 17 Br 35 1 53 

Хлор Бром Иод 

35,453 79,904 126,904 

3s2Зр5 4s 24p5 5s25p5 

At 85 

Астат 

209,987 

6s26p5 

2.1.1. Общая характеристика 

Главную подгруппу VII группы периодической системы 
Д.И.Менделеева образуют р-элементы фтор, хлор, бром, иод и 

астат; их общее название - rалогены. Все они, кроме астата, 

встречаются в природе. Их природные изотопы 19F, 35Cl, 37 Cl, 79Br, 
81Br, 1271. Астат был получен искусственным путем в 1940 г., он 
радиоактивен и пока мало изучен (по-гречески астатос - неустой

чивый; продолжительность жизни самого устойчивого 210 At 
около 12 часов). Существование астата было предсказано 
Д.И.Менделеевым. Строение внешнего уровня электронной обо

лочки атомов галогенов описывается формулой: ns2np5
• Сходство 

в строении валентного уровня электронной оболочки атомов гало

генов определяет и сходство свойств галогенов; различ.ие в их 

свойствах объясняется усложнением строения электронной обо

лочки с увеличением заряда ядра атомов. Действительно, увели

чение числа заполняемых электронных уровней приводит н уве

личению атомных радиусов и удалению валентных электронов от 
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Таблица 14. Свойства элементов подгруппы галогенов 

Свойства ФторF ХлорСl БромВr ИодI АстатАt 

1. Порядковый 9 17 35 53 85 
номер 

2. Радиус атома, нм О.072 О.099 О.114 0,133 0,150 

3. Энергия иониза- 17,42 13,01 11,84 10,45 9,2 
ции атома, эВ 

4, Относительная 4,0 3,0 2,8 2,5 2,2 
электроотрица-

тельность 

5. Степень окисле- -1 -1; +1; -1; +l; -1; +1; -1; +1; 
ния в соединениях +3; +5; +3; +5; +3; +5; +3; +5; 

+7 +7 +7 +7 

ядра. Соответственно в ряду F - Cl - Br - I - At с увелттчением 
атомных радиусов падает величина энергии ионизации атомов и 

относительная электроотрицательность (см. Таблицу 14). 
На валентном уровне атомов 7 электронов, т.е. для достиже

ния конфигурации инертного газа не хватает одного электрона. 

Действительно, наиболее характерная степень окисления атомов 

галогенов равна -1, поскольку атомы галогенов легко присоеди
няют один электрон (соединения с металлами и водородом). С 

другой стороны, наличие 7 валентных электронов по3воля:ет ато
мам галогенов проявлять в соединениях положительные степени 

окисления: +1, +3, +5 и +7. Единственный галоген, никогда не 
проявляющий положительной степени окисления, - фтор, 

самый электроотрицательный из всех элементов. Валентный уро

вень его электронной оболочки расположен на самом маленьком 

(из всех галогенов) расстоянии от ядра; кроме того, атом фтора не 

располагает свободными электронными орбиталями: 9F 
s22s22p5

• Поэтому степени окисления фтора в соединениях либо О 
(в молекуле F2), либо-1. 

Атомы остальных галогенов (помимо фтора) имеют вакант

ные орбитали на внешних уровнях своих электронных оболочек. 

Для хлора, например, строение валентной электронной оболочки 

выражается схемой: 

"с1 1П1 ITTIYШJ :::ТI"Г::О 
3s 3р 3d 
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В возбужденном состоянии электроны валентного уровня 

могут занимать вакантные орби'!'али d-подуровня (их пять). Рас

париванИ:е эледтронов даждой орбитали приводит к увеличению 
валентности на две единицы. Количество свободных орбиталей 

позволяет распарить все 7 валентных электронов, следовательно, 
хлор и его электронные аналоги могут отдавать на образование 

ковалентных связей 1,3,5 или 7 неспаренных электронов. Выс
шая степень оttисления хлора, брома и иода в соединениях +7. 

Все галогены - типичные неметаллы. В соединениях с атома

ми других нем-еталлов галогены образуют полярные ковалентные 

связи, их связи с наименее электроотрицательными элементами 

(металлами)~ ионные. 

С ростом заряда ядра (и, соответственно, с ростом атомного 

радиуса) сродство к электрону у атомов галогенов уменьшается. 

Соответственно и уменьшается окислительная активность в ряду 

F-At: 

увеличение восстановительных свойств 

F CI Вг I At 
увеличение окислительных свойств 

В периодах галогены являются самыми электроотрицатель

ными элементами с самыми высокими (в пределах периода) вели

чинами сродства к электрону. 

Молекулы галогенов двухатомны Hal2 , в них каждый из ато
мов отдает по одному несriаренному р-электрону на образование 

ковалентной неполярной связи: 

1н8.1· + ·н8.11----1н8.11н3-11 

Длина связи Hal-Hal в молекуле увеличивается с ростом 
атомного радиуса галогена от 0,142 нм в молекуле F 2 до 0,267 нм 
в молекуле 12 (см. Таблицу 15). Энергия связи Hal-Hal уменьша
ется в ряду Cl2 > Br 2 > I 2• Это объясняется тем, что с увеличением 

длины связи в молекуле уменьшается электростатическое притя

жение между атомами. Однако величина энергии связи в молеку

ле F2 выпадает из общего ряда - она не больше, а существенно 

меньше, чем в молекуле Cl2 • Поскольку размер атомов фтора срав

нительно мал, их несвязывающие электронные пары взаимно от

талкиваются, что приводит к ослаблению связи F-F и ее невысо
кой прочности. С другой стороны, усилению связи в молекулах 

Cl2 , Br 2 и F 2 способствует, возможно, вклад донорно-акцепторного 

взаимодействия между атомами; один из атомов может предо

ставлять свои свободные орбитали валентного слоя для электрон-
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' 
Таблица 15. Длины и энергии связи Hal-Hal в молекуле Hal 2 • 

Длина связи в молекуле, нм Энергия связи, кДж/моль 

F, О.142 159 

Cl2 0,199 239 

Вг2 0,228 190 

!2 0,267 149 

ных пар, находящихся на валентном слое другого атома. В резуль

тате возможно некоторое смещение электронной плотности, при

водящее к усилению прочности связи между атомами в молекуле 

С12 , Br2 и12 • Эта гипотеза, однако, нуждается в дальнейших дока

зательствах. 

3s Зр 3d 

[fJ] [ll]t[fJ i 1~ 
i ' i 1 • i i 

D.._Ш l iIJП.JfII iП1 
3d 3р 3s 

Величины длин и энергии связей в молекулах галогенов пред

ставлены в Таблице 15. 

2.1.2. Распространенность в природе 

Все галогены химически весьма активны, в свободном состо

янии в природе они не встречаются. Г~огены существуют в виде 

солей в земной коре или в виде ионов в морской воде. HCl и HF 
входят в состав вулканических газов. Среднее содержание фтора 

и хлора в земной коре составляет около О,02<Х1 (атомных), бро

ма - 3 • 10-51Х1 и иода - 4 • 10- 6 о/". 
Основная масса фтора распылена по различным горным по

родам, важнейшей из которых является минерал флюорит или 

плавиковый шпат - CaF 2 • Человеческий организм содержит 

фтор в основном в составе зубов (0,01 ix1) и костей. Фтор входит в 
состав зубной эмали (ее состав близок к формуле Ca5F(P04 ) 3). Рас

творимые соединения хлора (в основном NaCl и KCl) на протяже
нии многих миллионов лет вымывались из горных пород и скап

ливались в морях и океанах. Усыхание последних привело к 

образованию мощных залежей NaCl во многих местах земного 
шара. Содержание хлора в морской воде в среднем составляет 
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около 1,8 вес. о/о; человеческий организм содержит 0,25 вес. о/о 

хлора. Хлор входит также в состав таких минералов, как сильви

нит - mKCl • nNaCl, карналлит-КСI · MgCl2 • 6Н20, каин.ит
Мg804 • KCl • 3Н,О и других. 

Основными источниками промышленного получения бро.ча 

являются воды некоторых соляных озер (0,01-0,5о/о атомн. Br) и 
морская вода (ок: О, 7 • 10-2 Br). Бром содержится также в виде 
примесей бромистых соединений в природных месторождениях 

калийных солей и в буровых водах нефтеносных районов (O,Ol
O,l 1Yo Br). 

Основными источниками промышленной добычи иода явля

ются буровые воды (0,3 • 10-30/о I} и зола морских водорослей (в 
морской воде 4,5 • 10-30/о I). Иод имеет огромное значение для 
нормальной жизнедеятельности организма человека, т.к. входит 

в состав тироксина - гормона щитовидной железы, определяю

щего 'общий темп окислительных процессов в организме. Суточ

ная потребность человека в иоде составляет 100 мг в день; недо
статок его может приводить к тяжелым последствиам. 

2.1.3. Получение галогенов 

1. Свободный фтор получают электролизом расплавов фтористых 
соединений, при этом фтор выделяется на аноде по схеме: 

2F- - 2e-2F-F,! 

Электролитом служит обычно смесь KF · 2HF; процесс прово
дят при 100°С в стальных электролизерах со стальным катодом 
и угольным анодом. 

2. В условиях лаборатории хлор обычно получают действием 
Mn02 или KMn04 на соляную кислоту: 

2KMn04 + 16HCI = 2КС1+2MnC12 + 5Cl2 t + 8Н20 

Иногда для полученl'iя 'хлора в лаборатории используют другие 
сильные окислители, например, РЬ02 , КС103 или K 2Cr20 7• 

3. Промышленный способ получения свободного хлора основан на 
электролизе расплава (tпл. = 801°С) NaCl (этот способ позволяет 
получить свободный хлор на аноде и металлический натрий на 

катоде) или концентрированного раствора NaCl. При электро
лизе водного концентрированного состава NaCl на аноде выде
ляется хлор, а в прикатодном пространстве выделяется водород 
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и образуется NaOH (в этом случае NaOH называют каустичес
кой содой): 

2С\ -2е~С\21 анод 

катод 

Чтобы пространственно разделить получающиеся хлор и 

NaOH, анодное пространство отделяют от катодного асбестовой 
диафрагмой, не пропускающей молекулы Cl2 , но не препятст

вующей прохождению ионов. 

4. Поскольку более химически активные галогены вытесняют 
менее активные из растворов солей галогеноводородных кис

лот, этим пользуются при получении и ода и брома: 

MgBr2 + Clz = MgCl 2 + Br2 

2Nal + Br2 =2NaВr+12 

5. При получении иода из природных источников (буровые воды 
и водоросли) обычно используют сильные окислители в кислой 

среде; так же получают и бром в лабораторных условиях: 

2NaI + 2NaN02 +2H2S04 =12 +2№2804 + 2NOi + 2Н20 

бКВr + K2Cr20 7 +7H2S04 = 3Br2 I + CriS04)~ + 4K2S04 + 7Н20 

2.1.4. Физичес~ие свойства галогенов 

Некоторые физические свойства приведены в Таблице 16. 
Как видно из таблицы, с увеличением атомных радиусов в 

ряду F - Cl - Br - I увеличивается температура кипения и 
плавления соответствующих простых веществ, меняется их агре

гатное состояние; в нормальных условиях фтор и хлор - газы, 

бром - жидкость, иод - :кристаллическое вещество. В том же 

ряду увеличивается электрическая проводимость. 

Все галогены обладают резким запахом, все они токсичны, 

особенно фтор и хлор. 

Все галогены очень летучие, поскольку их молекулы связаны 

только слабым ван-дер-ваальсовым взаимодействием. 

При нагревании пода происходит его возгонка - испарение 

твердого вещества и образование кристаллов из пара, минуя жид

кое состояние. Это связано с тем, что тройная точка на диаграмме 

состояния иода соответствует температуре 116°С и давлению 90 
мм рт. ст. (0,132 атм). Следовательно, для получения жидкого 
иода необходимо соз,rtать такие условия, чтобы парциальное дав-
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Таблица 16. Свойства простых веществ подгруппы галогенов 

Свойства F2 Cl2 Br2 !2 

1. Температура -219,7 -101,0 -7,3 +113,6 
плавления, 0С i 

2. Температура -188,2 i -34,0 +59,2 + 185,5 
кипения, 0С 

3. Агрегатное газ газ жидкость твердое 

состояние вещество 

4. Цвет почти желто- красно- черно-

бесцветный, зеленый бурый серый, в 

сла~ый парах 

желто-зеле- фиолетовый 

ный оттенок 

5. Раствори- химически 1 объем Н2О плохо очень плохо 

масть в воде взаимодей- растворяет растворим растворим 

ствует 2,3 объема Cl2 35 г/л 0,Зг/л 
2F2 + 2Н2О = химическое 

= 4HF + 02 взаимодей-

ствие 

Cl.2 + Н2Оµ 
z='!" HCIO + HCl 

ление его паров превышало 90 мм рт.ст. - это достигается нагре

ванием достаточно большого количества кристаллов иода в колбе 

с узким горлом. 

ПоскольRу молекулы галогенов неполярны, все галогены хо

рошо растворяются в неполярных органических растворителях, 

таких, как четыреххлористый углерод и бензол. 

2.1.5. Химические свойства галогенов 

Все галогены являются сильными окислителями, окисли

тельная способность в р.чду галогенов уменьшается от фтора к 

иоду (см. выше). Самым сильным окислителем является, фтор. 

Действительно, связь в молекуле F 2 - самая слабая из всех моле-. 

кул галогенов (энергия связи F-F в молекуле F2 составляет всего 

159 кДж/моль). В то же время связь F в соединениях с другими 
элементами очень п-рочная (F - самый электроотрицательный из 

всех элементов и поэтому rтрочнее всех других атомов удерживает 

приобретенный дополнитэ.'Iьный электрон). Например, энергия 

связи H-F составляет 565 ~дж/моль. Это означает, что на разру-
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шение свя3и в молекуле F2 затрачивается значительно меньше 
энергии, чем ее выделяется при образовании связей фтора в новых 

соединениях. В результате Химическая активность фторft на

столько велика, что непосредственно фтор не реагирует только с 

гелием, неоном и аргоном, а также с 0 2, N 2 и алмазом. 

Рассмотрим химические свойства галогенов более подробно. 

Взаимодействие с металлами 

Фтор взаимодействует со всеми металлами без исключения~ 
однако взаимодействие часто ограничивается образованием плот

ной пленки фторидов на поверхности металлов, которая предо

храняет металл от дальнейшего разъедания. Поэтому Fe, Cu, Ni, 
Al и Zn на холоду практически устойчивы по отношению к F 2 в 

отсутствии воды. Многие мета.Ллы в атмосфере фтора самовоспла
меняются, выделяя значительное количество теплоты. 

Хотя хлор менее активен, чем фтор, и он является сильным 

окислителем, многие металлы горят в хлоре. Например, при всы

пании в банку с хлором (он тяжелее воздуха в 25 раз) порошка 
сурьмы возникает (<золотой дождь» и образуется белый дым 

(SbCl 3 ): 

2sь + зс1, ~ 2sьс1, + Q 

При полном отсутствии влаги Cl2 не взаимодействует с Fe, 
поэтому хлор хранят в стальных баллонах. 

Бром по химической активности приближается к фтору и 

хлору. И од значительно менее активен и взаимодействуете метал

лами только при нагревании, например: 

,, 
12 + 2Cu - 2CuI 

В общем виде взаимодействие металлов с галогенами описы

вается уравнением: 

nHal~ + 2Ме = 2MeHal" 

В большинстве случаев эта реакция экзотермическая 

(ЛН < О). Образующиеся галогениды металлов являются типич
ными солями. 

Взаимодействие с неметаллами 

Самый сильный из окислителей - фтор - реагирует даже с 

инертными газами с образованием соответствующих фторидов. 

Лучше всего изучены фториды ксенона: XeF 2 , XeF 4 и XeF 6 , они 

получаются при взаимодействии Хе с F 2 под действием электри

ческого разряда или УФ-облучения. 
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Непосредственно с кислородом и с азотом галогены не реаги

руют, однако при пропускании через смесь газов F2 и 0 2 тихого 

электрического разряда (смесь охлаждают жидким воздухом) 

удается получить оранжевые кристаллы дифтордиоксида F20 2 • 

F20 2 устойчив только при температуре ниже -80°С (при повыше

нии температуры разлагается на элементы). 

С большинством неметаллов фтор и хлор реагируют весьма 

энергично (например, кремний, фосфор и сера воспламеняются в 

газообразном фторе), бром менее химически активен (хотя с неко

торыми неметаллами, например фосфором, способен реагировать 

при обычных условиях), а иод взаимодействует только с некото

рыми неметаллами (не считая галогенов ~ см. ниже), и только 

при нагревании и обратимо. 

С уменьшением химической активности галогенов умень

шается теплота образования соответствующих галогенидов. 

Например: 

Si + 2F2 = SiF4 + 1615 кДж 

Si + 2Cl2 = Sitl4 + 662 кДж 

Si + 2Br2 = SiBr4 + 433 кДж 

Иод с кремнием не взаимодействует. Взаимодействие галоге

нов с неметаллами приводит к образованию галогенидов неметал

лов; взаимодействие галогенов с фтором (при нагревании) приво

дит к образованию фторидов галогенов (в них степень окисления 

хлора, брома и иода +1, фтора -1). В рол:И: восстановителя высту
пает элемент с меньшей электроотрицательностью: 

Cl2 + 28 = S2Cl 2 

2Р(оод.J + 5С12 = 2PCJ,, 

о о t +l -1 

Hal2 + F2 - 2Hal F 

При взаимодействии галогенов между собой образуются ин· 

тергалогены, например: 

12 + 3Cl2 = 2ICI3 

Все соединения такого типа сравнительно малоустойчивы и 

чрезвычайно реакционноспособны. 

Рассмотрим взаимодействие галогенов с водородом. 

Реакция водорода с фтором проходит обычно со взрывом даже 

в темноте и при охлаждении: 

Н2 + F2 = 2HF + 547 кДж 

Температура бесцветного пламени, возникающего при взаи

модействии Н2 с F2 , достигает 4500°С. 
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Взаимодействие хлора с водородом при обычных условиях 

протекает крайне медленно: 

Н2 + Cl2 = 2НС1+187 кДж 

При нагревании смеси газов или сильном ее освещении (пря

мой солнечный свет) реакция сопровождается взрывом, посколь

ку протекает по цепному механизму. На первой стадии реакции 

молекула хлора диссоциирует на а то мы за счет энергии облучения 

(фотонов) или нагревания: 

Cl2 +hv=c1· +с1· 

Затем атомы хлора взаимодействуют с молекулами Н2 с обра
зованием HCl и атомарного водорода. При этом возникает цепь 
последовательных реакций, на каждой стадии которых возника

ет частица - инициатор следующей стадии процесса: 

с1· +Н2=НСI+н· 

н· + Cl2 = HCI ·~ с1· 

Огромную роль в установлении механизма цепных реакций 

сыграл выдающийся русский ученый И.И.Семенов (лауреат Но

белевской премии 1956 г.). 
Бром реагирует с водородом только при нагревании: 

' Br2 + Н2 - 2НВг + 73 кДж. 

Реакция иода с водородом эндотермическая, происходит 

только при сильном нагревании и обратимо: 

;:150-400° 
12 + Н2 =======" 2HI - 53 кДж 

В3аимодействие со сложными веществами 

От водородных соединений других элементов галогены спо

собны отнимать водород, например: 

H2S + Br2 = HBr + S 

Фтор разлагает большинство оксидов с вы;теснением кисло

рода. 

Рассмотрим взаимодействие галогенов с водоil (оксидом водо

рода). Фтор реагирует с водой со взрывом, вытесняя из молекулы 

Н20 атомарный кислород: 

F2 + Н20-- 2HF+O+ Q 

Атомы кислорода взаимодействуют друг с другом (с образова

нием 0 2), а также с молекулами Н20 и F 2 с образованием перокси

да водорода, оксида фтора F 20 и озона, например: 
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3F2 + ЗН,О = F20 + 4HF + Н202 

F 20 - бесцветный газ с запахом, похожим на запах озона, 
является сильнейшим окислителем и очень ядовит. 

Взаимодействие хлора и брома с водой проходит по реакции 

диспропорционирования: 

о -l +1 

Hal2 + Н20 :µ: HHal + HHalO 

Образующаяся 'смесь веществ называется <rхлорной•> или 

<(бромной)> водой; иод в воде практически не растворяется и не 

взаимодействует с ней, поэтому (<иодной& воды не бывает. 

Аналогично галогены взаимодействуют с растворами ще

лочей: 

о _, -1 -1 -2 

2F2 + 2Na0H 2NaF + Н20 + F20 

о 

Cl2 + 2NaOH 
на холоду 

-1 -1 

NaCI + NaClO + Н20 

о i -1 +5 

3Cl2 + 6NaOH ------+- 5NaCl + NaC103 + 3Н20 

Для иода и брома: 

о -1 -5 

3На12 + 6Na0H 5NaHal + N аНа103 + 3Н20 

Поскольку реакционная способность галогенидов в ряду от F 2 
до 12 падает, более активные галогены способньt вытеснять 

менее активные из растворов галогеноводородных кислот и их 

солей. 

Cl2 + 2HBr = 2HCl + Br2 

Cl2 + MgBr2 = MgCI2 + Br2 

2KI + Br2 = 2KBr + 12 

Иод может проявлять в реакциях восстановительные свойст

ва, например: 

о '1 +5 -1 

12 + 5НС10 + Н20 2НЮ, + 5НС! 

В практической химии широко используется способность га

логенов присоединяться к непредельным соединениям по крат

ным связям, частО для этого используют бром как наиболее •мяг

кий• реагент: 

Н2С=СН2 + Br2 - CH2Br-CH2Br 
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2.2. Галогеноводороды 

Галогеноводородами называют соединения водорода с галоге

нами, общая формула галогено:водородов HHal. Связь H-Hal ко
валентная полярная, с увеличением атомного радиуса галогена 

полярность связи уменьшается, т.к. уменьшается разница 

электроотрицательностей атомов водорода и галогена: 

уменьшение полярности связи H-Hal 

HF НС! HBr Н1 

В том же ряду падает энергия связи HHal (см. таблицу 17). 
Все галогеновОдороды, кроме фтороводорода, в нормальных 

условиях представляют собой бесцветные газы с резким запахом, 

легко смешивающиеся с водой (см. Таблицу 17). Фтороводород -
бесцветная, подвижная и легколетучая жидкость. Аномально вы

сокая температура кипения фторида водорода (как и другие отли

чия его свойств от свойств остальных галогеноводородов) объяс

няется ассоциированностью его молекул за счет образования 

водородных связей (см. Главу 6. 7). Высокая полярность молеку
лы HF (µ = 1,91) и склонность к образованию водородных связей 

делают жидкий HF прекрасным высокополярным растворите
лем. Растворы воды и солей в жидком HF хорошо проводят элект
рический ток благодаря диссоциации этих веществ, например: 

Н20 + 2HF ;µ Н30- + HF2 

KN03 + 2HF ~ HN03 +К+ + HF2 

Таблица 17. Свойства галогеноводородов 

Галогеноводород 

HF НС! HBr 

Температура 20 -85 -67 
кипения, 0С 

Энергия связи 562 431 366 
H-Hal, кДж/моль 

Растворимость в смешивает- 500:1 600:1 
воде,0°С сявлюбых 

пVнна1: 1 Vн2о соотноше-

ниях 

Межъядерное 0,92 1,28 1,41 
расстояние, А 

Н1 

-35 

299 

450:1 

1,62 



пособие для поступающих в вузы 207 

Гидрофторид ион HF2 имеет линейную структуру с атомом 
водорода в центре. Тенденция к образованию иона HF2 является 

характерной особенностью фтореводоррда, во многом определяя 

уникальность его свойств. 

В промышленности HF и HCl пuJiучают действием концентри
рованной Н2804 на твердые галогениды по реакции: 

2HFi +Са804 

Этот метод не используют для цолучения HBr и HI из-за окис
ления их серной кислотой. 

Хлороводород получают также прямым взаимодействием 

(сжиганием) простых веществ: 

' Cl2 +H~ ............... 2HCl+Q 

Этот процесс используют в промышленности для получения: 

соляной кислоты HCl (см. ниже). Температура пламени при горе
нии водорода в хлоре достигает 2200°С. 

Бромид и иодид водорода получают гидролизом соответству

ющих галогенидов фосфора по схеме: 

PHal3 + 3Н20 = И:JРО.~ + ЗННаl t 

Необходимые галогениды фосфора получают по реакции 

красного фосфора с иодом или бромом, например: 

2Р + 3Br2 = 2PBr3 

При растворении галогеноводородов в воде образуются рас

творы соответствующих галогеноводоридных кислот (см. табли

цу 18). 
Из таблицы хорошо видно, что все галогеноводородные кис

лоты, кроме плавиковой, относятся к числу сильных: они д_иссо

циируют в воде почти полностью по схеме: 

HHal + Н20 = Н30' + НаГ 

Сила кислот увеличивается в ряду 

увеличение силы кислоты 

HF HCI HBr Н1 

Плавиковая кислота мало диссоциирована в воде из-за обра

зования более прочных водородных связей между молекулами 

HF; это слабая кислота. 
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Таблица 18. Названия галогеноводо:Родных кислот и их солей 

Название Название Константа Степень 

кислоты соли диссоциации диссоциации в 

кислоты 0,1 А: растворе, 
. о;;, 

HF фтороводородная 1 фторид 6,7·10 4 8,0 
(плавиковая) 

НС! хлороводородная хлорид 1. 107 92,6 
(соляная) 

HBr бромоводородная бромид 1·109 93,5 

В химических реакциях галогеноводородные кислоты прояв

ляют все свойства сильных кислот: взаимодействуют с металла

ми, стоящими в ряду напряжений левее водорода (и не взаимодей

ствуют с остальными), с оксидами и гидроксидами металлов, с 

некоторыми основаниями Jiьюиса и солями, напрщмер: 

Mg + 2HCl = MgC12 + Н2 t 

FeO + 2HBr = FeBr2 + Н20 

Аl(ОЩ, + ЗН! ~ All, + ЗН,0 

l\1g(HC03 ) 2 + 2HCl = MgCl~ + 2СО2 ; + 2Н20 

BF3 + HF = HBF4 

Поскольку в галогенид-ионах атомы галогена проявляют 

максимально возможную отрицательную степень окисления -1, 
то в окислительно-восстановительных реакциях кислоты типа 

HHal могут только окисляться. Восстановительная активность в 
ряду Cl- - Br - I- повышается. Например, иодоводородную 

кислоту молекуля:рный кислород окисляет даже при комнатной 

темп_ературе, с бромоводородной реагирует медленнее, а соляную 

кислоту не окисляет совсем. Для окисления соляной кислоты 

нужны более сильные окислители, такие, как Mn02 , KMn04 и др. 

2KMn04 + 16HCI = 2MnC12 + 2КС1 + 5Cl21 + 8Н~О 

мn+7 +se=мn+2 12 
2сг -2·1е~с1! 15 

2KMn04 + lOKI + 8Н2804 = 2Mn804 + 512 1+6К2804 + 8Н20 

Именно тот факт, что HI и HBr являются сильными восстано
вителями, делает невозможным их получение из твердых галоге-
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нидов действием концентрированной H2S04 (как в случае HCl и 
HF). Ион Br- восстанавливает Н2804 До 802, еще более <;ильный 
восстановитель I- - до H 2S: 

-1 +6 о +4 

2KBr + 2Н~.1 конц. = К2804 + Br2 + 802 ~ + 2Н20 

-1 +б о -2 

BKI + 5H2S04 К01Щ. = 4K2S04 + 4121 + H2S t + 4Н2О 

Особое место в ряду галогеноводородных кислот занимает 

плавиковая кислота, обладающая некоторыми, только ей прису

щими свойствами. 

Во-первых, благодаря склонности к образованию ионов HF;, 
обусловленной исключительно сильными водородными связями, 

плавиковая кислота образует два ряда солей - средние (напри
мер, KF) и кислые (типа KHF 2). Для HF вообще характерно при
соединение к фторидам активных металлов. Продукты имеют, 

по-видимому, строение, отвечающее формуле K[F(HF)] с водород
ными связями между ионом F- и молекулами HF; эти соединения 
обычно легко кристаллизуются и плавятся без разложения. 

Второй отличительной особенностью плавиковой кислоты яв

ляется ее взаимодействие с оксидом кремния (IV), при этом обра
зуется газообразный фторид кремния: 

Si02 + 4HF = SiF4 t + 2Н20 

Si02 + бНF_ = H2SiF6 + 2Н20, т.к. 2HF + SiF4 = HiSiF6 

Поэтому плавиковую кислоту следует получать и хранить не 

в стеклянной, а в пластиковой посуде. Работа с плавиковой кис

лотой требует исключительной аккуратности, т.к. при попадании 

на кожу она вызывает плохо заживающие язвы. 

2.3. Галогениды 

Все галогениды металлов являются солями - тугоплавкими 

кристаллическими веществами с ионным типом связи Me-Hal. 
Галогениды неметаллов могут быть газами, жидкостями или лег

коплавкими твердыми веществами, для них характерен поляр

ный ковалентный тип связей. 

Исключая галогениды серебра и свинца, все галогениды ме

таллов хорошо растворимы в воде. Исключением являются также 

фториды: AgF хорошо растворяется в воде, а фториды таких ме
таллов, как Са, Mg, Sr и др" нерастворимы. В ряду хлориды -
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бромиды - иодиды растворимость малорастворимых солей 

уменьшается. 

Поскольку галогениды (кроме AgF) серебра малорастворимы, 
то реакцию типа: 

Ag" +На!- ~AgнaU 

используют как качественную реакцию на галогенид-ионы. Ха

рактерными особенностями образовавшихся осадков галогенидов 

являются следующие. 

1. AgCl - творожистый осадок белого цвета, растворимый вам

миаке: 

Подкисление раствора приводит к разрушению комплекса и 

выпадению осадка AgCl: 

[Ag(NH"),]CI + 2HNO, ~AgC!I + 2NH,NO, 

2. AgBr - желтовато-белый осадок, быстро темнеет на свету. 

3. Agl - осадок желтого цвета . 

. Характерной особенностью галогенидов серебра является их 
неустойчивость на свету. 

"' 2AgHal ~в. ---- 2Ag тн. + На12 t 

Разложение под действием солнечного света бромида серебра 

(наиболее чувствительного среди других галогенидов) лежит в 

основе черно-белой фотографии. AgCl и Agl также используются 
как светочувствительные материалы. 

2.4. Кислородсодержащие соединения 
галогенов 

Кислородсодержащие соединения известны для всех галоге

нов. Самый электроотрицательный из элементов - фтор - про

являет в соединениях с кислородом степень окисления -1. Из
вестно несдолько соединений фтора с кислородом, но в ·обычных 

условиях устойчив только дифторид кислорода (оксид фтора) 

OF2 • Его получают по реакции: 

2F2 + NаОНразб. = 2NaF + OF2 + Н2О 

Это сильнейший окислитель. При взаимодействии с водяным 

паром при нагревании OF2 взрывается: 
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Таблица 19. Оксиды галогенов и соответствующие кислоты 

Галоге- Класси- Соединения галогенов со степенью окисления 

ны фикация 

соеди-
+1 +3 +4 +5 +7 

нений 

С\2 оксид Cl20 - Cl02 - Cl201 

кислота нею НСЮ2 - НС Юз нею, 

соль NаСЮ NaCl02 - NaClOз NaCl04 

Br, оксид Br20 - Br02 - -

кислота HBrO HBro2'~ - НВrОз HBr01 

соль NaВrO NaBr02 * - NaBrOз NaBr04 

12 оксид I20** - I02 1205 -

кислота ню ню2 - HI03 HI04 

соль NaIO NaI02 * - NaIOз NaI01 

* - ионы Br02 и 102 очень неустойчивы. 
** - известен только в ФО:Рме соединения с пиридином: 120 • 4C5H 5N 

' OF2 + н~о_ПRР - 2нF + 0 2 + Q 

В воде OF 2 почти не растворяется; отвечающая этому оксиду 

кислота (HOF - фторноватистая) и ее соли не получены. 

Остальные галогены проявляют в соединениях с кислородом 

(вторым по электроотрицательности элементом) положительные 

степени окисления - от + 1 до +7 (по числу валентных электро
нов). Почти все известные кислородсодержащие соединения гало

генов (типичные приведены в Таблице 19) получены косвенным 
путем. 

Все оксиды галогенов являются более или менее неустойчи

выми, часто взрывчатыми соединениями. Как известно, их полу

чают при осторожном обезвоживании соответствующих кислот, 

например: 

CnCJ, 

2HCIO --- Cl20 + н~о 

eaci" 
2НС104 -- Cl20 1 + Н20 
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Таблица 20. Кислородсодержащие кислоты хлора 

Кислота Название Название солей Константа 

диссоциации 

нею хлорноватистая гипохлориты 2,8 · 10-8 

НСЮ2 хлористая хлориты 1,1·10-2 

НСЮз хлорноватая хлораты =1·101 

НСЮ4 хлорная перхлораты =1·1010 

Оксиды брома можно получить, пропуская тлеющий электри

ческий разряд через смесь газов, например: 

202 + Br2 

ЭЛ~1<~ричес1<ий 

разряд 

2вr02 

Реакцию проводят при сильном охлаждении, т._к. все оксиды 

брома устойчивы только при низких температурах. 

Наиболее важными из всех кислородсодержащих соединений 

галогенов являются соединения хлора. Рассмотрим их более по

дробно. 

Известны четыре кислородсодержащие :нислоты хлора общей 

формулы HCl011 , где п = 1-4. Константы диссоциации и названия 
:кислот и их солей приведены в таблице 20. 

Сила кислот резко увеличивается с увеличен.ием степени 

окисления атома хлора: если HClO является очень слабой кисло
той, то НС104 - одна из самых сильных из всех известных :кислот. 

Разница в силе кислот (т.е. в прочности связи Н-0) объясняется 

следующим образом. Чем больше атомов кислорода связано с ато

мом хлора. тем сильнее оттянута часть электронной плотности от 

атома Cl к атомам О и, следовательно, тем сильнее смещение 
электронной плотности связи Н-0 в сторону кислорода. Резуль

'l'атом является ослабление связи Н-0, поэтому хлорная кислота 

почти полностью диссоциирована в водных растворах. 

Окислительная активность в ряду к:ислотНСZО - HCl02 -

HCl03 - HClO 4, обусловленная окислительной способностью ато

ма галогена, увелич,ивается с увелич,ением степени окисления 

хлора. Однако в значительно большей степени окислительная ак
тивность кислот общей формулы HClO обусловлена тем, что при 
их разложении выделяется атомарный кислород - очень актив

ный окислитель. 

Устойчивость кислот в ряду от НС/О lC HCZ04 увеличивает

ся: HClO существует только в очень разбавленных растворах, а 



пособие для поступающих в вузы 213 

НС104 известна в безводном состоянии. Следовательно, в реаль
ных условиях - на свету, при комнатной температуре - окисли

тельная активность кислородных кислот хлора увеличивается в 

ряду от нею, к нею: 

усиление кислотных свойств 

нею нею, нею, нею, 

увеличение окислительной активности в 

реальных условиях 

И сама HClO, и ее соли - очень сильные окислители. В ряду 

HClO - HBrO - HIO устойчивость, окислительная актив
н,ость и кислотный характер уменьшаюп~ся. Иодноватистая 

:кислота даже обладает амфотерными свойствами. Все эти кисло

ты известны только в очень разбавленных растворах желтоватого 

или зеленоватого цвета. 

Распад HClO может идти тремя независимыми путями: 

1. под действием прямого солнечного света или катализаторов 

"' нею - неt+о 

2. в присутствии·водоотнимающих веществ 
CaCl 

2HClO ~ С120 + Н20 

3. при нагревании 

' знею - 2не1 + нею, 

Для соответствующих кислот брома и иода характерен распад 

по первому и третьему пути. 

НС103 и близкая к ней по свойствам HBr03 - сильные кисло

ты и энергичные окислители, известные тольI<о в растворах. HI03 
существует в виде кристаллов, ее кислотные и окислительные 

свойства выражены гораздо слабее. Растворимость солей кислот 

в ряду НС103 - HBr03 - HI03 обычно уменьшается, все они не 

являются окислителями в щелочных и нейтральных средах. 

Хлорная кислота НС104 может быть получена действием :кон
центрированной Н2804 на перхлорат калия: 

КС104 + H 2S04 конц. +"' KHS04 + НС104 

НС104 - бесцветная, дымящая на воздухе, взрывоопасная 

жидкость. Это самая сильная из всех неорганических кислот. 

Водные растворы ее вполне устойчивы и не обнаруживают окис

лительных свойств, соли ее в основном хорошо растворяю1'СЯ в 

воде. Аналогичные соединения для брома практически не изуче-
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ны, однако HI04 и ее соли - периодаты - изучены хорошо. HI04 
может быть получена электролизом раствора HIOa по схеме: 

__ '_-""_'_·,·~ю_._'"-'- HI0
1 

+ Н2 t 
ННОД lt<1ТOi\ 

КиGлотные свойства HI04 слабее, чем уНС104 , но значительно 

сильнее окислительная активность. Hl04 выделяют в виде бес

цветного кристаллогидрата HI04 • 2Н20. 
Среди разнообразных кислородных соединений хлора рас

смотрим наиболее известные (и широко применяемые) - диоксид 

хлора (С102), бертолетову соль - хлорат калия (КС103) и хлорную 
известь. 

С102 в нормальных условиях газ желто-бурого цвета, при тем
пературе ниже 10°С - жидкость красно-коричневого цвета с ха

раl\:терным запахом. С102 малоустойчив, взрывается на свету, при 
нагревании или контакте с окислителями, хорошо растворим в 

воде. Разбавленные растворы устойчивы в темноте, но на свету 

медленно разлагаются: 

Образующаяся хлористая кислота очень неустойчива и разла

гается по схеме: 

5Н:Сl02 = ЗНСIОн + Cl2 ·r + Н2О 

В лаборатории Cl02 получают по реакции: 

щавелевая 

кислота 

Промышленный метод получения Cl02 основан на реакции: 

И споль.зуют диоксид хлора в основном для отбеливания и сте

рилизации различных материалов (муки, бумажной массы и т.д.). 

Широко используется для отбеливания и дезинфекции хлор

ная (или белильная) известь, получаемая при взаимодействии 

хлора с «гашеной известью» - Са(ОН)2 : 

2С12 + 2Са(ОН)2 = Са(ОС1)2 + CaCI2 + 2Н20 

Реально продукт, получаемый хлорированием гидроксида 

кальция, является смесью соединений, образованных молекула

ми Са(ОС1)2 , CaCl2, Са(ОН)2 и кристаллизационной воды; фор
мально его состав выражают формулой Ca(Cl)OCl: 
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,......Cl сметанная соль -
Ca,0-Cl хлорид-гипохлорит кальция 

На воздухе хлорная известь медленно разлагается По схеме: 

2Ca(Cl)0Cl + СО2 = СаС12 + СаСО3 +С1201 

Бертолетову соль (КС103) получают при пропускании хлора 
через горячий раствор щелочи: 

3Cl2 +- 6КОН = КС103 + 5КС1 + 3Н20 

Малорастворимую КС103 высаживают охлаждением раство
ра. При нагревании бертолетова соль разлагается: 

' 4КС103 ---------- 3КС104 + KCI 

Смеси КС103 с гор:ючими веществами (серой, фосфором, 
углем) взрываются при ударе. Используют КС103 в основном при 
производстве спичек (в составе спичечной «головки» около 50 вес. 
0/о КС103 ) и в пиротехнике. 

2.5. Применение галогенов и их соединений 

Фтор применяют для приготовления охлаждающих жидкос

тей - фреонов (например, CC12F2). Жидкий фтор и его оксид F20 
используют как эффективные окислители в ракетных топливах. 

Соли фтора вводят в состав зубных паст для укрепления зубной 

эмали. Плавиковую кислоту используют для нанесения различ

ных надписей на стекло, а также для удаления песка Si02 с метал

лического литья. 

Замена атомов водорода на атомы фтора в молекулах различ

ных углеводородов приводит к созданию материалов, обладаю

щих совершенно уникальными свойствами. Это, например, теф

лон - политетрафторэтилен - (-CF2-CF2-)n, его получают 
полимеризацией тетрафторэтилена. Тефлон об-:rrадает очень высо

кой химической стойкостью, электроизоляционными свойства

ми и малым коэффициентом трения. Некоторые фторуглероды 

обладают аномально высокой способностью к растворению газов, 

в том числе 0 2 - на этом основано их использование в качестве 

кровезаменителей (т.н. ~голубая кровь>)). 

Хлор используют при получении соляной кислоты, для отбе

ливания бумаги и тканей, для получения отбеливающих и дезин-
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фицирующих веществ, для очистки воды. Хлорорганические про

дукты входят в состав лекарств, красок, пластмасс. Некоторые 

хлорорганические соединения используют в качестве растворите

лей (например, четыреххлористый углерод СС14 , дихлорэтан 

C2H4Cl2 и другие). 

Хлориды металлов используются человеком в различных 

сферах жи.знедеятельности. Например, хлориды алюминия: и 

ртути (AlCl3 и HgCl2) часто используют в органических синтезах. 

Разбавленный раствор HgCl2 (сулема) применяют как сильное 

дезинфицирующее средство. Безводный CaCl2 - прекрасный осу

шитель (кристаллогидрат - СаС12 • 6Н20). AgCl используют в фо
тОграфии. Наконец, поваренная соль - это хлорид натрия (NaCI). 

Бром широко применяют в органическом синтезе. Бромид 

серебра используют в кино- и фотопромышленности. Бромиды 

используют в медицине в качестве успокаивающего средства. 

И од (в виде спиртового раствора 12 с добавлением водного 

раствора KI) широко используют в медицине. Иодид серебра Agl 
(как и АgВг) используют при изготовлении фотоматериалов. Еже

дневное потребление иодида (обычно - KI) необходимо для обес
печения нормальной жизнедеятельности человека (около 100 мг 
KI в день). 



3 Кислород. Изотопы кислорода. 
Оксиды и пероксиды. Озон 

3.1. Общая характеристика подгруппы 
кислорода 

о 8 s 16 Se 34 Те 52 

Кислород Сера Селен Теллур 

15,9994(3) 32,066(6) 78,96(3) 127,60(3) 

2s22p' 
2 . 

3s 3р 4s24p' 5s25p4 

Ро 84 

Полоний 

208,9824 

6s26p' 

Гдавную подгруппу VI группы периодической системы со
ставляют кислород, сера, селен, теллур (эти четыре элемента 

иногда называют «халькогенами;, - рождающими медь) и радио

активный полоний. Все эти элементы встречаются в природе, при

чем каждый из них имеет несколько природных изотопов. Ис

ключение составляет полоний: все его изотопы радиоактивны, а в 

природе встречается только один ~ 210Ро (продолжительность 
жизни около 200 дней). Природный селен состоит из шести изото
пов с массовыми числами 74 (0,9rYo), 76 (9,0°/ri), 77 (7,6°/о), 78 
(23,5о/о), 80 (49,8%) и 82 (9,2°А1). У теллура восемь природных 
изотопов, наиболее распространен 128Те (32,81) и 130Те (34,5(Уо ). У 
серы четыре стабильных изотопа 328 (95,02°А1 ), 338 (О, 75°/о ), 348 
(4,21 о/о) и 368 (0,02°/о ). Наконец, у кислорода три природных 
изотопа: 160 (99, 76о/о ), 170 (0,048°Ai) и 180 (0,192% ), все они ста
бильны. 

Все члены главной подгруппы VI группы - р-элементы, стро

ение валентного уровня их электронных оболочек отвечает фор-
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Таблица 21. Свойства атомов элементов подгруппы кислорода 

Элемент Радиус атома·, нм Энергия Относительная 

ионизации, эВ электроотрица-

тельность 

о 0,066 13,61 3,50 

s 0,104 10,36 2,50 

Se 0,117 .9,75 2,40 

Те 0,137 9,01 2,10 

Ро 0,164 8,43 1,76 

муле ns2np4
, причем по орбиталям валентные электроны распре

делены следующим образом: 

ns пр 

F11 ~-tror::: 

ПосRолъку атом кислорода не обладает свободными d-орбита

лями (строение его электронной оболочки ls22s22p4
), то в соедине

ниях он проявляет степень окисления +2 (в соединениях с фто
ром), О (в молекуле 0 2), -1 (в пероксидах) и в соединениях со всеми 
остальными элементами -2. 

Атомы остальных элементов подгруппы обладают ваRантны

ми d-орбиталями и потому в соединениях способны проявлять 

степень окисления -2, О, +2, +4 и +6 (за счет распаривания элек
тронов р и s-подуровней валентного уровня). 

Для завершения валентного уровня атомам элементов под

группы не хватает двух электронов, что определяет их окисли

тельную активность, которая резко падает с увеличением атомно

го номера элемента (и, соответственно, атомного радиуса - см. 

Таблицу 21) при переходе от н.ислорода н. полонию. 
Соответственно в ряду от кислорода к полонию усиливаются 

восстановительные свойства элементов. Кислород (второй 

после фтора по значению электроотрицательностей среди всех 

элементов) проявляет в реакц~ях со всеми элементами, кроме 

фтора, сильнейшую окислительную активность, это типичный 

неметалл. К неметаллам относят также серу; селен и теллур зани

мают по свойствам промежуточное положвние между rу~еталлами 

и неметаллами. В реакциях с сильными окислителями они высту

пают в роли восстановителей, в присутствии сильных восстанови

телей - в роли ОRислителей. Полоний проявляет свойства типич

ного металла. 
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В соединениях с водородом элементы подгруппы кислорода 

проявляют степень окисления -2, их общая формула H 2R: Н20, 
H 2S, H 2Se, Н2Те, а водные растворы их обладают свойствами сла
бых кислот. Вода является амфотерным электролитом (диссоции

рует с образованием ионов Н30+ и ОН ), остальные кислоты дис
социируют в основном по первой ступени: 

Н2R..,._н- +HR-

C увеличением радиусов ато.rпов эле.ментов в ряду от О к Те 
(свойства соединений Ро мало изучены) энергия связи H-R умень
шается, что приводит к увеличению в той же последовательнос

ти силы кислот. 

В соединении с кислородом и другими типичными неметал

лами элементы подгруппы проявляют обычно степени окисления 

+4 и +6, что соответствует двум типам оксидов: R02 и R03 , кото

рым, в свою очередь, соответствуют кислоты общей формулы 

H 2R08 и H 2R04 • 

Сила кислот убывает в ряду от Н2803 к Н2Те03 и от Н2804 к 
Н2Те04 ; все они проявляют свойства окислителей; кислоты типа 

H 2R03 могут быть восстановителями в присутствии более силь

ных окислителей. 

3.2. Распространенность в природе 

Кислород является наиболее распространенным элементом 

земной коры. Атмосфера на 23 вес. (Х1 состоит из кислорода, 

вода - на 89°/.J , глина - на 56rYo. На долю кислорода в земной 
коре (включая атмосферу, гидросферу и литосферу - часть твер

дой земной коры, доступной непосредственному изучению) при

ходится: 52,3 ат. (У.-.. В свободном виде кислород существует в двух 

аллотропных модификациях: 0 2 - кислород и 0 3 - озон. 

Содержание серы в земной коре составляет около 0,03 ат. 'Х), 
что относит ее к довольно распространенным элементам. Боль

шая часть серы в природе встречается в составе различных 

минералов - сернистых соединений (наиболее распространен 

пирит - FeS2) и сернокислых соединений (например, гипс -
CaS04 • 2Н20). Соединения серы входят в состав вулканических 
газов и в состав воды многих минеральных источников. Встреча

ются также самородные месторождения серы. :Кроме того, 

сера входит в состав белков и, следовательно, в состав живых 

организмов. Изотопный состав метеоритной серы очень близок к 

земному. 
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Селен и теллур самостоятельно в земной коре встречаются 

крайне редко, в основном в виде примесей к аналогичным мине

ралам серы 1 • Их содержание в земной коре составляет 1·10-5 

ат. 1Уо и 1•10- 7 ат. (Уо - для Se и Те соответственно. Содержание 
полония в земной :коре составляет около 2 • 1 o- I."i %) • 

Остановимся подробно на свойствах важнейших элементов 

подгруппы кислорода - на свойствах кислорода и серы. 

3.3. Кислород, его соединения 

3.3.1. Получение 

В лабораторных условиЯх кислород получают разложением 
сравнительно непрочных, но богатых кислородом соединений 

(солей, оксидов и пероксидов), например: 

1°,МнО, 

2КС103 ---~ 2КС! + 30,\ 

' 2Hg0 - 2Hg+O,\ 

' 2Ва02 ------- 2Ва0 + 0 2 t 

2К20~ + 2СО2 = 2К2СО3 + 0 2 t 

Последняя реакция проходит в две стадии в присутствии 

воды, именно эта реакция используется для регенерации кисло

рода из выдыхаемого С02 в космических корабл.нх: 

2К202 + 2Н20 = 4КОН + 0 2 t 

2КОН + С02 = К2СО3 + Н20 

Суммарное уравнение представлено выше. 

Для получения кислорода в промышленности используют 

либо электролиз воды, либо глубокое охлаждение и дальнейшее 

фракционирование воздуха. Сначала из жидкого воздуха испаря-

В природе селен и теллур всегда сопутствуют друг друrу. Э1·0 отражено в назва

ниях элементов: теллур от лат. ~теллус» - .земля, ~селен~ - по-гречески -
Луна, спутник Земли. 
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ется азот (его температура кипения -195°С), при этом в жидкой 

фракции остается почти чистый кислород (его tкип. = -183°С). 

3.3.2. Физические свойства 

При нормальных условиях кислород - газ без вкуса, запаха 

и цвета, немного тяжелее воздуха. Растворимость кислорода в 

воде относительно невелика: при 0°С в 100 объемах воды раство
ряется око.по 5 объемов 0 2, при 20°С - около 3. Жидкий кислород 
(tюш. = -183°С) голубого цвета, он втягивается в магнитное поле 
(обладает парамагнитными свойствами). Твердый кислород 

(tп.1 • = -219°С) имеет кристаллическую структуру, он также голу
бого цвета. 

3.3.'3. Химические свойства 

Благодаря высокой электроотрицательности кислород явля

ется весьма сильным окислителем, реагируя практически со 

всеми элементами, кроме инертных газов, золота и платины. 

Большинство реакций соединения веществ с кислородом (в 

узком смысле слова такие реакции называют окислением) сопро

вождается выделением тепла и света - такие процессы называ

ют горением. 

1. Взаимодействие с металлами. Кислород реагирует со всеми 
металлами, кроме Au и Pt, с образованием основных оксидов 
или пероксидов (в случае активных металлов). Cs самовозгора
ется на воздухе (за счет взаимодействия с кислородом воздуха) 

при комнатной температуре. Например: 

4Li + 0 2 = 2Li20 

2Na + 02 = №202 

' 2Cu + 0 2 - 2Сн0 

2. Взаимодействие с неметаллами. Кислород реагирует практи
чески со всеми неметаллами (кроме Не, Ne и Аг), в большинстве 
случаев - при нагревании, при э:том также образуются окси

ды. С галогенами 0 2 не реагирует даже при повышенной темпе

ратуре (см. Главу 2.1.5). Реакция с N2 проходит только при 

1200° или в электрическом разряде: 

1200' И.'IИ 
2NO -Q 

м. разряд 
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3. Взаимодействие со сложными веществами. Горение сложных 
веществ в избытке кислорода приводит к образованию оксидов: 

4Fe82 + 1102 = 2Fe20 3 + 8802 

железный 

колчеда.н 

СН4 + 202 = СО2 + 2Н20 

2H2S + 302 = 2802 + 2Н~О 

Под действием кислорода воздуха сероводород окисляется до 

свободной серы: 

2Н28 + 0 2 = 2Н20+ 281 

Во всех описанных выше реакциях кислород выступает в 

роли окислителя. Процессы, проходящие с участием кислорода 

в природе, - горение, ржавление, тление·(о:кисление органичес

ких остатков), дыхание - являются окислительно-восстанови

тельными. 

3.3.4. Применение кислорода 

Все окислительные процессы гораздо энергичнее протекают в 

чистом кислороде, чем в воздухе. Поэтому кислород широко при

меняют в металлургической и химической промышленности для 

интенсификации таких окислительных процессов, как производ

ство азотной и серной кислот, смазочных масел и других, для 

получения стали из чугуна. 

Кислород используют для получения высоких температур; 

например, для сварки и резки металлов чаще всего используют 

горение смеси кислорода с ацетиленом (температура пламени аце

тиленовой горелки достигает 3200°С). 
Жидкий кислород используют в качестве окислителя ракет

ного топлива. В медицине кислород используют при лечении 

больных с затрудненным дыханием. 

3.4. Оксиды и пероксиды 

Бинарные соединения элементов с кислородом, не имеющие 

пероксидной группировки (связанных между собой атомов кисло

рода -0-0-) известны практически для всех элементов, кроме Не, 
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Ne и Ar. Оксиды и пероксиды (би~арные соединения элементов с 
кислородом, атомы кислорода в которых связаны между собой) 

были рассмотрены в Главе 9.2. Здесь напомним, что различают 
солеобразующие и несолеобразующие оксиды, последние не обра

зуют гидратов (такие, как NO, СО и др.). В свою очередь, солеоб
разующие оксиды делят (по характеру их гидратов) на кислотные 

(оксиды неметаллов и некоторых переходных металлоn в высоких 

степенях окисления, такие, как Cr03 , Mn20 7 и др.), основные 

(оксиды металлов) и амфотерные (обладают свойствами тех и дру

гих оксидов). 

В нормальных условиях оксиды могут быть газами (как 802 , 

СО), жидкостями (как Н20) или твердыми веществами (все окси
ды металлов и некоторых неметаллов, например, Р 20,;). 

Химические свойства и методы получения оксидов также рас

смотрены в Главе 9.2. 

3.5. Озон 

Озон - это простое вещество, аллотропная модификация кис

лорода. Молекула озона состоит ~з трех атомов кислорода: 0 3 , его 

структурная формула w-Q~o' угол между связями равен 117° 

одна из связей делокализована. 

Озон - голубоватый газ с характерным запахом 1 (озон по-гре
чески - пахучий}, был впервые получен в 1840 г" его свойства 
существенно отличаются от свойств кислорода. 

В жидком состоянии он темно-синего цвета (fкип. = -110°С), а 
в твердом - почти черного (tш,. = -192°С}, очень взрывоопасный 
(взрывается от удара). Озон гораздо лучше кислорода растворяет

ся в воде (45 объемов 0 3 в 100 объемах Н20 при 20°С}, и, в отличие 
от кислорода, он очень токсичен. Длительное пребывание в поме

щении, атмосфера которого содержит более 1•10-5 об. %) озона, 
вызывает головную боль, воспаление глаз, кровотечение из носа. 

Химические свойства озона определяются тем, что молекула 

0 3 легко распадается с выделением атомарного кислорода, поэто

му озон является очень сильным окислителем, более сильным, 

чем молекулярный кислород: 

Слой озона, образующегося из кислорода под действием ультрафиолетового ИЗ· 

лучения Солнца, окружает Землю на высоте 25 км от поверхности. 
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В реакциях окисления один атом кислорода присоединяет 

электронную пару, а два других образуют молекулу 0 2 • Химичес

кая активность озона настолько велика, что он окисляет даже 

золото до Au20, серебро до Ag20 2 и иодид-ион в растворе KI до 
свободного иода1 (для кислорода эти реакции неизвестны): 

-1 о о о -2 

2KI + 0 3 + Н20 == 12 + 0 2- + 2КОН 

Взаимодействие с пероксидом водорода проходит по реакции: 

0 3 + Н202 = Н2О + 202 

Получают озон, пропуская тихий электрический разряд 

через чистый сухой кислород: 

элN>тричес1шй 

рыряд 

20, - Q 

Применение озона основано на его дезинфицирующем и отбе

ливающем действии. 

Реакция Оз с KI является качественной реа1'цией на озон; выделение свободного 
I2 фиксируют по посинению нрэхмалъного раствора. 



4 Сера. Сероводород, сульфиды, 
гидросульфиды. Оксиды серы (IV) и 
(VI). Сернистая и серная кислоты и 
их соли. Эфиры серной кислоты. 
Тиосульфат натрия 

4.1. Сера 

4.1.1. Получение 

Сера встречается в природе либо в свобод

ном состоянии (месторождения серы довольно 

редки, основные - в Италии (остров Сицилия), 

в США, в СНГ - в Средней Азии, Поволжье и 

Крыму), либо в составе минералов сульфидов и 

сульфатов. 

Наиболее часто встречаются следующие се-

s 16 

Сера 

32,066(6) 

2s22p63s23p4 

росодержащие минералы: PbS - свинцовый блеск; Cu2S - мед

ный блеск; Ag2S - серебряный блесu; ZnS - ци1-исовая обманка; 

CdS- кадмиевая обманка; FeS2 - железный колчедан (пирит); 

Cu2Fe82 - халькопирит; HgS - киноварь; Са804 • 2Н20 - гипс; 

Na2S04 • 10Н20 - мирабилит (глауберова соль); Mg804 • Н20 -
кизерит. 

1. Добыча серы из породы, содержащей серу. Метод использовали 
еще в Древнем Египте и затем в Средние века, к началу ХХ в. 

был разработан метод подземной выплавки серы, однако он 

применим только к очень богатым месторождениям и очень 

неэкономичен. 

2. Получение серы из природных минералов. Метод основан на 
термическом разложении сульфидов с образованием свободной 

серы, например: 

,, 
FeS2 - FeS+S 

3. Восстановление диоксида серы (IV) углеродом (802 ~ побочный 

продукт при выплавке металлов из сернистых руд): 

802 +С= S + СО1 
R. 7134 Максименко 
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4. Окисление сероводорода недостатком кислорода либо диокси
дом серы (IV) в смеси 802 и Н20 (отходящие'пары металлурги
ческих и коксовых печей): 

-2 о 1 о -2 

2Н28 + 0 2 - 28 + 2Н20 

- 2 +4 i', кат () 

2H2S + 802 -------- 38 + 2Н20(реак:ци.яВакенродера) 

Последняя реакция проходит также в природе при извержении 

вулканов (H2S и 802 входят в состав вулканических газов). 

5. Выделение из природного газа, нефти и сопутствующих нефте
продуктов. 

4.1.1. Физические свойства 

В нормальных условиях сера - это хрупRое кристаллическое 

вещество желтого цвета, легкоплавкое (t
11

.,. = 119uC, tкип. = 445"С), 
плохо проводящее тепло и электрический ток. Сера не растворяет

ся в воде и других полярных растворителях, но хорошо растворима 

в неполярных: сероуглероде CS2, бензоле и некоторых других. 

В простом веществе атомы серы объединены в цепочке Sn; 
связь между атомами (каждый из них имеет два неспаренных 

электрона) - ковалентная неполярная: 

Цепочки могут быть замкнутыми или открытыми, отсюда -
наличие нескольких аллотропных модификаций серы: ромбичес

кой, моноклинной и пластической серы. 

Наиболее устойчивой модификацией является ромбическая 

сера (S,). Это обычная желтая сера, молекулы которой (замкну-

тые цепочки S8)кристаллизуются в ромбической системе(р = 2,07 
г/сма), ее температура плавления (при быстром нагревании) 
112,8°С. При температуре выше 95,6°С устойчива млноклипн.ая 
сера (S

1
J) - ее игольчатые кристаллы моноклинной системы блед

но-желтого цвета (/J = 1,96 г/см3), они плавятся при 119,3°С (см. 
рис. 31). 

При дальнейшем нагревании (выше tпл) сера претерпевает 

следующие изменения. При температуре от t!Jл. до =160°С рас

плавленная сера - это желтая легкоподвижная жидкость; ее мо

лекулы по-прежнему замкнутые цепочки SR. При 160°С кольца 8 8 
начинают разрываться, соединяясь между собой с образованием 

длинных (до нескольких тысяч атомов) цепей. Вязкость расплава 
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молекула 5 8 ромбическая 
сера, Sa 

выше 95.Б'С 

ниже 95,б'С 
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моноклинная 

сера, S11 

Рис.31. Строение молекулы серы Sв и характерные формы ее кристаллов. 

серы резко увеличивается, цвет меняется на темно-коричневый. 

Если такой расплав быстро охладить, образуется пластическая 

сера - коричневая пластичная масса, образованная длинными 

гибкими цепочками из атомов серы. Эта модификация неустой

чива и со временем кристаллизуется, превращаясь в ромбическую 

серу. Дальнейшее нагревание приводит к уменьшению длины 

цепей, в парах серы (при t > 445°С) существует равновесие между 
молекулами 8 8 , 86 , 8 4 и 8 2 • С увеличением температуры пара доля 

крупных молекул уменьшается, и при t = 900°С соломенно-жел
тые пары серы состоят только из молекул 8 2 • 

4.1.2. Химические свойства 

На внешнем уровне электронной оболочки атома серы 6 элек
тронов: 3s23p4

, дл~завершения оболочки не хватает 2 электронов. 
Это означает, что в соединениях с менее электроотрицательными 

атомами (металлы, водород и некоторые неметаллы) сера прояв

ляет степень окисления -2. В соединениях с более электроотрица
тельными атомами (галогены, кислород и азот) сера проявляет 

положительные степени окисления (+2, +4 и +6). 
В нормальных условиях химическая активность серы невели

ка; при нагревании сера весьма активна и может быть как окис

лителем, так и восстановителем. 

1. Взаимодействие с металлами (кромеАu и Pt) приводит кобра
зованию соответствующих сульфидов; с Au и Pt не реагирует: 

Hg+S~HgS 

' Zn + S ----. ZnS 

2. Взаимодействие с неметаллами. С водородом в нормальных 
условиях сера не реагирует; при 350°С идет обратимая реакция 

с образование сероводорода: 
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В этих реакциях проявляются окислительные свойства серы, 

так же, как и во взаимодействии с такими неметаллами, как 

фосфор, кремний и углерод, например: 

,· 
38 + 2Р - Р283 (без доступа воздуха) 

( 

28 +С -- CS2 (без доступа воздуха) 

Взаимодействие с кислородом приводит к образованию оксида 

серы (IV): 

Реакция начинается только при нагревании (серу поджигают). 

В этой реакции (как и в реакциях с галогенами) сера выступает 

в роли вqсстановителя. 

Химическая активность серы по отношению к галогенам пада

ет в ряду от F к 1: с фтором сера реагирует при комнатной 
температуре, с хлором и бромом - при нагревании, соединение 

с иодом не получено. 

S+3F2 =SF6 

шестифтористая 

сера 

SF 6 - исключительно инертный газ без запаха и цвета, не 

токсичен. С азотом и благородными газами сера не взаимодей

ствует. 

3. При взаимодействии со сложными веществами (окислителя
ми) сера также проявляет свойства восстановителя: 

о +6 -4 

s + 2H2SO l конц. = 3802 t + 2Н2О 

о +5 +2 +6 

S + 2НNОз разб. = 2NOt + H2S04 

о ... 5 +4 +6 

S + 6HN03 конц. = 6N021 + H 2S04 + 2Н20 

При кипячении в щелочах сера растворяется с образованием 

сульфидов и сульфитов (реакция Диспропорционирования): 

о +4 -2 

зs + вкон ____!__... K2SO:i + 2к~s + ЗН2О 
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4.1.3. Применение 

Серу применяют для получения серной кислоты (более поло

вины всей добываемой серы), для вулканизации каучука (при 

этом·каучук превращается в резину); сера входит в состав спичеч

ных головок и черного пороха. 

В сельском хозяйстве серу (в виде тонкого порошка - т.н. 

<(серного цвета)>) используют для борьбы с болезнями хлопчатни-

ка и винограда. 

:Как лекарственное вещество сера входит в состав некоторых 

мазей, кроме того, ее принимают при некоторых нарушениях 

обмена веществ. 

4.2. Сероводород, сульфиды, гидросульфиды. 

4.2.1. Сероводород 

Как и молекула воды, молекула сероводорода имеет угловую 

форму с атомом серы в центре; угол между полярными ковалент

ными связями составляет 92°. Однако, вотличиеот воды, молекУ
лъ1 H2S не способны к образованию между собой водородных свя
зей. Электроотрицательность атома кислорода (3,5 по шкале 
Полинга) существенно выше, чем у атома серы (2,6). Поэтому 
смещение электронной -плотности в молекуле Н28 (в отличие от 
Н20) не приводит к появлению достаточных для образования во
дородных связей эффективных зарядов на атомах S и Н (ЭО водо
рода 2,1 по Полингу). 

Физические свойства 

В промышленных условиях сероводород - бесцветный газ с 

характерным запахом тухлых яиц (tнл. = -86°С, tкиu. = -60°С). 
Отсутствие водородных связей объясняет столь низкую (по срав

нению с водой) температуру кипения, а также плохую раствори

мость Н28 в воде (при 20°С 3 объема сероводорода растворяется в 
1 объеме воды). Раствор сероводорода в воде называют сероводо
родноU кислотой. Это очень слабая двухосновная кислота (слабее 

угольной), преобладает диссоциация по первой ступени: 

H2S"""H~+HS К 1 =1·10" 7 

нs ~н++s2-

Сероводород очень токсичен. При содержании его в воздухе 

более чем 0,1 (Уо наступают тяжелые отравления, в предельных 
случаях - смерть o'f удушья. 
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Химические свойства 

В реакциях сероводород проявляет свойства сильного восста

новителя (степень окисления серы -2). 

1. При нагревании до 300°С Н28 на воздухе воспламеняется; его 
смеси с воздухом (от 4 до 45 об. (Уо Н28) взрывоопасны. 

-2 о +4-2 -2 

2HJ; + 302 и~б. = 2802 + 2Н20 + Q 

При недостатке 0 2 и в растворе Н28 окисляется до свободной 
серы (раствор мутнеет): 

-2 о -2 о 

2н,s + 02 = 2н20 + 2sl 

2. При взаимодействии с Br 2 и 12 сероводород также окисляется до 

свободной серы: 

H2S+I2 =2Hl+St 

Сероводородная кислота также сильный восстановитель: 

Н28 + 4Cl2 + 4Н20 = Н2804 + 8HCI 

3. В целом большинство окислителей окисляют Н28 с образовани-
ем серы: 

H 2S + 2НN03 ,юнц. = St + 2N02 + 2Н20 
2н,s + so2 ~ 2sl + 2н20 
2H2S + H2S03 = 38 ~ + 3Н20 

4. В:заимодействие с солями тяжелых металлов с образованием 
сульфидов: 

CuCl2 + H2S = Cusi + 2НС1 

5. Взаимодействие с растворами щелочей с образованием сульфи
дов или гидросульфидов: 

H2S + 2К0Ни,rо. = K2S + 2Н20 

H2S + КОН= KHS + Н20 

6. При сильном нагревании H 2S почти полностью разлагается на 
молекулярный водород и серу. 

7. Серебро взаимодействует с H 2S: 

2H2S + 4Ag + 0 2 = 2Ag2S т 2Н2О 

Нахождение в природе 

Сероводород образуется при гниении серосодержащих остат· 

ков животного и растительного происхождения. Кроме того, се

роводород входит в состав вулканических газов, а также содер

жится в воде некоторых минеральных источников. 
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Получение 

1. Взаимодействие разбавленных кислот (соляной или серной) с 
сульфидом железа (11): 

FeS + 2НС1 = FeCl2 + H2St 

2. Гидролиз сульфида алюминия (на холоде): 

AI,S, + 6Н,О ~ 2Аl(ОН),1 + зн,st 

4.2.2. Сульфиды и гидросульфиды 

Будучи двухосновной, сероводородная кислота образует два 

ряда солей: 

- средние - сульфиды (CuS, Na2S); 
- кислые - гидросульфиды (NaHS). 

Сульфиды могут быть получены: 

- непосредственно из элементов (см. выше); 

- взаимодействием H 2S со щелочами (см. выше); 
- обменной реакцией солей тяжелых металлов с Н28 или с Na2S: 

Pb(N03) 2 + Na2S = РЬS1 + 2NaN03 

ZnCl~ + Na2S = ZnS t + 2NaCl 

CuS04 + H2S = Cusi + H 2S04 

Большая часть гидросульфидов хорошо растворима в воде, 

так же как и сульфиды щелочных и щелочноземельных металлов. 

Сульфиды тяжелых металлов либо практически нераствори

мы, либо малорастворимы в воде, многие имеют характерную 

окраску. CuS и PbS - черную, SnS - коричневую, Al28 3 - оран

жевую, MnS - розовую, CdS - желтую, ZnS - белую. Это позво
ля.ет использовать реакцию с H 2S как качественпую па ионы 
тяжелых металлов, например, на ионы свинца РЬ2+: 

РЬ2 _,_ + H2S = PbS1+2н· 

В свою очередь, реакция с растворимыми солями свинца яв

ляется качественной на сероводород или ионы S2
-. 

При взаимодействии с окислителями сульфиды проявляют 

свойства типичных восстановителей: 

-2 +5 +4 о 

PbS + 4НN08 ,юнц. = Pb(NOa)2 + 21 ·02 t + St + 2Н20 
-2 +5 +6 +2 

ЗРЬS + 8НNОзr~ыб. = ЗРЬSО4 + 8NOf + 4Н2О 

В водных растворах сульфиды (соли слабой кислоты) подвер

гаются гидролизу: 
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K2S +НОН~ KHS +КОН 

При растирании серы с крепким раствором сульфида можно 

получить соответствующий полисульфид, например: 

Наиболее изучены полисульфиды щелочных металлов и ам

мония. 

4.3. Оксид серы и сернистая кислота 

Степень окисления +4 сера проявляет в таких соединениях, 
как оксид серы (IV) 802, (т.н. сернистый газ), сернистая кислота 

H 2S03 и ее соли (сульфиты и гидросульфиты). Поскольку атом 

серы в этих соединениях проявляет промежуточную степень 

окисления, то в реакциях (в зависимости от окислительно-восста

новительных свойств других реагентов) соединения 3+4 способны 
выступать как в роли окислителей, так и в роли восстановителей. 

Кроме того, они встуттают в реакции, идущие без изменения сте

пеней окисления атомов реагентов. 

4.3.1. Оксид серы (IV) 

Молекула 802 имеет форму равнобедренного треугольника с 

s 
атомом серы в вершине: О~ 2~о. В нормальных условиях 802 -

бесцветный газ с характерным резким .запахом (запах загораю

щейся спички), t1шп. = -10°С, tпл. = -75°С. 
Растворимость 802 в воде довольно велика - 40 объемов газа 

растворяется в 1 объеме воды (н.у.) с образованием сернистой 
кислоты, существующей (как и угольная) только в растворе. 802 
весьма токсичен 1 • 

Получение 802 

1. Промышленный способ получения 802 - сжигание серы или 

обжиг сульфидов, в основном - пирита (см. ). 

2. В лабораторных условиях 802 получают действием на сульфи

ты серной кислоты (вытеснение из солей - сульфитов и гидро

сульфитов - более сильной кислотой): 

Na2S0:1 + H2S04 = Na2S0_1 + 802 t + Н2О, 

Интересно, что чувствительность по отношению к 802 весьма различна как у 
людей, так и у растений. Наиболее устойчивы по отношению к 802 береза и дуб, 
наименее - сосна и ель. Наттболее чувствительны к 802 розы. 
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так как H 2S03 Н20 + 802 

К2803 + 2НС1 = 2KCl + 802 i + Н20 

3. Действие серной кислоты на малоактивные металлы при нагре
вании, например: 

Химические свойства 

Химическая активность 802 весьма велика, степень окисле

ния серы 8+4 в реакциях может повышаться, понижаться или 
оставаться неизменной. 

1. Без изменения степени окисления проходят те реакции 802, в 

которых он проявляет общие свойства кислотного оксида: 

- взаимодействие с водой; 

- взаимодействие с основными оксидами; 

- взаимодействие со щелочами. 

2. Наиболее ярко выражены восстановительные свойства 802; сте

пень окисления серы в таких реакциях повышается: 

+4 о +6-2 

2802 + 02 = 2803 

+4 о +6 -1 

802 + Br2 + 2Н2О = H2S04 + 2HBr 

Последняя реакция является качественной на 802 и на суль

фит-ион so;- (обесцвечивание раствора). 
Непосред·ственное взаимодействие с Cl2 ведет к образованию 

хлористого сульфурила 802Cl2 : 

+4 о +6 -] 

802 + CI2 = S02CI2 

3. В присутствии сильных восстановителей 802 способен прояв

лять окислительные свойства; например, для извлечения серы 

из отходящих газов металлургической промышленности ис

пользуют восстановление 802 оксидом углерода (II): 

-4 +2 i'.1<ат. +4 о 

S02 + 2СО ------------- 2СО2 + S 

С понижением степени окисления серы (с +4 до О) идет также 
реакция 802 с Н28 (см. выше). 
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4.3.2. Сернистая кислота и ее соли 

Сернистая кислота образуется при взаимодействии 802 с 

водой и существует только в виде растворов (в свободном состоя

нии не выделена), реакция обратима: 

S02ii·J + Н2О(жJ =<="" H2SOз(v) 

Это неустойчивая двухосновная кислота средней силы: 

н2sо3 ;::1.: н+ + нsо; к,= 2·10-2 

к~=б·lО-8 

Потому в водном растворе сернистого газа одновременно су

ществуют равновесия: 

so2 + н20 :µ:: н2so:J =<=± н- + нsо; :µ: 2н+ + so~-

Растворы Н2803 .всегда имеют резкий запах, обусловленный 
наличием химически не связанного водой 802 • 

При нагревании равновесие смещается влево вплоть до полно

го удаления сернистого газа (при кипячении). Добавление 

щелочей смещает указанные равновесия вправо (ОН- ионами свя

зываются ионы Н+); при этом образуются кислые соли - гидро
сульфиты (в недостатке щелочи) или сульфиты (полная нейтрали

зация): 

H2SO.~ + NaOH = NaHS03 + Н20 

H2S03 + 2NaOH = Na2S0a + 2Н20 

Как и сернистый газ, сернистая кислота и ее соли являются · 
сильными восстановителями, хотя в присутствии более сильных 

восстановителей способны проявлять свойства окислителя. 

1. Взаимодействие с кислородом 
+4 о +fi-2 

2Na2SO.~ + 0 2 = 2Naz804 (реакция медленно идет на воздухе) 

2. Взаимодействие с такими окислителями, как KMn04 , Br2 , 12 , 

проходит практически мгновенно: 

Н2803 + 1~ + Н2О = H 2S04 + 2HI 

Обесцвечивание раствора KMnO 4 - кач.ественная реакция на 

сульфит ионы: 

sso;- + 6Н 1 + 2Mn0_~ = 580~- + 2мn2+ + зн20 

3. Взаимодействие с серой (при кипячении) приводит к образова
нию тиосульфатов (другое название - гипосульфиты) 

солей серноватистоИ (тиосерной) кислоты): 
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' N a2S03 + S - N a2S20 3 

В образующемся соединении сера проявляет разные степени 

окисления: +6 и -2. Структурная формула Н28203 пока не вы
яснена, это 

или 

Гипосульфит натрия N а28203 • 5Н20 широко используется в фо
тографии (фиксаж) и как сильный восстановитель: 

При взаимодействии с более слабыми окислителями образуют

ся соли тетратионовоi.t кислоты: 

2N a2S20 3 + I 2 = N ар406 + 2N al 

4. Сульфиты подвержены термическому разложению (реакция 
диспропорционирования): 

5. Растворимые в воде сульфиты и гидросульфиты (соли щелочных 
металлов) подвержены гидролизу (как соли слабой кислоты): 

K 2S0:1 +НОН= KHS03 + КОН 

Применение 

Основная область применения 802 - промышленное получе

ние серной кислоты. Поскольку многие :красители образуют бес

цветные соединения: с 802 и с Н2803 , то последние используют как 

отбеливающие средства (для: шелка, спирта, сахара). Губительное 

действие 802 на многие микроорганизмы используют при пере

возке и хранении овощей и фруктов. 

4.4. Оксид серы (VI). Серная кислота. Сульфаты 

В оксиде серы (VI), серной :кислоте и ее солях сера проявляет 
высшую положительную степень окисления +6. Следовательно, в 
окислительно-восстановительных реакциях эти соединения: яв

ляются окислителями, более или менее сильными, а от силы 

восстановителя и условий реакции зависит, насколько понизится 

степень окисления серы в результате реакции. 
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4.4.1. Оксид серы (VI) 

Молекула оксида серы (VI) 803 имеет структуру О 

плоского треугольника с атомом серы в центре. ~ 
Молекула SOa неполярна. В обычных условиях это if' ~О 

летучая бесцветная жидкость (tкип. = 43°С) с удушаю-
щим запахом. При температуре ниже 16,8°С застывает с образо
ванием смеси различных кристаллических модификаций твердо

го 803 • При охлаждении из пара сначала образуется бесцветная, 

похожая на лед масса, которая затем переходит в белые • шелко
вистые• кристаллы. Обе модификации на воздухе «дымят»~ 803 
(он очень гигроскопичен) образует с парами воды в воздухе ка

пельки кислоты: 

so, + н,о ~ н,sо, + Q 

Таким образом, S03 является ангидридом серной кислоты. 
Активно поглощаясь водой, 803 также прекрасно растворяется в 

100°/о Н2804 с образованием олеума (раствор 803 в безводной сер

ной кислоте). 

Получение 

1. Окисление оксида серы (IV) кислородом воздуха пРи нагрева
нии в присутствии катализатора (см. Получение серной кис

лоты): 

2802 +02 ~ 2S03 +Q 

2. Термическое разложение сульфатов 
1000" 

Fe2(S04) 3 --------- Fe20 3 + ЗSO:J (в смеси с 802 и 0 2) 

3. В:Jаимодействие 802 с озоном: 

802 +Оа = S03 + 0 2 

4. Для окисления оксида серы (IV) используют также оксид азота 
(IV)-N02 : 

so~ + N02 = S03 + NO 

Эта реакция лежит в основе исторически первого, т.н. «нитро

зного» способа получения серной кислоты. Образующийся 

оксид азота (II) взаимодействует с кислородом воздуха с обра
зованием N02 : 

2NO + 0 2 = 2N02 

который, возвращаясь в реакцию, вновь участвует в окисле

нии 802 до 803 • Фактически N02 играет роль переносчика кис

лорода. 
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Химические свойства 

Не останавливая:сь подробно на химических свойствах серно

го ангидрида, отметим, что его химическая активность весьма 

высока. 

С одной стороны, оксид серы (VI) проявляет все свойства, 
присущие кислотным оксидам (взаимодействует с водой, основ

ными и амфотерными оксидами и щелочами). 

С другой стороны, имея в составе молекулы атом серы в мак

симально возможной сте:riени окисления, 803 является сильным 
окислителем (обычно восстанавливается до 802). 

ПримеНение: серный ангидрид используют в основном для 

получения серной кислоты. 

4.2.2. Серная кислота 

Молекула серной кислоты (Н2804) имеет форму искаженного 
тэтраэдра с атомом серы около центра, ее структурная формула: 

Физические свойства 

Серная кислота (lOOo/o -ная, т.н. моногидрат) - бесцветная 

тяжелая маслянистая жидкость (р = 1,83 г/см3 при и.у., t,шп. 
230°С), она не имеет запаха и не летуча. Молекулы Н2801 объеди
нены между собой водородными связями. Серная кислота смеши

вается с водой в любых соотношениях, при этом образуются ус

тойчивые гидраты общей формулы Н2804 • пН20; она очень 
гигроскопична (поглощает влагу из воздуха, поэтому 100°/r.1 Н2804 
часто используют в :качестве осушителя). Безводная Н2804 прак
тически не проводит электрический ток. 

Химические свойства 

Химическая активность Н2804 чрезвычайно высока. 

1. Серная кислота - сильная двухосновная кислота: 

К1 около 1·1010 

Разбавленная Н2804 обладает всеми свойствами сильных неле
тучих кислот (взаимодействует с основными и амфотерными 

оксидами, со щелочами с образованием соответствующих 

солей, с металлами, стоящими в ряду напряжений левее водо-
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рода (кроме РЬ), вытесняет летучие кислоты из их солей, вы

тесняет более слабые кислоты из сухих солей): 

H2S04 + СаО = Са804 + Н20 

H2S04 + Fe = FeS04 + Н2 i (20о/о H 2S04) 

H 2S04 + Na2C03 = №2804 + С02 t + Н20 

2. 100°/о -ная серная кислота обладает настолько сильным водоот
жимающим действием, что обугливает органические вещества 

(сахар, бумагу, ткань, дерево), например: 

С12Н22О11 тв. + H2S04 - 12с"". + н~sо4 • l lH20 
сахароза 

Образование гидратов серной кислоты сопровождается выделе

нием большого количества тепла, поэтому при разбавлении ее 

водой следует всегда лить кислоту в воду, не наоборот. 

3. Концентрированная H2SO 4 является довольно сильным окис

лителем (особенно при нагревании). При этом обычно она вос

станавливается до 802 , хотя в некоторых случаях (например, в 

реакциях с активными металлами) может восстанавливаться 

даже до 8 и Н28: 

С+ 2Н2804 конц.= С02 i + 2802 t + 2Н20 

При нагревании или без него концентрированная Н2804 всту
пает во взаимодействие практически со всеми металлами, 

кроме золота и платиновых металлов. Степень окисления при 

этом понижается, в зависимости от активности металла, до -2 
(Н28, металлы до Mg), до О (8, металлы от Mg до РЬ) или до +4 
(802, металлы от РЬ)- Al, Fe и Cr пассивируются концентриро
ванной серной кислотой на холоду (поэтому Н2804 с концент
рацией выше 75о/о перевозят в железной таре), однако при на

гревании окисляются серной кислотой с образованием 

сульфатов этих металлов. Подробно взаимодействие серной 

кислоты с металлами рассмотрено в Главе 9. 3. 3. 
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4. Качественной реакцией на сульфат-ион является взаимодей
ствие с растворимыми солями бария, белый кристаллический 

осадок Ва804 нерастворим в воде и кислотах: 

so~- + Ва2~ = BaS04 i 

Получение серной кислоты 

В настоящее время для получения серной кислоты пользуют

ся т.н. контактным методом. Этот метод позволяет получить 

очень чистую Н2804 любой концентрации, а также олеум. 
Процесс включает три стадии: 

- получение 802; 

- окисление 802 до 803 ; 

- получение H 2SO 4 • 

Получение 802 

802 получают обжигом серного колчедана (пирита) в особых 

печах: 

' 4Fe82 +1102 - 2Fe20 3 +8802 +Q 

Поскольку процесс гетерогенный, для его ускорения пирит 

перед обжигом размельчают и снизу продувают струей обога

щенного кислородом воздуха при температуре 900°С (т.н. метод 

:кипящего слоя). Получаемый сернистый газ, имеющий приме

си 0 2, N 2 , соединений мышьяка (из примесей в сырье) и паров 

воды, удаляется из сферы реакции. Затем из этой смеси газов 

(т.н. обжиговый газ) тщательно удаляют соединения мышьяка, 

пыль и влагу, даже следовые :количества которых резко пони

жают активность катализатора, используемого на следующей 

стадии процесса. 

Очищенный, обогащенный кислородом газ нагревают в теп

лообменнике до 450 °С и подают в контактный аппарат. 

Окисление S02 до S03 

Реакция окисления 802 до 80а - обратимый экзотермичес

кий процесс: 

2802 + 02 :µ: 280:1 

Следовательно, для смещения равновесия в сторону образова

ния 803 реакцию следует проводить при низкой температуре. С 

другой стороны, при низких температурах скорость реакции ни

чтожно мала. Применение катализаторов позволяет понизить 

температуру процесса при достаточно высокой скорости прямой 

реакции. Применение в качестве катализатора мелко раздроблен

ной платины позволяет проводить процесс окисления 802 в 803 
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при 350°С. Катализатор на основе оксида ванадия (V) V 20 5 (суще

ственно более дешевый, чем Pt, а потому более экономичный) 
достаточно активен при 400°С. 

Таким образом, процесс проводят в контактном аппарате при 

температуре 400-450°С, пропуская газ через слои размельченного 

катализатора V 20 5• При соблюдении этих условий удается до

стичь 95°/о -ного выхода 803 • 

Получен.ие H 2S04 

Охлажденная в теплообменнике газовая смесь поступает в 

поглотительную башню, где 803 поглощается концентрирован

ной серной Кислотой. По мере насыщения образуется сначала 

безводная Н2804 , а затем олеум, который может содержать до 

70%1 803 • В дальнейшем часть олеума разбавляют до 98%) Н2804 и 
используют в поглотительной башне. 

4.4.3. Сульфаты 

Серная кислота образует два ряда солей - средние (сульфаты, 

например, Na2-S04 ) и кислые (гидросульфаты, например, 

NaНS04 ). Большинство солей серной кислоты бесцветно, они хо

рошо кристаллизуются и растворяются в воде. Малорастворим 

CaS04 , еще хуже растворяется РЪSО4 , а Ва804 практически не
растворим. 

Сульфаты таких металлов, как К, Na, Ба и др., не разлагаются 
даже при нагревании до 1200°С. Сульфаты таких металлов, как 

Cu, Al, Fe (II), подвергаются термическому разложению на оксид 
металла и 803 ; в Fe804 Fe (II) окисляется до Fe (111), а сульфаты 
самых тяжелых металлов разлагаются до металла: 

Многие средние сульфаты образуют устойчивые кристалло

гидраты. Наиболее широкое применение нашли такие соли сер

ной кислоты, как: 

- Na2804 • 10Н20 - глауберова соль; 

- Са804 • 2Н20 - гипс; при нагревании он теряет часть воды и 

превращается в алебастр (2Са804 • Н20); 
- Cu804 • 5Н20 - медный :купорос, вещество ярко-синего цвета; 

- Fe804 • 7Н20 - железный купорос, светло-зеленый; 

-(NH4 ) 2804 и K 2S04 используют в качестве азотного и калийного 

минеральных удобрений. 
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4.4.4. Применение серной кислоты и ее солей 

Серную кислоту используют в химической промышленности 

при производстве пластмасс, красителей, взрывчатых веществ, 

солей и кислот. Серную кислоту используют также для производ
ства удобрений и· для очистки нефтепроводов, ее !I1ироко приме

няют как реагент в органическом синтезе и как осушитель для 

газов. 

Соли серной кислоты широко применяются в различных об

ластях человеческой деятельности - в медицине (Na2S04 • 10Н20 
и MgS04 - слабительные, раствор Mg801 - гипотензивное сред

ство), в сельском хозяйстве (NH4) 2S04 и К2804 - минералъцые 

удобрения; гипс - строительный материал, медный и железный 

купорос используют для борьбы с вредителями растений и в соста

ве минеральных красок (как и Zn804 • 7Н20 и РЬ804 - свинцовые 

белила) и т.д. 

4.5. Эфиры серной кислоты 

Диалкилсульфаты - эфиры серной кислоты с общей форму

лой (R0)2S02: 

Это высококипящие жидкости. Низшие диалкилсульфаты 
растворимы в воде и являются удобными алкилирующими аген

тами в органическом синтезе. 

Диметилсульфат (СН3)2804 - жидкость с температурой ки

пения 188°С (tnд. = -26,8°С), хорошо растворяется в спиртах и 
плохо - в воде. Получение диметилсульфата основано на взаимо

действии 60о/о -ного олеума с метанолом при 150°С. Его реакция с 
аммиаком в отсутствие растворителей проходит со взрывом; он 

сульфирует некоторые ароматические соединения (например, 

эфиры фенолов). Является хорошим метилирующим агентом в 

органическом синтезе, однако при работе с пим следует соблюдать 

осторожность, т.к. диметилсульфат - канцероген, он поражает 

глаза, кожу, органы дыхания. 

Диэтилсулъфат (С2Н5)2804 близок по свойствам к диметил
сульфату (tкиn. = 210°С, t11л.""' -26°С, растворим в спирте, нераство
рим в воде). Его получают взаимодействием серной кислоты с 

этанолом и используют в качестве этилирующего агента. Работа с 

ним также требует осторожности: он проникает через кожу. 



5 Азот. Аммиак, соли аммония, 

амиды металлов, нитриды. Оксиды 

азота. Азотистая и азотная кислоты 
и их соли. Эфиры азотной Rислоты. 

5.1. Общая характеристика элементов главной 
подгруппы V группы 

N 7 р 15 As 33 Sb 51 

Азот Фосфор Мышьяк Сурьма 

14,0067 4( 4) 30,973762(4) 74,92159(2) 121, 75(3) 

2s22p1 3s23p0 4s24p' 5s25p' 

Bi 83 

Висмут 

208,98037(3) 

6s26p' 

Главную подгруппу V группы периодической таблицы обра
зуют р-элементы азот, фосфор, мышьяк, сурьма и висмут. При

родные изотопы этих элементов таковы: 14N (99,63(Уо) и 15N 
(О,37% ), ' 1Р (100% ), "As (100% ), 121sь (57,25%) и 12'sь (42, 75%) 
и 209Bi (100 1Х1 ). 

Если первые указания на азот как на вещество были получены 

только в 1772 г" то остальные элементы подгруппы были извест
ны людям с давних времен. Сосуды из сурьмы были найдены при 

раскопках древнего Вавилона, им ОRоло 3000 лет. Получение мы
шьяка из природного сульфида описано в энцик:Лопедии Зосимоса 

(Египет, ок. 300 г. до н.э.). Металлический висмут описан алхи
миками XV века. Фосфор был открыт в 1669 г. 

Рассмотрим электронную структуру атомов элементов под

группы. На внешнем уровне электронной оболочки атомов пять 

электронов: 
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ns пр 

1П1 TTf lt 
У атомов всех элементов, кроме азота, имеются вакантные 

d-орбитали -распаривая пs-электроны за счет свободной d-орби

тали того же уровня, в возбужденном состоянии атомы этих эле

ментов располагают пятью неспаренными электронами: 

ns пр nd 

Э* ltJ 11J1Jt : [f~·~l ~~1 
Для завершения валентного уровня электронной оболочки им 

не хватает трех электронов, следовательно, максимально возмож

ная отрицательная степень окисления равна -3. Однако тенден
ция к завершению октета у этих элементов выражена слабее, чем 

у атомов элементов главных подгрупп VI и VII групп (последним 
не хватает по 2 или 1 электрону до завершения октета). Макси
мальная положительная степень окисления атомов всех элемен

тов подгруппы, включая азот, равна пяти. Почему азот не стал 

исключением, хотя в электронной оболочке его атомов нет свобод

ных d-орбиталей (2s22p3)? В молекуле, например, NH4Cl степень 
окисления азота +4, в молекуле HN03 она равна +5. Дело в том, 
что атомы в молекуле могут удерживаться не только за счет кова

лентных, но и за счет донорно-акцепторных и ионных связей, что 

и реализуется в подобных соединениях азота. Во-первых, за счет 

пары в-электронов он может образовывать дополнительную кова

лентную связь по донорно-акцепторному механизму ·~· (кроме 

трех ковалентных за счет неспаренных электронов). Именно поэ-

Н 

тому, например, аммиак является основанием Льюиса: Н 1~ 1 

н 

Кроме того, потеряв один электрон, атом азота превращается в 

положительно заряженный ион азота N+ с Четыр:Ьмя неспаренны
ми электронами. Эта возможность реализуется в ионе аммония 

NH;. Дополнительные ионные взаимодействия удерживают ато

мы в молекуле HN03 , позволяя азоту проявить степень окисления 

+5, хотя его валентность в этом соединении равна IV. Электронная 
плотность в молекуле HN03 распределена несимметрично между 

атомами кислорода, в отличие от иона No;, поэтому соли азотной 
кислоты более устойчивы, чем сама HN03 • 

О~GЭ эо~ Q) 0::-...Ф 
'N-G-H 'N-(}-H или ~':;N-G-H 

эо/ 0 9 u' 
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Таблица 22. Физические свойства элементов главной 
подгруппы V группы 

Свойства азот фосфор мышьяк сурьма 

№ р As Sb 

Атомный 0,052 0,092 0,100 0,119 
радиус.нм 

Эnергия иониза- 14,53 10,48 10,08 8,63 
ции атома, эВ 

Температура -195,8 280 615 1634 
кипения, 0С (белый) (возгонка) 

Температура -210 44,1 817(при 631 
плавления, 0С (белый) 3,6МПа) 

Плотность в 1,026 1,80 1,97 6,69 
твердом состоя- (-256°С) (белый); (желтый); 

нии, г/см3 1,88 5,74 
(желтый); (серый) 

2,2 
(красный) 

Цвет бес цвет- белый
1

', желтый, 
·k 

серая , 
ный черный, серый'.', черная, 

красный черный желтая 

- наиболее распространенная модификация при н.у. 

висмут 

Bi 

0,130 

7,28 

1564 

271 

9,8 

красно-

ватый 

Интересно, что ионы N.- были найдены в верхних слоях атмо
сферы. 

С ростОм величины зарядов ядер атомов в ряду от N к Bi 
усложняется строение электронных оболочек атомов, увеличива

ются атомные радиусы, а потенциалы ионизации уменьшаются 

(все слабее связь валентных электронов с положительно заряжен

ным ядром атома). Соответственно металлические свойства в 

подгруппе резко усиливаются при движении от N к Bi: если азот 
и фосфор ~ типичные неметаллы, то у висмута преобладают ме

таллические свойства. Свойства азота и фосфора вообще настоль

ко отличаются от свойств остальных членов подгруппы, что их 

обычно рассматривают отдельно, объединяя As, Sb и Bi в подгруп
пу мышьяка. Мышья:к, сурьма и висмут имеют металлический 

вид и довольно хорошо проводят тепло и электрический то:к. 

С усложнением строения атомов закономерно изменяются 

свойства простых веществ, образованных этими атомами (фос-
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фор, мышьяк и сурьма образуют несколько аллотропных модифи

каций) (см. таблицу 22). 
Водородные соединепия элементов подгруппы имеют об

щую формулу RH3 • Молекулы RH3 имеют пирамидальную 

форму с атомом R в вершине (его степень окисления в соедине
нии -3), они очень полярны. Это газы: NH3 - аммиак. РН3 -

фосфин, AsH3 - арсин, SbH3 - стибин, BiH3 - висмутин. 

Последние три, особенно висмутин неустойчивы и являются 

очень сильными ВQСстановителями. 

В соединениях с металлами элементы подгруппы также про

являют степень окисления -3, например, Mg2N3 , Na3As. 
Все элементы подгруппы азота образуют оксиды общей фор

мулы R 20 3 и R20 5 • В ряду от N к Bi кислотные свойства оксидов 
у.1\t.еньшаются-и возрастают основнь~е свойства. N 20 3 и Р203 -

кислотные оксиды (им соответствуют кислоты HN02 и Н3РО3), 
As20 3 - амфотерный оксид с преобладанием кислотных свойств 

(в соединении с водой дает H 3As03), Sb20 3 - амфотерен (с преоб

ладанием основных свойств, ему соответствует гидроксид 

Sb(OH)3) и Bi20 3 - основной оксид (гидроксид Bl(OH)3). В этих 

соединениях, а также в соединениях с галогенами элементы под

группы азота проявляют степень окисления +3, например, R-t 3Cl3 • 

Соединения с галогенами общей формулы RHal5 либо малоустой

чивы, либо не получены (сравнительно устойчивы только произ

водные фтора и SbC\5). 

Оксиды (V) являются ангидридами соответствующих кислот 
HRO:~ (для сурьмы и мышьяка более характерно образование кис

лот с общей формулой H3R04). Кислота, отвечающая ангидриду 

Bi20 5, не выделена, но известны ее соли - висмутаты, например 

NaBi03 • 

5.2. Азот. Нитриды 

Молекула азота состоит из двух атомов: N2 • 

Длина связи между атомами очень мала, она 

составляет 0,110 нм. Атомы N в молекуле свя
заны между собой тремя связями: одна а-связь 

и две л-связи за счет объединения неспаренных 

р-электронов атомов азота: N=N. Прочность 

N 7 
Азот 

14,00674(7) 

2s22p3 

этой связи настолько велика, что, например, термическая диссо

циация молекулы не достигается даже при ЗООО"С. (Энергия дис

социации N2 - 945 кДж/моль). В высокой прочности этой связи 
- объяснение химической инертности азота в обычных условиях. 
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5.2.1. Нахождение в природе 

Общее содержание азота в земной коре составляет около 0,03 
ат. (Уо. Большая его часть (в виде молекулярного азота) находится 

в атмосфере, которая на 75,6 вес. 0А) состоит из свободного азота. 
Наряду с углеродом и кислородом азот является жизненно 

важным элементом - он важнейший компонент белков и нукле

иновых кислот, кроме того, азот играет огромную роль в энерге

тике биологических процессов. Тело человека на 5,14 вес. u;o со
стоит из азота. 

Объем издания не позволяет подробно рассмотреть кругово

рот азота в природе. Отметим только, что растения не способны 

усваива~ь свободный азот из атмосферы - они усваивают только 
связанный с кислородом или водородом азот - аммиак NH3 , ионы 

аммония NH1 или нитрат-ионы NO;. Процесс связывания атмо

сферного азота осуществляется бактериями-азdтофиксаторами и 

называется биологической фиксацией азота. Кроме того, часть 

азота соединяется с кислородом с образованием оксидов азота в 

атмосфере во время разрядов молний. Растворяясь в воде, оксиды 

попадают в почву в виде разбавленной азотной кислоты и соответ

ствующих нитратов. Восстановление нитрат-ионов до молекуляр

ного азота осуществляют анаэробные бактерии, переводя азот из 

остатков растительного и животного происхождения (после смер

ти животных и растений белки разлагаются до соединений аммо

ния, которые, в свою очередь, гнилостные бактерии переводят в 

NO;) в атмосферу в виде N2 • 

5.2.2. Физические свойства 

В обычных условиях азот - бесцветный газ без вкуса и запаха 

(tt>ип. = -195,8°С, t
11

_
1

• = -210,5°С). В твердом состоянии азот обра

зует кристаллы, похожие на снег. Растворимость азота в воде 

весьма мала - около 2 об. (Х), вдвое меньше, чем растворимость в 
воде кислорода. Этим объясняется большее содержание раство

ренного кислорода в воде, чем в атмосфере, по отношению к азоту. 

5.2.3. Химические свойства 

Химическая инертность азота объясняется; прочностью и не

полярностью связи между образующими молекулу атомами 

азота. Кроме того, в молекуле отсутствуют неспаренные электро

ны - N==N. Потому в обь1чных условиях азот не реагирует ни с 
металлами (за исключением лития - с ним N 2 взаимедействует 
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nри комнатной температуре), ни с неметаллами. При нагревании 

химическая активность азота повышается. 

1. При взаимодействии с металлами образуются нитриды ме
таллов: 

6Li + N 2 = 2Li3N 

i 
2Fe + N2 --- 2FeN 

Большинство нитридов химически малоактивны. Только нит

риды щелочных и щелочноземельных металлов легко разлага

ются водой и кислотами, являясь типичными соединениями с 

ионным типом связи: 

2Li3N + 6Н20 = 6LiOH + 2NH3 I 

2Ca8N 2 + 16HCI = 6СаС12 + 4NH4Cl 

Нитриды алюминия, кремния и бора представляют собой со

единения с :ковалентным типом связи. Они характеризуются 

высокой химической стойкостью, твердостью и тугоплавкос

тью. Нитриды переходных металлов проявляют хи:Мическую 

инертность, они очень прочные и жаростойкие. Некоторые 

нитриды представляют собой очень стойкие структуры внедре

·ния, связь между атомами в которых похожа на связь в метал

лоподобных соединениях. Такие нитриды очень прочны. На

пример, нитрид ванадия по прочности близок к алмазу. 

2. С неметаллами азот взаимодействует только в специальных 
условиях - при высокой температуре, давлении, в присутст

вии катализатора или при пропускании сильного электричес

кого разряда: 

120d' Н.1Н 

i'.p, Щl'Г. 
~ 

2NO -Q 

2NH" + Q 

5.2.4. Получение и применение 

В промышленных условиях азот получают фракционной 

перегонкой жидкого воздуха, отделяя азот от менее летучего кис

лорода (tкип.(1'12) ~ -195,В"С, tиип.(02) ~ -183"С). 
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В лаборатории азот получают разложением азотистокислых 

солей: 

Собственно свободный азот применяют редко, например, для 

заполнения электроламп или для глубокого охлаждения (жидкий 

азот). Одна_ко огромное значение имеет азот в качестве сырья при 

синтезе егапроизводных, главным образом, в синтезе аммиака. 

5.3. Аммиак. Соли аммония. Амиды металлов. 

Молекула аммиака (NH3) имеет форму правильной пирамиды 

с атомом азота в вершине (см. главу 6.4, рис. 16). При неспарен
ных р-электронах атомы N участвуют в образовании полярных 
ковалентных связей с ls-электронами трех атомов водорода. 

н 

Кроме того, у атома N есть неподеленная пара электронов: Н:~= 
н 

Связь H-N весьма полярна - электронная плотность смеще

на в сторону азота, поэтому молекулы NH3 проявляют тенденцию 

к образованию водородпых связей по схеме: 

н н н 
1 о- о' 1 1 

H-N••••H-N•···H-N•••• 
1 1 1 
н н н 

В жидком аммиаке молекулы связаны между собой водород

ными связями - этим объясняется сравнительно высокая темпе

ратура кипения и высокая теплота испарения аммиака. Однако 

прочность этих связей в жидком аммиаке существенно ниже, чем 

у воды, поэтому вязкость, например, жидкого аммиака в 7 раз 
меньше вязкости воды. 

5.3.1. Физические свойства 

Аммиак - бесцветный газ с резким запахом (характерный 

запах «нашатырного спирта»), почти вдвое легче воздуха. Раство

римость NH3 в воде чрезвычайно велика - около 1200 объемов 
(при 0°С) или 700 объемов (при 20°С) в объеме· воды. При атмо
сферном давлении t1шп. = -33uC, tn,

1
. = -78°С. Жидкий аммиак 
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является хорошим растворителем для многих органических и 

неорганических соединений, например для серы. Раствор аммиа

ка в воде (25о/о NH3) называют нашатырным спиртом. 

5.3.2. Химические свойства 

1. Поскольку степень окисления азота в NH3 -3; то аммиак явля
ется восстановителем, хотя реакции окисления для аммиака 

сравнительно мало характерны. Наиболее энергично аммиак 

реагирует с хлором и бромом, оксидами некоторых металлов, а 

также (при поджигании смеси или в присутствии катализато

ра) с кислородом: 

-3 о -1 u 
2NH3 + 3С12 = 6НС1 + N2 

-3 о -2 о 

4NH3 + 302 = 6Н20 + 2N2 + Q (горит желтым пламенем) 

-3 1) -2 +2-2 

4NH3 + 502 ~ 6Н20 + 4NO 

-3 +2 о о 

2NH3 + ЗСнО = 3Cu + N 2 + 3Н20 

Пероксид водорода также окисляет NH3 до N 2 : 

2NH:J + 3Н202 = N 2 i + 6Н20 

Интересно, что, в отличие от реакции с CuO, реакция NH3 с 

оксидом меди (l) приводит к образованию нитрида меди (l): 

2. При растворении аммиака в воде к молекуле NH3 присоединя

ется протон с образованием иона аммония Nн;: 

:NHa + Н20 ~ NH; +ОН-

В растворе аммиака в воде устанавливается равновесие: 

NH3 + Н20 ~ NH40H ~ NH; +ОН-, 

т.е. в растворе одновременно присутствуют молекулы NH3 и 

NH40H, а также ионы Nн; и ОН-. 4-отя большая часть аммиака 

в аммиачной воде содержится в виде молекул NH:p водный 
раствор аммиака называют гидроксидом аммония и обознача

ют NH40H. Щелочную реакцию раствора (рН = 10) объясняют 
диссоциацией NH40H, причем константа диссоциации равна 
1,8 • 10-5 (т.е. NH40H - весьма слабое основание). 
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Добавление кислот приводит к смещению равновесия впра

во (из-за связывания ионов ОН ), при этом образуются соли 
аммония: 

NH10H + HCI = NH4Cl + Н2О 

Интересно, что непосредственное взаимодействие газообраз

ных NH3 и HCl также приводит :к образованию соли аммония, 
но реакция идет только в присутствии хотя бы следов воды: 

NH3 + HCl = NH4Cl 

3. Соли аммония обычно хорошо растворимы в воде и сильно 
диссоциированы. Обычно они бесцветны (как и ион NH;). Их 

получают при взаимодействии аммиака или его водного раство

ра с соответствующими кислотами. Все соли аммония проявля

ют общие свойства солей (взаимодействуют с растворами кис

лот, щелочей и других солей), а также разлагаются при 

нагревании и подвергаются гидролизу, например: 

NH4Cl +КОН= KCl + NH:1 t + Н20 (качественная реакция на NH;) 

(NH1 ) 2S04 + Ba(NOJ2 = 2NH4NO:i + BaS04 } 

NH; + НОН= NH3 + H:JO+, 

т.е. растворы солей аммония имеют к.ислую реакцию. 

Термическое рааложение солей аммония рассмотрим более по

дробно. 

а) Если соль не содержит аниона-окислителя, то разложение про

ходит без изменения степени окисления атома азота: 

Пр" HHГjJ~HHliltи 

нн хмоду 

NH31 + HClt 

б) Если соль аммония содержит анион-окислитель, то разложение 

сопровождается изменением степени окисления атома азота 

иона аммония: 

., 
N20i + 2Н20 (распад со взрывом) 

о 

N 2t + 2Н20(распадсовзрывом) 

-а +6 +:J о 

(NH4)2Cr207 Cr20a + N2 i + 4Н20 
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4. Аммиак способен выступать в роли окислителя, но не за счет 
+1 - о 

азота, а за счет водорода (2Н +2е - Н2) в реакциях с металла-
ми. Эти реакции можно рассматривать как реакции замещения 

водорода в молекуле NH3 на металл. 

о -:-1+1 i +3-3 о 

2А! + 2NH3 - 2AIN + 3Н, t 
нитрид 

алюминия 

о +1 i' +\ о 

2№ + 2NH3 - 2NaNH2 + Н2 t 
амид натрия 

Примером продукта замещения водорода аммиака могут слу

жить соединения азота с галоген:ами, например, хлористый азот 

NC13 (взрывчатое вещество); его можно получить действием хлора 

на крепкий раствор NH4Cl: 

NH4Cl + 3Cl2 = NC13 + 4HCI 

5.3.3. Получение 

Промышленный способ получения аммиака основан на пря

мом взаимодействии водорода и азота: 

N2(г) + ЗН2(гJ µ 2NНз(гl + 45,9 кДж 

Это так называемый процесс Габера (немецкий физик, разра

ботал физико-химические основы метода). 

Реакция проходит с выделением тепла и понижением объема 

(на четыре объема реагентов приходится два объема продукта 

реакции). Следовательно, исходя из принципа Ле Шателье, реак

цию следует проводить при возможно низких температурах и при 

высоких давлениях - тогда равновесие реакции будет смещено 

вправо. Однако скорость реакции при низких температурах ни

чтожно мала (а при высоких увеличивается скорость обратной 

реакции). Проведение реакции при очень высоких давлениях тре

бует создания специального, выдерживающего высо:ЕСое давле

ние, оборудования - это требует слишком больших капиталовло

жений. Кроме того, равновесие реакции даже при 7ОО0С 
устанавливается слишком медленно для практического ее ис

пользования. 

Применение катализатора (пористое железо с примесями 

Al20 3 и К20) позволило ускорить достижение равновесного состо
яния без одновременного смещения равновесия. Учитывая все 

вышеприведенные факторы, процесс получения аммиака прово

дят при следующих условиях: 500°С, давление 350 атм., катали-
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затор. Выход аммиака при таких условиях составляет около 30(Уо, 

однако в промышленных установках использован принцип цир

куляции - аммиак удаляют охлаждением, а непрореагировав

шие азот и водород возвращают в колонну синтеза. Это оказыва

ется более экономичным, чем достижение более высокого выхода 

реакции.за счет повышения давления (хотя выход аммиака при 

850°С и 4500 атм. составляет 97°/о, причем катализатор не требу
ется). Интересно, что при поиске катализатора на эту роль пробо

вали более 20 тысяч различных веществ! 

Для получения аммиака в лаборатории используют действие 

сильных щелочей на соли аммония: 

NH4CI + NaOH = NH3 I + №Cl + Н2О 

5.3.4. Применение 

Аммиак используют в качестве сырья при производстве азот

ных удобрений, азотной кислоты, соды по аммиачному методу, 

.11-~оч.евины. Получение мочевины основано на реакции: 

NH2 
2NНз + СО2 -----;~ 0=с::: + Н2О 

NH2 
мочевина 

(карбамид) 

Жидкий аммиак используют в качестве охлаждающего аген

та, а также в качестве растворителя. 

5.4. Оксиды азота 

Степень окисления азота в его оксидах меняется от + 1 до +5 
(см. Таблицу 28). 

Оксид азота (1) N 20 (тривиальное название «веселящий газ•>) 
получают термическим разложением нитрата аммония при 250°С 

(при t ?:: 300°С раз.i:rагается со взрывом): 

-,1 +5 { +1 

NH1N03 - N20t + 2Н~О 

Более удобным способом является нагревание сульфаминовой 

кислоты с 73(Уо -ной азотной кислотой: 

-а ~5 :" +1 

NH2SO~oн + HN03(73o/()) ---- N20t + SOAOH)2 + Н2О 
сульфаминовая 

кислота 
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Таблица 23. Оксиды азота 

Оксид Степень Агрегатное Цвет (н.у.) Характер оксида 

окисления состояние 

(и.у.) 

№О +1 газ бесцветный несолеобразующий 

NO +2 газ бесцветный несолеобразующий 

N20a +3 газ (при н.у. кислотный 

неустойчи-в) 

твердый сnний 

(tпд. = -101°С) 

N02"' +4 газ бурый кислотный 

N204 * +4 газ бесцветный кислотный 

N205 +5 твердый бесцветный кис.;rотный 

* - в газовой и жидкой фазе находятся в состоянии равновесия: 

2N02":o:± N 204 

N 20 - бесцветный газ с приятным сладковатым запахом 

(tIL~. = -91°С, tю~п. = -89°С), он входит в состав воздуха (0,5 • 10-4 

об. 0/о ). Растворяется в воде (0,6 объема N20 в 1 объеме Н20 при 
25°С). В смеси с кислородом применя:ется для ингаля:ционного 
наркоза при операциях. 

В нормальных условиях N20 химическ·и инертен, при нагре
вании проявляет свойства окислителя: 

+1 о t о +! 

N 20 + Н2 -- N 2 + Н20 

... 1 о 1 () .+2 

N20 + С - N2 + СО 

При взаимодействии с сильными окислителями N 20 может 
проявлять свойства восстановителя: 

.+! .+7 +2 +5 +2 

5Nz.O + 8KMn04 +7H2S04 = 5Mn(N03 ) 2 +3MnS04 +4KzE;04 +7H20 

При нагревании N 20 разлагается: 
+1 -2 i' о о 

2N20 -------- 2N2 + 0 2 

Оксид азота (11) NO - единственный оксид азота, который 

может быть получен при непосредственном взаимодействии N 2 и 

0 2 (в электрическом разряде). В лаборатории его обычн? получают 

взаимодействием 30о/о HN03 с некоторыми металлами, например: 
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о +5 +2 +2 

3Cu + 8HN0,(30%) = 3Cu(NO,), + 2NO f + 4Н20 

Более чистый (не загрязненный примесями) NO можно полу
чить по реакциям: 

•• и •• •• 
FeC12 + NaN02 + 2HCl = FeC13 + NaCl + NOt + Н20 

+3 -1 +2 о 

2HNO, + 2НI = 2NOI + 1,1 + 2н,о 

Промышленный способ основан на каталитическом окисле

нии аммиака при высокой температуре: 

-3 О t", р, •шт. +2 -2 -2 

4NH3 + 502 - 4NO + 6Н20 

NO - малорастворимый в воде бесцветный газ (tкип. = 

-15 l ,6°C, tnл. = -163, 7°С). Твердый оксид азота (ll)голубого цвета, 
N--0 

егомолекулыобразуютслабосвязанныедимеры \ J • Как и все 
0--N 

оксиды азота, кроме N 20, NO - ядовит, поражает дыхательные 

пути. 

На воздухе NO практически мгновенно окисляется до N02 : 

+2 о +4-2 

2NO + 0 2 = 2N02 

по отношению к галогенам также проявляет свойства восстанови

теля: 

+2 () +3 -] 

2NO + С12 = 2NOCl 
хлористый 

нитроз ил 

В присутствии более сильных восстановителей NO проявл:яет 
свойства оRислителя: 

·~ +4 +G О 

2NO + 2802 = 280:1 + N 2 

Получение NO является одной из стадий получения азотной 
:кислоты. 

Оксид азота (111) подвержен термической диссоциации: 

N 20 3 =- N02 + NO 

N 20 3 (азотистый ангидрид) без примесей NO и N02 существует 

только в твердом виде (tюп~. = -40°С, ·t,ы. = -101°С). При 25°С 
содержание N 20 3 в смеси газов составляет о:коло 10,5°/о. Жидкий 
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N 20а синего цвета, он также частично диссоциирован. Твердый 
N 20 3 слабо-синего цвета. 

Для получения N 20 3 рекомендуют капать 50о/о -вую азотную 

кислоту на твердый оксид мышьяка (III): 

2HN03 + As203 = N02 t + Not + 2HAsO:i 

N 20 3 образуется при охлаждении получающейся смеси газов. 

При пропускании через жидкий воздух электрического раз

ряда N 20 3 можно получить в виде голубого порошка: 

ран ряд 

2NO + 0 2 = 2N02 

NO + N02 = N20:i 

2NO 

Являясь азотистым ангидридом, при взаимодействии с водой 

N 20 3 дает азотистую кислоту: 

N 20 3 + Н20 = 2HN02 

При взаимодействии с растворами щелочей образуются соот

ветствующие нитриты: 

N 20:1 + 2Na0H = 2NaNO~ + Н20 

Оксид азота (IV) (диоксид азота) - красно-бурый газ с харак

терным запахом, он очень ядовит. 

В лаборатории N02 обычно получают, действуя на медь кон

центрированной HN03 : 

о +~ +;! +4 

Сн + 4HNO:J = Cu(NO:J2 + 2N02 i + 2Н20 

N02 получают также термичесftим разложением нитрата 

свинца, однако при проведении реакции следует соблюдать осто

рожность: 

., " 
2Pb(NO,), 2РЬ0 + 4N0,1 + О,\ 

В обычном состоянии N02 существует в равновесии с димером 

N 20 4 , склонность к образованию которого объясняется наличием 

в молекуле N02 неспаренного электрона: 

~о о~ ~о 
2"N N•N 

~о cf ~о 

Именно поэтому N02 - парамагнетик, а N 20 1 - диамагнетик. 

При температуре ниже -12°С белые кристаллы состоят только из 

молекул N 20 4 , при те~пературе 140°С диоксид азота состоит толь-
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ко из молекул N02, он темно-бурого, почти черного цвета (t11л. = 

-11,2°С, tю~п. = 21,15°С). В точке кипения диоксид азота представ
ляет собой красно-бурую жидкость, содержащую 0,1°/о N02 • 

Для N02 характерна довольно высокая химическая- актив

ность: он взаимодействует с неметаллами (фосфор, уголь и сера 

горят в диоксиде азота, оксид серы (IV) окисляется до оксида серы 
(VI)). В этих реакциях N02 - окислитель: 

о +4 t' +4 о 

2С + 2N02 - 2С02 + N2 

+4 Ot'+5 о 

10N02 + 8Р - 4Р205 + 5Nz 

+4 +~ +6 +2 

802 + N02 - 803 + NO 

Растворение диоксида азота в воде приводит к образованию 

азотной и азотистой :кислот (реакция диспропорционирования): 

Поскольку азотистая кислота неустойчива (см. ниже), то при рас

творении N02 в теплой воде образуются HN03 и NO: 
-.-4 +5 +2 

3N02 + Н20 = 2HN03 + NO 

а при растворении в щелочах - нитраты и нитриты: 

2N02 + 2NaOH = NaN03 + NaN02 + Н20 

Если растворение N02 в воде проводить в избытке кислорода, 

то образуется только азотная кислота (так ее получают в промыш

ленности): 

+4 о +i>-2 

4N02 + 2Н20 + 0 2 = 4HN03 

При этом N02 проявляет свойства восстановителя. 

Оксид азота (V) - азотный ангидрид. В нормальных услови

ях N20 5 - это бесцветное кристаллическое вещество (tnл. = 41°С). 
N 20 5 легко летуч и крайне неустойчив (разлагается на N02 и 0 2_). 

Разложение проходит со взрывом (причем иногда - без видимых 
причин): 

2N,0,~4NO} +О,! +Q 

Растворяется в воде с образованием азотной кислоты: 

N 20" + Н20 :о:± 2HN03 

а в щелочах - с образованием нитратов: 

N 20 5 + 2Na0H = 2NaN03 + Н20 
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Получают N20 5 дегидратацией HN03 посредством Р205 , про

пусканием сухого хлора над сухим AgN03 , а также взаимодейст

вием N02 с озоном: 

2HN03 + Р20~ = 2НР03 + N 20 5 t 

4AgNO, + 2CI, ~ 4AgCI + 2N,O, 1 +О, 1 

2N02 --г O:J = N20.~ + 0 2 1 

5.5. Азотистая и азотная кислоты и их соли 

5.5.1. Азотистая кислота. Нитриты 

Азотистая кислота HN02 весьма неустойчива, в ее растворах 

существует равновесие: 

2HN02 ~ N 20 3 + Н20 ~ NO + N02 + Н20 

HN02 существует только в разбавленных водных растворах, 

при нагревании которых она разлагается: 

3HN02 ~ HN03 + 2NO + Н20 

Как кислота HN02 немного сильнее уксусной (для HN02 
К D = 5 · 10-4

), она легко вытесняется более сильными кислотами 
из солей: 

Соли азотистой кислоты называют азотистокислыми или 

нитритами, они гораздо устойчивее самой кислоты, и все они 

ядовиты. 

Поскольку степень окисления азота в HN02 равна +3, то азо
тистая кислота проявляет как окислительные свойства, так и 

восстановительные: 

+3 -1 +2 () 

2HNO, + 2Н! = 2NO 1 + 1, j + 2н,о 

_,_7 +3 ..-2 +5 +5 

2НМn04 + 5HN02 = 2Mn(N03 ) 2 + HN03 + 3Н20 

+3 () +5 -1 

HN02 + Cl2 + Н20 = HN03 + 2HCI 

Из солей азотистой кислоты наиболее важны нитриты калия 

и натрия, их используют при производстве органических краси

телей. KN02 и NaN02 получают либо из оксидов азота: 

NO + N02 + 2КОН = 2KN02 + Н20 
9- 7134 Максименко 
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либо термическим разложением нитратов, причем для связыва

ния выделяющегося кислорода используют свинец: 

-f, о t +:J -2 

NaNO:J + РЬ - NaNO~ + РЬО 

Нитриты в основном термически устойчивы, за исключением 

нитрита аммония: 

-3 +.З ·i (} 
NH4N02 - N~ i + 2Н20 

5.5.2. Азотная кислота и ее соли 

Азотная кислота - бесцветная жидкость с резким запахом, 

«дымящая» на воздухе из-за образования ее парами с влагой воз

духа капелек тумана. С водой HNOa смешивается в любых соотно
шениях. При кипении (tк<1н. = 85°С) и при длительном стоянии она 
частично разлагается, образующийся N02 придает ей желтый от

-rенок (в зависимости от количества N02 цвет перегнавшейся 

HN03 может быть даже желтым или красным): 

При температуре ниже -41,6°С HN03 переходит в кристалли

ческое состояние. Строение молекулы HN03 было рассмотрено в 

Главе 5.1. 

Химические свойства 

Азотная кислота проявляет очень высокую химическую ак

тивность. Степень окисления атома азота в HN03 равна +5, поэто
му HN03 является окислителем, причем очень сильным. В 

зависимости от условий (природы восстановителя, концентрации 

HN03 и температуры) степень окисления атома азота в продуктах 
+1 +2 + 1 о -3 

реакции может меняться от +4 до -3: N02, NO, N 20, N 2 , Nн;. 

Следует учитывать, что чем выше концентрация азотной кис

лоты, тем меньше электронов склонен принять анион NO;. Если 

восстановление концентрированной HN03 идет обычно до N02 
или NO, то степень окисления атома азота в продукте восстанов
ления HN03 может быть любой от +4 до -3. 

а) Взаимодействие HN03 с металлами было подробно описано в 

Главе 9.4.1. Здесь отметим, что при действии HN03 на металлы 

водород не выделяется. С Al, Cr и Fe на холоду концентриро
ванная HN03 не реагирует - кислота «пассивирует>) металлы, 

т.к. на их поверхности образуется пленка оксидов, непрони-
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цаемая для концентрированной HN03 • При нагревании реак

ция идет, например: 

о +5 t" +3 +4 

Fe + бНNОзконц. - Fe(N03 ) 3 + 3N02 i + ЗН2О 

Au, Pt, Os, Ir и Та не реагирует с HN03 , однако Au и Pt раство
ряются в <{царской водке» - смеси концентрированных HN03 

и HCl в соотношении 1:3 (по объему). Окислительная способ
ность (<царской водки» обусловлена действием свободногq 

хлора, который выделяется из-за окисления соляной кислоты 

азотной: 

HN03 конц. + 3НСl,щпц. µ_ Cl2 + 2Н2О + NOCI 
хлористый 

нитрозил 

2NOCI ~ 2NO +С!, 

Выделяющийся атомарный хлор соединяется с металлами, 

приводя к образованию растворимых комплексов: 

о +5 +3 +2 

Аи + HN03 + ЗНСl = AuC13 + No·t + 2Н20 

НС! + AuCl3 ~ Н[АuС!,] 

о +5 ->-4 +2 

3Pt + 4HN03 + 12НС! ~ 3PtCI, + 4NOf + 8Н,0 

2НС! + PtCI, ~ H,[PtCl6] 

б) При взаимодействии с неметаллами HN03 обычно восстанавли

вается до NO или N02 , неметаллы окисляются до соответству

ющих кислот, например: 

+5 о t'' +5 +4 

5НN0з"'опп. + Р - НзР04 + 5N02 f + Н2О 

+5 о t" ..;-5 +2 

5НN0зра35 . + ЗР + 3Н20 3Н3РО4 + 5NO 

+5 () t' +4 +4 

4НN031<онц. + с - СО2 t + 4N02 t + 2Н2О 

+5 о t" 

10НNО3конц. + 12 
+5 +4 

2Н103 + 10N02 t + 4Н20 

В продуктах реакций неметаллы обычно проявляют высшую 

степень окисления. 

в) Свойства окислителя HN03 может проявлять и в реакциях со 

сложными веществами, например: 

+5 +2-2 +3 +2 о 

4НNО3 р8:зб. + FeS ·= Fe(N03 ) 3 + NOt + si + 2Н20 
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-5 -2 +4 () 

4HNO,,"''"' + PbS = Pb(NO,), + 2NO,I + sl + 2н,о 

Интересно, что, в отличие от HN02 , разбавленная HN03 не 

реагирует с HI (концентрированная HNO:s окисляет HI до 
HI03). 

г) в органической химии азотную кислоту используют для нитро

вания, а также для получения сложных эфиров азотной кисло

ты, например: 

Азотная кислота является сильной одноосновной кислотой, в 

растворах она диссоциирует почти полностью: 

HN03 = Н+ + N03 

Соответственно, разбавленная HN03 способна вступать в ре

акции, характерные для кислот, - с основными и амфотерными 

оксидами, основаниями и солями. 

Нитраты 

Соли азотной кислоты ( питраты }, как правило, бесцветны 
и хорошо растворимы в воде. Их получают, действуя азотной 

кислотой на металды, их оксиды и гидроксиды. 

Нитраты термически неустойчивы, причем все они разлага

ются на кислород и соединение, характер которого зависит от 

положения металла (входящего в состав соли) в ряду стандартных 

электродных потенциалов: 

а) соли щелочных и щелочноземельных металлов (до Mg) разла
гаются до нитрита и кислорода: 

. 2KNO~ ~ 2KN02 + 0 2 t 

б) соли тяжелых металлов (от Mg до Cu) - до оксида металла, N02 
и02 : 

2Pb(N03 ) 2 ~ 2РЬ0 + 4NO~ t + 0 21 

в) соли малоактивных металлов (правее Cu) - до металла, N02 и 

02: 

" 2AgN03 - 2Ag + 2N02 f + 0 2 t 

г) нитрат аммония: 
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Соли азотной :кислоты используют главным образом в :качест

ве минеральных удобрений (нитраты калия, натрия, аммон~я -
их называют селитрами), а также в смеси с горючими веществами 

в :качестве взрывчатых веществ. 

Смесь 75о/о KN03 , 15°/о С и 10°/о S называют <(ч,ерным поро
хом;>, суммарное уравнение его горения: 

2KN03 + ЗС + S = N2 t + 3C02 t + K2S + Q 

Аммонал (взрывчатое вещество) получают на основе NH4N03, 

Al (порошок) и тринитротолуола. 

получение азотной кислоты 

В промышленных условиях ее получают в четыре стадии. 

1. Синтез аммиака: 

i',р,жат. 
N2 +ЗН2~ 2NH3 + Q 

2. Каталитическое окисленце аммиа:ка кислородом воздуха: 

t', кат. 
4NH:-i + 502 - 4NO + 6Н20 + Q 

Процесс осуществляют в контактном аппарате при 750-800°С 
с использованием катализатора - платинородиевого сплава в 

виде сетки. 

3. Окисление NO в N02 и растворение N02 в воде происходит в 

поглотительных башнях в избытке кислорода и при повышен

ном давлении (0,3-0,8 МПа): 

2NO + 0 2 = 2N02 

4N02 + 2Н20 + 0 2 = 4HN03 

В результате образуется HN03 с концентрацией. 50-60°/о. 

Для получения 98°/о -ной HN03 взаимодействие жидкого N02 
с водой и кислородом проводят под давлением 5 МПа. Другой 
способ - перегонка разбавленной HN03 в смеси с концентриро

ванной Н2804 - при этом испаряется только HN03 • 

Применение 

Азотная кислота является важнейшим сырьем при производ

стве азотных минеральных удобрений (NaN03 - чилийская се

литра, KN03 - калийная селитра, NH4N03 - аммонийная селит

ра, NH3 , мочевина), взрывчатых веществ, пластмасс, красителей 

и других материалов. Безводную HN03 используют в качестве 

растворителя (в основном для нитратов щелочных металлов), а 

также в качестве окислителя ракетного топлива. 



262 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

5.6. Эфиры азотной кислоты 

Эфиры азотной кислоты получают взаимодействием соответ

ствующих спиртов с HN03 • Наиболее широко употребимое соеди

нение - нитроглицерин. Это тяжелая маслянистая жидкость 

(tпл. = 13,59°С), растворимая в ацетоне, бензоле (плохо - в воде). 
Нитроглицерин получают взаимодействием азотной кислоты с 

глицерином: 

r---------, 
СН2+он н +о-N02 
1 ' ' 
сн-+он + н+о-Nо2 
1 ' ' 
сн2-:-он н~О-NО2 

1--------...J 

CH2-0-N02 
1 
CH-O-N02 + 3Н2О 
1 
сн,-О-NО2 

Нитроглицерин весьма взрывоопасен и может взорваться 

даже от легкого нагревания или сотрясения, поэтому как взрыв

чатое вещество он входит в состав динамитов и баллистных поро

хов. С другой стороны, нитроглицерин широко используют в ме

дицине в качестве сосудорасширяющего средства. Его спиртовые 

растворы не взрываются. 



6 
Фосфор, фосфиды. Фосфин. Оксиды 
фосфора (111) и (V). Орто-, мета- и 
дифосфорные кислоты. 

Ортофосфаты. Эфиры фосфорной 
кислоты 

6.1. Фосфор, фосфин 

6.1.1. Общее рассмотрение 

На валентном уровне электронной оболоч

ки фосфора, как и у азота, - 5 электронов: 
3s23p3

• Однако размер атома фосфора больше, 
чем размер атома азота, и энергия ионизации 

его меньше, чем энергия ионизации атома азота 

(см. Таблицу 22). :К.роме того, в электронной 
оболочке атома фосфора имеется вакантная Зd

р 15 

Фосфор 

30,973762(4) 

2s22p63s23p3 

орбиталь, поэтому в возбужденном состоянии 3s-электрон спосо

бен занять 3d-орбиталь: на валентном уровне оказывается пять 

неспаренных электронов. Поэтому, по сравнению с азотом, фос

фор обладает менее выраженными неметаллическими свойства

ми. Можно говорить даже о тенденции к проявлению металличес

ких свойств.-В обычных условиях фосфор твердый, некоторые его 

модификации (всего известно несколько аллотропных модифика

ций) имеют атомную кристаллическую решетку, а черный фос

фор - полупроводник. Стеnень окисления +5 для соединений 
фосфора более характерн.а, чем для соединений азота, а отрица

тельная степень окисления -3 менее характерна для фосфора, чем 
для азота. 

6.1.2. Нахождение в прироце 

Фосфор является довольно распространенным элементом, его 

общее содержание в земной коре составляет около 0,04 ат. (Уо. 

Единственный природный изотоп фосфора - ~~р. Поскольку все 
модификации фосфора химически активны, то в природе он 

встречается только в виде соединений. Наиболее распространен

ными фосфорсодержащими минералами являются апатиты 

[Са5Х(Р04)3], где Х ~ F, С\ или ОН, например, Саз(РО4)2 ·СаF2 и 
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фосфориты -фосфорнокислый кальций Са3(РО4 )2 с различными 
примесями. 

Фосфор является жизненно важным элементом для всех 

живых организмов. Он входит в состав белков и липидов, а также 

костей и зубов у позвоночных. В человеческом организме около 

0,64 вес. 0/о фосфора. 
Крупнейшие месторождения апатитов находятся на Коль

ском полуострове, а также в Северной Африке, Центральной и 
Южной Америке и Сирии. В России апатиты встречаются также 

в Поволжье и на Урале. 

6.1.3. Получение 

Свободный фосфор получают из природного, прокаливая апа

титы или фосфориты в электрической печи с песком и углем. 

Образующийся фосфор в виде пара конденсируют в приемнике 

под слоем воды. 

"' о 
2Са3(РО1)2 + 6Si02 + lOC 

1;;00" о ., 
6CaSi03 + Р,1 + lOCOI + Q 

6.1.4. Физические свойства 

Существует несколько аллотропных модифик:аций фосфора 

(около 11, но точное количество к настоящему времени не выяс
нено). Причина такой «многоликости» фосфора - в строении его 

атома. У атома фосфора есть три неспаренных электрона, поэтому 

атомы фосфора соединены друг с другом тремя ковалентными 

связями. Если между атомами возникает одна а-связь и две л:

связи (как в молекуле N2),_то образуется молекула Р2 (р!!!Р). Од
нако более энергетически выгодным для атома фосфора является 

образование трех ковалентных а-связей с тремя другими атомами 

Р (атом Р крупнее атома N, поэтому электронная плотность от 
перекрывания р-облаков при образовании л:-связей оказывается 

меньше, чем при образовании а-связи). Поэтому в обычных усло

виях атомы фосфора соединены между собой либо в молекулу Р 4 

(форма правильного тетраэдра), либо в полимерные структуры -
кристаллические или аморфные. Молекула Р2 в обычных услови
ях неустойчива и существует только при температуре выше 

1000°С, при 2000°С начинается распад Р2 на атомы. 
Наиболее известны три аллотропные модификации фосфо

ра - белый, красный и чер1;tый. 

Белый фосфор образовав молекулами Р 4 (рис. 32а). Белый 

фосфор в обычных условиях - бесцветное твердое (воскообраз-
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а б 

Рис.32. Схема связей в аллотропных модификациях фосфора: а) белый, 

б) красный и в) черный фосфор. 

ное) вещество с молекулярной кристаллической решеткой и сла

быми межмолекулярными связями, поэтому легкоплавкое иле

тучее (t1<;нп. = 280°С, tпл. = 44,1°С). Р4 практически нерастворим в 
воде, но растворим в неполярных растворителях, таких, ка:к серо

углерод, эфир, бензол, скипидар, жирные масла. Очень ядовит. 

Из-за слабости напряженных свазей в молекуле Р 4 белый фосфор 

чрезвычайно химически активен. Он воспламеняется уже при 

35<)С или от трения, поэтому его хранят и режут под слоем воды. 

В темноте Р4 светится (отсюда его название: по-гречесии «фос
фор» - светоносный), т.к. его окисление кислородом воздуха со

провождается свечением. При длительном нагревании белый фос

фор переходит в красный (t = 280-340°С, замкнутый объем). 

Красныil фосфор (на рис. 326) - твердое красно-бурое вещест

во с атомной кристаллической решеткой, он нерастворим, не 

летуч и химически мало активен (tnл. = 600°С под давлением). 
Химически менее активен, чем белый фосфор, и не ядовит. 

Черный фосфор получают из белого при 200пС под давлением 

12000 атм. Так же, как и красный, черный фосфор представляет 
собой полимерную модификацию фосфора с атомной кристалли

ческой решеткой. Черный фосфор имеет слоистую структуру 

(схема структуры слоя предс1'авлена на рис. 32в), по виду он 

похож на графит. Имеет металлический блеск и полупроводнико

вую проводимость. Это наименее химически активная из твердых 

форм элементарного фосфора; на воздухе черный фосфор самовос

пламеняется только при 400"С (красный - при 250°С). 

6.1.5. Химические свойства 

Химическая активность фосфора весьма высоRа и сильно за

висит от его аллотропной модификации: в отличие от красного и 

черного, белый фосфор проявляет очень высокую химическую 
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активность. Наиболее типичными степенями окисления атома 

фосфора в соединениях являются: -3 (РН3), О (Р4 ), +3 (Р406) и +5 
(Р4010), т.е. фосфор способен про.являть как окислительные, так 

и восстановительные свойства. 

Фосфор легко вступает в реакции с такими неметаллами, как 

галогены, кислород и сера, со щелочами и с более сильными окис

лителями - в этом проявляются наиболее хар.аитерные для фос

фора свойства восстановителя. 

а) При взаимодействии с кислородом воздуха образуются окси

ды - ангидриды соответствующих кислот (везде будем указы

- вать Р, а не Р4 для упрощения коэффициентов): 
о о +3 -2 

4Р + 302(недостаток) = Р406 + Q 

о () +3-2 

4Р + 502 = Р4010 + Q 

б) При взаимодействии с галогенами образуются галогениды 

общей формулы PHal3 (для Cl2, Br 2 и I2) и РНа15 (для Cl2 и Br 2), 
наиболее важен треххлористый фосфор: 

2Р + 3Cl, ~ 2PCl, + Q 

PCl3 - бесцветная, дымящая на воздухе жидкость, которая 

энергично взаимодействует с водой с образованием фосфори

стой кислоты (т.е. является ее хлорапгидридом): 

РС13 + 3Н20 = Н3Р03 + 3НС1 

РС15 --:-- бесцветные кристаллы хлорангидрида фосфорной кис

лоты, образуются в избытке Cl2: 

PCl:-1 + Cl2 = PCl5 

При взаимодействии пентахлорида фосфора с водой образуется 

фосфорная кислота. 

+ 

PCl5 + Н2О = РОСlз + 2HCI 
хлорокись 

фосфора 

РОСlз + 3Н2О = НзРО4 + 3НС1 

PCl5 + 4Н2О = НзРО4 + 5HCl 

Три- и пентахлорид фосфора широко используют в органичес

ном синтезе в начестве хлорирующих агентов. 

в) При взаимодействии с серой образуются сульфиды: 
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г) С водородом фосфор практически не взаимодействует (только 

белый фосфор, при высоком да:Влении и температуре и очень 

медленно), однако соединение с водоредом РН3 фосфин получа
ют при взаимодействии фосфора с горячей щелочью, например: 

о -:3 +1 

8Р + 3Са(ОН) 2 + 6Н20 = 2PHaf + 3Са(Н.,.Р02 ) 2 

Фосфин - очень ядовитый довольно неустойчивый газ 

(t"л. = -133°С, tкип. = -88°С), со специфическим запахом (<гни
лой рыбы». В отсутствие кислорода разлагается на элементы, 

на воздухе самопроизвольно воспламеняется: 

2РН3 + 402 = 2Н3РЬ1 

Фосфин сильно отличается от аммиака: его химическая актив

ность выше, чем у аммиака, он плохо растворим в воде (1:4 по 
объему) и как основание значительно слабее аммиака. Послед

нее объясняется тем, что связи Н-Р поляризованы слабо (ЭО 

фосфора 2,2, водорода 2,1 по шкале Полинга), а активность 
неподеленной пары электронов у фосфора (3s2

) ниже, чем у 
азота в аммиаке (2s2

). При взаимодействии с кислотами фосфин 
может давать соли фосфопия, содержащие ион Рн;, однако эти 

соли крайне неустойчивы: 

РН3 + HBr = PH4Br 

РН41 + II20 = PH:-it + Н30
1 +1-

оо' 
РН41 --+ PH3 t + Hli --г Q 

Как и сам фосфин, так и его соли являются сильными восста

новителями: 

-3 +:J о 

2РН3 + 2PCI3 = 4Р + 6HCI 

д) При взаимодействии с окислителями фосфор окисляется до 

Р205 или Н3РО4 : 

О +1 +Б О 

2Р + 5Ag,O ~ Р20, + lOAg 

О +5 +Б +2 

ЗР + 5НNОзразб. + 2Н2О = 8НзРО4 + 5NOt 

е) При взаимодействии с металлами фосфор проявляет свойства 

окислителя, продукты реакции называют фосфидами: 

о о +2 -з 

8Mg + 2Р = Mg3P2 
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Фосфиды легко разлагаются водой или кислотами с образова

нием фосфина: 

Са3Р2 + 6Н20 = 3Са(ОН)2 + РН3 t 
Mg3P 2 + 6НС1 = 3MgCI2 + 2РН3 t 

6.1.6. Применение 

Из всех модификаций фосфора наиболее широко употребляют 

красный фосфор, главным образом - в производстве спичек. В 

состав головок спичек входит горючее вещество (обычно это суль

фид сурьмы) и сильный окислитель (бертолетова соль). Восстано

витель (красный фосфор) входит в состав намазки спичечного 

:коробка. При трении головки. спички о намазку красный фосфор 
вспыхивает, окисляясь бертолетовой солью, горючее вещество -
су льф~д сурьмы - загорается, и спичка зажигается. Если в состав 

спичечной головки вводить не красный, а белый фосфор, она 

будет вспыхивать при трении о любую поверхность (не применяют 

из-за ядовитости белого фосфора). 

6.2. Оксиды фосфора (III) и (V) 

В соединениях с кислородом (более электроотрицательным 

элементом, че.м фосфор) фосфор проявляет положительные степе

ни окисления. Важнейшими (с точки зрения практики) являются 

те из окисдов, в которых атом азота проявляет степень окисления 

+3 и +5. Следует отметить, что строению молекул оксида фосфора 
(111) и (V) отвечают~ соответственно, QJормулы Р406 и Р4010 , хотя 
для простоты их часто записывают как Р 20 3 и Р 20 5 • Дело в том, 

что в молекуле оксида фосфор стремится сохранить энергетичес

ки выгодную структуру пирамиды (тетраэдра), свойственную мо

лекуле Р 4 • Поэтому молекулы оксидо:в имеют сложное простран

ственное строение (пространственная структура Р 40 6 и Р 40 10 
приведена на рис. 33). 

Тот же тип пространственной организации атомов сохраняет

ся в дальнейшем и в соответствующих кислотах фосфора, и в их 

солях. 

Оксид фосфора (111) - Р203 (Р406 ) - в нормальных условиях 

представляет собой белую, похожую на воск кристаллическую 

массу (tпл. = 23,8°С, tюш. = 175°С), хорошо растворимую в органи
ческих растворителях. Он очень ядовит и неустОйчив. 

Для Р 40 6 характерны два типа реакций. Поскольку фосфор в 

этом оксиде проявляет промежуточную степень окисления, то он 
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а б 

Рис. 33. Схема пространственной структуры молекулы Р 406 (а) и Р 401 о (б). 

принимает участие в окислительно-восстановительных процес

сах, повышая либо понижая степень окисления атома фосфора. 

Характерны для Р 40 6 реакции диспропорционирования: 

+:1 -3 +.~ 

2Р i03 + 6H20rop. = РН3 t + 3Н3Р04 
+Э о +~-2 

Р203 + 0 2 == P 20s 

С другой стороны, Р203 проявляет свойства кислотного о:кси
да (ангидрид фосфористой кислоты), взаимодействуя с водой с 

образованием кислоты 

Р2Оз + ЗН2Охпл. = 2НзРОз 

А со щелочами - с образованием солей (фосфитов): 

Р203 + 4КОН = 2К2НРОа + Н20 

Оксид фосфора (ll~) получают при горении фосфора в недо

статке кислорода: 

4Р + 302 = 2Р203 

Оксид фосфора (V) получают при горении фосфора в избытке 
кислорода~ 

4Р + 502 = 2Р2ОБ 

В обычных условиях это белое кристаллическое вещество, 

рыхлое до пушистости (похожее на снег) и очень гигроскопичное. 

При нагревании возгоняется (tвсзr. = 359°С). При взаимодействии 
с водой в зависимости от условий образует орто-, мета- и дифос

форную кислоту. На способности энергично поглощать пары воды 

из воздух.а основано его применение в качестве эффективного во

доотнимающего средства: 

H 2S04 + Р205 = 2НР03 + S03 t 

и осушителя для газов в лабораторных условиях. 
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Фосфорный ангидрид является типичным кислотным окси

дом, давая при взаимодействии с основными оксидами (при 

сплавлении) и со щелочами соли фосфорной кислоты: 

" Са О + Р 20 5 - Са(Р03)2 

6NaOH + Р205 = 2Na3P04 + 3Н20 

Окислительных свойств Р 20 5 не проявляет. 

6.3. Орто, мета- и дифосфорные кислоты. 

Ортофосфаты 

Взаимодействие Р 20 5 с водой - это многостадийный процесс, 

на первой стадии которого образуется метафосфорная кислота 

НР03 : 

Р205 + Н20 = 2HPO:J (на холоде) 

При кипячении водного раствора НРО3 образуется ортофосфор
ная кислота Н3РО4 : 

Р205 + 3Н20 = 2Н3Р04 

При нагревании Н.3РО4 до.=::: 200°С происходит отщепление от нее 
молеКулы воды с образованием пирофосфорной кислоты Н4Р207 : 

Структурные формулы этих кислот таковы: 

Н-0..._р<"'О 

н-о'" 
о 

Н-0 / 
'-р 

Н-0,....... ~О 

Наибольшее практическое значение из этих фосфорных кис· 

лот имеет ортофосфорная кислота, это сама.я устойчивая из всех 

:кислот, содержащих P(V). Н3РО4 представляет собой бесцветное 
:кристаллическое вещество, расплывающееся на воздухе 

(tпл. = 42°С). С водой фосфорная кислота смешивается в любых 
соотношениях. Она не .ядовита (входит в состав прохладительных 

напитков). 

В прамышленности фосфорную кислоту получают либо обра

боткой серной кислотой фосфата кальция: 

Са3(Р04)2 + 3H2S04 = 3Са804 } + 2Н3РО4 
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либо окисляя фосфор до Р 40 10 с последующей обработкой водой. 

В присутствии катализатора (порошок меди) при 700°С Н3Р04 
получают при взаимодействии паров фосфора и воды: 

Р4 + l6Н2О,щр ~ 4НзР04 + IOH2t 

В нормальных условиях Н3РО4 химически инертна, при на
гревании взаимодействует с металлами, их оксидами и гидрокси

дами. Окислительных свойств-не проявляет. 

Н3Р04 ~ трехосновная кислота средней силы, в водном рас
творе опа диссоциирует: 

K 1 =8·l0-=3 

К2 = 6 · 10-8 

K:J = 4 • 10-13 

Обычно преобладает диссоциация по I ступени. Будучи трех
основной, НаРО4 образует три ряда солей: средние (К3Р04 , 

(NH)aP04 ) и кислые - гидрофосфаты (К2НРО4) и дигидрофосфа
ты (КН2РО 1). 

Н3РО1 + КОН= КН2РО4 + Н20 

Н3РО4 + 2КОН = К2НРО4 + 2Н20 

НаРО4 + 3КОН = К3Р01 + 3Н20 

Большинство фосфатов бесцветно. Фосфаты щелочных ме

таллов и аммония растворимы в воде, фосфаты остальных метал

лов в воде практически не растворяются. Дигидрофосфаты всех 

металлов хорошо растворяются в воде. Гидрофосфаты по раство

римости в воде занимают промежуточное положение. 

Основная область применения солей ортофосфорной кисло

ты - минеральные удобрения. 

Суперфосфат (смесь Са804 иСа(Н2Р04)2 • Н20) получают обра-
боткой серной кислотой природного фосфата кальция: 

Са3(Р04)2 + 2H2S04 = 2Са804 + Са(Н2Р04)2 

ДвоUной суперфосфат Са(Н2РО4)2 получают по реакции: 

Са3(Р04)2 + 4H:JP04 = 3Ca(Ii2P04) 2 

Аммофос - смесь (NH4)H2P04 и (NH4}2HP04 - получают вза

имодействием аммиака с фосфорной кислотой. 

Преципитат СаНРО4 • 2Н20 применяют в качестве удобре
ния в кислых почвах (в воде он нерастворим): 

Са(ОН)2 + Н3Р04 = СаНРО4 • 2Н20 
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Метафосфорная кислота НР03 образуется при нагревании до 
300°С пирофосфорной кислоты или при взаимодействии Р 20 5 с 
малым количеством холодной воды: 

В действительности метафосфорная кислота является поли

мерным соединением состава (НР03)п (п = 3-8), это бесцветная 
стекловидная масса (tпл. около 40°С). Кислотные свойства (НРО3) 
выражены весьма сильно, окислительные и восстанов:ительные 

свойства ей не присущи. В растворе (медленно, при нагревании 

быстро) (НРО.з)4 переходит в Н3РО1 • 

Дифосфорная (пирофосфорная) кислота Н4Р 20 7 получается 

из ортофосфорной при нагревании последней до 260°С; представ

ляет собой легв:орастворимую в воде мягкую стекловидную массу 

(tп.1 . = 61°С). Она четырехосновная: К 1 = 3 · 10- 2
, К2 = 4 • 10-3

, 

К3 = 2 • 10-7
, К4= 5 • 10-10 и дает два ряда солей. Средние Ме~+Р207 

и кислые Ме2+Н2Р 20 7 • 

6.4. Эфиры фосфорной кислоты 

~lоле:кулы сложных эфиров фосфорной кислоты построены из 

радикала органического спирта и аниона фосфорной кислоты. 

Важнейшими из них явл.яются такие соединения, как дезоксири

бонуклеиновая и рибопун:леиновая кислоты (ДНК и РНК), адено

зинтрифосфорная кислота, липиды и некоторые другие. 

ДНК и РНК представляют собой длинные цепи, скрученные 

попарно в двойные спирали и состоящие из чередующихся угле

водных и фосфатных групп: 

- P-8-P-S-Р- молекулярная цепь ДНК 

~ ~ 

где Р - фосфатная группа 

-СН2 О ОН 

S - остаток сахара (дезоксирибозы) k;v~ 
ини 
-о н 

В - одно из оснований (аденин, тимин, цитозин или гуанин) 
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Важнейшими компонентами клеточных мембран высших ор

ганизмов являются фосфолипиды - фосфоглицериды и фосфос

финголипиды - несимметричные диэфиры фосфорной кислоты 

он 
1 

общей формулы R-0-P-OX; например: фосфоглицериды(R-
11 
о 

остатки жирных кислот) 

RCOO-CH2 
1 

RCOO-CH О 
1 11 
СН2-О-Р-ОХ 

1 
о-

Общей особенностью молекул липидов является наличие не

полярного «хвоста>) и полярной «головки», позволяющей им фор

мировать двухслойные липидные мембраны - основу клеточных 

мембран. 

000000000000000000000 

!!!! ! !!!!!! ! ! !!!!!! ! ! 
!!!!!!!!!l!!!l!!!!!!l 

Аденозинтрифосфорная кислота (АТФ) является универ

сальным аккумулятором энергии и ее источником для самых раз

личных nроцессов в живой клетке. Энергия заключена в двух 

пирофосфатных связях между а- и /3- и между /3- и у-фосфатными 
остатками АТФ (макроэргические связи). Свободная энергия гид

ролиза этих связей составляет 29,4 и 36,1 кДж/моль. 

NJ: 
о о о <--L __ ) 
llr llD lla N N 

НО-Р-О-Р-О-Р-О-С~2 о 1 
1 1 1 н 
он он он н н 

н н 

ОН ОН 

Образовавшаяся в результате гидролиза молекула Н3РО4 
опять используется для синтеза АТФ через каскад ферментатив

ных реакций. Синтез все:Х макроэргических связей катализирует

ся ферментами - фосфокиназами. 



7 
Углерод, изотопы углерода. 

Простейшие углеводороды: метан, 

этилен, ацетилен. Карбиды кальция, 

алюминия и железа. Оксиды 

углерода (11) и (IV). Карбонилы 
переходных металлов. Угольная 

кислота и ее соли 

7.1. Общая характеристика :элементов главной 
подгруппы IV группы 

с 6 Si 14 Ge 32 Sn 50 

Углерод Кремний Германий Олово 

12,011(1) 28,0855(3) 72,59(3) 118, 710(7) 

2s22p2 
. 3s23p~ 4s24p2 5s25p2 

РЬ 82 

Свинец 

207,2(1) 

6s26p2 

Главную подгруппу IV группы периодической системы состав
ляют р-элементы углерод, кремний, германий, олово и свинец. 

, 

Углерод имеет два стабильных изотопа: 12С (98,9°;;1) и 13С 
(1,1 (Х)). Радиоактивный изотоп 14С_. испускающий ft-частицы 
(Т 1, 2 

= 5 720 лет), постоянно образуется в верхних слоях атмосферы 

из изотопа 14N под действием нейтронов космического излучения. 
Количественное определение изотопа 14С позволяет определить 
возраст образцов, что особенно важно в геологии, археологии, 

истории и палеонтологии. У кремния три стабильных изотопа 28Si 
(92,97(Уо ), 29Si (4,681%) и 30Si (3,05°А) ). У олова 10 стабильных 
изотопов (с массовыми числами от 112 до 124), наиболее распро
страН:ен изотоп 130Sn (33(Х) ). Германий и олово существуют в виде 
смеси пяти (у каждого) изотопов, больше всего изотопа 74Ge 
(36, 7{Уо) и 208РЬ (52,3(Х1 ). 

Все элементы, кроме германия, давно известны человеку. Sn 
и РЬ древние египтяне выплавляли из их руд за 3000 лет до н.э. 
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Таблица 24. Атомные радиусы и энергия ионизации атомов 
р-элементов IV подгруппы 

Химический с Si Ge Sn РЬ 

элемент 

Радиус атома, нм 0,062 0,102 0,109 0,124 0,122 

Энергия ионизации 11,27 8,15 7,89 7,24 7,41 
атома, эВ 

Углерод известен человеку с глубокой древности. Кремний был 

впервые получен в 1823 г. Существование германия предсказал 
Д.И.Менделеев в 1871 г., он же с поразительной точностью пред
сказцл свойства этого элемента, выделенного в 1886 г. 

Строение валентных уровней электронных оболочек атомов 
u 2 2 

элементов этои подгруппы: ns пр - всего 4 валентных электро-
на. В возбужденном состоянии атома один из в-электронов внеш

ней оболочки переходит на ее же р-подуровень, а р-электроны 

распариваются: 

ns пр 

э 111: ПLD 

ns пр 

э' Cfl .1l!JГ] 

Затраты энергии на переход электрона на следующий энерге

тический подуровень с избытком компенсируются энергией, вы

деляющейся при образовании четырех связей. 

Таким образом, атомы элементов подгруппы способны прояв

лять в соединениях степень окисления +2, +4 или -4. Действи
тельно, их внешние бинарные соединения, например, оксиды, 

имеют одинаковый состав: СО2 , Si02, Sn02 , Ge02 и РЬ02 • 

Однако как в физических, так и в химических свойствах эле

ментов подгруппы наблюдаются существенные различия. Они 

обусловлены различием размеров и энергий иониза...~;ии атомов 

(см, Таблицу 24), 
С увеличением размеров атомов (и уменьшением величины 

энергии ионизации атомов) в ряду С - РЬ наблюдается сущест

венное усиление металлических свойств эле.ментов. Если угле

род и кремний (простое :&ещество) - неметаллы, а гидраты их 
высших оксидов обладают кислотными свойствами, то свинец -
типичный металл, а у его гидратов свойства основания. В целом 

длл углерода более устойчивы соедивени.я, в которых он имеет 
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степень ок~сления +4, для свинца наиболее характерны соедине
ния, в которых он проявляет степень окисления +2. Отрицатель
ная степень окисления (-4) для элементов подгруппы нетипична, 

Водородн_ые соединеция элементов подгруппы имеют общую 

формулу RH4 • Их прочность уменьшается в ряду от С к РЬ: если 

СН4 (метан) - прочное вещество, то РЬН4 в свободном виде выде
лить не удается. 

7.2. Углерод. Карбиды 

7.2.1. Нахождение в природе 

По содержанию в земной коре углерод зани

мает 17-е место среди элементов: на его долю 

приходится около 0,14 ат. (Х1 от общего числа 

атомов земной Rоры. Вместе с тем значение уг

лерода чрезвычайно велико, т.к. его соедине

ния являются основой всех живых организмов. 

В среднем живые организмы, составляющие 

биосферу, на 18 вес. %) состоят из углерода (в 

19,37{Уо углерода). 

с 6 
Углерод 

12,011(1) 

ls22s22p2 

теле человека 

Большая часть углерода сосредоточена в природных карбона

тах (СаСО3 ~известняк, мрамор, .-иел, СаСО3 • MgC03 ~доломит, 

MgC03 - магнезит) и в гор~qчих ископаемых (нефть, каменный 

и бурый уголь, торф, горючие сланцы, природные горючие газы). 

В состав атмосферы углерод входит в виде углекислого газа СО2 
(0,03 об. 1Уо ), в растворенном состоянии СО2 находится в природ
ных водах (в гидросфере его в 60 раз больше, чем в атмосфере). 

Свободный углерод встречается в виде алмаза, графита и так 

называемого аморфного углерода (мелкодисперсный графит, ос

новные разновидности - уголь и сажа). Некоторые :каменные 

угли (т.н. антрациты) на 98°/r1 состоят из углерода. 

"7.2.2. Физические свойства 

Известно четыре аллотропных модификации углерода, они 

отличаются строением кристаллич:ес:ких решеток: алмаз, графит, 

карби:н и фуллерен. 

Строение алмаза и графита, а та:кже вытекающие из строения 

их кристаллических решеток физические свойства были подроб

но рассмотрены в Главе 6.8. Здесь добавим только, что кристал
лизация углерода в алмазы проходила в недрах Зем:Ли на глубине 

200-300 км при температуре около 3000°С и давлении около 



пособие для пос-тупающих в вузы 277 

200 тыс. атм. При нагревании алмазов выше 1200°С без доступа 
воздуха начинается их превращение в графит. 

Алмаз представляет собой прозрачные (в т.ч. для рентгенов

ских лучей) бесцветные, сильно преломляющие свет кристаллы с 

плотностью 3,5 r/см3 • Графит - жирная на ощупь масса серого 
цвета плотностью 2,2 г/см3 , он непрозрачен. Карбин(егокристал
лы состоят из линейных полимеров углерода общей формулы 

(-С=с-)п) - порошок черного цвета с плотностью 1,9 г/см3 , со
здан искусственно в 1960 г., позднее обнаружен в природе. Пере
ходит в графит при температуре более 2000°С. Если алмаз -
диэлектрик, а графит - проводник электрического тока, то кар

бин - полупроводник. Молекулы фуллерена предстабляют 

собой полые сферы из 60, 70 или 80 атомов углерода; все связи в 
модекуле фуллерена насыщены. Фуллерены получены сравни

тельно недавно и в настоящее время интенсивно изучаются. 

Аморфный углерод (уголь, сажа)- черного цвета, тугоплавкий, 

прочный и электропроводный (его кристаллическая структура 

идентична структуре графита). Сажа (очень тонко измельчен

ный графит) получается при неполном сгорании многих органи

ческих веществ, уголь получают нагреванием древесины без до

ступа воздуха. 

7.2.3. Химические свойства 

'Углерод (в свободном состоянии) является типичным восста

новителем. 

В нормальных условиях углерод химически инертен, однако 

при высоких температурах его химическая активность весьма 

высОка (далее будем обсуждать химические свойства углерода в 

наиболее распространенной его кристаллической модифика

ции - графита, реакционная способность которого выше, чем 'у 
алмаза, но ниже, чем у аморфного угля). При нагревании углерод 

способен взаимодействовать и с металпами, и с неметаллами, и со 

сложными веществами. 

1. При взаимодействии с кислородом образуются оксиды углеро
да (II) и (IV) (в зависимости от количества кислорода): 

о о t' +2-2 

2С + 02(недост.) - 2СО 

о о t' +4-2 

С+ О,(и3б.) СО, 
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2. В присутствии катализатора (никель) и при нагревании углерод 
реагирует с водородом с образованием метана: . 

1'. ш:1·r. 
С+2Н2 -- СН4 

3. При взаимодействии с серой образуется сероуглерод (пары серы 
пропускают через раскаленный уголь): 

С + 28 __!____. CS2 - Q 

4. При взаимодействии раскаленного угля с углекислым газом 
(С02) образуется угарныil газ (СО), а при взаимодействии с пара
ми воды - смесь угарного газа и водорода: 

С+С02 ____!___ 2CO-Q 

' С+Н20 - СО+Н2 

5. В концентрированных серной и азотной Rислотах углерод при 
нагревании растворяется: 

С+ 4НNО:-1.ш~щ. = СО2 t + 4N02 t --t- 2Н2О 

с + 2H2S04 К()НЦ. = СО2 f + 2S02 f + 2Н2О 

6. В реакциях с активными металлами (боле.е сильными восста
новителями) уголь проявляет не характерные для него свойст

ва окислителя. При этом образуются карбиды металлов. Наи

большее практическое значение имеет карбид кальция: 

to _.......С 
Са + 2С -~-.-Са'- Ш 

с 

Чистый карбид кальция представляет собой бесцветные крис-
2+ 2-

таллы, образованные ионами Са и С2 • 

В целом карбиды щелочных, щелочноземельных металлов и Al 
солеобразны, поскольку содержат катионы металлов и анионы 

углерода. Они энергично разлагаются водой, в зависимости от 

природы металла реакция идет по одному из трех путей: 

СаС2 + 2Н20 = Са(ОН)2 + С~Н2 t 
ацетилен 

Al4C3 + 12Н20 = 4Al(OH)3 t + 3СН1 t 
Mn3C + 6Н20 = 3Mn(OH)2 + СН4 t + Н2 t 

Карбиды переходных металлов (Fe 3C, Мо2С, W 2С и WC и дру
гие) относятся It металлоподобным карбидам. Это так называе

мые карбиды внедрения:: фактически они представляют собой 

сплавы, в которых атомы углерода внедряются в октаэдричес-
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кие пустоты в кристаллической решетке металла 1• Присутст
вие углерода придает таким сплавам высшую твердость и хи

мическую устойчивость (сталь, чугун). Химическая связь в 

подобных структурах осуществляется свободными обобщест

вленными валентными электронами, в том числе электронами 

С), поэтому такие карбиды электропроводны. Элементы, близ

кие по значению электроотрицательности к углероду (такие, 

как В, Si), образуют с ним ковалентные карбиды с макромоле
кулярной структурой. Такие карбиды очень твердые и хими

чески стойкие. 

7. При высоких температурах углерод восстанавливает малоак
тивные металлы из их оксидов, при взаимодействии с окси

дами активных металлов он диспропорционирует с образова

нием карбидов (технический способ получения большинства 

карбидов): 

cuo+c____!__...,.. Cu+cot 

Са О + 3С .___:__ СаС2 + СО t 

7.2.4. Применение 

Технические алмазы применяют для шлифования особо твер

дых материалов и резки горных пород. Крупные алмазы2 подвер
гают огранке (получаются бриллианты) и используют в ювелир· 

ных украшениях. 

Из графита делают электроды (в промышленном электроли· 

зе), замедлители нейтронов в ядерных реакторах и грифели ка

рандашей. Графит используют в качестве смазочного материала. 

Кокс получают сильным нагреванием каменного угля без до

ступа воздуха, при этом удаляются летучие вещества и в дальней

шем кокс сгорает без пламени. Его применяют в металлургии в 

качестве восстановителя. 

Сажу используют в качестве наполнителя при производстве 

резины и при изготовлении черных красок. 

Стеклоуглерод (одна из форм аморфного углерода, в его 

структуре беспорядочно связаны между собой фрагменты алмаза, 

графита и карбина; обладает легкостью, тугоплавкостью, хими

ческой устойчивостью, механической прочностью и электропро-

Если углерод внедряется в структуру переходного металла со сравнительно не

большим размером атома. то он искажает ее, поэтому карбиды Q, Mn, Fe, Со и Ni 
менее твердые, чем карбиды Ti, V, W и Мо, 

2 Вес алмазов (и бриллиантов - ограненных алмазов) измеряют в каратах (0,2 г). 
Самый крупный из найденных алмазов весит 3106 каратов (алмаз tRуллинаи~ ). 
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водностью; получают термическим разложением углеродистых 

веществ) применяют для изготовления деталей, действующих в 

агрессивных средах, а также в авиации и космонавтике. 

Высокую адсорбционную способность активированного угля 

(мелко измельченный тонкопористый древесный уголь) исполь

зуют для очистки веществ от примесей; в медицине - для удале

ния из пищеварительного тракта растворенных вредных IJеществ 

и газов; в противогазах - для удаления вредных примесей из 

вдыхаемого воздуха. 

7.3. Простейшие углеводороды: метан, этилен, 
ацетилен 

Характерной особенностью углерода .является его способ
ность образовывать цепи связанных между собой атомов. Цепи 

могут быть любой длины, линейные или разветвленные, замкну

тые или разомкнутые, с одинарными, двойными или тройными 

связями - э этом бесконечное разнообразие углеводородов (орга

нических соединений, состоящих из двух элементов - углерода 

и водорода). 

Рассмотрим свойства простейших углеводородов: метана 

(СН4), этилена (С2Н4) и ацетилена (С2Н2). 
Метан является представителем алканов - предельных угле

водородов. В молекулах алканов атомы С связаны между собой 

простыми (одинарными) связями, а остальные валентности угле

рода насыщены атомами водорода. 

Молекула метана (ее строение подробно рассмотрено в Главе 

6.4) образована в результате перев:рывания четырех sр3-орбита
лей атома углерода с в-орбиталями четырех атомов водорода. 

СН4 - малорастворимый в воде газ без цвета и запаха, он легче 

воздуха. 

Метан проявляет слабую химическую активность, не взаимо

действует с кислотами и щелочами. Обладает свойствами восста

новителя. В обычных условиях с кислородом не взаимодейству

ет, но при поджигании горит слабым синеватым пламенем: 

СН4 + 202 иоб. = СО2 + 2Н2О + Q 

В смеси с воздухом (5-15 об. 'Х1 СН4) метан образует взрывча
тые смеси. 

Продуктом неполного окисления метана является водород 
(метод получения водорода из природного газа): 

2СН4 +02 = 2СО + 4Н2 + Q 
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Характерными для метана являются реакции замещения. 

Хлор и бром вытесняют водород из метана на свету при обычной 

температуре: 

СН4 + Cl2 = CH3Cl + HCl и т.д. 

При высоких температурах метан разлагается: 

' сн4 -- с+2н2 

В молекулах непредельных углеводородов имеются ненасы

щенные (двойные или тройные) связи между атомами углерода. 

К этому классу углеводородов относятся этилен и ацетилен. 

В молекуле этилена (С2Н4) каждый из атомов углерода отдает 
на образование а-связей с двумп атомами водорода по одному 

электрону. Еще по два электрона каждый из атомов углерода 

отдает на образование двойной (одной а- и одной ;r-} связи между 

собой (подробно строение молекул этилена и ацетилена см. ч. III, 
Глава 2. 4 и 2. 6 ). В моле:ку ле ацетилена атомы углерода соединены 
одной а- и двумя л-связями (тройная связь). а-связи в этилене 

имеют гибридныi''l характер sp2
, а в ацетилене - sp. 

Поскольку л-связи почти вдвое слабее а-связей, то наличие их 

в молекулах этилена и ацетилена придает этим веществам хими

ческую активность, склонность к реакциям присоединения и к 

полимеризации. Их физические свойства также похожи: в обыч

ных условиях это газы со слабым запахом, бесцветные, малорас

творимые в воде. 

1. Присоединение водорода (при нагревании в присутствии ката
лизатора - мелко раздробленного Ni, Pd или Pt): 

t", кат. 
СН-СН+2Н2-- СН3-СН3 
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2. Присоединение галогенов (в обычных условиях): 

СН2=СН2 + Br2 -- CH2Br-CH2Br 

СНе!СН + 2Вr2 и36. - CHBr2-CHBr2 

СН-СН + Вr2недuст.-->- CHBr=CHBr 

3. Присоединение галоген.оводородов: 

СН2=СН2 + HCI -- сн;'!-СН2СI 

СН""(;Н + нс1 - сн,~снс1 

СН2=СНС1 + HCI ___... CH3-CHCI2 

4. Взаимодействие с кислородо.ч (горит ярким пламенем): 

' 2С2Н2 + 502 - 4СО2 + 2Н20 + Q 

5. Присоединение воды в присутствии катализатора: 
н,sо, 

СН2=СН2 +НОН -------- СН3-СН20Н 
этиловый спирт 

ацетальдегид 

6. Реакция полимеризации: 

п(СН,~СН,) - (-СН,-СН,-), 

п(СН"СН) -(-СН~СН-), 

7. Этилен легко окисляется, например: 

3СН2=СН2 + 2KMn04 + 4Н2О- 3СН20Н-СН20Н + 2Мп02 +2КОН 

Обесцвечивание раствора KMn04 является качественной реак

цией на двойную связь (реакция Вагнера). 

8. Подвижный водород в молекуле ацетилена способен заместить
ся металлами с образованием ацетиленидов металлов: 

сн=ен + 2AgOH -Ag-C"'C-Ag + 2Нр 

7.4. Оксиды углерода (11) и (IV). Карбонилы 
переходных металлов 

Углерод образует два оксида СО и СО2 • 

Оксид углерода (11) СО (угарный газ). В молекуле СО атомы 
соединены между собой тремя связями. Две из них образованы по 

обменному механизму за счет р-электронов углерода и l{Ислорода. 
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Третья св.язь образована по донорно-акцепторному механизму: 

для ее образования кислород отдает пару электронов (донор), а 

углерод (акцептор) предоставляет для их размещения свободную 

р-орбиталь. Эту третью связь принято обозначать стрелкой: 
2s 2р 

,с 111 IIJГl_j 
J J 1 ·с-о· 

1IJt JTTJ rп1 ,о 
2р 2s 

Следовательно, по строению молекула СО напоминает моле

кулу N 2 (N=N). Действительно, молекула СО очень прочна и хи
мически малоактивна. 

Оксид углерода (II) в нормальных условиях - газ без цвета и 

запаха (tп.1 . = -205°С, tкип. = -191°С), очень мало растворим в воде 
(1:40 по объему) и очень ядовит: необратимо взаимодействуя с 
гемоглобином. он занимает место кислорода в молекуле гемогло
бина. В результате нарушаете.я процесс переноса кислорода от 

легких к тканям. В природе СО практически не встречается. 

В лаборатории СО обычно получают действием концентриро

ванной Н280 4 на муравьиную кислоту или пропусканием паров 

муравьиной кислоты над Р205 (Н2804 и Р20,; - водоотнимающие 

агенты): 

JI,SO,. 1 

НСООН ---- СО! + Н,О 
идиl',О,. f 

В промышленности СО получают при пропускании углекис

лого газа над углем (Глава 7 .2.3.). 
Химическая активность угарного газа крайне низка. При 

обычных условиях он не реагирует ни с водой, ни с кислотами, ни 

со щелочами (несолеобразующий оксид). При высоких темпера

турах вступает в окислительно-восстановительные реакции, как 

правило, в роли восстановителя (степень окисления повышается 

от +2 до +4, поэтому СО не считаете.я солеобразующим оксидом -
в реакциях с Н20 и NaOH он меняет степень окисления). 

1. СО горит синим пламенем (на воздухе горение на чинаетс.я при 
700°С): 

2СО + 0 2 = 2СО2 + Q 

2. Восстанавливает металлы из их оксидов: 

' СнО + СО __.. Си + СО2 

' NiO+CO - Ni+C02 



284 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

3. Взаимодействует с парами воды: 

муравьиная кислота 

4. При повышенных температуре и давлении ( 120°С. 5 атм.) в за и -
модействует с N а ОН с образованием муравьинокислого натрия: 

СО+ NaOH ~ HCOONa 

5. Взаимодействует с хлором (в присутствии катализатора - ак

тивированного угля или Pt или под действием облучения 
прямого солнечного света) с образованием фосгена: 

СО+ С12 
Ка~. ИдИhJ 

СОС!,+ Q 

фосген 

Фосген - очень ядовитый газ с характерным запахом, разлага

ется водой до Н2СО3 (хлорангидрид угольной кислоты): 
COCI2 + 2Н20 = Н2СО3 + 2НС1 

6. При взаимодействии оксида углерода (II) с аммиаком (500°С, 
катализатор - Th02) образуется цианистый водород ( синиль
ная кислота) HCN: 

1 ,кат. 

CO+NH, - HCN + н,о-Q 

7. При высоких температурах и давлении СО взаимодействует с 
переходными металлами с образованием комплексных соеди

нений - карбонилов- Fe(C0)5 , Ni(C0)4, Мо(СО)6 и т.д.: 
1",р 

Мо + бСО- Мо(С0)6 

Карбонилы никеля, железа, рутения и осмия представляют 

собой летучие жидкости. Большинство карбонилов - твердые 

кристаллические вещества. Они нерастворимы в воде, но хорошо 

растворяются во многих органических растворителях. Все карбо

нилы ядовиты. При нагревании они разлагаю:rся водой на металл 

и СО; так получают металлы высокой чистоты. Химическая стой
кость :карбонилов весьма высока: при обычной температуре они 

не взаимодействуют ни со щелочами, н:И с кислотами (кроме ды

мящей HN03 ~она их разрушает). 

Все карбонилы диамагнитны (т.е. все электроны спарены). 

Между металлом и лигандами в карбонилах осуществляется 

как прямое, так и донорно-акцепторное взаимодействие. Подроб-
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ное рассмотрение характера этого взаимодействия выходит за 

рамки данного пособия. Отметим только, что состояние атома 

металла· в карбонилах близко к нейтронному, а его_степень окис

ления равна О. Смешанные карбонилы Ме(СО)11Хш• где Х - одно

валентный атом или радикал, используют в металлоорганичес

ком катализе. 

Оксид углерода (IV) СО2 - углекислый газ - в нормальных 

условиях бесцветный газ с чуть кисловатым запахом и вкусом, 

застывающий в белую снегообразную массу при сильном охлаж

дении {т.н. «сухой лед»). Твердый СО2 имеет молекулярную крис
таллическую решетку. При нагревании до -73°С твердый СО2 
возгоняется. При ,rJ;авлении 60 атм. С02 переходит в жидкое состо
яние (жидкий СО2 хранят и перевозят в баллонах). СО2 мало рас
творим в воде (при 20°С 88: 100 по объему), он в 1,5 раза тяжелее 
воздуха. Не поддерживает дыхания и горения (содержание СО2 в 
воздухе более 10{% смертельно опасно). 

М_олекула СО2 линейна: О=С=О, связь С-0 полярная кова
лентная. Поскольку связи в молекуле расположены симметрич

но, то сама молекула неполярна(µ = О). 
Поскольку в молекуле СО2 углерод проявляет высшую сте

пень окисления ( +4), то в реакциях СО2 способен выступать толь
ко в роли окислителя. Например, при высоких температурах он 

взаимодействует с углем и с активными металлами: 

' СО2 + С --- 2СО 

2Mg + СО2 = 2Mg'0 +С 

Как кислотный океид (ангидрид угольной кислоты) СО2 взаи
модействует с водой (реакция обратима, причем рав:Новесие сме

щено влево), а также основными оксидами и с растворами щело

чей с образованием солей угольной кислоты. 

I--I 20 + СО2 :µ: Н2СО3 

СО2 + Na20 = Na2C03 

СО2 + 2КОН = К2С03 + Н20 

При пропускании СО2 через раствор карбоната образуется 
гидрокарбонат. 

При взаимодействии СО2 с аммиаком образуется к:арбамат 
аммония, при нагревании которого образуется МОЧ,евина: 

карбамат 

аммония 

мочевина 
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Получение СО2 основано на разложении его солей - карбона

тов. В промышленности для получения СО2 используют обжиг 
и.звестняка, в лаборатории - действие на нарбонаты разбавлен

ных кислот: 

i 
СаСО3 - CaCO+C02 i 

Применяют СО2 в производстве соды, сахара, газированных 
напитков. Твердый спрессованный С02 (сухой лед) используют 
при проведении взрывных работ на угольных разработках (для 

увеличения полезной площади взрыва за счет мгновенного испа

рения «сухого льда»), для устранения облачности (в Rачестве 

центров :кристаллизации для переохлажденной воды, из капелек 

которой состоят облака), а также для хранения скоропортящихся 

продуктов. 

7.5. Угольная кислота и ее соли 

Угольная кислота (Н2СО3) - неустойчивая двухосновная кис

лота, существующая только в растворе: 

к, к, 

н20 + со2 = н~со3 = н+ + нсо; ~ 2н+ +со~-

Эти процессы обратимы: при добавлении кислот увеличивает

ся концентрация Н2СО3 ; добавление щелочей приводит к сдвигу 

равновесия вправо и способствует растворению СО2 • 

Угольная кислота - средней силы, константы ее диссоциа

ции по 1 и II ступеням равны, соответственно: К1 =1,32•10-
4 , 

к,~ 4,84·10-10 

Угольная кислота образует два ряда солей - средние соли 

карбонаты (Na2C03) и кислые - гидрокарбонаты (NaHC03). 

При нагревании угольная кислота разлагается на СО2 и Н20. 
Хотя сама угольная кислота неустойчива, ее соли вполне 

устойчивы. Их получают при пропускании СО2 через растворы 
щелочей или обменными реакциями с другими солями. При про

пусканИи С02 через растворы щелочи сначала образуются карбо
наты, а затем, если продолжать пропускание СО2 , гидрокарбона

ты металла. Реакцию СО2 с гидроксидом кальция используют как 
качественную на углекислый газ - сначала образуется белый 

осадок СаСО3 , который затем растворяется с образованием 

Са(НС03)2 : 
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С02 + Са(ОН)2 = СаС03 + Н20 
взвесь 

СаСО3 f + СО2 + Н20 = Са(НС0а)2 

MgCl2 + Na2C03 = MgC03 f + 2NaCI 
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Карбонаты и гидрокарбонаты щелочных металлов и аммония 

хорошо растворимы в воде. Гидрокарбонаты щелочноземельных 

металлов также хорошо растворимы в воде, а их карбонаты мало

растворимы. 

В водных растворах карбонаты щелочных металлов имеют 

щелочную реакцию, т.к. подвергаются гидролизу: 

Na2CO:J +НОН+± NaHC03 + NaOH 

Качественной реакцией на UOftЫ со~- и нсо~ является их 
вааимодействие с более сильны.ми кислотами, последние вытес

няют угольную кислоту из солей, а та разлагается с выделением 

С02 (характерное «вскипание»): 

Na2CO:, + 2НС1 = 2NaC1 + СО2 t + Н20 

При нагревании карбонаты (все, кроме карбонатов щелочных 

металлов и аммония) разлагаются до оксида металла и диоксида 

углерода: 

MgCO:, Mgo+co,1 

Карбонаты щелочных металлов плавятся без разложения. 

Карбонат аммония при нагревании разлагается на аммиак, 

воду и СО2 : 

Гидрокарбонаты при нагревании переходят в карбонаты: 

Среди солей угольной кислоты самое большое практическое 

значение имеют сода, поташ и карбонат кальция. 

Карбон.ат натрия образует несколько кристаллогидратов 

Na2C03 и Н20 (п = 1, 7 и 10), наиболее устойчив Na 2C03 • 10Н20 -
это кристаллическая сода. При прокаливании ее получают без

водную (кальцинированную соду) N а2С03 • 

Наиболее широко используют соду. в производстве стекла, 

мыла и бумаги. В медицине, в кондитерt:ком деле, в хлебопечении 

используют также т.н. питьевую соду - NaHC03 • Производство 
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(и потребление) соды является одним из крупнейших среди всех 

неорганических веществ - десятки млн. тонн в год. 

Основные количества соды получают методом Солъвэ: насы

щенный раствор NaCl охлаждают, насыщают аммиаком и затем 
через полученный раствор пропускают под давлением С02 • Обра

зовавшуюся питьевую соду (она малорастворима в холодной воде) 

отфильтровывают: 

NH3 + С02 + Н20 = NH4HC0:1 

NH4HC03 + NaCl = NaHC03 1 + NH4 Cl 

В дальнейшем NaHC03 прокаливают, получая кальциниро

ванную соду, а выделяющийся при этом С02 вновь используют в 
производстве. Аммиак также возвращают в производственный 

цикл нагреванием с известью: 

2NH4Cl + Са(ОН)2 = 2NHa i + CaCl~ + 2Н20 

Карбонат калия (поташ) К2СО3 применяют в производстве 
жидкого мыла, оптического тугоплавкого стекла и пигментов. 

Поташ получают действием СО2 на раствор КОН (из-за высокой 
растворимости КНСО3 поташ нельзя по.Лучить по методу Сольвэ: 
он не выпадает в осадок, и обм.енная реакция NH4HC0

3 
с KCl 

полностью обратима). 

Карбонат кальция (СаСОа ~известняк, мрамор, мел) широко 

используют в строительстве. 



8 Кремний. Силан. Силициды. Оксид 

кремния (IV). Кремниевые кислоты, 
силикаты 

8.1. Кремний. Силан, силициды 

8.1.1. Общее рассмотрение 

Кремний является электронным аналогом 

углерода: у него 4 валентных электрона: 3s2p 2
• 

Однако размер атома кремния больше, чем у 

углерода, а энергия ионизации атома - ниже. 

:r:rоэтому металлические свойства выражены у 

кремния сильнее, чем у углерода, а неметалли

ческие - слабее. 

Si 14 
Кремний 

28,0855(3) 

2р6Зs2Зр2 

В соединениях кремний склонен проявлять степень окисле

ния +4 или -4, т.к. для атома кремния более характерно состоя
ние sр3-гибридизации орбиталей. Потому во всех соединениях, 
кроме оксида кремния (II) SiO, кремний четырехвалентен. 

8.2.2. Нахождение в природе 

Кремний - второй после кислорода элемент по распростра

ненности в земной коре - 25,8 вес. о/о от массы земной коры, что 
составляет 16, 7°/ci от общего числа атомов земной коры (по атом
ным процентам он на 3 месте после кислорода и водорода). 

В свободном состоянии кремний в природе не встречается, 

однако большая часть земной коры состоит из силикатных пород 

(смеси соединений кремния с кислородом и другими элементами). 

Наиболее распространен кремнезем (Si02), который встречается в 

виде песка и кварца. Кроме того, природный кремний встречается 

в виде силикатов - производных кремниевой кис1.rоты: полевой 

шпат (альбит) NaAlSi30 8 , полевой шпат (ортоклаз) KA1Si30 8 , 

глина (каолин) Al20 3 • 2Si02 • 2Н20, асбест 3Mg0 • 2Si02 • 2Н20, 
слюда KAl3[Si,010] (ОН, F)2), тальк 3Mg0 • 4Si02 • Н,О, пефелип 

Me(AISIO 4) (Ме - Na, К) и другие. 
Следовые количества кремния содержатся в организмах рас

тений и животных. 

tn · 7134 Макси~1е11ко 
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8.2.3. Получение 

Свободный кремний получают из его природного оксида (IV) 
восстановлением при высокой температуре коксом (в промыш

ленности реакцию проводят в электрических печах) или актив

ными металлами (магнием или алюминием). 

Si02 + 2С ____!___._ Si + 2cot 

' Si02 + 2Mg - Si + 2Mg0 

Для получения более чистого кремния используют восстанов

ление тетрахлорида кремния водородом при 1200°С или разложе
ние SiH4 при 400-600°С: 

" SiCl4 + 2Н2 - Si + 4HCI 

8.2.4. Физические свойства 

Свойства кремния сильно зависят от того, в какой из двух 

возможных аллотропных модификаций он находится - аморф

ной или кристаллической. 

Ам,орфныU кремний получают при восстановлении Si02 маг

нием. Он представляет собой бурый порошок, из расплава которо

го в вакууме методом зонной плавки получают кристаллический 

кремний с заданными свойствами. 

Кристаллический кремнии представляет собой темно-серые 

Кристаллы с металлическим блеском, очень твердые, но хрупкие 

(плотность 2,3 г/см3 , t 11л. = 1410°С, tкитт. = 2620°С). 
Структура кристаллического кремния подобна структуре ал· 

маза: каждый атом в решетке кремния окружен тетраэдрически 

четырьмя другими и связан с ними четырьмя ковалентными свя

зями. Однако связи между атомами кремния в кристаллической 

решетке гораздо слабее, чем связи между атомами углерода в 

алмазе. Часть ковалентных связей в кристалле кремния разруше

на даже при обычных условиях, и в нем имеются свободные элек

троны. Поэтому кремний обладает небольшой электропроводное· 

тью (около 0,007 электропроводности ртути). Повышение 
чистоты кремния приводит к понижению его электропроводнос

ти. При повышении температуры число разрушаемых связей В 

кристаллической решетке увеличивается (так же, как и при осве

щении). При этом увеличивается число свободных электронов и 
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возрастает электропроводность кремния (в отличие от металлов, 

электропроводность которых при нагревании падает). Следова

тельно, кремний является типичным полупроводником. 

8.2.5. Химические свойства 

При низких температурах кремний химически инертен, при 

высоких реагирует как с неметаллами, так и с некоторыми метал

лами. Аморфный кремний значительно более реакционноспосо

бен, чем кристаллический. В большинстве случаев кремний 

является восстановителем, в реакциях с более сильными восста

новителями (активными металлами) выступает в роли окислите

ля. Наиба.Лее типичные степени окисления кремния в соединени

ях: +4 и-4. 

1. При взаимодействии с галогенами (с F2 при комнатной темпе

ратуре, с Cl 2 при нагревании выше 300°С, с Вг2 и 12 - выше 

500°С) образуются галогениды кремния SiHal4 • В обычных ус

ловиях SiF4 - газ, SiCl4 и SiBr4 - жидкости, Sil4 - твердое 

вещество, все они разлагаются водой до оксида кремния (IV) и 
галогеноводорода: 

Si + 2На12 = SiHa14 

SiHal4 + 2Н20 = Si02 + 4HHal f 

2. При нагревании выше 400°С кремний взаимодействуете кисло
родом с образованием оксидов SiO и Si02 (в зависимости от 

количества 0 2 ): 

' 2Si +- 02.вед. - 2Si0 

' Si + 0 2 изб. - Si02 

3. При температуре выше 600°С взаимодействует с серой: 

' 4Si + Ss - 4Si8~ 

4. При нагревании выше 1000°С реагирует с азотом: 

' 3Si + 2N2 - Si3N4 

5. При очень высоких температурах (около 2000"С) кремний со
единяется с углеродом с образованием карбида кремни.я (т.н. 

карборупд): 

' C+Si - SiC 
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SiC - бесцветное кристаллическое вещество, по прочности ус

тупающее только алмазу. Его кристаллическая решетка похо

жа на решетку алмаза: каждый атом кремния окружен четырь

мя атомами углерода, и наоборот. :Ковалентные связи, 

соединяющие атомы, по прочности близки к связям между 

атомами угдерода в алмазе. 

6. Взаимодействие с галогеноводородами (с HF - при комнатной 

температуре, с HCl и HBr выше 300-500°С): 

' Si(тв.) + 4НF(г) - SiF4(r/ + 2Н2(г) 

' Si + HHal - SiHal4 + Н2 + (SiHHal3 , SiH2Hal2 , SiH3Hal) 

7. В водных растворах щелочей кремний растворяется: 

Si + 2Na0H + Н20 = Na2Si03 + 2Н2 1 

с образованием солей кремниевой кислоты (H2Si03). 

8. Кислоты (кроме смеси концентрированных плавиковой и азот
ной) с кремнием не взаимодействуют; в смеси HF и HN03 крем

ний растворяется: 

3Si + 12HF + 4HN03 = 3SiF 4 t +- 4NOt + 8Н20 

9. При взаимодействии с активпwми металлами и их оксидами 
образуются силициды металлов: 

i 
2Mg0 + 3Si - Mg2Si + 2Si0 

Еще один способ получения силицидов 

:кремния с гидридами металлов: 

взаимодействие 

Силициды щелочных, щелочноземельных металлов и Mg раз
лагаются водой, щелочами и разбавленными кислотами с образо

ванием простейшего водородного соединения кремния моносила

на (его называют просто силан): 

Mg2Si + 4Н20 = 2Mg(OH)2 + SiH4 t 

Ca2Si + 4HCI = 2CaCI2 + Siil4 t 

2Ca2Si + 4Na0H + 10Н20 = 2Na2Si03 + 4Са(ОН)2 + 8Н2 t 

При нагревании на воздухе или в парах галогена они воспла

меняются, например: 

' Ca~Si + 2Cl2 - 2СаС12 + Si + Q 
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Силициды переходных металлов характеризуются высокой 

твердостью и устойчивостью к нагреванию, они очень тугоплавки 

и не окисляются даже пр:И высоких температурах. Химическая 
стойкость силицидов также весьма высока: они не растворяются 

в кислотах, щелочах и органических растворителях. По структу

ре они похожи на карбиды некоторых переходных металлов: слои 

и цепи из атомов кремния размещены в кристаллической решетке 

металла. Высокая стойкость позволяет использовать силициды в 

качестве коррозионно- и жаростойких покрытий. Некоторые си

лициды (например, ReSi2 , CrSi2) используются как высокотемпе

ратурные проводники. 

Силан - ядовитый бесцветный газ с неприятным запахом 

плесени. Он относится к кремневодородам - гомологическому 

ряду силанов с общей формулой SiH2n+2 (по строению молекул они 

подобны алканам СпН2п 1 2).Первые члены ряда (моносилан SiH4 и 

дисилан Si2H 6) - газы~ остальные вплоть до последнего известно

го Si8H18 - летучие жидкости. Все они весьма реакционноспособ

ны, ядовиты и обладают неприятным запахом. На воздухе силаны 

горят с образованием Si02 и Н20, водой (медленно) и щелочами 
разлагаются (с выделением водорода): 

SiH1 + 202 = SiO~ + 2Н20 + Q 

SiH4 + 2NaOH + Н20 = Na2Si03 + 4Н2 t 
SiH4 + 2Н20 ~ Si02 + 4Н2 t 

С галогенами они реагируют подобно углеводородам, последо

вательно обменивая на галоген один атом водорода за другим: 

SiH4 + С12 = SiH3Cl + HCl и т.д. 

Взаимодействуют с галогеноводородами (катализатор - AlC13): 

SiH4 + HCl ~ SiН3Cl + Н2 
Энергия связи Si-Si относительно невысока (213 кДж/моль, 

для сравнения - энергия св11зи С-С составляет 34 7 кДж/моль). 
Этим объясняется увеличение реакционной способности силанов 

с увеличением длины их цепи, а также небольшая длина цепей 

Si-Si (доп= 8). С другой стороны, энергия связи Si-0 составляет 
443 кДж/моль, поэтому ·практически все природные соединения 
кремния состоят из цепей и сеток, образованных связями Si-0 
(они энергетически выгодны): 

1 1 1 
о о о 
1 1 1 

-O-Si-O-Si-O-Si-0-
1 1 1 
о о о 
1 1 1 
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8.2.6. Применение 

Кристаллический кремний используют в качестве полупро

водника в электротехнике и электронике. Его применяют для 

преобразования энергии солнечного излучения в электрическую 

в так называемых «солнечных батареях>) (питание радиоустано

вок на космических кораблях). В металлургии технический крем

ний используют как легирующую добавку в производстве сталей 

и сплавов цветных металлов (кремнистые стали отличаются вы

сокой прочностью и жаростойкостью), а также в качестве восста

новител.я при получении металлов. 

8.2. Оксид кремния (IV) 

8.2.1. Общее рассмотрение. Фиаические свойства 

Оксид кремния (IV) Si02 (кремнезем) - самое распространен

ное в земной коре соединение (около 12u/o массы земной коры); 
43(Уо земной коры (по массе) составляет химически связанный 

Si02 в составе различных горных пород. Основной природной фор

мой Si02 является минерал кварц, в том числе песок - загрязнен

ный примесями кварц. 

Si02 - очень твердое и тугоплавкое вещество (плотность 2,65 
г/см3 , температура плавления более 1700°С). Наиболее устойчи
вой модификацией кремнезема является кварц. При нагревании 

выше 80if'C кварц последовательно переходит в тридимит и 
далее в кристобалит (при 867"С и 1470°С соответственно) - мо
дификации кварца, несколько отличающиеся кристаллической 

структурой и плотностью (2,26 и 2,32 г/см3 соответственно). 
Дальнейшее нагревание приводит к расплаву Si02 (при 1723°С; 
при быстром нагревании кварц плавится при 1610"С). При бы

стром охлаждении расплава получа.ется кварцевое стекло (плот

ность 2,20 г/см3) - это аморфная модификация кремнезема. 
:Кварцевое стекло имеет низкий температурный коэффициент 

расширения, поэтому из него готовят химическую посуду, устой

чивую к резким перепадам температуры. 

Оксnд кремния (I\') не существует в виде мономера - это 

полимер, атомы которого образуют трехмерную кристалличес

кую решетку. В ней каждый атом кремния тетраэдрически окру

жен четырьмя атомами кислорода, и каждый атом кислорода 

соединен с двумя атомами кремния: 
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1 1 01 
о о 
1 1 1 

-0-Si-O--Si-0-Si-0-
1 1 1 
о о о 
1 1 1 

-O-Si-O--Si-O-Si-0-
1 1 1 
о о о 

1 1 1 

Таким образом, кристаллическая решетка кремнезема пред

ставляет собой тетраэдры [Si04], которые связаны между собой 

(<мостиками» - общими атомами кислорода. В различных крис

таллических модификациях угол связи между тетраэдрами 

Si-0-Si разный (от 120° до 180°), а переход из одной кристалли
ческой модификации в другую сопровождается разрывом связей 

(и образованием новых - с другими углами между связями 

Si-0-Si). Например, в кристалле кварца тетраэдры [Si04] распо

ложены в виде спирали вокруг центральной оси. В аморфном 

состоянии упорядоченность расположения тетраэдров [Si04] на

рушена. 

В природе встречаются все разновидности кремнезема. В ос

новном это кварц, который встречается в виде песка, а также в 

виде крупных кристаллов. Некоторые его разновидности имеют 

особые названия: горный хрусталь - большие прозрачные крис

таллы, аметист - фиолетовые прозрачные кристаллы, дымча· 

тый топаз - серо-коричневые, хризопраз - зеленые. Мелко

кристаллические модификации кварца (с примесями других 

веществ) - это халцедоп и его разновидности агат и яшма. 

Тридимит и кристобалит встречаются в виде включений в 

вулканическую лаву. 

Аморфный кремнезем встречается в природе в виде минерала 

опала состава Si02 и Н20. 

8.2.2. Химические свойства 

Оксид кремния (IV) Si02 практически нерастворим в воде 

(7~ 16 мг/л для кристаллических и 83 мг/л для аморфной моди
фикаций). Будучи кислотным оксидом, Si02 при сплавлении вза

имодействует с твердыми щелочаl\_~1, основными оксидами и кар

бонатами с образованием солей кремниевой кислоты (силикатов): 

' Si01 --:-- Са О - -• CaSi0:-1 
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Растворы щелочей также действуют на Si02 • С кислотами (за 

исключением плавиковой) Si02 не взаимодействует: 

Si02 + 4HF = SiF4 f + 2Н20 

Последняя реакция лежит в основе <(травления)> стекла, поэто

му плавиковую кислоту нельзя хранить в стеклянной посуде1 • 
При нагревании сМеси Si02 с углербдом образуется карбид 

кремния (карборунд), при действии хлора на накаленную смесь 

Si02 с углем образуется хлористый кремний: 

,· 
Si02 + 2С - SiC + 2cot 

' Si02 + 2С + 2С12 - SiCI4 t + 2СО i 

При взаимодействии Si02 с кремнием может быть получен 

оксид кремния (II) SiO (в природе не встречается): 

r 
Si02 + Si - 2Si0 

Si02 является ангидридом :кремниевых кислот общей форму

лы nSi02 • тН20. В силу малой растворимости в воде Si02 их полу

чают косвенным путем. При нагревании их можно обезводить: 

Получаемый при этом Si02 имеет очень развитую поверх

ность, его называют силикагелем и исuользуют в качестве осуши

теля (прокаленный, он хорошо адсорбирует влагу) и в качестве 

сорбента в хроматографии. 

8.2.3. Применение 

Si02 используют для производства стекла, керамики, сили

катного кирпича, бетона. Чистый кварц используют в приборо

строении (его кристаллы являются пьезоэлектриками, т.е. могут 

почти без потерь преобразовывать электрическую энергию в ме

ханическую). Кварцевое стекло пропускает ультрафиолетовые 

лучи, поэтому кварцевые ламnы используют в медицине и в опти

ческих приборах. Об использовании кварцевого стекла для хими

ческой посуды мы уже упоминали. 

Взаимодействие •реального~ стекла с HF может быть выражРно уравнением: 
Na20 • СаО • 6.Si02 + 28HF = 2NaF 1- CaF2 + 6SiF4 + 14Н2О. 
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Если в молекуле кремниевой кислоты некоторые ионы Si41 

замещаются ионами AI 3
+, образуются алюмосиликаты. Для 

сохранения электронейтральности в их структуру входят ка

тионы - Na +, Са2+ или другие. Это, например, наиболее распро
страненные в природе полевой шпат К20 · Al20 3 • 6Si02 , слюда 

К20 • 3Аl0э • 6Si02 • 2Н20 и каолинит А1203 • 2Si02 • 2Н20. Пос
ледний является основным продуктом разрушения горных 

пород под действием температуры и углекислого газа: 

полевой щпат каолинит кварц 

Каолинит - главная составная часть глины. 

Свойства силикатов могут быть весьма различны в зависимос

ти от состава и строения. Все силикаты - твердые вещества (тем

пература Плавления в интервале от 750 до 2000°С), с высокой 
плотностью (от 2 до 4 г/см3); при нагревании они либо плавятся, 
либо разлагаются в твердом состоянии. Некоторые силикаты 

~бразуют прозрачные, красиво окрашенные кристаллы, напри

мер, изумруд, аквамарин. и другие разновидности берилла -
звео · Al20 3 • 6SI02 • 

Среди искусственных силикатов важнейшими являются 

такие продукты силикатной промышленности, как стекло, це

мент и керамика. 

Стекло 

Силикатное стекло получают сплавлением в специальных 

печах смеси соды Na2C03 , известняка СаСО3 и белого_ песка Si02 : 

,, 
SiO~ + СаС03 - CaSi03 + С02 i 

Na20 • СаО • 6Si02 ___,.... составобычногооконногостекла. Часто окон

ное стекло окрашено в зеленоватый цвет содержащимися в нем 

силикатами железа (II). Изменением состава и структуры стекла 
(введением соответствующих добавок) можно придать стеклу же

лаемые физико-химические свойства. Например, заменяя соду 

Na2C03 поташом К2СО3 , можно получить тугоплавкое стекло. 

Если при этом еще заменить СаСО3 (мел) оксидом свинца (11), то 
показатель преломления стекла повысится - получится хрус

таль. Добавки о:ксидов металлов придают стеклу различную ок-
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8.3. Кремниевые кислоты, силикаты 

Состав кремниевых кислот (соединений оксида кремния (IV) 
с водой) может быть выражен общей формулой nSi02 • mH20, где 
тип - целые числа. Наиболее простое (тетраэдрическое) стро

ение имеет молекула ортокремниевой кислоты H 4Si04 (т = 2, 
п = 1). Более устойчивы поликремниевые кислоты (H2Si03)x: 
т ~ 1, п ~ 1. В них тетраэдрические структурные единицы объ

единены в цепи или слои: 

ОН ОН ОН 
1 1 1 

HO-Si-0-Si-O-Si-OH 
1 1 1 
он он он 

Свободная кремниевая кислота практически нерастворима в 

воде, однако она легко образует коллоидные растворы, которые 

осаждаются при стоянии в виде бесцветного студня общей форму

лы n8i02 • тН2О. Получают кремниевую кислоту из ее солей, дей
ствуя на них кислотой в растворе: 

Na2Si03 + 2HCl = 2NaCl + H 2Si03 t 

H 2Si03 как кислота слабее угольной (константа диссоциации 

по первой ступени К1 = 2,2 • 10 10
), поэтому в водных растворах 

угольная кислота вытесняет кремниевую из ее солей (эту реакцию 

используют как качественную на силикаrп-ион): 

Na2Si03 +_ С02 + Н20 = Na2C03 + H2Si03 

При накаливании происходит обратный процесс: кремниевая 

кислота вытесняет более летучую угольную. 

Соли кремниевой кислоты называют силикатами, они обыч

но нерастворимы в воде. Исключение составляют силикаты калия 

и натрия, концентрированные водные растворы которых называ

ют «жидким стеклом». 

:Как соли слабой кислоты, силикаты натрия и калия в воде 

подвергаются гидролизу, поэтому их растворы имеют щелочную 

реакцию: 

Na2Si03 + 2НОН ~ 2Na0H + H2Si03 

В большинстве случаев силикаты получают сплавлением Si0
2 

с соответствующими гидроксидами или &арбонатами. 

Состав силикатов принято изображать формулой в виде со

единения: оксидов элементов, например, силикат кальция Ca8i03 
или СаО • Si02• 



9 Бор. Трифторид бора. Орто- и 

тетраборные кислоты. Тетраборат 
натрия 

9.1. Бор. Трифторид бора 

Бор - химический элемент главной под

группы III группы периодической системы. 
Природный элемент состоит из двух изото

пов: 10В (19(Уо) и 11В (81°/о ). Свободный бор впер
вые выделен в 1808 г. 

На валентном уровне электронной оболоч

ки бора, как и у всех элементов подгруппы, - 3 

в 5 

Бор 

10,811(5) 

ls22s22p1 

электрона: 2s22p1
, однако по свойствам он сильно отличается от 

других членов подгруппы - это единственный неметалл среди 

металлов (Al, Ga, In и Tl). По. свойствам он близок к кремнию, 
своему соседу по периоду. 

Чистый бор представляет собой бесцветные кристаллы, по 

твердости приближающиеся к алмазу (плотность 2,3 г/см3 , t 11л. = 

2075°С, tкип. = 3860°С). Очень чистый бор плохо проводит элект
рический ток, однако нагревание до 800°С увеличивает его 

электропроводность почти в миллион раз. 

В соединениях бор трехвалентен (типичная степень окисле

ния +3, менее характерна -3). 
Земная кора на 5 • 10-30/о по массе состоит из бора (это около 

5 • 10-4 ат. 0/о ). Свободный бор в природе не встречается~ только 
в виде соединений с кислородом. Это минералы сассолин Н3ВО3 
(борная кислота), бура Na2B40 7 • 10Н20, кернит Na2B40 7 • 4Н20 и 
другие бораты. Небольшие количества бора содержатся также 

в буровых водах нефтяных месторождений; наземные расте

ния имеют в своем составе 1 • 1 О 4 
- 1 • 1 О -2 r.x) бора (от веса сухого 

вещества). В живых организма'х бор находится в следовых коли
чествах. 

В обычных условиях бор химически инертен (взаимодейству

ет только с фтором), при нагревании взаимодействует с кислоро

дом, хлором, бромом, серой, азотом и углеродом, с водой, раство

рами щелочей и некоторых кислот, реагирует с металлами. 
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раску: Cr20 3 и FeO -- :зеленую, СоО - синюю, Mn0 2 - фиолето

вую, Fe20::! - желтую и т.д. 

При нагревании вязкость сте~.ла уменьшается, оно постепен

но размягчается, что позволяет выдувать или прессовать из него 

различные изделия. 

Цемент 

Цемент представляет собой широко используемый в стро

ительстве зеленовато-серый порошок, затвердевающий после 

смешивания его с водой в камнеподобную массу. Обычно его по

лучают обжигом смеси глины с известняком и песком при темпе

ратуре 1400-1600°С. 

Различают «обычный• и «портлендский• цемент. Затверде

вание «обычного» цемента происходит с участием углекислого 

газа воздуха: 

СаО • Si02 + СО2 + Н20 = СаСО3 t + H 2Si03 

При затвердевании (<портлендского» цемента происходит гидро

лиз силикатов с последующим образованием кристаллогидратов: 

Ca3Si0:; + Н20 = Ca2Si04 + Са(ОН)2 j 
Ca2Si04 + 4Н2О = Ca2Si04 • 4Н20 j 

Смесь цемента, воды и наполнителей (песок, гравий, ще

бень, шлак) называют бе'l'ОНом; залитую бетоном железную ар

матуру называют железобетоном. Бетон широко используют в 

строительстве. 

Керамика 

Керамикой называют материалы и изделия, которые выраба

тываются из природных глин и их смесей с различными добавка

ми путем формовки, обжига и сушки. Это (<грубая» керамика -
кирпич, огнеупорные (ша.мот) и кислотоупорные (клинкер) ма

териалы, изразцы, черепица, посуда и т.д.; и «тонн:ая» керами

ка - фарфор, фаянс и изделия из них. Чем больше каолина в 

глине, тем выше их пластичность и огнеупорность. Чистый као

лин представляет собой белую, нежную на ощупь массу, состоя

щую из мелких пластинчатых частиц. Он очень пластичен -
богатые им глины (их называют жирными) используются в про

изводстве тонкой фарфоровой посуды. 
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Химическая активность мелко раздробленного бора гораздо выше 

активности бора крупнокристаллического: например, последний 

не растворяется в крепких растворах щелочей даже при кипяче

нии. 

1. При взаимодействии бора с галогенами (с F 2 при комнатной 

температуре, с остальными - при нагревании) образуются га

логениды бора BHal3 : 

2В + 3На12 = 2BHal3 

Это бесцветные, дымящие на воздухе вещества (взаимодейст

вуют с парами воды); BF 3 и ВС13 - газы, BBr3 - жидкость, BI3 
- твердое тело (в и.у.). Они разлагаются водой (кроме BF 3 - он 

гидролизуется незначительно): 

BHal3 + 3Н20 = В(ОН)3 + 3HHal 

Наиболее важен трифторид бора BF3 • В его молекуле возбуж

денный атом бора отдает на образование трех кова.Лентных свя
зей с атомами фтора три электрона. При этом одна р-орбиталь 

остается свободной: 

ls 

5В' lllJ 
2s 2р 

[] [f lt 1 ! 

F 
B•F 
F 

До завершения октета атому бора в BF 3 не хватает двух элек

тронов. Поэтому трифторид бора - типичная кислота Льюи

са - легко вступает в химическую связь с основаниями Льюи

са - соединениями, имеющими «лишнюю» пару электронов 

(такими, как молекула аммиака или HF): 

II~ ~ н F 
Ю№ + DB•F ---... H•N•B•F 
й F йj; 

При взаимодействии BFa с HF образуется фтороборная кисло
та H[BF4]. Это сильная кислота (сильнее HF); сама она устой
чива только в растворе, но большинство ее солей вполне устой

чивы и хорошо растворяются в воде. 

-~~ F 
IOF• + DB•F ---.,.H•F•B•F .. -

F F 
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Трифторид бора применяют в качестве наполнителя счетчика 

нейтронов и катализатора в органическом синтезе, кроме того, 

его используют для разделения изотопов бора. 

2. При температуре выше 1200°С бор взаимодействует с азотом с 
образованием нитрида бора BN: 

,· 
2B+N2 -- 2BN 

Это белый кристаллический порошок, в нормальных условиях 

химически инертный, по кристалл1-rческой струl\.туре подоб

ный графиту. "Устойчив ко всем химическим реагентам, кроме 

F 2 (в токе F 2 самовоспламеняется с образованием BF 3 и N 2), HF 
(разлагается с образованием NH4BF 4) и горячих растворов ще

лочей (с выделением NH3). 

3. При 700°С горит на воздухе с образованием оксида бора (lll) 
(твердая бесцветная стекловидная масса): 

4В + 30z = 2В203 

4. При взаимодействии с углеродом (накаливание_в электричес
кой печи) образуется карбид бора В12С3 (упрощенная формула 
В4С)- тв~рдые блестящие кристаллы, тугоплавкие и химичес

ки инертные: 

5. При 10ОО0С соединяется с фосфором с образованием фосфида 
бора ВР - твердые тугоплавкие кристаллы с алмазоподобной 

структурой, обладает свойствами полупроводника 

( 
В+Р- ВР 

6. При высокой температуре бор взаимодействует с парами воды: 

7. Взаимодействует с кислотами - окислителями (концентриро

ванными HN03 и Н2804): 
О +Б +3 -+4 

В + 3HN03 = Н3В0з + 3N02 i 

8. Порошок бора медленно растворяется в концентрированных 
растворах щелочей: 

2В +2NaOH + 2Н20 = 2NaB02 + 3Н2 t 
метаборат натрия 
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9. Степень окисления -3 бор проявляет в соединениях с металла
ми - боридах, их получают сплавлением бора с некоторыми 

металлами: 

Бориды щеловных и щелочноземельных металлов и Mg раз
лагаются водой и кислотами с образованием бороводородов 

(баранов): 

Mg3B2 -+ HCJ-.. MgCl2 + В2Н6 + В4Н10 и т.д. 
диборан тетраборан 

Наиболее устойчива и изучена молекула диборана: 

По свойствам боравы похожи на углеводороды и силаны соот

ветствующего состава; они бесцветны, ядовиты и неустойчивы, 

разлагаются водой. 

Бориды переходных металлов х.имичесни устойчивы. 

Получение 

Получение бора основано на разложении природных минера

лов (боратов) кислотами. Полученную борную кислоту переводят 

нагреванием в борный ангидрид (В203), который затем восстанав
ливают металлами (Mg, Zn): 

В203 + Mg ___!__... 3Mg0 + 2В 

MgO удаляют обработкой соляной кислотой. Полученный бор 
загрязнен примесями борида магния. 

Чистый бор получают разложением паров бромида на раска

ленной W или Та нити: 

' 2BBr3 -- 2В + 3Br2 

Применение 

Добавки бора придают сплавам прочность, твердость и корро

зионную стойкость. Соединения бора - нитриды и фосфиды -
используют в качестве полупроводников. 

Бор применяют в качестgе поглотителя нейтронов в ядерных 

реакторах. 

Буру и борную кислоту используют в медицине (антисептик); 

в качестве микроудобрений их добавляют в почву. 
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9.2. Орто- и тетраборные кислоты. Тетраборат 
натрия 

При растворении борного ангидрида В203 в воде образуется 
борная (ортоборна.я) кислота Н3В03 : 

В20з. + 3Н20 = 2Н3ВО:{ 

Н-0 
'в-о-н 

Н-0/ 

Это бесцветные кристаллы, малорастворимые в ацетоне и 

эфире, но хорошо растворимые в воде (50 г/л) и в спирте (90 г/л). 
Борная кислота окрашивает пламя в характерный зелеJiый цвет. 

Пространственная структурса иона ВО~- отвечает плоскому 

равностороннему треугольнику. 

При нагревании Н3ВО3 сначала переходит в метаборную кис
лоту НВ02 , а затем в борный ангидрид: 

Борная кислота трехосновная, в воде она диссоциирует по 

трем ступеням: 

к.,,= 4 · 10-14 

Это очень слабая кислота, она легко вытесняется из своих 

солей другими JСислотами. 

Бораты (соли борной кислоты) являются:, как правило, про

изводными различных полиборных кислот с общей формулой 

пВ203 • тН20, чаще всего - тетраборной кислоты (п = 2, т = 1 
н2в,о,). 

Тетраборная: кисдота является гораздо более сильной, чем 

ортоборная (К1 = 2 • 10- 4
, К2 = 2 · 10-5

). В свободном состоянии 
Н2В407 не выделена. Ее соли образуются при нейтрализации 
Н3В03 щелочами: 

4Н3В0:1 + 2NaOH = Na2B10 7 + 7Н~О 
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В избытке щелочи образуются метаборатъ~: 

Na2B40 7 + 2NaOH = 4NaB02 + Н20 

Наиболее важным из солей борной кислоты (боратов) являет

ся бура ~ Na2B40 7 • 10Н20 и кристаллоrидрат Na2B40 7 • 5Н20 
((<Ювелирная бура»-). 

В воде растворяются тольио бораты щелочных металлов. Их 

применяют для 'уменьшения ~жестRости» воды, обусловленной 

наличием ионов Са2+ и Mg2
+. Бораты кальция и магния, нераство

римые в воде, выпадают в осадок, и жесткость воды уменьшается. 

Буру используют при производстве стекла, эмалей и хера.ми

ки (окрашивает их в зеленый цвет), в качестве консервирующего 

средства для обработки кож в кожевенном производстве и для 

пропитки дерева (как антисептик). Бораты входят в состав сти

ральных порошков и других моющих средств. 
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соединений криптона и ксенона 

Не 2 Ne 10 Ar 18 Kr 36 

Гелий Неон Аргон Криптон 

4,002602 20,179(1) 39,948(1) 83,80(1) 

ls2 ls22s22p6 2s22p63s23p6 3p63d104s24p6 

Хе 54 Rn 86 

Ксенон Радон 

131,29(3) 222,0176 

4p64d105s25p6 5p65d106s26p6 

В главной подгруппе VIII группа периодической системы 
шесть элементов. Это благородные (инертные) газы - гелий, 

неон, аргон~ криптон, ксенон и радон. Все они имеют энергетичес

ки устойчивый внешний уровень электронной оболочки атома -
завершенный октет ns2np6 

- этим объясняется уникальность 
свойств элементов подгруппы. 

Все благородные газы входят в состав атмосферы: содержание 

гелия в атмосфере составляет 4,6·10-э об. (;;.); неона - 1,8·10-3 

об. (Х); аргона - 0,93 об. (%;криптона - 1,1·10 4 об. о/о; ксено
на - 0,8 • 10-<> об. 1Х) и радона - 6 • 10-f> об. {Х). 

Примечательна история открытия инертных газов. В 1893 г. 
английский ученый Д.Рэлей обратил внимание на то, что плот

ность азота, полученного из воздуха, больше плотности азота, 

полученного химическим путем. Это о;з.начало, что азот, выделен

ный из воздуха, содержал примесь более тяжелого газа. У .Рамзай 

выделил новый газ и выяснил, что тот ни в каких условиях не 

соединяется ни с какими известными веществами, а его спектр 

отличается от спектров всех известных ранее элементов. Газ (и 

новый элемент) назвали аргон (от греческого <i-argos» - ленивый). 

Позже У.Рамзаем были открыты гелии (греч. «helios» - Солнце, 

т.к. его обнаружили на Солнце раньше, чем на Земле, методом 
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Таблица 25. Свойства инертных газов 

Свойства Не Ne Ar Kr Хе Rn 

Атомный радиус, нм 0,122 0,160 0,191 0,201 0,220 0,231 

Энергия 24,58 21,56 15,76 14,00 12,13 10,75 
ионизации, эВ 

Te:rvrnepaтypa -268,9 -245,9 -185,9 -153,2 -108,1 около 

кипения, 0С -65 

Температура -272,6 -248,6 -189,3 -157,1 -111,8 около 

плавления, "С (под -71 
давл.) 

Плотность, г / л 0,178 0,900 1,784 3,745 5,851 9,73 

Растворимость, 1,0 2,2 5,7 11,1 24,2 41,5 
число объемов на 

100 объемов воды, 
0°с 

спектрального анализа), неон (греч. *neos» - новый), криптон 

(греч. (lkryptos» - скрытый) и ксенон (греч. «xenos» - незнако

мый). В 1900 г. был открыт радон (лат. «radius» - луч) при 

изучении некоторых минералов (образуется при распаде радия). 

Здесь хотелось бы подчеркнуть, что в химии очень важно не 

отвергать неожиданные, не укладывающиеся в привычные пред

ставления результаты опыта, очень важно не «списывать» их на 

ошибку эксперимента. Иногда такие «кажущиеся ошибки» ука

зывают на существование новых, не открытых еще явлений; за

метить и объяснить их удается не всем. Это удалось лорду Рэ

лею - надеемся, удастся и Вам. 

Мы уже говорили о том, что физические и химические свой

ства элементов главной подгруппы VIII группы уникальны. 
Все они при нормальных условиях газы без запаха и цвета, 

плохо растворимые в воде. Их температуры кипения и плавления 

увеличиваются с увеличением размеров атомов (см. таблицу 25). 
Молекулы одноатомвы. 

Из таблицы видно, что гелий удается привести в жидкое со

стояние только при температуре, приближающейся к абсолютно

му нулю (-273,15°С). Жидкий гелий при температуре около 2°К 
обладает совершенно уникальным свойством - сверхтекучес

тью (открыта П.Л.Капицей в 1938 г. и теоретически обоснована 
Л.Д.Ландау, который создал квантовую теорию сверхтекучее-
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ти - Нобелевские премии по физике 1962 г. (Ландау) и 1984 г. 
(Капица). 

Что касается химических свойств благородных газов, то до 

1962 г. было принято считать, что они абсолютно инертны, однако 
в 1962 г. nроивошел крупный «прорыв• в этой области: канадский 
химик Н.Бартлетт получил первое химическое соединение ксено

на - гексафтороnлатинат ксенона Xe[PtF 6] {твердое оранжевое 

вещество, имеющее ионную кристаллическую реше'l'ку): 

Хе + PtF 6 = Xe{PtF 6] (PtF 6 - сильнейший окислитель). 

Позднее был получен ряд соедиuений ксенона, в которых он 

проявлял степень окисления +2, +4, +6 и +8. Оказалось, что 
некоторые фториды ксенона образуются непосредственно из эле

ментов при обычной температуре на солнечном свету! 

Получение соединений инертных газов является прекрасным 

примером того, что в химии •нет невозможного, есть маловероят

ное• (А. и В.Стругацкие). Часто совершенно «не идущая• в одних 

условиях реакция оказывается возможной в других. Соединения, 

само существование которых считалось невозможным, оказыва

ются не только синтезированными, но и выделенными. Надеемс», 

что читателю данного пособия удастся перевести еще одно явле

ние из разряда «невозможных>) в разр-flд «трудноосуществи

мых• - и будет сделан еще один шаг вперед па пути познания 

природы веществ и их превращений. 

Фториды ксенона получают из смеси элементов при различ

ных условиях: XeF 2 при нормальных условиях (действие солнеч

ного света), XeF4 - при нагревании до 400°С, XeF6 ~при нагре
вании и повышенном давлении фтора: 

'" XE"+F2 - XeF2 

i ,р, 
Хе+ 3F2 ~ XeF6 

1\11оле ула XeF2 линейна, XeF1 - представляет собой прямо

угольну бипирамиду с атомом Хе в центре. Все фториды ксе

нона - есцветные кристаллические вещества. Все они -
очень сил ные окислители и все взаимодействуют с водой. XeF 2 
и XeF4 ра лагаются водой до ксенона, при этом выделяются кис

лород иН 

2XeF2 2Н20=2Хе1 +02 t +4HFt 

6XeF4 12Н20 "": 2Хе03 + 24HFi + 4Xei + 30 2 \ 
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XeF4 + 2Н20 =Хе + 0 2 + 4HF 

Еще более активно реа:кция идет в щелочной среде: 

2XeF2 + 4КОН = 2Xet +02 f + 4KF+ 2Н20 
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Взаимодействие с водой фторида ксенона (IV) приводит к об
разованию оксида ксенона (IV): 

XeF6 + 3Н20 = Хе03 + бHFt 

Частично гидролиз XeF 6 идет по реакции: 

XeF 6 + Н20 = XeOF 4 + 2HFt 
тетрафrороксид 

ксенона 

Тетрафтороксид ксенона можно также получить прямым вза-

имодействием с кремнеземом: 

2XeF6 + Si02 = 2XeOF4 + SiF4 

XeOF4 - это летучая бесцветная жидкость (н.у.). 

Все фториды ксенона - очень сильные окислители (окисляют 

даже платину): 

XeF4 + Pt = PtF4 +Хе 

XeF6 + 6KI = Xet + 3I2 i + 6KF 

Взаимодействие XeF 4 с иодом сопровождается воспламенением: 

5XeF 4 + 212 = 5Хе + 4IF 5 

Оксид ксенона (VI) Хе03 хорошо растворим в воде, его раство
ры устойчивы и вполне безопасны. В водных растворах Хе03 об
разуется слабая ксеноновая кислота Н2Хе04 (степень окисления 
ксенона +6): 

Хе03 + Н20 д Н2Хе04 o:i:± Н.+ + НХеО~ 

Хотя сама кислота неустойчива, ее соли ( ксенаты) NaHXe04 
и ВаХе04 - вполне устойчивые при комнатной температуре крис

таллические вещества. 

Получены также соединения, в которых ксенон проявляет 

степень окисления +8: оксид ксенона (VIII) Хе04 ~очень взрыво
опасный бесцВетный газ (и.у.), соответствующая кисло'l.'а Н4Хе06 
(очень неустойчива) и ее соли (перксенаты) Na4Xe06 и Ва2Хе06 -

кристаллические вещества, довольно устойчивые в обычных ус

ловиях. 

Перксенат натрия можно получить, действуя на щелочаой 

раствор Хе03 озоном: 

Хе03 + O:J + 4NaOH = Na4Xe06 + 0 2 t + 2Н20 
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Хе04 может быть получен вытеснением из перксената бария 
сильной кислотой (безводной H2SO 4 ): 

Ва2Хе06 + 2Н2804 = 2BaS04 + Хе04 i + 2Н20 

Реакцию ведут на холоде, т.к. при температуре выше 0°С Хе04 
взрывается: 

3Хе04 = 2Хе0.~ +Хе + 302 

Помимо фторидов ксенона к настоящему времени удалось 

получить фториды криптона (KrF 2 и KrF 4), радона (RnF 2 , RnF 4 и 

RnF 6), а также оксид радона (\rl) Rn03 • 

Таким образом, хотя химическая активность благородных 

газов чрезвычайно низка (большинство их соединений - с самым 

электроотрицательным из элементом - фтором), нельзя говорить 

об их абсолютной химической инертности. 

Применение 

Аргон, неон, криптон и ксенон применяют для производства 

газоразрядных трубок ( nри прохождении тока через газ он светит
ся: аргон - голубым, неон - красным светом). Криптоном за_пол

няют электрические лампочки (это удлиняет срок их эксплуата

ции). Аргон применяют для создания инертной атмосферы при 

сварочных работах, при проведении некоторых химических реак

ций и в газожидкостной хроматографии. Гелием (самым легким 

после водорода газом) наполняют дирижабли и метеорологичес

кие зонды {он безопаснее водорода). Смесь гелия и кислорода (8:2) 
используют для дыхания водолазы - это позволяет избежать 

«кессонной болезни» при подъеме на поверхность (растворенный 

под большим давлением в крови азот «вскипает» при уменьшении 

давления, и его пузырьки закупоривают капилляры). Жидкий 

гелий используют для получения сверхнизких температур. 
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Общая характеристика металлов. 

Положение металлов в 

периодический системе элементов 

Д.И.Менделеева. Физические и 

химические свойства. Коррозия. 

Сплавы 

11.1. Общая характеристика металлов. 
Физические свойства 

Все элементы в соответствии с их свойствами принято разде

лять на металлы, неметаллы и элементы, обладающие двойствен

ной природой. Металлы - самая представительная: группа эле

ментов: 87 из 110 элементов - металлы. Это s-элементы 1 и II 
групп периодической системы, Р-элементы III группы (кроме 
бора), все d-элементы и все !-элементы. Если провести в таблице 

Д.И.Менделеева диагональ от бериллия к астату, то слева от нее 

окажутся элементы-металлы, а справа - элементы-неметаллы 

(исключая элементы побочных подгрупп - переходные метал

лы). Элементы, расположенные вблизи диагонали, обладают 

двойственной природой (это Ве, Al и др.). 
В главе, посвященной металлической связи (Глава 6.6), мы 

подробно рассмотрели строение металлов и их свойства, обуслов

ленные особенностями строения, поэтому здесь рассмотрим этот 

вопрос конспективно. 

1. Атомы большинства металлов имеют на внешнем энергетичес
ком уровне электронной оболочки небольшое количество элек

тронов {от О до 3) и располагают избытком валентностных ор
биталей {по сравнению с количеством валентных электронов). 

2. Атомы металлов имеют сравнительно невысокие значения 
энергии ионизации. 

3. В твердом состоянии металлы обычно имеют кристаллическое 
строение. Большинство металлов кристаллизуется в плотно 

упакованных кубической и гексагональных решетках. В узлах 

криста.длической решетки металла - катионы металла, окру

женные t1электронным газом» - делокал~зованнымэлектрон

ным облаком валентных электронов, которые свободно переме

щаются по всему :куску металла в поле положительных 
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Рис.34. Деформация в атомной (а), ионной (б) и металлической (в) крис

таллической решетке. 

центров, осуществляя химическую связь между положитель

~ными ионами (металлическая связь). 

4. С наличием свободных электронов связаны такие общие свойст
ва металлов, как металлический блеск и непрозрачность, высо

кая тепло- и электропроводность, а также пластичность (способ

ность к сильной деформации без нарушения прочности). 

Действительно, при механическом воздействии на твердое 

тело происходит его механическая деформация - смещаются от

дельные слои его кристаллической решетки. В результате атом

ная и ионная кристаллические решетки разрушаются (из-за раз

рыва ковалентных связей в первом случае и из-за взаимного 

отталкивания противоположно заряженных ионов во втором). 

При деформации кристаллической решетки металла послед

няя может изменять свою форму без разрушения: сцепление 

между смещенными слоями решетки сохраняется благодаря по

движности и свободе перемещений (в пределах куска металла) 

электронов (см. рис. 34). Самым пластичным (ковким) металлом 
является золото. 

Мерой энергии. связи в металлах являете.я величина энергии 

атоми::tации металла. Энергия атомизации - это та энергия, 

которую необходимо затратить для распада 1 моля вещества на 
свободные атомы: 

Величины энергии атомизации атомов разных металлов весь

ма различны и определяются электронным строением атомов. 

Очевидно, что чем прочнее связи в кристаллической решетке ме

талла, тем прочнее и тверже металл, тем выше его темnература 

кипения и плавления и т.д. Действительно, если температура 

плавления ртути равна -61,2°С (энергия атомизации 61,2 
кДж/моль), то температура плавления самого тугоплавкого ме

талла - вольфрама - равна 3420°С (836 кДж/моль). 
В целом металлы делят на легкоплавкие (t 11 л. < 1000°С) и туго

плавкие (tид. > 1000°С). 
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По значению плотности металлы делят на легкие (р < 0,5 
г/см3) и тяжелые (р > 0,5 г/см3 ). 

Самый тяжелый из металлов - осмий - в 40 раз тяжелее 
самого легкого - лития. 

Твердость металлов также различна. Самый твердый из ме

таллов - хро:м (режет стекло). Самые мягкие металлы - калий, 

рубu.n;ий и цезий - их легко разрезать Ножом. 

Величины электропроводности разных металлов менлются 

также в широких пределах: электропроводность серебра (серебро 

и медь· - лучшl(е проводники тепла и электричества) в 75 раз 
выше электропроводности висмута. С повышением температУры 
элеRтропроводность металлов уменьшается. 

Разнообразием окраски металлы не отличаются: они либо се

ребристо-белые (серебро, никель, алюминий), либо серебристо

серые (свинец, железо). Медь красного цвета, золото - желтого. 

По технической квалификации металлы разделяют на чер

ные (железо и его сплавы) и цветные (все остальные металлы). 

11.2. Химические свойства металлов 

Мерой химической активности металлов является их вос

становительная способность 

пt:юстое сложное 

вещество вещество 

т.е. способность атомов отдавать свои валентные ЭJJектроны, пере

ходя в положительно заряженные ионы. Все металлы способны 

сравнительно лег~о отдавать валентные электроны, т.е. прояв

лять восстановительные свойства. Степень восстановительной 

активпости металлов отражает ряд напряжений. 

По положению металла в этом ряду можно судить о сравни

тельной величине энергии, затрачиваемой на отрыв от атома ва

лентных электронов. Рассмотрим взаимодействие металлов с 

водой и кислотами - не окислителями. 

Процесс восстановления металла включает три стадии: 1) 
отрыв атома (атомизация металла, т.е. разрушение кристалли

чес:кой решетки - процесс требует затраты энергии ЛН атом)• 2) 
ионизация атома (требуются затраты энергии на отрыв электро

нов от атома ЛНиони.з); 3) гидратация иона (ЛНгиdр. энергия выде
ляется). Общий энергетический эффект равен алгебраической 
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сумме энергетических эффектов стадий процесса и определяет 

возможность его осуществления. 

Если затраты энергии: на переход атома металла из кристалла 

в состояние гидратированного иона перекрываются энергетичес

ким выигрышем, то металл растворяется в кислоте, при этом 

выделяется водород - так реагируют с разбавленными и бескис

лородными кислотами металлы, стоящие в ряду напряжений 

левее водорода. Самые химически активные металлы (они стоят в 

самом начале - слева - в ряду напряжений) взаиМодействуют с 

водой (она является окислителем в этой ситуации). 

Если затраты энергии по переводу металла из кристалла в 

состояние гидратированного иона слишком велики (низкая хими

ческая активность металла), то энергетический выигрыш от вос

становления ионов ,водорода в Н2 не покроет затрат энергии -
следовательно, весь процесс растворения металла будет энергети

чески не выгоден. Поэтому металлы с низкой химической актив

ностью растворяются в кислоте только в том случае, если она 

(кислота) является более сильным окислителем, чем металл. 

Энергетику процесса в этом случае определяет выигрыш энергии 

от перехода окислителя в восстановленную форму. Водород в 

таком случае не выделяется (электроны приобретает более силь

ный окислитель): 

2Na + 2Н20 = 2Na0II + Hi i 
Zn + 2HCI = ZnC1 2 + Н2 t 
Cu + 2H2S04 = CuS04 + 802 t + 2Н20 

Наконец, металлы, являющиеся более сильными восстанови

телями (более химически активные) вытесняют менее химически 

активные (в ряду напряжений первые левее вторых) из их солей: 

о +2 +2 о 

Ni + CuS01 = NiS04 + Cu 

Следовательно, восстановительная способность металлов в 

реакциях с водными растворами кислот и солей зависит от 

свойств простого вещества, его атомов и ионов. Результат реакции 

определяется химической активностью (о:кислительно-восстано

в~тельными способностями) всех реагентов. 

11.3. Коррозия металлов 

Окислительно-восстановительным процессом, имеющим ог

ромное (негативное) практическое значение, является коррозия 

металлов (от лат. corrosio - разъедание). Так называют процесс 
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разрушения металлов в естественных условиях под воздействием 

окружающей среды. 

Различают химическую и электрохимическую коррозию. 

Химической коррозией называют разрушение металла окис

лением его в окружающей среде без возникновения электрическо

го тока в системе, например, окисление металлов с_ухими газами. 

Как правило, это окисление металлов кислородом воздуха. Про

дукты окисления металла кислородом - оксиды - покрывают 

поверхность металла пленкой. Если пленка оксидов не содержит 

трещин и пор (как, например, пленка Al20 3 на поверхности алю

миния), то она защищает металл от дальнейшего окисления (ха

рактерно для Al, Ti и Cr). Пленка оксидов других металлов (на
пример, Fe) рыхлая и не препятствует дальнейшему окислению. 
Скорость окисления металлов, как правило, увеличивается при 

повышении температуры. 

Электрохимической коррозией называют разрушение метал

ла в среде электролита с возникновением внутри системы элект

рического тока. Дело в том, что поверхность металла практически 

всегда неоднородна, в ней встречаются включения примесей -
либо других металлов, либо, например, карбидов (в стали - кар

бида железа). Химическая активность металла и примесей раз

лична. Если поверхность металла находится в конта:кте с электро

литом (а на поверхности металлических изделий электролит есть 

практически всегда - например, влага из воздуха с растворенны

ми в ней СО2 , 802 и т.д.), то возникают условия для создания 

гальванических микроэлементов. Более химически активные 

участки возьмут на себя роль анодов, менее химически актив

ные - катодов. Таким образом, анодные участки поверхности 

будут разрушаться - примеси малоаRтивных металлов за счет 

электрохимической коррозии приводят к разрушению более ак

тивного металла. Ионы более активного металла переходят в рас

твор, а электроны по электролиту переходят к менее активному 

металлу (катоду). При этом на катоде происходит восстановление 

ионов водорода или молекул растворенного в воде кислорода. Так, 

в стали идет процесс разрушения железа (оно ржавеет): более 

химически активное железо играет роль катода, а менее химичес

ки активный карбид железа - роль анода. В результате образует

ся ржавчина: Fe20 3 • пН20. 

на аноде 
2+ -Fe=Fe +2е 

на катоде 02 + н-'- + 4е = 2Н2О 
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Основными методами защиты металлов от коррозии являют

ся следующие: 

1. Поверхностное покрытие металлов, изолирующее металл от 
внешней среды: 

- Металлические покрытия (цинк, никель, хром - металлы, 
оксиды которых дают плотную пленку); 

- неметаллические (краски, лаки и эмальсиликатное стекло с 

добавками оксидов металлов, эмаль наносят на поверхность 

металла в виде порошка и обжигают при 500-1000°С). 

2. Протекторная защита: соединение защищаемого металличес
кого сооружения проводником с куском более активного ме

талла; в процессе коррозии разрушается протектор (как более 

активный металл он является катодом в этом гальваническом 

элементе). 

3. Применение коррозионно-стойких сплавов (т.н. (<Нержавею
щие стали-v - в состав сплавов вводят металлы, образующие 

устойчивые оксидные пленки). 

4. Применение ингибиторов - веществ, замедляющих или пред

отвращающих коррозию; их вводят в состав электролита. Ме

ханизм действия ингибиторов различен: они либо создают за

щитную пленку на поверхности металла, либо уменьшают 

агрессивность среды. 

11.4. Получение металлов 

В свободном состоянии в природе встречаются только метал

лы с низкой химической активностью - золото, серебро, плати

новые металлы и ртуть. Остальные металлы, в том числе такие 

практически важные, как железо, алюминий и другие, находятся 

в природе в виде соединений. Таким образом, получение свобод

ных металлов сводится к процессу их восстановления: 

Ме"+ + п'ё = Ме0 

Восстановление металлов из природных минералов (руд) осу

ществляют химическим или электрохимическим путем. 

В качестве восстановителей обычно используют углерод, 

оксид углерода (II), водород, метан, кремний и активные метал
лы. Наиболее чистые металлы получают при восстановлении их 

водородом. 

В зависимости от метода получения ме'fалла различают пиро

металлургию. гидрометаллургию и элек:трометаллургию. 
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1. Способы получения металлов при высоких температурах назы~ 
вают пирометаллургическими ( от греч. «pyr» - огонь). При 

получении металлов этими способами металлы сначала перево~ 

дят в их оксиды из соответствующих руд (окислительный 

обжиг), наhример: 

i 
2ZnS + 302 - 2Zn0 + 2s02 i 

затем восстанавливают металл из оксида: 

' ZnO+co- Zn+co2 t 

Мо03 + 3Н2 ~ Мо + 3Н20 
Если в качестве восстановителя используют активный металл, 

то процесс называют металлотермией. Наиболее широко в 

качестве восстановителей используют Al ( алюмотер.мия): 
,, 

Cr 20 3 + 2Al - 2Cr + Al203 

и магний ( магнийтер.мия): 
,, 

TiCI4 + 2Mg - Ti + 2MgCI~ 

Металлотермию применяют для получения Mn, Cr, Ti. Мо, W 
ит.д. 

2. Гидрометаллургические способы получения металлов включа
ют стадию перевода металла, входящего в состав руды, в его 

растворимую соль. Затем из раствора металл извлекают хими

чес1-tим или электрохимическим путем. Этот способ использу

ют, например, при получении меди из красной медной руды 

(куприта).Сначала медную руду обрабатывают раабавленной 

серной кислотой: 

CuO + н"SО4 рмб. = CuS04 + н"о 

Восстановление меди из раствора осуществляют либо электро

лизом, либо действуя на раствор порошком железа: 

CuSO~ + Fe = Cu + FeS04 

3. Электрохимическое полуЧ:ение металлов (электрометаллур
гия) включает электролиз расплавов оксидов или хлоридов ме

таллов. Так получают самые активные металлы - щелочные, 

щелочноземельные и алюминий. Электролиз применяют так

же для очистки металлов, полученных другими методами (для 
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рафинирования металлов). При этом в качестве анода исполь

зуют тот металл, который хотят очистить, а в качестве электро

лита - раствор соединения данного металла. Очищенный от 

примесей металл выделяется на катоде. 

11.5. Сплавы 

Сплавами называют системы, состоящие из двух или несколь

ких элементов, по крайней мере один из которых - металл. Для 

сплавов характерен металлический тип химической связи. Полу

чают сплавы смешиванием металлов в расплавленном состоянии 

либо сплавлением смеси порошков компонентов. 

Различают однофазные и многофазные сплавы, причем в за

висимости от условий кристаллизации и :последующей обработки 

фазами могут быть твердые растворы, интерметаллиды или чис

тые компоненты (см. Главу 15.5вЧасти1). 

Свойства сплавов определяются их структурой, и они могут 

сильно отличаться от свойств составляющих их компонентов. Ва

рьируя состав и структуру сплавов, добиваются получения мате

риалов с заданными свойствами - жаропрочных, износостойких, 

коррозионно-стойких, леrких, сверхлегких, сверхпрочных и т.д. 

Среди огромного разнообразия сплавов наиболее широко ис

пользуются следующие. 

Сплавы на основе железа 

Чугун - сплав железа с углеродом(> 2 1Х) ), кремнием, марган
цем, фосфором и серой. Более хрупкий и твердый, чем чистое 

железо. 

Сталь - сплав железа с небольшими (до 2(%) примесями уг
лерода, содержит также примеси Si, Mn и вредные примеси: 8 и 
Р, количество которых определяет качество стали (в высококаче

ственных сталях содержание Р и S менее 0,025<;;;) ). Легированн_ые 
стали - сплавы железа с углеродом (около 1,7°/о) и другими 

металлами - Со, Cr, Ni, W, Al, Mn и т.д. 
Железные сплавы обладают высокой прочностью, пластич

ностью, хорошей свариваемостью и износостойкостью. 

Сплавы на основе меди 

Бронзы - сплавы, основным компонентом которых является 

медь (90<;;;) ). Другие компоненты - олово, алюминий, свинец и др. 

Более прочны и устойчивы к коррозии, чем чистая медь и латунь. 

Используются для изготовления разменных монет и отливок 
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сложной формы, в качестве конструкционных материалов, дета

лей машин и т.д. 

Латунь - медно-цинковые сплавы (медь от 50 до 96(XJ, цинк 
от 50 до 4 %) ). Обладают высокой пластичностью меди, но превос
ходят ее по прочности. Применяют для изготовления тонкостен

ных трубок, деталей машин и предметов домашнего обихода. 

Мельхиор - сплав меди (около 80-70о/о) с никелем (около 

20-30°/r1) и с небольшим количеством Fe ( =1 (Yr1) и Mn ( =1 °/r1 ). У с

тойчив к коррозии в атмосфере и в морской воде. Используется в 

судостроении, электронике, а также для изготовления посуды и 

ювелирных изделий. 

Сплавы на основе алюминия 

Дюралюминий - сложный сплав на основе алюминия (93(Х1 ), 
содержит также Cu (=4 1Уо ), Mn (=1 1Х1) - наиболее твердый и 

прочный иа всех алюминиевых сплавов, однако не стоек по отно

шению к коррозии (уступает Al). Применяют в авиастроении, 
автомобилестроении и судостроении. 

~ Купроалюмин - сплавы на основе алюминия (92-88(Уо) и 

меди (8-12t.y;) ). Применяют для изготовления разменных монет. 
Силумины - сплавы на основе Al, содержащие 3-26°/о Si и 

незначительные количества Mg, Cu, Mn. Обладают литей:Ными 
свойствами, поэтому используются для изготовления сложных 

и тонкостенных деталей. По сравнению с Al более химически 
стойки. 

Сплавы на основе никеля 

Обладают высокой механической прочностью, жаропрочнос

тью и жаростойкостью, коррозионной стойкостью во многих аг

рессивных средах. 

Нихром - группа сп.Лавов на основе НИl\еля, содержащих Cr 
(15-20(Уо ), Al (до 3,5"/о) и Si (до 1,5'}';1 ). Обладают высокой жаро
стойкостью (до 1250°С) и высоким электрическим сопротивлени
ем. Применяются при изготовлении нагревательных элементов 

электрических печей. 



12 Щелочные металлы. Оксиды, пероксиды, гидроксидъ1 и соли 

щелочных металлов 

Li 

12.1. Общая характеристика щелочных 
металлов 

3 Na 11 к 19 Rb 37 

Литий Натрий Калий Рубидий 

6,941 22,98977 39,0983 85,4678 

2s1 3s1 4s1 5s1 

Cs 55 Fr 87 

Цезий Франций 

132,9054 223,0197 

6s1 7s1 

В главной подгруппе 1 группы периодической таблицы распо
ложены s-элементы литий, натрий, калий, рубидий, цезий и 

франций (т.н. щелочные металлы). Природные изотопы щелоч

ных металлов немногочисленны: 6Li (7,5u/o) и 7Li (92,5(Уо ); 23Na 
(100% ); 39к (93,08% ), '0к (0,01 % ) и "к (6,91 % ), "'Rь (72,2%) и 
87Rb (27,So/o ), 133Cs (lOOo/o) и 233Fг (средняя продолжительность 
жизни атома 30 мин., остальные изотопы еще менее устойчивы). 

Хотя соединения К и Na (сода, поташ, поваренная соль) ис
пользовались людьми с глубокой древности, в свободном виде 

щелочные металлы были получены сравнительно недавно: Na и К 
в 1807 г., Li в 1817 г., Cs в 1860 г., RЬ в 1861 г., Fr был открыт в 
1939 г. и получил свое название только в 1946 г. 

Все элементы подгруппы лития имеют по одному электрону 

на внешнем уровне электронной оболочки. Легко отдавая этот 

электрон (для в~ех членов подгруппы характерны низкие энергии 

ионизации атомов- самые низкие в периоде), атом превращается 
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в положительный ион с устойчивой конфигурацией инертного 

газа (завершенный октет). На один валентный электрон в атоме 

приходится четыре и более орбитали вн~шнего уровня электрон

ной оболочки атома. Следовательно, все элементы подгруппы 

лития обладают высокой химической активностью (все они силь

ные восстановители), а простые вещества, образуемые элемента

ми этой подгруппы, являются типичными металлами. 

Как меняются свойства атомов элементов в подгруппе? С 

увеличением размеров атомов в ряду от Li к Fr энергия ионизации 
атомов уменьшаетсл, соответственно уменьшается и электроот

рицательность атомов (чем дальше от ядра электрон, тем с боль

шей легкостью он удаляется от атома). Следовательно, степень 

окисления атомов щелочных металлов в соединениях+ 1, и в ряду 
от Li к Fr химическая активность металлов увеличивается. 

энергия ионизации 

Li Na К Rb Cs Fr 

электроотрицательность 

электропроводность 

химическая активность 

Энергия атомизации в ряду от Li к Fr также уменьшается, 
следовательно, уменьшаются в той же последовательности темпе

ратура кипения и плавления щелочных металлов. Плотность ще

лочных металлов с увеличением атомных радиусов растет. 

энергия атомизации 

температура кипения, плавления 

Li Na К Rb Cs Fr 

атомный радиус 

плотность 

При взаимодействии с кислородом щелочные металлы дают 

оксиды и пероксиды. 

Оксиды щелочных металлов R20 обладают ярко выраженны
ми основными свойствами. 

Водородные соединения щелочных металлов отвечают фор

муле RH (степень окисления водорода ~ 1). Гидриды щелочных 
металлов - это белые кристаллические вещества с ионным харак

тером связи. 

Основные константы атомов щелочных металлов, а также 

простых веществ, образованных ими, приведены в Таблице 26. 
11. 7134 Максименко 
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Таблица 26. Некоторые свойства щелочных металлов (свойства 
атомов и физические свойства простых веществ) 

Свойства литий . натрий калий рубидий цезий 

Li Na к Rb Cs 

Радиус атома, нм 0,157 0,192 0,231 0,248 0,262 

Электроотрица- 1,0 0,9 0,80 0,80 0,86 
тельность по 

Полингу 

Энергия: 5,32 5,14 4,34 4,18 3,89 
ионизации, эВ 

Энергия атоми- 158,9 108,0 91,6 82,0 78,0 
зации, кДж/моль 

Температура 180 98 63 39 29 
плавления, 0С 

Температура 1350 900 776 686 666 
кипения, 0С 

Электропровод- 11,2 21 13,6 7,7 4,8 
ность (Hg = 1) 

Твердость 0,6 0,4 0,5 0,3 0,2 
(алмаз= 10) 

Плотность, 0,5 1.r. 0,9 1,5 1,9 
г/см3 

12.2. Нахождение в природе 

Щелочные металлы являются очень сильными восстановите

лями, поэтому в природе встречаются только в виде соединений. 

HampuU и калий относятся к наиболее распространенным в при
роде элементам: их содержание в :земной коре составляет 2,0 и 
1,1 СХ1 атомных процентов(2,36 и 2,28 вес. (Х, ). Натрий встречается 
в основном в виде минерала NaCl (поваренная соль). Важнейшим 
месторождением NaCI является Соликамское месторождение. 
Кроме того, NaCl входит в состав морской воды и соленых озер, 
следы NaCl содержатся в атмосфере. Некоторые месторождения 
каменной соли поражают своей мощностью. Например, непре

рывный пласт в Илецке разведан более чем на 1,5 км и нижняя 
граница пласта не достигнута. Калий входит в состав минералов 



пособие для поступающих в вузы 323 

сильвинита (mKCl • nNaCl), карналлита (KCI • MgC12 • 6Н20) и дру
гих, крупные его месторождения встречаются реже (Соли

камск). Тело человека на 0,26 вес. (Уо состоит из Na и на 0,18 
вес. о/о - из К. 

Остальные щелочные металлы встречаются реже. Скопления 

минералов, содержащих литий, редки. Rb и Cs встречаются в виде 
примесей к калию, а Fr (следы) находят в урановых рудах. 

Натрий и калий относятся к жизненно важным элементам. 

Натрий сосредоточен в основном в крови и лимфе (в крови О,б(Уо 

NaCl), калий необходим для работы сердца, печени, селезенки. 
Интересно, что соотношения этих элементов в зародышах тепло

кровных приближается к содержанию в морской воде. :Калий 

необходим для жизни растений (90(Х1 добываемого калия исполь

зуется для производства химических удобрений). 

Рубидий накапливается у животных в мышцах, несущих 

большую нагрузку (сердце, грудина у животных). Соединения Li 
и Cs токсичны. 

12.3. Получение щелочных металлов 

Щелочные металлы являются настолько сильными восстано

вителями, что их оксиды не могут быть восстановлены химичес

ким путем. Поэтому для получения свободных щелочных метал

лов используют электролиз расплавов их солей (хлоридов). При 

электролизе расплава N aCl на катоде выделяется натрий: 

Na-+e-Na0 

а на аноде - хлор: 

2с1- - 2е-с1~ 

Калий получают вытеснением его из распла11а KCl парами 
натрия (800°С); выделяющиеся пары калия конденсируют: 

KCl + Na= NaCl +К 

Другим методом получения калия является взаимодействие 

расплава КОН с жидким Na при 400°С. Реакцию проводят в реак
ционной колонне из никеля: 

КОН+ Na = NaOH +К 

КОН (как и NaOH) получают электролизом растворов KCl и 
NaCl соответственно. На катоде выделяется водород, на аноде -
хлор, в электролитической ванне с диафрагмой для разделения 

анодного и катодного пространства накапливается щелочь: 
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катод: 2Н2О + 2е - Н2 t + 2он-

анод: 2СГ - 2€ - Cl2 t 

Общее уравнение электролиза: 

2МсС1 + 2Н2О электро.опэ 2Ме0Н + Cl2 f + Н2 f 

Образующуюся смесь NaOH и MeCl упаривают, выпадает оса
док MeCl. 

Применение пористой диафрагмы позволяет избежать реак

ций между продуктами электролиза, например: 

2Na0H + Cl2 = NaCIO + №Cl + Н20 

Литий получают электролизом расплава LiCl + KCl; рубидий 
и цезий получают вакуумно-термическим восстановлением 

солей. 

12.4. Физические свойства 

Все элементы подгруппы лития - металлы, структура крис

таллов - объемно-центрированная кубическая, тип химической 

связи в кристалле - металлический. Энергии атомизации срав

нительно низкие, т.е. прочность связи невелика. Поэтому все ще· 

лочные металлы обладают металлическим блеском, высокой 

тепло· и электропроводностью, плавятся при низких температу. 

рах, легки и пластичны. Все они (за исключением желтоватого 

цезия) серебристо·белые. Li, Na и К всплывают в воде, и все ре· 
жутся ножом (цезий легкий, как воск). Хранят их под слоем 

керосина или парафина (чтобы избежать окисления). 

12.5. Химические свойства 

Все щелочные металлы являются сильными восстановитЕ>ля· 

ми, причем восстановительная активность увеличивается в ряду 

Li - Na - К - Rb- Cs. В химических реакциях они легко отдают 
валентные электроны, степень окисления их атомов в соединени· 

ях с другими атомами всегда+ 1. 
Сильные восстпановители (первые в ряду напряжений метал· 

лов), щелочные металлы энергично взаимодействуют с водой и 

~еnосредственно соединяются почти со всеми неметаллами. 



пособие для поступающих в вузы 325 

1. Взаимодействие с водой приводит к образованию щелочи и 
водорода: 

2Ме + 2Н20 = 2МеОН + Н2 t 

Li и N а реагируют с водой сравнительно спокойно. К горит на 
поверхности воды фиолетовым пламенем, у Rb и Cs реакция 
протекает со взрывом. 

2. Взаимодействие с кислородом. Li, Na и К сравнительно легко 
окисляются кислородом воздуха, поэтому N а и К хранят под 
слоем керосина. Rb и Cs на воздухе самовоспламеняются. Na и 
К легко загораются на воздухе. Продуктами окисления явля

ются оксиды (Ме20), пероксиды (Ме202) и супероксиды (Ме02 ). 

При сгорании лития образуется только Li20, сгорание осталь
ных металлов приводит к образованию смеси продуктов окис

ления: 

4Li + 202 = 2Li20 

ЗNа + 202 = Na20 2 + Na02 

Rb+ 0 2 = Rb02 

Оксиды Na и К получают слабым нагреванием (180°С) в недо
статке кислорода: 

4Na + 0 2 = 2Na20 

или нагреванием смеси пероксида металла с избытком металла 

(в отсутствие кислорода): 

К202 + 2К = 2К20 

3. При нагревании в атмосфере водорода образуются гидриды -
соединения с ионным типом связи, легко разлагающиеся водой 
(Ме+Н-): 

2К+Н2 =2КН 

КН+ Н20 =КОН+ H 2 f 

4. При растирании щелочного металла с порошком серы образу
ются сульфиды; реакция сопровождается взрывом: 

2Ме +8= Ме28 

5. При взаимодействии с галогенами образуются соответствую
щие галогениды: 

2Ме + Hal2 = 2MeHal 

6. С азотом и углеродом непосредственно взаимодействует только 
литий: 

6Li + N2 = 2Li3N 
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' 2Li + 2С - Li2C2 

С другими металлами реакции идут при нагревании. 

Образующиеся нитриды и карбиды легко разлагаются водой, 

так же, как и. гидриды и: фосфиды щелочных металлов, при этом 

образуются щелочи и водородные соединения неметаллов. 

7. При взаимодействии с аммиаком (жидким или в парах аммиа
ка) образуются амиды и водород: 

2К + 2NH3 = 2KNH2 + Н2 t 

Амиды - кристаллические вещества, разлагающиеся водой до 

щелочи и аммиака: 

KNH2 + Н2О =КОН+ NH3 t 

8. Качественноilреакцией на щелочные металлы является окра
шивание пламени их катионами. Ион Li i окрашивает пламя в 
карминно-красный цвет, ион Na 1 

- в желтый, к+ - в фиоле
товый. 

12.6. Применение 

Наиболее широко из всех щелочных металлов используют 

натрий и калий. Na и К используют для получения Na20 2 и КО2 
(их применяют для регенерации 0 2 в выдыхаемом воздухе в под~ 

водных лодках и дыхательных приборах изолирующего типа). N а 
используют для наполнения натриевых газоразрядных ламп, в 

качестве восстановителя при производстве Ti, Zn и Та. Na, К и Li 
используют в н;ачестве катализаторов полимеризации. Rb и Cs 
используют в качестве компонента материала катода в фотоэле

ментах и фотоэлектрических умножителях. Парами Cs заполня
ют газовые лазеры и цезиевые лампы. 

12.7. Кислородсодержащие соединения 
щелочных металлов 

Нормальные Оксиды щелочных металлов Ме20 в обычных 
условиях являются кристаллическими веществами следующих 

цветов: Li20, Na20 и К20 - белые, Rb20 - желтый и Cs20 -
оранжевый. Все они являются основными оксидами, проявляя 

соответствующие свойства, все (кроме Li20) весьма энергично ре
агируют с водой с .образованием соответствующих гидроксидов. 
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Реакция экзотермическая. Оксид лития реагирует с водой срав

нительно медленно: 

Ме20 + Н20 = 2Ме0Н + Q 

Все оксиды, кроме оксида Li, получают косвенным путем (см. 
выше). 

Области применения оксидов щелочных металлов весьма ог

раничены. Наиболее широко используют Li20 - для поглощения 

С02 из воздуха (образуется Li2C03 ) и в качестве добавки к стеклам, 

глазурям и эмалям для увеличения их термостойкости. 

При сгорании щелочных металлов в избытке кислорода обра

зуются следующие продукты: Li20, пероксид натрия N а202 и над
пероксиды (суперпероксиды): КО2 , Rb02 и Cs02• В нормальных 

условиях это твердые кристаллические вещества (порошки) бело

го (Na20 2) и желтого (К02 , Rb02 и Cs02) цвета, сильнейшие окис

лители. Наиболее характерным их свойством является взаимо

действие с СО2 с выделением 0 2 : 

2Na20 2 + 2С02 = 2Na2C03 + 0 2 t 
4К02 + 2СО2 = 2К2С03 + 302 t 

Поэтому Na20 2 и К02 используют для регенерации кислорода 
в выдыхаемом воздухе. 

При взаимодействии Na20 2 с водой образуется пероксид водо

рода - на этой реакции основано использование N а202 для отбе
ливания бумаги и тканей: 

№202 + 2Н2О = 2NaOH + Н202 

Все оксиды, пероксиды и надпероксиды щелочных металлов 

обладают основными свойствами, при взаимодействии их с водой 

образуются соответствующие гидроксиды (щелочи): 

Lj20 + Н20 = 2LiOH 

2КО2 + 2Н20 = 2КОН + Н202 +02 1 

В нормальных условиях это бесцветные, очень гигроскопич

ные твердые вещества, разъедающие большинство соприкасаю

щихся с ними материалов (отсюда название - едкий натр. едкое 

кали). Все они хорошо растворяются в воде, почти полностью 

диссоциируют на Ме ~и ОН- (являются самыми сильными основа

ниями). Как сами щелочи, так и их концентрированные растворы 

вызывают тяжелые ожоги кожи и слизистых оболочек. 

Все щелочи проявляют высокую химическую активность, 

взаимодействуя с неметаллами (с галогенами, фосфором, серой, 

кремнием), кислотными оксидами, кислотами и солями (см. со

ответствующие разделы выше). 
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Из свойств щелочей особо отметим их способность к абсорб

ции СО2 и влаги воздуха, на этом основано их использование как 
абсорбентов СО2 и осушителей для газов и многих жидкостей 
(LiOH используют как поглотитель СО2 в противогазах, подвод
ных лодках, космических кораблях и т.д.). 

Для получения: щелочей используют обычно электролиз их 

концентрированных растворов (Гл. 12.2 и ч. 1, гл. 17), а также 
кипячение карбонатов (Na2C03 и К2СО3) с известью: 

Na2C03 + Са(ОН)2 гuр. = 2Na0H + СаСОзJ 

Гидроксиды щелочных металлов (особенно NaOH и КОН) яв
ляются одними из наиболее широко применяемых продуктов хи

мической промышленности (мировое производство NaOH превы
шает 30 млн.тв год). NaOH используют для очистки нефти, масел, 
в производстве бумаги, мыда, искусственных волокон. NaOH ис
пользуют также для получения соды. КОН используют как сырье 

в производстве К2С03 , для получения мыла, в качестве электро

лита в щелочных аккумуляторах (как и LiOH), в качестве погло
тителя СО2 (как и LiOH) и осушителя (как и NaOH). 

При взаимодействии щелочей с кислотами образуютс.я: соли 

щелочных металлов. Как правило, они хорошо растворимы в воде 

и бесцветны, соли слабых кислот в воде гидролизуются, давая 

щелочную реакцию раствора. Наиболее широко применяются по

варенная соль (NaCl), сода и поташ (К2СО3) (только в производстве 
стекла в мире ежегодно использУется более ~О млн. т Na2C03). 



13 Щелочноземельные металлы, 

бериллий, маrний,-их оксиды, 

гидроксиды и соли. Представление о 

магнийорганических соединениях 

13.1. Общая характеристика металлов главной 
подгруппы 11 группы 

Ве 4 Mg 12 Са 20 Sr 38 

Бериллий Магний Кальций Стронций 

9,01218 24,305 40,078 87,62 

2s2 3s2 4s2 5s2 

Ва 56 Ra 88 

Барий Радий 

137,33 226,0254 

6s2 7s2 

В главной подгруппе 11 группы периодической таблицы 6 эле-
. ментов - это бериллий, магний, кальций, стронций, барий и 

радий. Са, Sr, Ва и Ra называют щелочноземельными металлами 
(во времена алхимии и позднее многие оксиды металлов считали 

разновидностями земли - «землями~). 

Элементарный бериллий был получен в 1828 г., магний - в 

1808 г., тогда же были получены Са, Sr и Ва. Радий был предска
зан Д.И.Менделеевым в 1871 г. и открыт в 1898 г. В природе 
встречается только один изотоп ~Ве (100°/о ), три изотопа магния 
24Mg (78,6°/о ), 25Mg (10,1°/о) и 26Mg (11,3о/о ), шесть изотопов каль· 
ция с массовыми числами 40 (96,97<}1;) ), 42, 43, 44 и 46, четыре 
изотопа стронция 84Sr, 86Sr, 82Sr и 88Sr (82,56(Уо) и семь изотопов 
бария: 138Sr (71,66°/о) и изотопы с массовыми числами 130, 132, 
135, 138. Из всех изотопов радия основное значение имеет 226Ra. 

Все члены подгруппы бериллия S·эдементы, строение внеш· 

них электронных оболочек их атомов ns2
• Заряд ядра атомов этих 



330 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

элементов на единицу больше, чем у атомного ядра щелочного 

металла этого же периода, поэтому валентные электроны сильнее 

притягиваются к ядру. Кроме того, в-подуровень валентного уров

ня их электронной оболочки завершен. Это обуславливает более 

высокую энергию ионизации атомов и меньшую химическую ак

тивность бериллия и его аналогов по сравнению со щелочными 

металлами. Другой причиной меньшей активности бериллия и 

его аналогов является большая прочность их кристаллических 

решеток (большая энергия атомизации). 

Все члены подгруппы - металлы, сильные восстановители, 

степень окисления в соединениях +2 (отдавая валентные электро
ны, приобретают электронную оболочку инертных газов). Однако 

как восстановители они слабее щелочных металлов. С увеличени

е"w заряда ядра атомов в ряду Ве - Ra химическ:аJJ (восстанови
тельная) способность элементов увеличивается, лtеталличес

к:ие. свойства усиливаются. 

Свойства бериллия существенно отличаются от свойств ос

тальных членов подгруппы. Это объясняется меньшим радиусом 

его атома и большим значением энергии ионизации. По химичес

ким свойствам он во Многом похож на Al (диагональное сходство 
в таблице элементов). Некоторые константы атомов элементов 

подгруппы бериллия приведены в Таблице 27. 
Отсутствие строгой закономерности в изменении некоторых 

свойств элементов подгруппы объясняется различием кристалли

ческой структуры этих металлов. У Бе и Mg гексагональная плот
ная упаковка кристалла, у Са и Sr - гранецентрированная куби

ческая упаковка, а у Ба - объемно-центрированная кубическая 

упаковка. 

Увеличение химической активности в ряду от Ве к Ва ярко 

проявляется в их способности к окислению кислородом воздуха (с 

образованием оксидов МеО). Если Бе и Mg на воздухе покрывают
ся пленкой оксидов, защищающей их от дальнейшего окисления 

(в виде порошка или тонкой ленты Mg горит при поджигании на 
воздухе ослепительным пламенем), то Са, Sr и Ба на воздухе окис
ляются (до СаО, SrO, БаО и Ва02), поэтому их хранят под слоем 
керосина. 

Химическая активность оксидов увеличивается в ряду от 

BeQ к ВаО. Бзаимидействие с водой теоретически возможно для 
всех элементов: 

и всех оксидов: 
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Таблица 27. Некоторые сво_йства металлов подгруппы бериллия 

Свойства бериллий магний кальций стронций барий радий 

Ве Mg Са Sr Ва Ra 

Радиус атома, 0,113 0,160 0,197 0,215 0,221 0,235 
нм . 

Энергия 9,32 7,64 6,11 5,69 5,21 5,27 
ионизации, эВ 

Электроотри- 1,5 1,2 1,0 1,0 0,9 0,97 
цательность по 

Полингу 

Энергия 326,0 147,7 176,4 163,4 195,6 -

атомизации, 

кДж/моль 

Температура 1287 650 842 768 727 963 
плавления, 0С 

Температура 2471 1105 1495 1390 1637 1507 
кипения, 0С 

Плотность, 1,82 1,74 1,54 2,63 3,78 5,5 
г/см3 

Электропро- 5,6 21,8 21,9 4,2 1,9 -

ВОДНОСТЬ 

(Hg ~ 1) 

однако пленка ВеО не позволяет металлу реагировать с Н20 даже 
при температуре красного каления, Mg устойчив в холодной воде, 
но реагирует с водой при кипячении, а Са, Sr и Ба разлагают воду 
уже при комнатной температуре. 

Оксиды МеО и гидроксиды Ме(ОН)2 всех элементов подгруп
пы, кроме Ве, имеют основной характер. Гидроксид Ве амфоте

рен, хотя его основные свойства выражены сильнее, чем кис

лотные: 

Все металлы подгруппы реагируют с Н2 (при нагревании) с 
образованием гидридов МеН2 ; гидриды бериллия и магния поли

мерны: (ВеН2)п• (MgH 2) 11 • Все гидриды при нагревании разлагают

ся на элементы. 
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Все металлы подгруппы взаимодействуют с галогенами, 

азотом, серой, углеродом; необходимая для взаимодействия 

температура уменьшается с ростом химической активности в 

ряду Ве - Ва. 

Бериллий взаимодействует со щелочами: 

Ве + 2NaOH + 2Н20 = Na2[Be(OH)4] + Н2 1 
бериллат натрия 

Щелочноземельные металлы растворяются в жидком ам~ 

миаке. При испарении из полученных растворов аммиака при 

низкой температуре выделяются кристаллические комплексы 

[Me(NH3 ) 6 )
0

, обладающие металлическим блеском (похожи на 
бронзу) и электронной проводим-остью. 

13.2. Нахождение в природе 

Содержание элементов подгруппы в земной коре составляет: 

Ве - 6 • 10-4о/о, Mg - 2,1 <Х), Са - 3,22°/r1, Sr - 3,4 • 10-21Уо, Ва -
6,1·10-20/о и Ra - 1·10-10(% (по массе), т.е. Са и Mg относятся к 
хорошо распространенным элементам. Это и жизненно важные 

элементы: в организме человека 1,38(Х) Са (ион Са2+ в крови играет 
важнейшую роль в регулировке работы сердца, Са3(Р04 )2 входит 
в состав костей) и О,04о/о Mg. В составе хлорофилла (зеленый 
пигмент растений, осуществляющий фотосинтез1 ) 2, 7°/о Mg (по 
весу). 

В свободном состоянии элементы подгруппы практически не 

встречаются, однако они входят в состав следующих минералов: 

Ве - 3Ве0 • Al20 3 • 6Si02 (берилл и его разновидности аквамарин 

и изумруд (с примесями Cr3+), фенакит Be2[Si04]; 

Mg - асбест 3Mg0 • 2Si02 • 2Н20, оливин. 2Mg0 • Si02 , шпинель 

MgO • Al20 3 , тальк 3Mg0 • 4Si02 • Н20, MgC03 магнезит, доло

мит СаС03 • MgC03 ; 

Са - СаС03 (известняк. мрамор, мел), CaO•Al20 3 ·2Si02 каль

циевый полевой шпат, гипс Са804 • 2Н20: 
Sr - целестин SrS04 стронцианит SrC03 , 

Ва - барит (тяжелый шпат) Ва804 и витерит ВаСО3 • 

Радий в ничтожных количествах сопутствует урану, при рас

паде которого образует. Растворимые соли Са и Mg входят в состав 
природных вод. 

Схема фотосинтеза: 

пСО2 + пН2О + Е ___,_ (СН2О)" + пО2. 
энергия углеводы 
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13.3. Физические свойства 

Все металлы серебристо-белого цвета, сохраняют блеск Ве и 

Mg (остальные окисляются на воздухе с образованием пленки 
оксидов и нитридов). Ве довольно тверд и хрупок, остальные 

значительно пластичнее. Основные константы приведены в Таб

лице 27. 
Рассмотрим химические свойства и способы получения Mg и 

Са - важнейших элементов подгруппы. 

13.4. Магний и его соединения. 
Магнийорганические соединения 

Химическая активность магния довольно высока. В сухом 

воздухе Mg покрывается защитной пленкой оксида, предотвра
щающей дальнейшее окисление, однако при температуре 600-
6500С воспламеняется (поджигают порошок или ленту Mg), при
чем при горении развивается настолько высокая температура, что 

оно продолжается в парах воды и в атмосфере СО2 : 

2Mg+0,~2MgO+Q 

' 2Mg+CO, - 2Mg0+C 

Горение на воздухе сопровождается образованием нитрида: 

3 Mg + N 2 = Mg3N 2 

Магний взаимодействует при нагревании с Н2 , галогенами (с 

F2 и влажным С12 - на холоде), с 8 и С (см. соответствующие 
разделы выше). В разбавленных кислотах магний растворяется, 

но пассивируется концентрированной Н280 4 • 

Mg + 2НС! ~ MgCI, + Н, t 

Восстановительная активность магния и его доступность обу · 
славливает его применение для получения простых веществ: 

' 3Mg + В203 -- 3Mg0 + 2В 

MgO - белый тугоплавкий порошок, медленно растворяю· 

щийся в Н20. Mg(OH)2 в воде не растворяется. 

MgO и Mg(OH)2 проявляют основные свойства. Большинство 

солей Mg растворимы в воде (нерастворимы фосфаты, карбонаты 
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и силикаты) и бесцветны в растворах. Ион Mg2+ придает раство
рам горький вкус. 

Получают Mg электролизом расплава MgC12 (стальной катод, 

графитовый анод) или по реакциям: 

l20li' 

Si + 2Mg0 + 2Са0 - 2Мgпнр t + 2Са0 • Si02 

2000° 

C+MgO- MgJJ~pt +cot 

13.4.1. Понятие о магнийорганических соединениях 

Магнийорганическими называют соединения, содержащие 

связь Mg-C. Они имеют общие формулы RMgX и R 2Mg, где R -
органический радикал (алкильный или арильный), Х - преиму

щественно Cl, Br и I. Наиболее важны реактивы Гриньяра 
(RMgX) - очень реакционноспособные твердые вещества, широ

ко используемые в органическом синтезе. 

Реактивы Гриньяра получают при взаимодействии магния 

(стружка) с галогеналканами в диэтиловом эфире: 

R-X+Mg-R-Mg-X+Q 

например: 

C3H 7Cl + Mg = C3H,-Mg-Cl 

В воде они гидролизуются, поэтому их получают и хранят в 

эфире, реже - в других органических растворителях: 

C3H 7MgCI + Н20 = С3Н8 + Mg(OH)Cl 

С их помощью, например, можно получить алканы и первич

ные, uторичные или третичные спирты сложной структуры: 

R-Mg-Cl + R 1-Cl _,,.R-R1 + MgCl~ 

R R R 
1 1 Н20 1 

R,-Мg-X + О=С---+-RгС-О-Мg-х~=--RгС-0-Н 
1 1 -~· 1 R R R 

13.5. Кальций и его соединения. Жесткость 
воды 

В обычных условиях кальций - легкий серебристо-белый 

металл, сильный восстановитель.Получают кальций электроли

зом расплавов CaCI2 , смесей CaCI2 с CaF 2 или CaCI2 с KCI, а также 
алюминотермическим восстановлением СаО в вакууме. На возду-
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хе он легко окисляется с образованием оксида СаО; при горении 

выделяется большое количество тепла: 

2Са + 0 2 = 2Са0 + Q 

При нагревании взаимодействует практически со всеми неме

таллами - с водородом, галогенами, азотом, фосфором, серой, 

углеродом, например: 

' Са+ На12 - СаНа12 

' Ca+s- CaS 

' ЗСа + N2 - Ca3N2 

' 3Са + 2Р - Са3Р2 

Получающиеся нитриды, карбиды, фосфиды, гидриды необ-

ратимо гидролизуются (сульфиды частично): 

СаН2 + 2Н20 = 2Н2 t + Са(ОН)2 
С~С2 + 2Н20 = Са(ОН)2 + С2Н2 t 
Ca3N2 + 6Н20 = 3Са(ОН)2 + 2NH3 t 
С88 + 2Н20 = Са(ОН)2 + H2S t 

С некоторыми металлами (Al, Ag, Аи, Cu, Li, Mg, РЬ и Sn) Са 
образует интерметаллиды. Са восстанавливает многие металлы 

из их сульфидов, оксидов и галогенидов - на этом основано при

менение Са для получения U, Th, Cr, V, Cs, РЬ, Ti, Веи почти всех 
редкоземельных элементов: 

' Са + РЬО --- СаО + РЬ 
{ 

2Са + UF4 --- 2CaF2 + U 

При взаимодействии с водой вытесняет из нее водород с обра

зованием гидроксида кальция (т.к. в ряду напряжений стоит 

левее водорода), с большинством кислот (кроме концентрирован

ной Н2804 и HN03 , см. в соответствующих разделах) реагирует 

весьма бурно с образованием водорода и соответствующей соли. 

Оксид кальция - белое тугоплавкое вещество (т.н. негаше

ная известь), бурно реагирует с водой с выделением большого 

количества тепла (вода вскипает) с образованием гидроксида 

кальция (гашеная известь или «пушонка)>). В промышленности 

СаО получают обжигом известняка или мела: 
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,· 
СаСО3 ------ СаО + СО2 f 

Это типичный основный оксид. 

Гидроксид кальция Са(ОН)2 - твердое белое вещество, хоро

шо растворимое в кислотах и плохо растворимое в воде. Водный 

раствор Са(ОН)2 называют известковой водой, суспензию - из

вестковым молоком. Сильное основание, Са(ОН)2 поглощает СО2 
из воздуха. При пропускании С02 через известковую воду она 
сначала мутнеет (образуется СаС03), затем вновь становится про
зрачной: осадок СаСО3 переходит в растворимый гидрокарбонат 
Са(НСО3)2 - это качественная реакция на углекислый газ (см. ч. 

П, Глава 7 .5). 
Этот процесс постоянно происходит в природе. Природные 

воды, содержащие СО2 , размывают известняк с образованием 

Са(НСО3 )2 • Содержащийся в воде гидрокарбонат частично распа

дается при испарении на Са СО а• С02 и воду, а частично, включаясь 
в жизненный цикл обитателей природных вод (рачков, улиток, 

рыб и т.д.), накапливается в их скелетах, панцирях, раковинах и 

т.д. После отмирания организмов твердые их части накапливают

ся На дне морей, и образуется скопление кальцита. 
Смесь гашеной извести, воды и песка (известковый раствор) 

широко применяют в строительстве. На воздухе известковый рас

твор затвердевает из-за одновременного протекания процессов: 

Са(ОН)2 + С02 = СаС03 + Н20 

Са(ОН)2 + Si02 = CaSi03 + Н20 

13.5.1. Жесткость воды 
2+ 2+ 2+ 

Природная вода_ содержит ионы Са , Mg иFе (в растворах 

сульфатов, гидрокарбонатов и хлоридов). Если содержание этих 

ионов велико, воду называют жесткой: в ней плохо мылится 

мыло (образуются нерастворимые соли кальция и магния с жир

нокислотными остатками), при кипячении такой воды образует

ся накипь. 

Различают карбонатную и векарбонатную жесткость. 

1. Карбонатная жесткость обусловлена наличием гидрокарбо
натов. Она устраняется либо кипячением воды (нерастворимые 

карбонаты выпадают в осадок, удаляя ионы Са2+ и Mg2+): 

<" 
Mg(HCO,), ~ Мg(ОН), 1 + 2СО, 1 
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либо добавлением гашеной извести: 

Са(ОН)2 + Са(НС03 ) 2 = 2СаСО3 j + 2Н20 

2. Н екарбонатная жесткость устраняется добавлением соды: 

' MgS04 + Na2C03 - №2804 + MgC03 J 

СаС12 + Na2C03 = 2NaCI + СаСО~} 

Для устранения жесткости используют также ионообменные 

смолы. 

13.6. Применение Са и Mg и их соединений 

Кальций и магний используют в качестве восстановителей 

при производстве металлов металлотермическим способом. Маг

ниевые сплавы (с Al, Mn, Zn и т.д.) широко используют в авиаци
онной и автомобильной промышленности - это самые легкие 

конструкционные материалы. Mg используют в органическом 
синтезе (реакция Гриньяра). 

MgO используют в качестве огнеупорного материала, устой
чивого к действию щелочей. 

В огромных масштабах соединения Mg и Са используют в 
строительстве в качестве вяжущих веществ (цемент, известковый 

раствор) и строительных материалов (асбест, мрамор, извест

няк). Широко используют алебастр Са804 • 0,5 Н20, :который 
получают обезвоживанием при нагревании природного гипса 

CaS04 • 2Н20. При смешивании порошка алебастра с водой смесь 
заст1?1вает, сохраняя форму: 

2[CaSO, • О,5Н,0] + 3Н20 ~ 2[CaSO, • 2Н,0] 

На основе алебастра готовят штукатурку. 



14 Алюминий, оксид, гидроксид и соли алюминия. Комплексные 

соедJiнеиия алюминия 

14.1. Общее рассмотрение 

Главная подгруппа III группы периодичес
кой системы состоит из одного неметалла -
бора и четырех металлов (алюминий, галлий, 

индий и таллий), важнейшим из которых явля

ется алюминий. 

В природе существует единственный изотоп 

алюминия 27Al. В свободном состоянии Al был 
впервые выделен Х.К.Эрстедом в 1825 г. 

Al ~з 
Алюминий 1 

26,98154(1) 

2s2 2p63s23p1 

Al является р-элементом, на внешнем уровне его электронной 
·оболочки три электрона: 3s23p1

• В некоторых соединениях Al про
являет степень окисления+ 1, реже +2, однако наиболее харак
терна для него степень окисления +3, которой соответствует стро
ение электронной оболочки 3s3px3py: 

Зs Зр 3d 

l1J ~ lt 1 
Наличие на внешнем энергетическом уровне вакантных р- и d-ор

биталей представляет значительные возможности для донорно

акцепторного взаимодействия. Поэтому для AI 3+ характерно об
разование комплексов с Н20, ОН и F. В образующихся 
комплексах координационное число алюминия 4 и 6. 

Основные константы атома Al таковы: атомный радиус 0,14 7 
нм, потенциал ионизации 6 эВ, энергия ат9мизации 318,4 
кДж/моль. 

14.2. Природные соединения алюминия 

По распространенности в природе алюминий занимает чет

вертое место (после О, Ни Si)- в земной коре 5,5 атомн. 0AJ Al (или 
8,8 вес. о/о, т.е. по массовой доле в земной кореАl на третьем месте 
после О и Si). Это самый распространенный металл на Земле. 
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Основная часть Al сосредоточена в алюмосиликатах (см. 
Главу8.3) и продукте их разрушения- глине, состоящей в основ~ 

ном из каолина Al 20 3 • 2Si02 • 2Н20 (бурый цвет глине придают 
соединения железа). Техническое название А1203 - глипозем. 

Для добычи Al используют нефелин. Na20(K20) • А1203 • 2Si02, бок:· 

сит Al20 3 • Н20 и криолит AlFa • 3N aF. Чистый минерал Al20 3 -

корунд, корунд с примесью Cr - рубин, с примесью Fe и Ti -
сапфир. В настоящее время их получают искусственно. 

14.3. Получение 

Алюминий получают электролизом 6-8 1 ~~' раствора А1203 в 
расплаве криолита Na3[AlF6] с добавкой CaF2 при температуре 

около lOOO"C (метод предложен в 1886 г. Ч.Холлом, США). 
Электролиз расплава чистого Al20a невозможен из-за отсутствия 
настолько стойких материалов для электролитической ванны и 

электродов (tпл. (Al20J ~ 2072"С). 
На первом этапе переработки руд (боксита, каолина, нефели

на) А1 203 очищают от примесей Si02 , Fe20:p СаО и др., затем его 
тщательно обезвоживают. 

Например, при получении Al20 3 из нефелина его сначала спе

кают с известняком (1200-1300°С): 

Me(AlSi04) + CaCO:J = CaSi03 + MeAI02 + СО2 t 
нефедин алюминаты Ка Na 

затем растворяют алюминаты в воде (CaSi03 не растворяется в 

воде): 

МеАЮ, + 2н,о ~ Ме[Аl(ОН),] 
гидроксоалюминаты 

пропускают через раствор СО2 : 

Ме[Аl(ОН),] +СО,~ МеНСО, + Аl(ОН), ! 

и прокаливают Al(OH)3 : 

Образующийся на катоде (катодом служит выложенный из

нутри графитовыми плитами корпус электролитической ванны) 

жидкий алюминий стекает на дно электролизера: 

на катоде: 2А13 
· + 6'ё - 2Al 

На угольном аноде выделяется кислород: 

на аноде: 302
- - ве - 3/202 
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Выделяющийся на аноде кислород окисляет материал анода, 

при этом анод горит. По мере сгорания анод опускают в расплав: 

при получении 1 т алюминия расходуется =О, 7 т анодного мате

риала и 13-17 киловатт-часов электроэнергии. 
Для получения особо чистого Al (менее 1·10-4 о/о примесей) 

его нагревают в парах AlF3 ; образующийся AlF при охлаждении 
разлагается с выделением уже высокочистого алюминия - фак

тически происходит перегонка Al, но не в виде пара, а в форме 
промежуточного соединения (т.н. транспортная реакция): 

10;;0' 

2Аlж. +AIF3r +:===t; ЗAIFr 
7;;о 

14.4. Физические свойства 

Алюминий представляет собой серебристо-белый металл 

(tп.1 . = 660°С, tкип. = 2500°С), очень легкий (р = 2,7 г/см3 ), но 
прочный и твердый. Al характеризуется высокой тягучестью и 
ковкостью, а также высокой тепло- и электропроводностью (поэ

тому из него делают электрические провода и теплообменники). 

Поверхность Al обладает высокой отражательной способностью. 

14.5. Химические свойства 

На воздухе поверхность алюминия покрыта тонкой (:::::10- 5 

мм) и очень прочной пленкой оксида Al20 3 , поэтому в обычных 
условиях алюминий устойчив к действию 0 2 и Н20. 

Однако химическая активность собственно алюминия очень 

высока: в ряду напряжений он стоит за щелочноземельными ме

таллами. Сильный восстановитель. Обладает амфотерными свой

ствами. 

1. После удаления защитной оксидной пленки А1 энергично вза
имодействует с водой: 

2Al + 6Н,О ~ 2Al(OH), 1 + 3Н2 t 

2. С водородом Al не взаимодействует, однако с большинством 
неметаллов реагирует, проявляя свойства восстановителя. С 

галогенами (с Cl2 и Br2 - при комнатной температуре, с F2 и 

12 - при нагревании) Al образует галогениды А1На13 • 
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При высоких температурах (70()-2000°С) алюминий реагирует 
с cepoil, углеродо.rн и азотом с образованием соответственно 
сульфида Al 2S;" карбида Al4C3 и нитрида AlN. 
В виде порошка или стружек Al ярко горит на воздухе: 

4Al + 302 = 2Al20:J + Q 

3. Al восстанавливает из оксидов те металлы и неметаллы, 
теплота образования оксидов которых меньше теплоты образо

вания Al 20 3 (Mn, Cr, V, W, Sr, Ва и др., а также Si и С): 

Образование Al20 3 сопровождается выделением большого ко

личества тепла. Метод выделения металлов из их оксидов с 

использованием порошкообразного Al был предложен в 1859 г. 
Н.Н.Бекетовым и получил название алюмотермии (или алюми

потермии). 

При поджигании термита (смеси порошков Al с железной 
окалиной Fe30 4) температура достигает 3500°С, Этот метод ис

пользуют для сварки металлических деталей образующимся 

расплавом железа. 

4. Большинство кислот растворяет Al. Соляная кислота легко 
растворяет Al: 

2Al + бНСI ~ 2AICI 3 + 3Н, ! 

разбавленная серная - с трудом: 

2Al + 3Н2804 = Al2(S04) 3 + 3Н2 i 

Очень разбавленная HN03 не взаимодействует с Al, разбавлен
ная HN03 растворяет Al с образованием NO, а концентрирован
ная (при нагревании) - с выделением N02: 

Al + 4HNO:Jp,"6. = Al(N03) 3 + NOt + 2Н20 

Концентрированная H2SO 4 при нагревании восстанавливается 

алюминием до 802: 

2Al + 6Н2804 = Al2(S04) 3 + 3802 t + 6Н20 

Холодные концентр~рованные Н2804 и HN03 пассивируют 

Al - оксидная пленка упрочняется. 
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5. Растворы щелочей взаимодействуют с алюминием: сначала 
растворяется пленка Al20 3 , затем Al реагирует с водой, а обра
зовавшийся Al(OH)3 взаимодействует со щелочью: 

2Al + 2Na0H + 1он,о ~ 2Na[Al(OH),. 2Н,0] + зн,t 
диаква1·етрагидроксо-

алюминат натрия 

14.6. Оксид, гидроксид и соли алюминия. 
Комплексные соединения 

Оксид алюминия А1203 - белое, очень тугоплавкое и твердое 

соединение (tпл. = 2072°С, t 1шп. = 3500°С). Химическая стойкость, 
огнеупорность и твердость объясняются высокой прочностью 

связи Al-0, в образование которой вносит вклад донорно-акцеп
торное взаимодействие между атомом алюминия (акцептор) и ато

мом кислорода (донор электронной пары). 

В воде Al20 3 практически не растворяется, однако, будучи 

амфотерным оксидом, растворяется в кислотах и щелочах: 

Al 20 3 + 3Н2801 = Al2(S01) 3 + 3II20 

2КА10~ + Н201 

Al,O" +2КОН + 7Н,О ~ 2K[Al(OH), • 2Н,О] 

Амфотерность свойств Al20::1 проявляется и в том, что он 
взаимодействует (при сплавлении) как с кислыми солями (ведет 

себя как основный оксид): 

так и с карбонатами щелочных металлов (так выделяют Al20 3 из 

боксита): 

метаалюмина1· 

натрия: 

Al20 3 получают, сжигая порошок Al или термическим разло
жением гидроксида Al. 

Поскольку Al 20 3 не растворяется в воде, соответствующий 

гидроксид алюминия получают косвенным путем - действием 

щелочи на растворы солей Al: 

Al2(804) 3 +6КОН = 2Al(OH)3 i + ЗК2804 
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ОбразуюЩийся Al(OH)3 представляет собой объёмистый сту

денистый осадок белого цвета, нерастворимый в воде. Формула 

Al(OH)3 условна, т.к. осадок содержит большое количество свя

занной воды: Al(OH)3 • пН::!О 

Гидроксид алюминия - это типичное амфотерное соедине

ние. В растворах кислот и щелочей он растворяется, проявляя 

свойства основания: 

Al(OH}3 + ЗН. = Al3
- + 3Н20, 

например: 

Al(OH)3 -t- ЗНСl = AICl:J + 3Н20 

или кислоты: 

Al(OH)" +он-~ [Аl(ОН),Г 

например: 

Al(OH), + NaOH ~ Na[Al(OН),] 

В водных растворах солей алюминия ион Al 13 существует в 
виде комплекса [Al(H20)6]a+, в котором координационное число 
алюминия равно шести. В водных растворах щелочей алюминий 

дает гидроксокомплексы. Координационное число Al3 1 в этих 
комплексах также равно 6, в качестве лигандов выступают ионы 
он- и молекулы Н20; наиболее устойчив комплекс состава 
[Аl(ОН)4(Н,0)2Г 

гексаакваалюминий (111) гексагидроксо

алюминат (111) 
тетрагидроксо

диакваадюминат (111) 

Шесть электронных пар 6 лигандов в таких комплексах рас
полагаются на месте свободных sр3d2-гибридных орбиталей иона 
А13+. Таким образом, в зависимОсти от кислотности среды Al3

+ 

существует либо в виде гидратированного катиона, либо входит в 

состав аниона. 

Для упрощения записи вместо формы Na[Al(OH)4(H20)2] ис

пользуют форму Na[AJ(OH)4] или NaAJ02 (продукт полного обез

воживания аквасоли). Соли общей формулы MeAI02 называют 

алюминатами. 

Известны также комплексы алюминия с координационным 

числом 4, например, Li[AlH4] ~ тетрагидридоалюминатлития. 
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При взаимодействии Al(OH)3 с кислотами образуются соли 

алюминия. Почти все они растворимы в воде (кроме фосфорнокис

лого алюминия), но довольно сильно гидролизованы (растворы 

имеют кислую реакцию): 

AICI, + НОН<± Al(OН)CI, +НС! 

Выделяются они в виде }{ристаллогидратов, например, 

AlC13 • 6Н20, имеющих строение [Al(H20)6]Cl3 , причем безводные 
галогениды Al нельзя получить прокаливанием кристаллогидра
тов: они полностью гидролизуются (остается Al20a). 

Из соединений алюминия особенно важны следующие. 

1. AlCl3 - безводный хлорид алюминия {получают сухим путем 

из Al20 3 и HCl) и другие галогениды широко используют в 
качестве катализатора при переработке нефти и в органичес

ком синтезе, например: 

о 
~С Нз 

"""" 1 + СНзСl -~Al~C~l,_ v + НС! 

2. Комплексные соли алюминия общей формулы M[Al(S04) 2], где 

М - одновалентный катион (К+, Na+, Nн; и др.)- т.н. «квас

цы» обладают сильными вяжущими свойствами. Они 

используются при дублении :кожи и в качестве кровоостанав

ливающего средства. В растворах они полностью диссоции

рованы на ионы Mt, Al3+ и SO~-, в твердом состоянии выделя
ются в виде кристаллогидратов M[Al(S04) 2] • 12Н20, например, 
KAl(SO 4) 2 • 12Н20. 

3. Алюмосиликаты, которые можно рассматривать как кремне
зем и силикаты, в которых часть оксосиликатных тетраэдров 

(Si04 )
4

- заменена на оксоалюминатные тетраэдры (Al04 )r.-. Ка
тионы К, Na или Са располагаются в кристаллах в пустотах 
между цепями, слоями или в пустотах трехмерного каркаса, 

образованных тетраэдрическими структурными единицами 

Si04 и Al04 • Способы применения алюмосиликатов описаны в 

Главе 8.3. 

14.7. Применение алюминия 

В производстве металлов алюминий занимает второе место 

после железа. Широкое применение алюминия и его сплавов в 

технике объясняется тем, что, с одной стороны, запасы его в при-
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роде огромны, а с другой стороны, тем, что алюминий обладает 

многими полезными с точки зрения практики свойствами. 

Алюминий - прочный и очень легкий материал: он почти в 

три раза легче железа. Он очень ковкий и тягучий - из него 

можно сделать изделие очень сложной формы, вытянуть из него 

проволоку или сделать тонкую пленку (фольгу). Защитная плен

ка Al20 3 делает его устойчивым к коррозии. Эти качества позво

ляют применять алюминий в самолета-, автомобиле- и судострое

нии, делать из него (и его сплавов, тоже легких и прочных) 

корпуса автобусов, троллейбусов и вагонов, мебель и посуду (он 

нетоксичен). Высокая теплопроводность позволяет делать прово

да из Al, более легкие, чем из меди. Высокая теплопроводность 
обуславливает его использование при изготовлении теплообмен

ников. А1 используют в Кfl.Честве восстановителя при производст

ве металлов из их оксидов (Cr, Mn, V, Ti и других). 



15 
Медь, серебро. Оксиды меди (1) и (11), 
оксид серебра (1). Гидролиз солей 
меди (11). Соли серебра и меди. 
Комплексные соединения серебра и 

меди 

15.1. Общая характеристика d-элементов 

d-элементы относятся_к элементам побочных подгрупп пери

одической системы, образуя 3 ряда по 10 элементов в 4-м, 5-м и 
6-м периодах соответственно. Характерной особенностью стро

ения электронных оболочек их атомов является следующее. 

При заполненном внешнем ns уровне с увеличением атомного 
номера каждый следующий электрон размещается не на внешнем 

пр, а на предвнешнем (п -l)d-подуровне до тех пор, пока (п -l)d
подуровень не будет заполнен (на пяти орбиталях d-уровня могут 

разместиться 10 электронов). Исключениями являются Cu, Cr, 
Ag и Au. У этих элементов на внешнем пs-уровне по одному элек
трону при недостроенном (п - 1 )d-подуровне, однако именно такое 
строение электронных оболочек этих атомов отвечает наиболее 

энергетически выгодному. дело в том. что при таком способе раз
мещения электронов (n - l)d-подуровень заполнен наполовину 

(на каждой орбитали по 1 электрону), а полузаполненные или 
заполненные d-подуровни обладают большей устойчивостью, чем 

частично заполненные. Такое явление называют «проскоком» 

или «провалом» электрона. 

Например, в 3-м периоде внешний и предвнешний подуровни 

электронных оболочек атомов заполняются следующим образом: 

3d 4s 

Sc :и::::сп1 П1 3d 14s2 

Ti 't!TTТTl [Ч 3d24s2 

v i 1~ [i 
1 П1 3d34s2 

Cr i [i [i [i 11 IJ 3d~4s 1 

Mn !t [i [i [i [i 
1 

JJj 3d54s2 

Fe [iЩ ltJIКJ [fii 3d64s2 

Со [H[H[t [i [i : П1 3d74s2 

Ni iТЛt"[ПТf:JГ ~t-l 3dR482 
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Cu 3d 4s 

Следовательно, d-элементы занимают промежуточное поло

жение между s- и р-элементами (например, до Sc в ряде элементов 
располагается Са, s-элемент; после Zn стоит Ga, строение внешне
го уровня оболочки атома которого 4s24p1

). Поэтому d-элемен
ты называют переходными. К переходным относят также {-эле

менты, у которых достраивается (т~ - 2)f-уровень электронной 

оболочки. 

Строение электронных оболочек атомов d-элементов прибли

зительно одинаково: на внешнем пs-уровне 1 или 2 электрона, 
изменения проходят на предвнешнем уровне, поэтому свойства 

d-элементов меняются менее резко, чем в рядах s- Ир-элементов. 

Для атомов всех d-элементов характерны низкие энергии 

ионизации, у всех имеются свободные валентные орбит_али (ва

лентными у d-элементов являются электроны внешнего ns- и 

предвнешнего d-подуровней). Следовательно, все d-элементы яв

ляются металлами с присущими металлам свойствами: металли

ческим блеском, прочностью, ковкостью, тягучестью, электро

проводностью и т.д. Рядом расположенные d-элементы имеют 

близкие значения размеров атомов, они образуют смешанные 

кристаллы (сплавы). 

Все d-элементы обладают рядом особенностеU: 

1. Наличие частично заполненных d-орбиталей позволяет атомам 
этих элементов проявлять в соединениях разные (переменные) 

степени окисления, т.к. в образовании связей могут участво

вать электроны как ns-, так и (п - l)d-подуровней. 

2. d-элементы проявляют тенденцию к образованию комплекс
ных соединений (являются акцепторами электронных пар). 

3. Для всех d-элементов характерно образование окрашенных со
единений. 

Энергия металлических связей в кристаллах d-элементов 

выше, чем в кристаллах в-элементов, выше и значения электро

проводности. Интересно, что самые высокие значения электро

проводности у элементов со строением валентных уровней 

(п ~ 1)d10ns 1
• 

Металлические свойства в рядах переходных металлов внут

ри периода постепенно ослабевают (электроотрицательность уве

личивается) с увеличением порядкового номера элемента. 

Для d-элементов с заполненНЫJ'dИ (п - l)d- и пs-подуровнями 
свойства переходных металлов не характерны (например, Zn). 



348 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

Таблица 28. Физические свойства некоторых d-металлов 

Свойства ртуть хром марганец железо медь цинк серебро 

Hg Cr Mn Fe Си Zn Ag 

Радиус аТома, 0,113 0,125 0,124 0,124 0,128 0,133 0,144 
нм 

Энергия 61,2 397,1 278,8 417,5 339,0 130,5 286,0 
атомизации, 

кДж/моль 

Потенциа..тr 10,43 6,77 7,44 7,87 7,73 9,39 7,58 
ионизации, :эВ 

Электроотри- 1,9 1,6 1,5 1,8 1,9 1,7 1,9 
цательность по 

Полингу 

Температура -39 1857 1244 1535 1083 420 907 1 

плавления, ?с 

Температура 357 2672 1962 2750 2567 907 2212 
кипения, 0С 

Плотность, 13,6 7,1 7,4 7,9 9,0 7,1 10,5 
г/см3 

Электропро- 1 5,1 21,8 9,8 56,6 16,0 59,О 

водность 

(Hg ~ 1) 

Некоторые константы d-элементов представлены в Таблице 

28 (свойства этих элементов описываются ниже). 
Рассмотрим свойства наиболее важных d-элементов. 

15.2. Медь 

15.2.2. Общее рассмотрение. Распространенность в 
природе 

Медь располагается в побочной подгруппе I 
группы периодической таблицы. На внешнем 

уровне электронной оболочки атома меди один 

электрон, на предвнешнем d~подуровне десять: 

3d10 4s 1
• В соединениях с другими атомами медь 

проявляет степень окисления +1, +2 и очень 

Cu 29 

Медь 

63,546(3) 

3s23p63d104s1 
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редко +3 (электронная конфигурация внешних подуровней 
3d9 4s2

). Обладает всеми типичными свойствами переходных ме
таллов - переменным состоянием степени окисления, склоннос

тью к комплексообразованию, способностью образовывать окра

шенные соединения. 

Медь известна человеку с давних времен: выработка ее в Древ

нем Египте достигала значительных размеров еще за 3000 лет 
дОн.э. 

По распространенности в природе медь занимает 23-е место 

среди элементов (0,005 вес. 0А1 в земной коре), однако играет важ
ную роль для всего живого на Земле: она является катализатором 

внутриклеточных окислительных процессов. Потребность орга

низма человека в меди составляет около 5 мг/сутки; недостаток 
меди приводит к уменьшению образования гемоглобина (следова

тельно, к анемии). Избъ1ток меди приводит к отравлениям. 

Главным образом медь встречается в виде сернистых соедине

ний, важнейшие из них - минералы халькопирит (медный 

колчедан) CuFe82 , халькозин ( медныil блеск) Cu2S и ковеллин 
CuS. Известны также малахит CuC03 • Cu(OH)2 и азурит 

2CuC03 • Сн(ОН)2 • Самородная медь встречается реже. 

Природная медь слагается из изотопов 63Cu (69,1°;;)) и 65Cu 
(30,9% ). 

15.2.2. Физические свойства 

Свободная медь - мягкий металл желтовато-красного цвета, 

довольно мягкая (в 3,3 раза менее твердая, чем алмаз) и ковкая, 
тягучая (медная проволока может быть диаметром 0,0001 мм). По 
эл~ктропроводности медь уступает только серебру. Основные фи

зические константы меди приведены в Таблице 28. 

15.2.3. Химические свойства 

Химическая активность меди невелика. 

1. В сухом воздухе медь не окисляется, однако во влажном возду
хе она покрывается налетом основного карбоната меди серова

то-зеленого цвета: 

2Cu + 0 2 + С02 + Н20 = Cu(OH)2 • CuC03 

2. Взаимодействие с кислородом приводит к образованию оксида 
меди{II) (при прокаливании на воздухе): 

,· 
2Cu + 0 2 - 2Cu0 



350 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

или оксида меди (1) (его можно получить при температуре выше 
1100°С): 

4Cu + 0 2 = 2Cu20 

3. При взаимодействии меди с галогенами (реакция ускоряется 
при нагревании и на свету) образуются галогениды - CuHal2 

(для F2 , Cl 2 и Br2) и Cu! (для 12): 

Си_,_ Cl2 = CuCI2 

2Cu + I 2 ___!__... 2Cul 

4. В парах серы медь горит: 

• Cu+S - CuS 

5. С водародо.ч медь не реагирует, но водород растворяется в меди. 
Образуются нестехиометрические соединения, скорее твердые 

растворы (т.н. «водородная болезнь~> меди). 

В ряду напряжений металлов медь стоит правее водорода, 

поэтому она растворяется только в кислотах - окислителях (с 

HCI и разбавленной Н2804 не реагирует): 
о +б •2 +4 

Cu + 2Н2S04конц. = CuS04 + S02I т 2Н2О 

() +5 ~2 +4 

Си + 4HN03 ктщ. = Cu(N03 ) 2 + 2N02 i + 2Н20 

о +:S +2 +2 

3С11 + 8HN03 P~,6 . = 3Сн(NО3)2 + 2NOt + 4Н20 

15.2.4. Получение 

В настоящее время для получения меди из руд используются 

несколько методов, важнейшие из которых - пирометаллурги

ческий и гидрометаллургический. 

1. В первом случае медь выплавляют из сульфидных руд. Это 
сло~ный многостадийный процесс, включающий обогащение 

сырья и очистку от примесей. Упрощенно его выражают урав

нениями: 

т.е руду обжигают для удаления основной массы серы, затем 

добавляют следующую порцию сульфида: 
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Из оксидных руд медь восстанавливают углем (так ее получали 

в древности), однако сейчас этот способ используют редко, т.к. 

месторождения в основном выработаны: 

Cu20 + СО ____!._._ Cu + СО2 
2. Около 15 1Х1 меди получают гидрометаллургическим методом: 

' Ct12S -+- 2Fe«S04).з - 4FeS04 + 2CuS04 + S 

Затем медь выделяют электролитически или восстанавливают 

ее порошком железа: 

CuS01 + Fe = Cu + Fe804 

"!ЛСl<ТJЮЛ113 

15.2.5. Применение 

Более половины добываемой меди расходуется на изготовле

ние проводов (медь пластична, обладает высокой электропровод

ностью и легко поддается пайке). 

Высокая теплопроводность и сопротивление коррозии делают 

медь хорошим материалом для теплообменников. 

Широко используются различные сплавы меди - латуни, 

бронзы и медно-никелевые сплавы: более ЗО(Уu меди используют в 

виде сплавов. 

15.3. Соединения меди: оксид меди (1) и (11). 
Соли и комплексные соединения меди 

Оксид меди (1) - твердое вещество красного цвета, почти 

нерастворим-ое в воде. Обычно образцы меди содержат примесь 

Cu20 (сотые доли процента), поэтому при нагревании металла в 
атмосфере, содержащей восстановители (такие, как Н2 , СО и др.) 

Cu20 восстанавливается ими: 

Механические качества меди при этом ухудшаются (появля

ются трещины). 
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Для получения Cu20 к раствору CuSO 4 добавляют щелочь и 

восстановитель - глюкозу или гидразин. 

2CuS04 + С6Н 1206 + 5NaOH = Cu2ot + 2Na2S04 + C6H 110 7Na + 3Н20 

Соединения меди (I) менее устойчивы, чем соединения меди 
(II). В :кислой среде оксид меди (I) диспропорционирует: 

+1 -2 о 

Cu20 + H 2S04 = CuS04 + Сн 4 + Н20 

В водном растворе NHa оксид меди (I) легко растворяется с 
образованием комплекса: 

Cu20 + 4NН.з + Н20 = 2[Сн(NНа)~]ОН 

бесцветный 

Для иона Cu t характерно образование комплексов с коорди
национным числом 2, эти :комriлексы довольно неустойчивы. На
пример, для получения хлорида .меди (I) сначала получают ком
плекс: 

Си + CuC12 + 2НС1 •ш•щ. 2Н[CuCI,] 

который при разбавлении водой разлагается на HCI и CuCl. Пр)I 
добавлении к такому комплексу щелочи образуется CuOH: 

H[CuCl2] + NaOH = CuOH + 2NaCl + Н20 
желтый 

Гидроксид меди (1) - основание средней силы, легко отщеп

ляющее воду, переходя в Cu20. 

Оксид меди (11) CuO - кристаллы черного цвета, в обычных 

условиях довольно устойчивые, практически нерастворимые в 

воде. CuO получают прокаливанием меди на воздухе или разложе
нием солей: 

При взаимодействии с углеродом или водородом CuO легко 
восстанавливается до свободной меди: 

( 
CuO +С ----- Си+ COt 

' СиО + Н2 ----- Си + Н20 

При нагревании CuO разлагается: 
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CuO - основный оксид, ему соответствует гидроксид 

Cu(OH)2 , который получают действием растворов щелочей на рас

творы солей меди (II): 

CuCl2 + 2NaOH = Cu(OH)2 1 + 2NaCI 

Образуется голубой осадок Cu(OH)2 - слабого, нерастворимо

го в воде основаНJ!Я. При взаимодействии с кислотами Cu(OH)2 
образуются соответствующие соли: 

Cu(OH)~ + H 2S04 = Cu804 + 2Н20 

Однако Cu(OH)2 растворяется также в концентрированных 

растворах щелочей с образованием комплекса (т.е. Cu(OH)2 обла

дает слабыми амфотерными свойствами): 

Сu(ОН), + 2Na0H ~ Na,[Cu(OН),] 
гидроксокупрат (11) 

натрия 

Для ионов Cu2
+ характерно образование комплексов с коорди

национным числом 4 1
• Например, Cu(OH)2 растворяется в водном 

растворе аммиака. 

Эта реакция является качественной на ион меди Си2-т: при 
добавлении к раствору соли меди (II) раствора аммиака сначала 
образуется голубой осадок Cu(OH)2, который растворяется в из

бытке аммиака с образованием аммиачного комплекса меди (ll), 
который может быть разрушен H 2S: 

Cu2
+ + 2NH3 + 2Н20 = Cu(OH)2 } + 2NH; 

голубой 

Сu(ОН), + 4NH, ~ [Cu(NHз),] (ОН), 
темно-синий 

[Cu(NH3) 4J (ОН)2 + H2S = CuSt + 4NH3 t + 2Н2О 

Мы уже отмечали, что, в отличие от бесцветного безводного 

сульфата меди, его раствор, как и растворы все:х солей меди, имеет 

голубой цвет из-за образования голубого аквакомплекса: 

Cu2
1- + 6Н20 = [Cu(H20)6]2~ 

rолубой 

При нагревании выше 70-90°С гидроксид меди: (II) разлагается: 

' Cu(OH)2 - CuO + Н2О 

Из солей меди (II) наиболее широко используют медный купо
рос - CuS04 • 5Н20 и малахит. Медный купорос используют при 

В растворах комплексы Сн2+ содержат еще две менее nрочно связанные моле
кулы воды, т.е. К()()рдинационное чнсло меди (ll) в водных растворах равно 6. 

12- 7134 Максименко 
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получении красителей, в качестве антисептика (пропитка им 

предохраняет дерево от гниения), а также для борьбы с вредите

лями в сельском хозяйстве. 

Реакцию Cu804 с иодид-ионом используют для определения 

последнего: образуется неустойчивый иодид меди (Il), который 
сразу разлагается на иодид меди (1) и свободный иод: 

2Cu804 + 4KI = 2CuI { + 2К2804 +-12 t 
белый 

Малахит используют как поделочный материал. Его можно 

получать искусственно: 

2CuS04 + 2Na2C03 + Н20 = [Cu(OH)]iC03 i + 2Na2S04 + С02 t 

При нагревании малахит разлагается: 

Соединения меди ядовиты. 

15.4. Серебро. Соединения серебра 

15.4.1. Общее рассмотрение 

Серебро является электронным аналогом 

меди: Cu, Ag и Au составляют побочную под
группу I группы периодической системы эле-
ментов, на внешнем и предпоследнем уровнях 

электронных оболочек их атомов 11 электронов 
4d105s1

• В большинстве соединений атом сереб
ра проявляет степень окисления + 1. Известны 

Ag 47 

Серебро 

107,8682(2) 

4s24p64d105s1 

соединения, в которых степень окисления серебра +2 (AgO, AgF2 , 

ряд комплексов), пока они широко не применяются. 

Природное серебро состоит из смеси двух изотопов: 107 Ag 
(51,35 1Х)) и 109 Ag (48,65(Уо ). 

15.4.2. Распространенность в природе 

Содержание серебра в земной коре составляет 7 • 10- 6 вес. 0;;) 

(золота в 20 раз меньше), по распространенностиАg на 67-м месте 
среди элементов. Серебро встречается в виде самородков (с приме

сью Au, Hg и Sb), в виде минерала аргентита Ag2S (серебряныil 
блеск) и в виде примеси Ag2S к сернистым рудам РЬ, Zn и Cu. 
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15.4.3. Физические свойства 

Серебро - белый металл, тяжелый, тягучий и ковкий (как и 

все эле.менты подгруппы). По твердости, плотности и ковкости 

серебро занимает промежуточное положение между Cu и Au 
(плотность в ряду Cu - Ag - Au увеличивается, а твердость и 
ковкость уменьшается). Характерной особенностью серебра явля

ется его самая высокая из всех металлов тепло- и электропровод

ность, а также высокая способность отражать падающий свет. 

15.4.4. Химические свойства 

Химическая активность в ряду Cu - Ag - Аи быстро умень

шается, в силу низкой химической активности Ag и Au называют 
благородными металлами. 

На воздухе серебро не окисляется, с N2 , Н2 , углеродом не 

взаимодействует даже при нагревании. Однако жидкое серебро 

хорошо растворяет кислород (охлаждение сопровождается выде

лением 0 2 ). При нагревании под давлением (300-400 °С, 20 атм.) 
серебро окисляется до оксида Ag 20. 

При обычной температуре серебро взаимодействует с серой и 

галогенами: 

2Ag + s~ Ag,S 

А! + С!, ~ 2AgCI 

Из кислот Ag не вытесняет водород, но оно растворяется в 
кислотах-окислителях: 

3Ag + 4НN0зрnоб. = 3AgNOз + NOf + 2Н2О 

Ag + 2HN03 конц. = AgN03 + N0 2 t + Н2О 

Серебро растворяется также в растворах цианидов в присутст

вии кислорода воздуха за счет образования комплекса: 

4Ag + 8NaCN +О,+ 2Н,О ~ 4Na [Ag(CN),] + 4Na0H 

Оксид серебра (1) Ag 20 получают действием щелочи на раство
ры солей серебра (1) (т.к. в молекулярном виде AgOH не сущест
вует, практически сразу расщепляясь на оксид и воду): 

2AgN03 + 2Na0H = Ag201 + Н20 +2NaN03 
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Выпадающий черно-бурый осадок оксида серебра (I) Ag20 не 
растворяется в воде, но растворяется в водном растворе аммиака 

с образованием комплексной соли: 

Ag,O + 4NH, + Н,О ~ 2[Ag(NH,),]OH 

В целом для ионов Ag +характерно образование комплексных 
соединений (как и для большинства d-элементов). Хорошо извест

ны комплексы Ag+ с лигандами NHa, CN , 820~- и др. Поскольку 
они (комплексы Ag+) обычно хорошо растворимы в воде, их ис
пользуют для растворения нерастворимых солей, например: 

AgCl + 2NH, ~ [Ag(NH,),]Cl 

(реакция не идет с Agl из-за слишком низкой его растворимости 
ПР= 8,5 • 10-17

). Иодиды разрушают аммиачные комплексы се
ребра: 

[ Ag(NH,),]Cl + К! ~ Ag [ j + 2NH, 1 + ксt 
желтый осадок 

AgBr + 2KCN ~ K[Ag(CN),] + KBr 

AgI + 2N a2S~O:J = N а3[ Ag(S20:.i)2] + N aI 

При нагревании Ag20 разлагается: 

зоо" 
2Ag,0 ~ 4Ag+O,t 

Соединения серебра легко восстанавливаются до Ag0
• Напри

мер, цинк вытесняет серебро из залитого водой осадка AgCl (из 
раствора AgCl над осадком) с образованием высокодисперсного 
<{молекулярного» Ag: 

2AgCl + Zn = ZnCl2 + 2Ag. 

Восстановление аммиачных комплексов серебра альдегидами 

является качественttой реакцией на альдегиды («реакция сереб

ряного зеркала~> - серебро выдел~ется на поверхности сосуда): 

2Ag[(NH,),]Cl + НСНО + Н,О ~ 2Ag 1 + HCOONH, + 2NH.,Cl + NH, l 
формальдегид 

Большое значение имеют галогениды серебра. Все они (кроме 

AgF) очень плохо растворяются в воде, обычно их получают по 
реакции обмена между нитратом серебра и галогенидом Na или К: 

AgNO~ + KCI = AgCI t + KNO~ 

AgCl белого цвета, AgBr и Agl желтые - эта реакция являет

ся качественной на галогениды (или на Ag ~). 



пособие для поступающих в вузы 357 

Сульфид серебра Ag2S - практически нерастворимое черное 

соединение. Пленка Ag2S покрывает поверхность серебра на воз
духе, содержащем соединения серы, - серебро «чернеет». 

Из растворимых солей серебра наиболее распространен нит

рат серебра AgNO::i (ляпис). При попадании на кожу он оставляет 
черные пятна восстановленного серебра - отсюда и название. 

15.4.5. Получение 

Поскольку месторождения серебра (самородного и в виде ми

нералов) редки и выработаны, его получают из руд таких метал

лов, как медь и свинец, в которых всегда содержится примесь 

серебра. 

1. Например, серебро выделяют из неочищенного («чернового») 
свинца. Сначала R свинцу добавляют жидкий цинк, который 

не смешивается со свинцом, но дает прочные интерметаллиды 

с серебром: Ag2Zna, Ag2Zn5 • В жидком свинце эти интерметал

лиды не растворяются, а всплывают на поверхность (образует

ся т.н. ~серебристая пленка»). Ее снимают, удаляют Zn пере
гонкой (tкип. (Zn) = 906°С), а свинец удаляют в виде оксида: 

Ag + РЬ + Zn ______!______., РЬ + Ag · Zn 
р~сшшн 

' Ag + РЬ + 0 2 - Ag + РЬ02 

Далее серебро очищают электролитически. Это пирометаллур

гический способ получения Ag. 

2. Серебро получают в виде побочного продукта при переработке 
медных руд. При очистке электролизом «:черновой» меди в 

электролит (раствор Cu804 ) переходят примеси металлов, сто

ящих в ряду напряжений до меди, а в осадок (шлам) выпадает 

Ag, Au, платиновые металлы и т.д. - металлы, стоящие в ряду 

напряжений после меди. 

15.4.6. Применение 

Серебро используете.я в электротехнике и радиоэлектронике 

(серебрение деталей, серебряные контакты и припои). Серебряно

цинковые аккумуляторы применяют в реактивной авиации и кос

мической технике. 

Бромид серебра используется как фоточувствительный мате

риал в фото- и кинопромышленности. На освещенных участках 

AgBr разлагается на Ag и атомарный Br (он реагирует с желати
ном эмульсионного слоя). При проявлении пленку или бумагу 
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обрабатывают восстановителями, и она темнеет на ранее освещен

ных участках (катализатором является выделившееся ранее Ag). 
Невосстановленный AgBr с неосвещенных участков удаляют 

раствором N а28203 (фиксаж). 
AgBr + 2№28203 = Na3[ Ag(S20 3 ) 2] + NaBr 

Серебро (как и медь) используют в качестве катализаторов в 

органическом синтезе. 

Ранее серебром покрывали зеркала оптических приборов 

(сейчас для этой цели чаще используют Al и Ni). 
Кроме того, из серебра делают украшения и предметы домаш

него обихода. 

Нитрат серебра является антисептиком и используется в ме

дицине. 



16 Цинк, ртуть. Оксиды цинка и ртути. 

Гидроксиды цинка и его соли 

16.1. Цинк, ртуть 

16.1.1. Общее рассмотрение 

Цинк и ртуть располагаются в побочной 

подгруппе II группы периодической таблицы. 
Внешние подуровни их электронных оболочек 

заполнены (п - l)d10ns2
• Поэтому, хотя фор

мально Zn и Hg относятся к d-элементам, нх 
свойства сильно отличаются от свойств боль

шинства переходных металлов. Это объясняет

ся тем, что в образовании связей участвуют 

только в-электроны внешнего уровня:. Поэтому 

степень окисления атомов этих металлов в со

единениях не превышает +2: для Zn характерна 
степень окисления в соединениях + 2, для ртути 
+2и+1. Химическая ( восстановительпая) ак· 

Zn 30 

Цинк 

65,39(2) 
Зs23р 63d lO 4s2 

Hg 80 

Ртуть 

200,59(3) 
5s25p65dl06s2 

тивность с увеличением заряда ядра атома В ряду Zn - Cd - Hg 
уменьшается: в ряду напряжений металлов Zn и Cd стоят левее 
водорода, а Hg - правее. Образование комплексов для Zn, Cd и Hg 
менее характерно, чем для Cu, Ag и Au. 

Природный цинк состоит из смеси 5 изотопов с массовыми 
числами 64, 66, 67, 68 и 70, наиболее распространенным .является 
64Zn ( 48,89% ). 

Природная ртуть состоит из смеси 7 изотопов с массовыми 
числами 196, 198-202, больше всего изотопа 202Hg (29,8°/о ). 

Ртуть и ее соединения очень ядовиты, причем она не выводит

ся из организма. Соединения цинка менее ядовиты. 

16.1.2. Распространенность в природе 

Содержание в земной коре Zn составляет 8,0 • 10-3 вес. %1, 
Hg - 5 • 10-61Уо (соответственно 23 и 66 место по распространен
ности среди элементов). Цинк встречаете.я только в виде минера-
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лов - сфалерита ( цин,ковой об.манки) ZnS, смитсонита ZnC03 
и других. Цинковые руды обычно содержат минералы меди, свин

ца и других металлов (т.н. полиметаллические руды). 

Ртуть является редким (рассеянным) элементом, основной ее 

минерал киноварь HgS. Иногда ртуть встречается в свободном 
состоянии, чаще в виде амальгам (сплавов) с Au, Ag и Pd. 

Ртуть и цинк известны человеку очень давно. Ртуть ( «сереб
ряная вода», по Аристотелю) была известна в древнем Китае, там 

ее препаратами лечили больных проказой еще за 3000 лет до н.э. 
Цинк также добывали еще в древнем Китае. 

16.1.3. Физические свойства 

Цинк - серебристо-белый, чуть голубоватый мягкий металл, 

он является одним из наиболее летучих металлов (tкип. = 906°С). 
Цинк высокой чистоты весьмА пластичен. 

Ртуть - самый легкоплавкий и летучий металл (в обычном 

состоянии это единственный жидкий металл), вместе с тем - это 

самая тяжелая из всех известных жидкостей; она серебристо-бе

лого цвета, обладает ярким металлическим блеском. Тепло- и 

электропроводность ртути весьма мала (в 50 раз меньше, чем у 
Ag), а теплоемкость очень высока: она нагревается быстро, при 
этом сильно расширяясь (ртутные термометры). Энергия атоми

зации Hg очень мала (отсюда низкие температуры плавления и 
кипения, летучесть). В электрическом разряде пары ртути излу

чают голубовато-зеленоватый, богатый ультрафиолетом свет. 

Твердая ртуть (t < -38,9°С) легко режется ножом. Основные кон
станты Zn и Hg приведены в Таблице 28. 

16.1.4. Химические свойства 

Химическая активность металлов подгруппы в ряду Zп -
Cd - Н g у.lf~ен.ьшается. Химическая активность цинка весьма 
велика, он довольно сильный восстановитель (в ряду напряжений 

он стоит левее водорода). В соединениях Zn проявляет степень 
окисления +2. Химическая актцвность ртути ниже, чем у цин
ка - говорят, что ртуть «благороднее» цинка. В соединениях 

ртуть также проявляет степень окисления +2 и - формально -
степень окисления+ 1, давая такие соединения, ка:к Hg2Cl2 или 

Hg20. В подобных соединениях атомы ртути соединены между 
собой -Hg-Hg-, причем при диссоциации образуется кластерный 

двухзарядный катион Hg;+, устойчивый в водном растворе. 
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1. Как Zn, Так и Hg вступают в реакции с неметаллами. При 
обычной температуре ртуть с кислородом воздуха не взаимо

действует, цинк покрывается защитной пленкой оксида ZnO, 
предохраняющей его от дальнейшего окисления. При нагрева

нии Zn сгорает ярким голубоватым пламенем: 

' 2Zn + 0 2 ---+ 2Zn0 

Ртуть медленно окисляется до оксида ртути ( 11 ), который при 
более сильном нагревании разлагается на элементы (Hg и 0 2) 

2Hg + 0 2 = 2Hg0 

При растирании Zn и Hg с серой образуются соответствующие 
сульфиды. Чтобы началась реакция Zn с серой, смесь необходи
мо нагреть, Hg с серой (при растирании) взаимодействует на 
холоду. Сравнительно большая химическая активность ртути 

объясняется ее жидким агрегатным состоянием: 

' Zn+S----+ ZnS+Q 
порошок белый 

Hg+S 
на хшюду 

HgS 
черный 

' Hg+S-- HgS 
красный 

(киноварt>) 

С галогенами цинк и ртуть реагируют без нагревания, но ртуть 

легче цинка (т.к. она жидкая): 

Zn т Cl~ = ZпCl2 

Hg + Cl2 = HgCI~ 

сулема 

С водородом Zn и Hg не реагируют. 

2. Цинк и ртуть легко образуют сплавы друг с другом и с другими 
металлами. Особое значение имеют сплавы ртути (т.н. амаль

гамы), многие из которых жидкие или тестообразные. 

3. В обычных условиях Zn и Hg в воде почти нерастворимы (ртуть 
малоактивна, а цинк покрыт пленкой нерастворимого ZnO), 
однако при сильном нагревании раскаленный цинк реагирует 

с парами воды с образованием оксида и водорода: 
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4. В кислотах Zn и Hg растворяются, но по-разному (В соответст
вии с химической активностью). Из соляной и разбавленной 

серной кислот цинк вытесняет водород: 

Zn + Н2804 µа"6 · = ZnS04 + Н2 t 

Zn + 2НС1 = ZnCl2 + Н2 i 

Это общепринятый способ получения водорода в лаборатории. 

В реакциях с кислотами-окислителями цинк выступает в роли 

восстановителя: 

о +5 +2 +1 

Zn + 4НN03 ,юнц. = Zn(NOз)2 + 2N02t + 2Н20 

u +5 +2 -3 

4Zn + lОНNОзоч.µазб. = 4Zn(NOз)2 + NH4NOз + ЗН2О 

о +6 +2 +4 

Zn + 2H2S04 ><uнц. = ZnS04 + 802 i + 2Н2О 

Ртуть в ряду напряжений металлов стоит правее водорода и не 

вытесняет его из кислот-неокислителей. Азотная и концентри

рованная серная кислоты растворяют ртуть: 

о +5 +2 +4 

Hg + 4НNОз~опц. = Hg(NOз)2 + 2N02 i + 2Н2О 

Интересно, что в избытке кислоты образуются соли Hg2
+, а 

в недостатке - соли Hg~+: 

о +fi +1 +4 

2Hg + 2Н2SО4конц. = Hg2S04 + 802 t + 2Н2О 

о +5 + 1 +2 

6Hg + 8НNОзраоб. = ЗНg2(NОз)2 + 2NOi + 4Н2О 

5. Цинк, в отличие от ртути, проявляет слабые амфотерные свой· 
ства и поэтому взаимодействует с растворами щелочей с обра· 

зованием комплексов: 

Zn + 2КОН + 2Н20 = K2[Zn(OH)4] + Н2 i 
тетрагидроксоцинкат 

калия 

Следует отметить, что, будучи переходными металлами, Zn и 
Hg способны к образованию комплексов. Для иих характерно 
координационное число 4 (тетраэдрическое расположение ли· 
гандов), хотя известны комплексы с координационным числом 

6. Например, это гидратированный ион цинка (11): [Zn(H20)6]
2
+ 
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16.1.5. Получение 

1. Сырьем для получения ципка являются полиметаллические 
руды (содержат 1 -3(Х) Zn, а также РЬ и Cu). Полученный 
после обогащения концентрат цинка (48-58 1Х1 Zn) подверга
ют обжигу: 

2ZnS + 302 -~ 2Zn0 + 2802 1 

Далее цинк либо восстанавливают коксом (1250-1350°С): 
,, 

zno+c- Zn+cof 

причем выделяющийся в виде пара цинR конденсируется в 

приемниках (пирометаллургическ_ий способ), либо ZnO раство
ряют в кислоте (разбавленная Н2804 ): 

ZnO + H 2S04 = ZnS04 + Н20 

Полученный раствор ZnS04 подвергают электролизу (цинк вы

деляется на катоде). 

2. Ртуть получают обжигом сульфида ртути (700-800°С) в токе 
воздуха: 

Заметим, что оксид ртути в реакции не образуется, т.к. при 

нагревании он легко разлагается. Пары ртути конденсируются 

в специальных холодильниках (t1шп. = 356, 7°С). От механичес
ких примесей ртуть очищают фильтрованием. Ртуть ~ысокой 

чистоты получают вакуумной дистилляцией. 

16.1.6. Применение 

Технический цинк довольно хрупок, поэтому обычно его при

меняют в виде сплавов (латунь и др.). Цинком покрывают изделия 

из железа для защиты их от коррозии (за счет образования защит

ной пленки ZnO). Из цинка и.зготавливают аноды в химических 
источниках тока. 

Ртуть используют в качестве материала катода при произ

водстве щелочи и хлора. Широко используются амальгамы. 

Амальгаму цинка используют для извлечения из растворов кад

мия и индия, амальгаму свинца используют для извлечения из 

растворов золота и серебра (при гидрометаллургическом методе 

получения металлов): 

Zn(в Hg) + Ме~Р~ ____,._ Ме(в Hg) + Zn~r~ 
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Амальгаму натрия используют в органическом синтезе (вос

становитель), из амальгамы серебра делают пломбы для зубов. 

Ртуть используют при изготовлении термометров, баромет

ров и других измерительных приборов. Парами ртути заполняют 

люминесцентные лампы дневного света и ртутные кварцевые 

лампы. Ртуть применяют также в производстве красок. 

16.2. Оксиды, гидроксиды и соли цинка и ртути 

Оксид (ZnO) 11 rидроксид (Zn(OH)2} цинка проявляют амфо

терные свойства. Нерастворимые в воде, они взаимодействуют с 

кислотами: 

ZnO + H 2S04 = Zn804 + Н20 
белый 

Zn(OH)2 + 2HCI = ZnC12 + 2Н2О 
белый 

и щелочами: 

ZnO + 2NaOH + Н20 = Na2[Zn(OH)4] 

Zn(OH)2 + 2Na0Hr-P = Na2[Zn(OH)4J 

Zn(OH)2 + 2NaOH ~ Na2Zn02 + 2H20t 
раснлнв 

циню1т натрия 

Гидроксид растворяется также в водном растворе аммиака: 

Zn(OН), + 4NH, + 2н,о ~ [Zn(NH,J, (Н,О),](ОН), 

Соли цинка бесцветны и хорошо растворимы в воде (кроме 

ZnF2 , ZnS, ZnC03). Наиболее важны ZnCl2, ZnS04 • 7Н20 и ZnS. 
Хлорид цинка («травленая кислота») применяется для про

питки дерева (предохранение от гниения) и в производстве перга

мента. Расплавленный ZnC12 легко растворяет оксиды других ме

таллов и поэтому применяется в качестве флюса при пайке 

металлов. При взаимодействии ZnCl2 с водой образуется малорас

творимый гидроксохлорид: 

ZnC12 + Н20 = Zn(OH}Cl + HCl 

Сульфид цинка ZnS входи.тв состав белой краски (литопоНа). 
Он образуется по реакции: 

ZnS01 + BaS = Ба804 i + ZnS i 

ZnS используют в качестве люминофора для покрытия экра
нов телевизоров. 
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Ц ин.ковы И купорос ZnS0.1 • 7Н20 используют как протраву при 
крашении тканей, а также в качестве лекарственного средства. 

Известны два бинарных соединения ртути с кислородом: НкО 

Hg-Hg " 
и Hg

2
0 ( ,

0
/ ), из которых более устоичив оксид ртути (Il). 

Оксид ртути - неамфотерный основной оксид. Это кристал

лическое вещество красного цвета (мелкодисперсный HgO с диа
метром кристалла< 4 мкм желтого цвета) образуется из элемен
тов, а также при прокаливании солей (нитратов и карбонатов) 

Hg(II) или при действии щелочей на растворы солей Hg2+; 

<950° 

2Hg(NO,), - 2Hg0 + 4NO, t +О, 1 

красный 

Hg(N03 } 2 + 2КОН = HgOt + 2KNO:J + Н20 
желтый 

:Красный оксид ртути (II) входит в состав краски для подвод
ных частей морских судов (HgO губительно действует на морские 
организмы). Желтый HgO используют в качестве лекарственного 
средства (ком11онент мазей). 

Гидроксид ртути (II) отщепляет воду в момент образования. 
Гидроксид ртути (I) также неустойчив и тоже разлагается на HgO, 
Нgи воду. 

Ртуть образует два ряда солей, им соответствуют катионы 

Hg2_,_ и Hg~+. 

Сулему HgCl2 получают при нагревании смеси сульфата ртути 

(II) с хлоридом натрия: 

В холодной воде сулема нерастворима, однако растворяется в 

водном растворе аммиака: 

2+ 
Сулема легко восстанавливается: сначала Hg восстанавли-

вается до Hg~.,_, затем~ до Hg0
: 
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Сулема очень ядовита. При нагревании сулемы с ртутью обра

зуется каломель: 

Каломель не ядовита. 

Интересен сульфид ртути. Это очень устойчивое соединение 

растворяют только сильные окислители, например царская 

водка: 

3HgS + 8HNO" + 6HCI ~ 3HgCI, + 3H,SO, + 8NO! + 4Н,О 

Ртуть так же, как и цинк, способна к образованию комплекс

ных соединений. Например, при взаимодействии HgS с сульфида
ми щелочных металлов образуются желтые растворимые ком

плексы: 

HgS + M,S ~ M,[HgS,] 



17 Хром. Оксиды хрома (11), (111) и (Vl). 
Гидроксиды и соли хрома (П) и (111). 
Хроматы и дихроматы. 

Комплексные соединения хрома 

17.1. Хром 

17.1.1. Общее рассмотрение 

Cr 24 Мо 42 w 74 

Хром Молибден Вольфрам 

51,9961 95,94 183,85 

3d54s1 4d55s1 5d46s2 

Хром, молибден и вольфрам образуют побочную подгруппу VI 
группы периодической системы. Все они - переходные металлы, 

d-элементы. В виде простых веществ Cr, Мо и W - серебристо

белые тугоплавкие и очень твердые металлы. Вольфрам является 

самым тугоплавким из металлов (t"л. = 3380°С). С увеличением 
порядкового номера в ряду Cr - Мо - W увеличиваются энергии 
атомизации и, соответственно, температуры плавления и кипе

ния этих металлов. В том же ряду усиливаются металлические 

свойства и падает химическая активность. 

Более подробно мы рассмотрим свойства одного представите

ля подгруппы - хрома. 

Хром был открыт в 1 797 г. Природный хром состоит из изото
пов 52Cr (83,8°/rJ ), а также изотопов с массовыми числами 50, 53 и 
54. На внешнеrуr р-подуровне электронной оболочRИ хрома 1 элек
трон, еще пять - расположены на шести орбиталях предвнешне

го d-подуровня: 3d54s1
• Причины такого «проскока» электрона 

мы обсуждали в Главе 15 .1 В соединениях Cr проявляет все степе
ни окисления от О до +6 (т.е. в образовании св.язей могут участво
вать все электроны внешнего и предвнешнего подуровней элек

тронной оболочки). Наиболее типичными степенями окисления 

атома хрома в соединениях с атомами других элементов являются 

+2, +3 и +6. Свойства соединений хрома зависят от степени его 
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окисления: чем выи~е степень окисления. тем сильнее кислот

ные свойства: 

степень окисления 

атома хрома 

ОСНОВRЬН~ СВОЙС1'Ва соединений 

+1 +2 +3 +4 +5 +6 

кислотные свойства соединений 

Наиболее устойчивы соединения Cr(III) и Cr (VI). 

17.1.2. Нахождение в природе 

Содержание хрома в земной коре составляет 6 • 10-3 атомн. {Х1 
(около О,02о/о по весу, что соответствует 22-му месту по распро

страненности среди всех элементов). 

Встречается хром только в виде соединений, основными из 

которых являются минералы хромит ( хроJиистый железняк:) 
FeO • Cr 20 3 и крокоит РЬО · Cr03 • Интересно, что именно примесь 

Cr 20а придает зеленый тон изумруду. 

17.1.3. Получение 

Сырьем для промышленного хрома является хромистый же· 

лезняк. Если хром предназначен для легирования стали, то его 

получают в виде сплава с железом восстановлением хромита: 

i 
FeO· Cr20 3 + 4С - Fe + 2Cr + 4COt 

Для получения чистого хрома из хромита выделяют Cr20 3 , 

который затем восстанавдивают алюминием или кремнием. Угле· 

род для восстановления соединений хрома не применяют из-за 

образования карбидов. 

2Cr20 3 + ЗSi + 3Са0 = 4Cr + 3CaSi03 

(СаО добавляют, чтобы избежать образования силицидов хрома). 

17.1.4. Физические свойства 

Хром_~ тяжелый металл голубовато-серого цвета, пластич· 

ный и ковкий, весьма тугоплавкий (tпл. = 1890°С, см. также Таб· 

лицу 28). Наличие примесей придает хрому хрупкость и твердость 
(достаточно следов примесей). 
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17 .1.5. Химические свойства 

1. При обычных условиях хром реагирует только с фтором, одна
ко при высоких температурах он взаимодействует и с другими 

неметаллами - с галогенами, серой, азотом, углем, фосфо

ром, кремнием и бором, например: 

Cr+ 2F2 = CrF1 

' 2Cr + 3Hal2 - 2CrHal3 , где Hal = Cl, Br, 1 

' 2Cr+N2 - 2CrN 

' Cr + 2Si - CrSi2 

В соединениях атом хрома проявляет только положительные 

степени окисления - это значит, что свободный хром всегда 

восстановитель. 

С водородом хром не реагирует, в кислороде порошок хрома 

горит (при температуре выше 600°С): 

4Cr + 302 = 2Cr20a + Q 

2. В ряду напряжений металлов хром стоит левее водорода, поэто
му он вытесняет водород из разбавленных кислот с образовани

ем соли Cr21 при обычной температуре. Однако поверхность 
хрома на воздухе покрывается защитной пленкой малоактив

ной окиси Cr 20 3 , препятствующей как дальнейшему окисле

нию хрома кислородом воздуха, так и взаимодействию его с 

водой. 

Однако при температуре красного каления хром взаимодейст

вует с парами воды: 

а разбавленные кислоты (HCl, Н2804) сначала растворяют 
пленку оксида, а затем реагируют с хромом. В инертной атмо

сфере образуются соли Cr2 
· 

Cr + 2HCl = CrCI2 + Н2 t 

а в присутствии кислорода воздуха - соли Cr34 (т.к. Cr2
+ неус

тойчив): 

4Cr + 12HCI + 302 = 4CrCl2 + 6Н20 

Азотная и концентрированная серная кислоты пассивируют 

хром: защитная пленка уплотняется настолько, что обработан-
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ный этими кислотами Cr перестает реагировать с водой, гало
генами и т.д. даже при нагревании. 

3. В присутствии окислителей Cr реагирует с расплавами щелочей 
и карбонатов с образованием соответствующего хромата: 

17.1.6. Применение хрома 

Основной потребитель хрома - металлургия. Добавление 

хрома к стали придает ей химическую стойкость (при содержании 

Cr более 13°/о сталь является нержавеющей), высокую твердость 
и прочность. Хром входит в состав жаростойких сплавов, напри

мер нихрома (8О 1Х1 Ni, 20(Х) Cr), который используют в электрона
гревательных приборах (выдерживает длительное нагревание до 

1100°С). Хромирование (электролитическое покрытие хромом) 
изделий из железа придает им устойчивость к коррозии. 

17 .2. Оксиды хрома (11), (111) и (VI) 

Наиболее характерными оксидами хрома являются CrO, 
Cr 20 3 и Cr03 • Мы уже говорили о том, что рост степени окисления 

сопровождается усилением кислотных своilств: если CrO - ос

новный оксид, похожий на MgO, то Cr20 3 амфотерен, как и Al 20 3 , 

а Cr03 обладает кислотными свойствами. Окислительно-восста

новительные свойства меняются в том же ряду: соединения 

Cr(ll) - сильные восстановители, Cr(III) - в зависимости от ус

ловий проведения реакции могут быть и восстановителями, и 

окислителями, а соединения Cr (VI) обладают сильными окисли
тельными свойствами. Рассмотрим их. 

Оксид хрома (11) CrO - черный порошок, В-мелкодисперсном 

состоянии легко возгорающийся на воздухе. Как и все соединения 

Cr (II), он является сильным восСтановителем и устойчив только 
в инертной атмосфере. Его получают разложением в вакууме кар

бонила хрома Cr(C0)6 при 300°С. Кислородом воздуха CrO легко 
окисляется до Cr20 3 : 

+2 о +3 -2 

4Cr0 + 0 2 = 2Cr 20 3 

21 - -3 Cr -e=Cr 

20°+4ё"=20" 2 
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CrO является основным оксидом: 

CrO + 2НС1 = CrCI2 + Н20 (в отсутствии окислителей) 

Оксид хрома (111) Cr 20:i - очень твердый (по твердости близок 

к корунду) тугоплавкu:.й порошок зеленого цвета. Его получают 

термическим разложением дихромата аммония: 

-3+6 i"+.1 о 

(NH4) 2Cr20 7 .........--..- Cr20 3 + N 2f + 4Н20 

или калия 

+з +б о 6 -2 t' 

4K2Cr201 - 2Cr20 3 + 4K2Cr04 + 302 t 

а также прокаливанием гидроксида хрома (111): 

В воде Cr20 3 не растворяется, но в высокодисперсном состоя· 

нии растворлется в сильных кислотах с образованием солей хрома 

(III): 

Cr20 3 + 6HCl = 2CrCl3 + 3Н20 (упрощенная форма) 

Cr20 3 + 6Н' + 9Н20 = 2[Cr(H~0)6] 3 "'" 

а при сплавлении со щелочами и содой дает растворимые соли Cr3+ 

(в отсутствии окислителей): 

Следовательно, Cr20 3 проявляет свойства типичного амфотерного 

оксида. 

Будучи соединением хрома в промежуточной степени окисле

ния, Cr 20 3 в присутствии сильного окислителя (в щелочной среде) 

окисляется до хромата: 

+6 +il 

Сl!ЛаВЛf'НИе 
2Na2Cr04 + 3KNO~ + 2С?2 t 

восстановитель 

а сильные восстановители его восстанавливают: 

->-3 о t +3 о 

Cr 20 3 + 2Al - Al20 3 + 2Cr 
окислитель 
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Оксид хрома (VI) Cr03 - ангидрид хромовой и дихромовой 

кислот. Cr03 представляет собой хорошо растворимые в воде 

ярко-оранжевые кристаллы. Он очень ядовит. 

Cr03 - кислотный оксид. При растворении его в воде образу

ются хромовая кислота (в недостатке Cr03): 

СrОз недост. + Н2О = H2Cr04 

Или дихромовая кислота (в избытке Cr03): 

2Cr03 + Н20 = H 2Cr20 7 

которая при разбавлении переходит в хромовую кислоту: 

H 2Cr20 7 + Н20 = 2H2Cr0 1 

При взаимодействии CrOa с щелочами образуются хроматы: 

Cr03 + 2NaOH = Na2Cr04 + Н20 

Сами хромовые кислоты известны только в водных растворах 

(не выделены), но их соли вполне устойчивы. 

Как и все соединения Cr(VI), Cr03 является сильным окисли

телем (восстанавливается до Cr2Q3). При нагревании выше 250°С 

разлагается: 

17 .3. Гидроксиды и соли хрома (11) и (111) 

Гидроксид хрома (ll) Cr(OH)2 - слабое основание, которое 

можно получить при взаимодействии растворов солей Cr2+ с ще
лочами. При этом образуется желтый осадок, растворяющийся в 

кислотах: 

CrCl2 + 2 КОН= Cr(OH)2 t + 2KCI (реакция в инертной атмосфере). 

Сильный восстановитель, как и все соединения Cr (Il), 
Cr(OH)2 окисляется кислородом воздуха, поэтому и его, и его соли 

получают в атмосфере, не содержащей окислителей (например, в 

атмосфере водорода). По этой же причине соли Cr (II) трудно 
хранить: они окисляются: 

4Cr(OH)2 + 2Н20 + 0 2 = 4Cr(OH)3 J 

2CrC12 + 2HCI = 2CrCl.з -t· Н2 f 

Получа19т соли хрома (II) растворением металлического 
хрома в разбавленных кислотах. 
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Гидроксид хрома (111) - амфотерный гидроксид, студнеоб

разный серо-зеленый осадок которого получают при взаимодейст

вии щелочей с солями хрома (lll): 

CrCl3 + ЗNаОН = Cr(OH)3 1 + 3NaCI 

В избытке щелочи Cr(OH)3 растворяется с образованием ком

плексного соединения гиароксахро.мата ( / / /) M1JCr(OH)11+яl, где 
п = 1, 2, 3; п растет с увеличением концентрации щелочи: 

Сг(ОН), + 3NaOH - Na, [Сг(ОН),] 

В кислотах Сг(ОН)3 растворяется с образованием солей хрома 
Cr (lll), причем ион Cr3

' в водных растворах существует в виде 
устс:~йчивого аквакомплекса: 

2Cr(OH)3 + 3H2S04 = CriS04 ):1 + 6Н20 

или более точно: 

2Cr(OH)3 + ЗН2804 + 6Н20 = [Cr(H20)6] 2(S04 ) 3 

Соли Cr(III) окрашены, причем как безводные, так и в водных 
растворах. 

Устойчивость соединений Cr(III), особенно в водных раство
рах, объясняете.я тенденцией Cr(III) к образованию довольно ус
тойчивых октаэдрических комплексов (координационное число 

Cr3
+ в них обычно равно 6 или 4). Этим же объясняется и большое 

число кристаллогидратов среди солей Cr3+. При нагревании ком
плексные соли Cr(III) могут частично терять воду, меняя при этом 
цвет от фиолетового - цвета катиона [Cr(H20)6]

3+ до зеленого -
цвета Cr3 +-. 

Устойчивые на воздухе, в водных растворах соли Cr3 1 подвер
гаются гидролизу (дают кислую реакцию): 

Cr3+ + 3Cl +НОН __,. [Cr(OH)]2+ + 3СГ + Н+ 

17.4. Хроматы и дихроматы 

Хромовой и дихромовой (H2Cr20 7) кислотам соответствуют 

соли - хроматы и дихроматы. 

Хроматы получают взаимодействием Cr03 с основными окси

дами (сплавление): 

/ 
ZriO + CrO~ --.. ZnCr04 

или, что более распространено, окислением соединений Cr3 1 в ще
лочных растворах: 

2K3[Cr(0H)6 ] + 3Br2 + 4КОН = 2K2Cr01 + 6KBr + 8Н20 
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Дихроматы образуются при подкислении растворов хрома

тов, т.е. в растворе существует равновесие между хромат- и дих

ромат-ионами: 

2cr0~- + 2н- ~ Cr20~- + н20 

Следовательно, хроматы устойчивы в нейтральной и щелоч

ной среде (желтая окраска раствора), а дихроматы - в кислой. 

Соли хромовых кислот - сильные окислители, причем дих

роматы в кислой среде являются более сильными окислителями, 

чем хроматы в щелочной среде: 

Cr20~- + 14Н- + 6€ = 2Сrн + 7Н20 
дихромат 

оранжевыj.1 

хромат 

желтый 

Все соединения Cr(VI) весьма ядовиты. 
Применение хроматов и дихроматов основано, с одной сторо

ны, на их сильной окислительной способности. Хромовую смесь 

хромпик, состоящую из K 2Cr20 7 и конц. Н2804 , широко применя

ют для мытья лабораторной посуды. Дихроматы калия часто 

используют в качестве окислителя в органическом синтезе. Хро

маты калия и натрия применяют в качестве консервантов древе

сины, как протраву при хранении тканей. С другой стороны, не

растворимые хроматы некоторых металлов обладают яркими, 

насыщенными цветами, поэтому на их основе делают краски: 

желтьtе кроны (РЬСг04 , ZnCr04 , SrCr04 ), красный свинцово-мо

либденовыU крон (РЬСг04 и MoCr04), создающий гамму оттенков 

от розового до фиолетового SnCr04 • 



18 Марганец. Оксиды марганца (11) и 
(IV). Гидроксид и соли марганца (11). 
Манганат и перманганат калия 

18.1. Общая характеристика 

Mn 25 Те 43 Re 75 

Марганец Технеций Рений 

54,9380 97,9072 186,207 
3d54s: 4d55s2 5d56s' 

Марганец является представителем побочной подгруппы VII 
группы периодической таблицы. В нее также входят технеций и 

рений. Все члены подгруппы - переходные металлы, d-элемен

ты. На внешнем энергетическом подуровне электронных оболо

чек их атомов два s-электрона, т.е. внешний в-подуровень завер

шен, на предвнешнем слое - по пять d-электронов, занимающих 

пять d-орбиталей: (п - 1)d5ns2
• Следовательно, число валентных 

(способных к образованию связей) электронов равно 7. Наиболее 
устойчивыми являются соединения, в которых Mn проявляет сте
пень окисления +2, +4 и +6, Те и Rn +7. Отрицательных степеней 
окисления атомы элементов подгруппы не проявляют. 

Плотность, твердость, температура плавления и кипения 

этих серебристо-серых тугоплавких металлов увеличивается в 

ряду Mn -. Те - Re с увеличением порядкового номера элемен
та. Химическая активность в том же ряду ослабевает. Более 

подробно мы рассмотрим наиболее активный элемент подгруп

пы - марганец. 

Марганец известен с 17 44 г. Существование его аналогов было 
предсказано Д.И.Менделеевым в 1870 г. 

Природный марганец представлен единственным изотопом 

"мn (100% ). 
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18.2. Марганец 

18.2.1. Распространенность в природе 

Марганец принадлежит к ч-ислу наиболее распространенных 

элементов земной коры: его содержание составляет 0,03 атомн. 1:Х1 

или 0,10 вес. ;.xi (11-е место). 
В свободном состоянии Mn в природе не встречается. 
Важнейшие природные соединения марганца - минералы 

пиролюзит Mn02 • 2Н20, браунит 3Mn20 3 • MnSi03 , манганит 

Mn20 3 , и гаусманит Mn30 4 • Очень красив орлец (родопит) 

MnSi08 , цветовая палитра которого включает все оттенки от розо

вого до вишнево-красного. 

18.2.2. Физические свойства 

Марганец - серебристо-белый, похожий на железо металл, 

твердый и тугоплавкий (см. Таблицу 28). Очень чистый Mn можно 
прокатывать и штамповать, но технический Mn хрупок. Извест
ны четыре аллотропные модификации марганца, отличающиеся 

типомкристаллическойрешетки(а-, /3-, }'-,О-модификации). При 
температуре до 700°С наиболее устойчива-Мn; это самая хрупкая 

и тяжелая модификация. {J-, у- и 0-Mn более пластичен. 

18.2.3. Химические свойства 

В соединениях марганец. проявляет все степени окисления от 

+2 до +7 благодаря наличию _у атома Mn семи валентных электро
нов. Наиболее характерны для него степени окисления +2, +4 и 
+6. С увеличен,uе.1t1 степени окисления окислительные свойства 
соединении маргапца во:Jрастают. 

В водных растворах ионы Mn21 образуют октаэдрический ак-
2+ 

вакомплекс [Mn(H20)6 ] , известны и другие комплексные соеди-

нения Mn2
• (координационное число Mn21 равно 6), но в целом 

комплексообразование для Mn2
+ менее характерно, чем для дру

гих d-элементов. 

Химическая активность Mn по сравнению с другими элемен
тами подгруппы довольно велика. 

1. На воздухе Mn покрывается тонкой защитной пленкой смеси 
оксидов (MnO и др.), однако мелко раздробленный Mn окисля
ется довольно легко. При нагревании на воздухе Mn горит (об
разуется смесь оксидов: Mn20:~· MnO, Mn02 , Mn20 7). 
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При нагревании Mn энергично реагирует и с другими неметал
ла.ми ~ галогенами, серой, азотом, фосфором, углеродом, 

кремнием и бором, например: 

' Mn + Hal2 - Mnllal2 

розовые 

Mn+S =MnS 

С водородом Mn химически не взаимодействует, но Н2 раство
ряется в марганце (около 0,2 мл Н2 в 1 г марганца, 20°С). 

2. В ряду напряжений Mn стоит между Mg и Zn. Порошок марган
ца разлагает воду. 

Mn, + Н20 = MnO + н2 t 

С разбавлеппыми кислоmаАtU Mn взаимодействует с образова
нием солей Mn (II): 

Mn + 2HCI = MnC12 + Н2 t 

Mn + H~S04 ра:1б. = Mn804 + H 2 I 

18.2.4. Получение 

Марганец получают восстановлением его оксидов углеродом, 

кремнием или алюминием: 

' Мн02 + 2С - Мн+ 2cot 

Более чистый Mn получают электролизом водного раствора 
MnS04 • Mn выделяется на катоде (нержавеющая сталь, анод -
свинец). 

18.2.5. Применение 

Около 90(Х) добываемого марганца используется в металлур

гии для изготовления легированных сталей. Добавление сплава 

Mn с Fe (т.н. ферромарганец) к расплавленной стали позволяет 
удалить из нее растворенную серу: она связывается с MnS и ухо
дит в шлак, т. к. MnS не растворяется в металле. Удаление серы 
делает сталь более пластичной и прочной, а добавки Mn придают 
стали стойкость к ударам и истиранию. 



378 Неорганическая химия. Элементы и их соединения 

Сплавы Mn с Cu (марганцовистые бронзы) обладают прочнос
тью и устойчивостью к коррозии. Из сплавов Al с Mn (сплавы 
Гейслера) делают очень сильные постоянные магниты. 

18.3. Оксиды марганца (11) и (IV). Гидроксид и 
соли марганца (11) 

С увеличением степени окисления атома марганца увеличи

вается его заряд и уменьшается радиус. Поэтому кислотные свой

ства его оксидов и гидроксидов увеличиваются в ряду от MnO до 
Mn20 7 и в ряду соответствующих гидроксидов: 

МпО 

Мп(ОН)2 

усиление основных свойств 

Mn20 3 

Мп(ОН)а 

усиление кислотных свойств 

Оксид марганца ( 11) MnO представляет собой зеленый, нерас
творимый в воде порошок. MnO является типичным основным 
оксидом и взаимодействует с кислотами с образованием солей 

Mn(II). 
MnO получают при нагревании оксидов марганца в струе во

дорода: 

' Mn02 + Н2 - MnO + Н20 

или прокаливанием MnCOa 

' MnC03 - MnO + СО2 1 

Оксиду марганца (11) соответствует гидроксид Mn(OH)2 , явля

ющийся основанием средней силы. Mn(OH)2 практически не рас

творяется в воде, но легко.растворяется в кислотах с образованием 

соответствующих солей Mn(II). Получают Mn(OH)2 вз_аимодейст

вием солей Mn(ll) со щелочами: 

Мн804 + 2NaOH = 'М:n(ОН)2 t + №2804 
белый 

Большинство солей М п ( 1 I) растворимы в воде и имеют розо
вую окраску иона Mn2

+. В воде Mn2
+ образует аквакомплекс 

[Mn(H,0)6]". 

Интересно, что соли Mn (11) образуются также при растворе
нии в кислотах оксида марганца (IV), т.к. соли Mn21

· наиболее 
устойчивы: 
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+4 -1 +2 о 

Mn02 + 4НСlконц. = MnCI2 + Cl2 t + 2Н20 

Соединения марганца (II) обладают восстановительными 
свойствами. Например, белый Mn(OH)2 на воздухе постепенно 

буреет из-за окисления кислородом воздуха: 

+2 о +4 -2 

2Мn(ОН), + о, + 2н,о = 2Мn(ОН)4 

Соли Mn21 являются реактивами на озон: пропитанная рас
твором MnCl2 бумага в присутствии озона чернеет за счет окисля

ющего действия атомарного кислорода, который ~ыделяется по 

реакции: 

MnC12 + 0 3 + ЗН20 = Mn(0H)4 + 2НС1 + 0 2 

Очень важен оксид марганца ( IV) Mn02, который встречается 

в природе в виде минерала пиролюзита - основного источника 

марганца. Mn0 2 - твердое устойчивое вещество бурого цвета, 

обладающее амфотерными (с преимуществом кислотных) свойст

вами: 

Mn02 + 2КОН----

' 2Mn02 + 2Н2804конц. - 2MnS04 + 2Н2О + 02 t 

И основные, и кислотные свойства Mn02 выражены слабо. 

Соли М п ( IV) неустойчивы, как неустойчив и Mn(OH)4 - гидрок

сид Mn (IV). Он также амфотерен, и его формула может быть 
представлена в двух видах: Mn(OH)4 , H 4Mn04 (ортомарганцова

тистая) и H~MnOa (метамарганцоватистая) кислота. 

Оксид марганца (IV) является сильным окислителем - см. 

его реакции с HCl и Н2804 (выше), но, как соединение с атомом Mn 
в промежуточной степени окисления, может проявлять и свойст

ва восстановителя, в присутствии более сильного окислителя: 

~4 +~ +6 -1 

3Mn02 + КС103 + 6КОН = 3K2Mn04 + KCI + 3Н20 

Важнейшей особенностью Mn02 (как и многих других соеди

нений переходных металлов) является его каталитическая ак

тивность. Его используют в качестве катализатора в реакциях, 

протекающих с отщеплением кислорода: 

Mno, 
2КСlО.з - 2КС1 + 302 f 

.11In02 
2Н202 - 2Н20 + 0 2 t 
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18.4. Манганат и перманганат калия 

Наиболее характерными соединениями Mn(VI) являются 
манганаты - соли марганцоватой кислоты H 2Mn04 • Их получают 

окислением оксида марганца (IV): 

+4 +& +6 +3 

Mn02 + К2С03 + KN03 = К2Мн04 + КN02 + С02 t 

или восстановлением перманганата в щелочной среде: 

И сама кислота H 2Mn0,p и ее соли неустойчивы. Например, в 
XVIII веке раствор манганата калия называли ~минеральным ха
мелеоном»: при стоянии он менял цвет с ярко-зеленого, соответ

ствующего иону MnO~-, на фиолетовую (цвет иона MnO~): 

+6 +7 +4 

3K2Mn04 + 3Н20 = 2KMn04 + Mn0 2 • Н2О} + 4KOI-I 

зеленый фиоjJе·rовый 

Эта реакция демонстрирует двойственность окислительно

восстановительных свойств манганатов. Поскольку атом марган

ца (VI) в этих соединениях находится в промежуточной степени 
окисления, то он может как повышать, так и понижать ее. Более 

характерными для манганата калия (важнейшего из манганатов) 

являются свойства окислителя: 

-1 +6 +4 о 

2KI + K 2Mn04 + 2Н20 = Mn02 + 12 + 4КОН 
окислитель 

Более сильные окислители, чем сам K2Mn04 , отбирают у него 

электроны: 

о •6 +7 -1 

Cl2 + 2К2Мн04 = 2КМн04 + 2КС1 
восстановитель 

Важнейшими из всех соединений марганца (VII) являются 
оксид марганца (Vll) Mn20 7 и перманганат калия KMn04 - очень 

сильные окислители. 

Mn20 7 (маргапцевый ангидрид) - единственный не твердый, 

а жидкий оксид марганца. Эта темно-зеленая маслянистая жид

кость настолько неустойчива, что взрывается при простом встря

хивании или нагревании выше 55 "С: 

2Mn20 7 = 4Mn02 + 302 i + Q 
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В неподвижном состоянии при комнатной температуре Mn20 7 
сравнительно устойчив. Его получают действием концентриро

ванной серной кислоты на перманганат калия: 

2KMn04 + Н2804 мнц. = Mn20 7 + К2804 + Н20 

Сильнейший окислитель, он поджигает любые горючие веще

ства - при контакте с ним они воспламеняются: 

2Mn20 7 + С 2Н50Н = 4Mn02 + 2СО2 t + ЗН2О 

Марганцевому ангидриду Mn20 7 соответствует известна.я 

только в растворе довольно сильная марганцовая кислота -
HMn04 • Ее соли (перманганаты) довольно устойчивы. Важ

нейший из перма:Нганатов - перманганат калия (т.н. «мар

ганцовка»). 

Перманганат калия KMn04 - черное кристаллическОе веще

ство, растворы которого имеют интенсивно фиолетовую окраску. 

KMn04 является очень сильным окислителем, причем в зави

симости от рН среды образуются разные продукты восстановле-

ния КМn04. . 
В кислой среде перманганат восстанавливается до солей Mn2+: 

MnO~ + 8Н_,_ + 5ё --- Mn2
+ + 4Н20 

например: 

+7 -2 +2 о 

2KMn04 + 5H2S + 3Н2801 ::::: 2MnS04 + 581 + K 2S01 + 8Н20 

В нейтральной среде восстановление идет обычно до Mn02: 

MnO~ + 2Н20 + зе - Mn0 2 + 40Н 

например: 

В сильно щелочной среде образуются соли марганцоватой кис

лоты: 

например: 

_,_7 +4 +6 +6 

2KMn04 + Na2SO:J + 2КОН 2K2Mn04 + Na~S04 + 1!20 

Следовательно, чем выше кислотность среды, тем, выше 

ок:ислительная способность иона MnO~. Это объясняется тем, что 

ионы Н_,_ внедряются в анионы МпО~ и осдабляют связь между 

атомами марганца и кислорода, деформируют анионы (поляризу-
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ют) и облегчают тем самым действие восстановителя. Гидроксид

ионы способствуют упрочнению связи Mn-0. 

Окисленная форма Восстановленная: фор~а 

--Е: Мn2+ бесцветный раствор 
Mn04 Мn02 бурый осадок 

'он - Мn-"4' u, раствор зеленого цвета 

Чтобы правильно определить, какие продукты образуются в 

окислительно-восстановительных реакциях с участием соедине

ний марганца, следует помнить, что: 

1) Mn° и Mn +-
2 проявляют свойства восстановителей (Mn° - всегда, 

Mn2+ - почти всегда); 

2) Mn -т- 7 - всегда окислитель; 

3) продукты превращения марганца зависят от кислотности 
среды реакции. 

Удобно Пользоваться схемой: 

в кислой среде 

в щелочной среде 

в нейтраль- в щелочной в кислой 

среде 1 ной среде! среде 

Mn+2 Mn+' Mn+' Мnн 
1'в щелочнойj 1 t в кислой 1 

среде в нейтральной среде 

в кислой среде 
среде 

При нагревании KMn04 разлагается: 

+7 200" -f.6 +4 о 

2KMn04 - K 2Mn04 + Mn02 + 0 2 t 



19 
Железо, кобальт, никель. Оксиды 

железа (11), (11) - (111), (111). 
Гидроксиды и соли железа (11) и 
(III). Ферраты, ферриты. 
Комплексные соединения железа 

19.1. Краткая характеристика триады железа 

Fe 26 Со 27 Ni 28 

Железо Кобальт Никель 

55,847 58,9332 58,69 

3d64s2 3d7 4s2 3d84s2 

Железо, кобальт и никель находятся в побочной подгруппе 

VIII группы периодической таблицы. Их свойства весьма близки 
друг к другу и существенно отличаются от свойств остальных 

шести элементов подгруппы. Поэтому Fe, Со и Ni объединяют в 
семейство железа, а две другие триады Ru - Rh - Pd и Os - Ir -
Pt объединяют в семейство платиновых металлов. 

Рассмотрим свойства элементов триады железа, а затем 

перейдем к подробному рассмотрению с~ойств первого элемента 

триады·- железа. 

Железо известно человечеству с древнейших времен, причем 

первые железные предметы были, по-видимому, изготовлены из 

металла метеоритного происхождения (5-6 тыс. лет до н.э.). Со
единения кобальта древние египтяне использовали для окраши

вания стекла в синий цвет (около 2000 лет до н.э.). Кобальт был 
открыт в 1735 г., а никель - в 1751 г. 

Природное железо состоит из смеси четырех изотопов: .'HF_'e 
(5,8{Х1 ), 56Fe (91, 7 1Х1 ), 57Fe (2,2(Yu) и 58Fe (О,З(Уо ). У никеля пять 
природных изотопов, больше всего 58Ni (67, 7о/о) и 60Ni (26,11};1 ), 
массовые числа остальных - 61, 62 и 64. У кобальта один природ
ный изотоп 59Со (lOOrYo ). 

В основном состоянии атомы элементов триады имеют сле

дующее строение внешних слоев электронных оболочек: 3d64s2 

(Fe), 3d74s 2 (Со) и 3d84s2 (Ni). В образовании химических связей 
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участвуют 2 электрона внешнего s-уровня (более характерно) и 
d-электроны предвнешнего d-подуровня (менее характерно). 

Для атомов Fe и Со в соединениях характерны степени окис
ления + 2 и +3, для Ni + 2. Это объясняется тем, что с ростом заряда 
ядра притяжение к нему электронов усиливается в ряду Fe -
Со - Ni. Это приводит к стабилизации степени окисления +2 при 
переходе от Fe fC Ni. Для железа известна степень окисления +6 
(K2Fe04), которая не проявляется у Со и Ni. 

В ряду Fe - Со - Ni вследствие d-сжатия (см. ч. I Глава 5.4) 
уменьшаются радиусы ионов от 0,092 нм у Fe2

' до 0,089 нм у Со2~ 
и 0,083 нм у Ni2+. Поэтому при переходе от Fe (II) к Ni (11) ослабе
вают основные свойства оксидов и гидроксидов RO и R(OH)2• Ус

тойчивость комплексов (координационное число 6) в том же ряду 
возрастает. 

Химическая активность металлов и их оксидов уменьшает

ся в ряду Fe-Co-Ni. 

химическая активность 

основные свойства 

Fе(ОН)2 Со(ОН)2 Ni(OН)2 

устойчивость комплексов 

Co2f Ni2+ 

Очень коротко рассмотрим физические и химические свойст

ва элементов триады. Fe, Со и Ni - серебристо-белые металлы с 

высокими температурами плавления, прочные и ковкие, все они 

ферромагнетики. Основные константы элементов триады пред

ставлены в Таблице 29. 
По химичес:t\.ОЙ активности элементы триады железа относят

ся к металлам средней активности. При нагревании и особенно в 

измельченном состоянии они довольно энергично взаимодейству

ют с неметаллами (02, S, С1 2 , Br2 , Р, Si, В и т.д.). 
Разбавленные соляная и серная кислота легко растворяют Fe 

и Со, при нагревании - Ni (в ряду напряжений металлов Fe, Со, 
Ni стоят левее водорода). Концентрированная Н2804 и HN03 их 

пассивируют (устойчивость к действию последней в ряду Fe -
Со - Ni уменьшается). 

Важным свойством элементов триады является способ

ность к образованию карбонилов общей формулы R(CO)n, где 
п = 4,5. 
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Таблица 29. Физические свойства железа, кобальта и никеля 

Свойства железо кобальт никель 

Fe Со Ni 

Радиус атома, нм 0,123 0,118 0,144 

Энергия атомизации, кДж/моль 417,5 428,4 430,l 

Плотность, г/см3 7,9 8,9 8,9 

Температура плавления, 0С 1536 1495 1455 

Температура кипения, 0С 2770 2255 2140 

Электропроводность (Hg = 1) 10 15 4 

Теплопроводность (Hg = 1} 7 8 7 

Для всех элементов триады характерно образование комплек

сов с координационным числом 6. Наиболее типичные лиганды -
Н,О, NH3 , СО, ОН-, CN-. Например, Na4[Fe(CN)6], [Co(NH,)6]Cl3, 

[Ni(NH3) 6]Cl2 • Степень окисления никеля в комплексах всегда +2. 
По распространенности в земной коре железо занимает 4-е 

место после О, Si и Al ( 4,65 вес. о/о). Никеля и кобальта значитель
но меньше-~8 • 10-3 и 4 • 10-3 вес. 0/о ). В металлическом состоянии 
они встречаются в метеоритах. Железные метеориты обычно со

держат 90о/о Fe, 8,5% Ni и 0,5°/о Со. 
Основное количество связанного железа содержится в алюмо

силикатах и минералах, перечисленных ниже. Важнейшие мине

ралы кобальта и никеля - кобальтин CoAsS (кобальтовый 
блеск), железоникелевый колчедан (Fe, Ni)9S8 и никелин NiAs, 
входящие в состав полиметаллических руд. 

В организме человека содержится около 3 г железа, в основ
ном в составе гемоглобина. 

19.2. Железо 

19.2.1. Физические свойства 

Элементарное железо - серебристо-белый блестящий ме

талл, пластичный и ковкий. Основные физические константы 

представлены в Таблице 29. 
Известны 4 аллотропные модификации железа: 

769° 911 1390' 1539° 

а - Fe ---------- {З-F е -------------.- у-Fe ----------- д - Fe _______.. Fe(жJ 

13 - 7134 Максименко 
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О Fe •С 
Рис.35. Кристаллические структуры: а) u-Fe (феррита), б) y-Fe; в) аусте

нита; г) мартенсита 

У а- и/3-модификаций железа - кубическая объем~о-цент

рированная кристаллическая решетка (но a-Fe - ферромагне

тик, a/1-Fe - парамагнетик), та же структура и yO-Fe (с иными 

параметрами решетки) (рис. 35а). У y-Fe - гранецентрирован

ная кубическая структура решетки (рис. 356). Возможность 
существования железа в разных аллотропных модификациях 

очень важна с практической точки зрения. Дело в том, что на 

свойства сплавов железа огромное влияние оказывает количе

ство введенного в сплав углерода, а также равномерность рас

пределения углерода в массе сплава. В a-Fe углерод практичес
ки нерастворим. В {3-Fe углерод растворяется (до 1, 7 вес. rx) ), 
образуя фазу внедрения - атомы углерода расположены в 

центре кристаллической ячей1.-и посередине ребер. В жидком 

железе растворяется до 4 вес. ry;J углерода. 
Если сплав железа с углеродом (сталь) охлаждать медлен

но, то сначала получится твердый раствор углерода в у-железе 

(аустенит). При дальнейшем охлаждении у-железо превра

щается в а-железо. Если охлаждение происходит медленно, то 

образуется смесь a-Fe (феррита) и выделившихся кристаллов 

углерода (графита). При более быстром охлаждении аустенита 

углерод выделяется в.виде карбида Fe3C. При очень быстром 
охлаждении (этот процесс называют «:закалкой» стали) можно 

получить пересыщенный твердый раствор углерода в a-Fe (мар

тенсит). Это придает стали твердость, одновременно делая ее 

хрупкой. Затем сталь «отпускают)> - выдерживают при вы

сокой температуре. При отпуске пересыщенный раствор час

тично распадается на феррит (a-Fe), мягкий и вязкий, и карбид 

(Fe3C). Регулируя соотношение фаз в сплаве, можно регулиро
вать свойства полученной стали. 
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19.2.2. Химические свойства 

На валентном слое атома железа 8 электронов. В соединениях 
железо может проявлять все степени окисления от О до +6. Соеди
нения, в которых степень окисления железа равна +8, известны, 
но крайне неустойчивы. Степень окисления О проявляется не 

только в железе - простом веществе, но в карбонилах и нuтрози

лах, например, [Fe3(C0)12] и [Fe(C0)2(N0)2]. Наиболее характерны 

для железа степени окисления +2 и +3. 

1. Железо - металл средней активности. При нагревании оно 

реагирует с кислородом, галогенами, азотом, углеРодами и 

другими неметаллами, например: 

' Fe+s- FeS 

' 3Fe +С - Fe3C (цементит) 

' Fe+As - FeAs 

" 

железная 

окаJiина 

3Fe+P- Fe3P 

При температуре до 200°С оксидная пленка на поверхности 

компактного железа предохраняет его от дальнейшего окисле

ния в сухом воздухе. Однако во влажном воздухе поверхность 

железа покрываете.я рыхлой пленкой водного оксида железа 

(III) (т.н. ржавчина), и железо окисляется по всей своей массе: 

Fe + 0 2 + Н20 ........ Fe20 3 • хН2О 
ржавчина 

При взаимодействии с галогенами образуются галогениды 

железа (11) или (111) - в зависимости от условий реакции, на

пример: 

170-200° 

Fe + Br2 - FeBr2 

,о 

2Fe + 3Br2 - 2FeBr3 (сгорание Fe в парах Br2). 

2. В ряду напряжений металлов железо стоит до водорода. Следо
вательно, Fe вытесняет водород из воды и разбавленных кислот 
(кроме азотной): 
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' 3Fe + 4Н20 ~ FeO • Fe20 3 + 4Н2 i 

Формулу смешанноrо оксида железа (ll, 111) обычно заnисыва
ют Fе304. 

Fe + 2HCI = FeC12 + Н2 t 

Fe + H2S04 раэо. = FeS04 + H2 I 

При этом образуются соли железа (II). Разбавленная HN03 
окисляет железо до Fe (III): 

о +~ +:J -3 

8Fe + ЗОНNО~ Р"'о. = 8Fe(NO:J):, + 3NH1NO:i + 9Н20 

Концентрированные HNOa и H 2S04 при обычной температуре 

пассивируют железо, но при нагревании эти кислоты растворя

ют железо: 

() +.'; 

Fe + 6HNO:J кrirщ ' - +:J +4 

Fe(NOa) 8 + ЗN02 t + 3Н20 
0 +6 i' +а +·1 

2Fe + бН2S04 '"'"''· - Fe2(S0,.)3 + 3802 f + 6Н20 

3. Со щелочами (растворами и расплавами) железо практически 
не реагирует. 

4. С некоторыми металлами и неметаллаl\1и железо образует спла
вы. Важнейшие из них ~сплавы на основе железа и углерода 

- чугуны и стали, железа с кремнием ( (рерросилиций), железа 
с хромом (феррохром) и железа с марганцем (ферромарганец). 

Сплавы железа с углеродом разделяют на чугупы (более 2(Y,J 

углерода), стали (0,2-1, 7'Х) углерода) и мягкое железо (менее 
0,2% С). 

Включения нерастворенного углерода (графмта) придают чу

гуну хруп.кость. В серолt (литейном) чугуне включения графита 

расположены в виде прожилок, вдоль которых чугун раскалыва

ется при ударе. В белом (передельном) чугуне углерод находится 

в виде цементита (FesC). 
Для придания сталям тех или иных свойств в их состав входят 

кремний, бор, а также другие металлы. Такие стали называют 

легированным,и. Легирующие добавки оказывают большое влия

ние на механические и физико-химические свойства стали. Леги

рование хромом, кремнием и алюминием придают стали жаро

прочность. Вольфрам и молибден придают стали твердость и 

жаропрочность, ванадий - ковкость и упругость. Добавки хрома 

и никеля придают стали устойчивость к коррозии. Бор повышает 

износостойкость стали и т .д. 

Примеси серы, фосфора и азота делают сталь более хрупкой. 
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19.3. Получение железа и его сплавов 

Чистое железо получают восстановлением оксида железа (III) 
Fe20 3 водородом или термическим разложением к8.рбонила желе
за [Fe(C0)5]. Однако в технике применяют в основном железо, 

содержащее углерод, - сталь и чугун. 

Производство стали включает два этапа: 

1 - получение чуГуна (железа с 3-4°/о С); 

2 - удаление из чугуна избытка углерода. 

Получение чугуна 

Для получения чугуна восстанавливают железную руду (она 

содержит оксиды железа и пустую породу - Si02 и алюмосилика

ты) избытком углерода. Чугун выплавляют в доменных печах. В 

печь загружают руду, углерод (кокс) и флюс - СаС03 , который 

образует с пустой породой легкоплавкий шлак. 

Кокс служит одновременно источником тепла и сырьем для 

получения восстановителя - оксида углерода (11): 

С +02 = СО2 +Q 

с +со,.., 2co-Q 
Оксид углерода при высокой температуре восстанавливает 

оксид железа, например: 

Fe20 3 + ЗСО :;i::::1: 2Fe + 3С02 t 

При этом происходят и другие процессы. Железо реагирует с 

углеродом с образованием карбида железа (III). Кремний, фосфор 
и сера частично восстанавливаются из соединений. Продукты 

всех этих побочных реакций растворяются в железе, приводя к 

образованию чугуна - сплава железа с углеродом, кремнием, 

серой и некоторыми соединениями. 

Для удаления пустой породы в руду вводят флюс - СаСО3 
(известняк). При высокой температуре он разлагается: 

( 

СаС03 - СаО + С02 t 

Образовавшийся оксид кальция реагирует с пустой породой, 

например: 
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Расплавленный шлак легче жидкого чугуна, поэтому он 

всплывает над чугуном. Жидкий чугун и шлак выпускают через 

отверстия, расположенные на разных уровнях. 

Выплавка стали 

Выплавку стали из чугуна (т.н. •передел• чугуна) осущест

вляют двумя способами - мартеновским и конвертерным. Целью 

«передела» чугуна является окисление примесей (Р, Si, S, Mn и 
др.) и частичное с последующим удалением оксидов. 

В конвертерном способе расплавленный чугун наливают в 

специальный аппарат (конвертер) и продувают через металл воз

дух, обогащенный кислородом. Образующиеся оксиды кремния 

и фосфора частично реагируют с футеровкой конвертера (она со~ 

держит СаО), шлак удаляют. 

В мартеновском способе чугун плавят в широких (мартенов

ских) печах. Высокая температура в печи создается факелом го

рящего газа. Примеси окисляют частично кислородом воздуха, 

подаваемого в печь для сжигания газа, частично - специально 

добавляемыми в чугун оксидами железа. Процесс удается интен

сифицировать, обогащая воздух кислородом или пропуская через 

металл кислород. 

В последнее время используют прямое восстановление руды 

смесью СО и Н2 , получаемой конверсией природного газа. Сум

м_арный процесс выражается схемой: 

i' 
4Fe20 3 + 3СН4 - 8Fe + 6H20f + 3СО2 t 

В результате образуется губчатое железо, переплавкой кото

ро:rо получают сталь. 

19.4. Оксиды, гидроксиды и соли железа. 
Ферраты, ферриты. Комплексные соединения 

железа 

Оксид железа (11) FeO представляет собой порошок черного 
цвета, который получают восстановлением оксида железа (III) 
оксидом углерода (II) при 500°С: 

или разложением карбоната железа (II): 

" FeC0:-1 - FeO + СО2 t 
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Оксид железа (11) проявляет все свойства основного оксида. В 
воде он не растворяется, но легко растворяется в кислотах, давая 

соли железа (II): 

FeO + 2НС1 = FeCl2 + Н20 

В щелочах FeO не растворяется. 
Оксиду железа (II) соответствует гидроксид Fe(OH)2 , также 

обладающий основными свойствами. Получают гидроксид желе

за (II) действием раствора щелочи на соли железа (11) в инертной 
атмосфере: 

FeCI, + 2NaOH ~ Fe(OH), ! + 2NaCI 

Образующийся белый осадок Fe(OH)2 легко окисляется кис

лородом воздуха до гидро:Ксида железа (111) (бурый осадок): 

4Fe(OH)2 + 0 2 + 2Н20 = 4Fe(OH):-1 

В воде Fe(OH)2 не растворяется, но хорошо растворяется в 

минеральных кислотах, образуя соли Fe (11): 

Fe(OH)2 + H2S04J>li,б. = Fe804 + 2Н2О 

Соли двухвалентного железа получают либо растворением 

металлического железа в разбавленnых кислотах (без доступа 

воздуха), либо вытеснением железом менее активных металлов из 

их солей: 

Fe + CuS04 = Fe804 + Cu i 

Галогениды железа (11) могут быть получены при пропуска
нии сухого галогеноводорода через нагретый порошок железа: 

' Fe + 2HCI - FeCJ2 + Н2 t 

Все соединения Fe(II) проявляют восстановительные свойст
ва, и потому многие из них неустойчивы (легко переходят в соеди

нения железа в степени окисления +3), например: 
+2 О +З -1 

2Fe(OH)2 + 2NaOH + Br2 = 2Fe(OH)3 + 2NaВr 

+2 о t° +3-1 

2FeC12 + С12 ---- 2FeCl3 

10FeS04 +2KMn04 +8H2S04 = 5Fе2(804)з + '2М~О4 + К~04 + 8Н2О 

Большинство солей, образованных катионом Fe2
+ и анионами 

сильных кислот, хорошо растворимы в воде. Их растворы вслед

ствие гидролиза имеют слабокислую реакцию: 

Fe2+ +НОН~ Fe(OH)- + Н+ 
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Гидратированный ион Fe2
+ окрашивает растворы в бледно-зе

леный цвет. Безводный Fe2
+ бесцветен, а соли Fe(II) окрашены 

различно (в зависимости от природы аниона). Кристаллогидраты 

обычно тоже бледно-зеленого цвета. 

Наиболее важен с практической точки зрения кристаллогид

рат FeS04 • 7Н20(его применяют для борьбы с вредителями в сель
ском хозяйстве и для изготовления красителей). На воздухе же

лезныit купорос частично окисляется: 

Оксид жепеза (111) Fe20 3 - нерастворимый в воде порошок 

красно-бурого цвета. Некоторые его разновидности используют 

как краски (<1охра», «мумия)> и др.). Fe20 3 - самое устойчивое 

природное соединение железа. В лаборатории его получают обез

воживанием соответствующего гидроксида: 

Fe20 3 проявляет амфотерные свойства. Он растворяется в кис

лотах с образованием солей Fe(III): 

Fe20 3 + ЗН2SО.1 = FeiS04 ) 3 -+- 3Н20 

При сплавлении со щелочами и с карбонатами Fe20 3 дает фер

риты MeFe02 и Me(Fe02) 2 : 

В воде ферриты полностью гидролизуются (это один из спосо

бов промышленного получения NaOH): 

№Fe02 + 2Н20 = Fe(OH)3 1 + NaOH 

Оксиду железа (III) соответствует гидроксид железа (III) 
Fe(OH)3 , красно-бурый нерастворимый порошок. Fe(OH)3 облада

ет слабо выраженной амфотерностью с преобладанием основных 

свойств. В разбавленных кислотах Fe(OH)3 легко растворяется с 

образованием солей Fe (III): 

Fe(OH)3 + 3НС1 = FeC13 + 3Н20 

При сплавлении со щелочами (или при кипячении в концент

рированных растворах щелочей) Fe(OH)3 дает ферриты: 

Fe(OH)3 + NaOH = NaFe02 + 2Н20 



пособие для поступающих в вузы 393 

Соли Fe (III) обычно получают окислением соответствующих 
солей Fe (11). В воде большинство из них растворяется, однако при 
этом они сильно гидролизуются: 

Fe3
"' +НОН ~ Fе(ОН)и + Н_,_ 

желто-коричневые 

основные соли 

Fe(OH)2
_. 1 НОН~ Fe(OH); + н+ 

Качествепной реакцией на ион Fe3
+ (почти бесцветный) явля

ется реакция с бесцветным же раствором тиоцианата аммония 

или калия (с тиоцианат-ионом NCS ). 
Образующийся тиоцианат железа (роданид железа) имеет 

ярко-красную окраску: 

Fe:J-t + ЗNcs· +± Fe(NCS)3 
красный 

Оксид железа (11)-(111) Fe20 3 • FeO или Fe30 1 встречается в при

роде в виде минерала магнетита. Его получают окислением желе

за водяным паром при температуре ниже 570°С: 

,3Fe -t- 4Н20 = Fe:10 4 -1- 4112 t 

Характерной особенностью Fea04 является высокая электропро

водность, поэтому его используют для изготовления электродов. 

Из производных железа в других степенях окисления инте

ресны ферраты - соединения ш_естивалентного железа, наrtри

мер феррат калия K2Fe04 , феррат бария BaFe01 и др. Это соли 

железной кислоты H 2Fe04 • Сама железная кислота и ее ангидрид 

FeO;~ не выделены. Ферраты можно получить окислением бромом 

взвеси Fe(OH)3 в горячем крепком растворе КОН: 

2Fe(0H)3 + 3Br2 + lOKOII = 2K2Fe0.1 + 6KBr + 8Н20 

или нагреванием оксида железа (111) с нитратом и гидроксидом 
калия: 

Fe20 3 + 4КОН + 3KN03 = 2K2Fe04 + 3KN0 2 + 2Н20 

Ферраты являются очень сильными окислителями, например: 

2K2Fe04 + 2NH40H = 2Fe(OH)3 + N2 t + 4КОН 

Наконец, отметим, что для железа (11) и (Ill), как и для боль
шинства переходных металлов, характерно образование комплек

сов (к.ч. 6). Например, н водных растворах ионы Fe2
+ образуют 

октаэдрические компле:ксы [Fe(H20)6]
2

--'-. 

Важнейшими из компле:ксных солей железа являются гекса

цианоферрат ( 11) калия и гексацианоферрат ( III) калия. 
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K4[Fe(CN)6] (желтая кровяная соль) является реактивом для ка

чественного обнаружения ионов -Fe3+: 

4K4[Fe(CN)6 ] + 4Fe3+ = 4КFе1п [Feп(CN)6] i + 12К-.-
темно-синий осадок 

«берлинская лазурь» 

K3[Fe(CN)6] - красная кровяная соль, она является реактивом 

для качественного определения ионов Fe2+: 

3K3[Fe(CN)6] + 3Fe2+ = 3KFe11[Fe111(CN)6] t + 6К+ 
темно-синий осадок 

«mурнбуллева син.ь» 

Интересно, что ~берлинская лазурь» и «турнбуллева синь» -
две формы одного и того же вещества, т.к. в растворе устанавли

вается равновесие: 

KFeп1[Feп(CN)6] µ KFeп[Fe111(CN)6] 

Из анионных комплексов железа (111) известен также гекса
гидроксоферрат (III), образующийся при растворении гидроксида 
железа (111) в щелочах: 

Fе(ОН), +ЗОН-~ [Fe(OН),J'-



Часть 111 

Органическая химии 



1 Понятие об органических веществах 

1.1. Вещества неорганические и органические. 
Состав органических веществ, их особенности. 

Механиам и особенности реакций 

органических соединений 

Мир неорганических веществ чрезвычайно многообразен, по

скольку элементы периодической системы способны взаимодей

ствовать друг с другом в различных сочетаниях и пропорциях. 

Простые вещества состоят из одного вида атомов и могут сущест

вовать в различных аллотропных модификациях. В настоящее 

время известно более 400 аллотропных модификаций простых 
веществ. Кроме того, большинство химических элементов имеют 

несколько изотопов, т.е. ядра их атомов при одинаковом заряде 

обладают различной массой. 

Сложные вещества, образованные комбинацией различных 

атомов в различных соотношениях, характеризуются еще боль

шим многообразием свойств. Например, водород может образовы

вать соединения с кислородом в двух формах - Н20 и Н202 , 

азот - в пяти: N20, NO, N20 3 , N02 и N20 5 • В настоящее время 

неорrанических веществ насчитывается несколько сотен тысяч, а 

органических - несколько миллионов. В чем причина такого 

кардинального различия? Кроме того, по какому признаку веще

ства делят на органические и неорганические? 
В настоящее время принято считать, что органическая 

химия - это химия углеводородов и их производных. 

Согласно другому определению, органическая химия - это 

химия соединений углерода. Простейшие соединения углерода, 

такие, как оксиды углерода, угольная кислота и ее соли, карбиды 

и некоторые другие, являются предметом неорганической химии. 

Причина многообразия соединений углерода - в способности 

его атомов соединяться между собой с образованием длинных 
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цепей и циклов, причем соединения могут иметь разветвленные и 

перекрестные связи: 

1 1 1 1 
-с-с-с-с-

1 1 1 1 

прямая 

цепь 

1 
-с-

1 1 1 
-с-с-с-

1 1 1 

разветвленная 

uепь 

1 1 
-с-с-

---6 6---
/' / " /с". 

циклическая 

цепь 

Связи между атомами углерода - ковалентные неполярные, 

весьма устойчивые, причем они могут быть как одинарными, так 

и кратными - двойными или тройными: 

1 1 
-с-с-

1 1 
одинарная 

связь 

двойная 

СБЯЗЬ 

-с~с-

тройная 

связь 

Углерод образует также связи с водородом, кислородом, азо

том, серой, фосфором, галогенами и многими другими элемента

ми. Наиболее прочны связи углерода с водородом, близким по 

электроотрицательности к углероду. Химические связи между 

углеродами (С-С) или углерода с водородом (С-Н) более прочны 

и (или) менее полярны, а потому более устойчивы (инертны), чем 

связи водорода с кислородом или азотом (0-Н или N-H) (см. 
Таблицу 30). 

Вот почему органических соединений так много, а химичес

кие реакции с их участием протекают медленней по сравнению с 

реакциями неорганическими. 

Отметим еще две особенности органических реакций. Во-пер

вых, механизм органических реакций довольно сложен (позже 

мы рассмотрим его подробнее), реакции обычно включают не

сколько стадий, а помимо основного продукта образуются еще 

побочные продукты реакции (т.е. одновременно может идти не

сколько реакций, а соотношение продуктов зависит от того, какая 

из реакций преобладает в данных условиях). Отсюда - вторая 

особенность: ка:к правило, для записи органической реакции ис

пользуют не уравнение, а схему, которая включает исходные ве

щества, продукты реакции и условия ее протекания (без стехио

метрических коэффициентов, например: 
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Таблица 30. Длина и энергия некоторых ковалентных связей. 

Тип связи Длина, нм Энергия, 

кДж/моль 

С-{; 0,154 348 

с-с 0,133 620 

С=С 0,120 810 

C-N 0,147 290 

С--0 0,143 340 

с-н 0,109 415 

N--0 0,137 200 

Н--0 0,096 465 

N-H 0,101 390 

С-{; 0,139 150 
(в ароматичес- (энергия сопря-

ком кольце) жения в бензоль-

ном кольце) 

N02 

Br2, FeBr3• Jr 
l,JLBr 

Разность ЭО по 

Полингу 

о 

о 

о 

1 0,5 

1,0 

0,4 

0,5 

1,4 

0,9 

о 

Наконец, следует запомнить, что в органической химии все 

превращения (т.е. химические реакции) рассматриваются отно

сительно атома (атомов) углерода, участвующих в реакции. С этой 

точки зрения важнейшими являются следующие типы реакции: 

- присоединение: 

R-CH=CH2 + XY---R-CHX-CH2Y 

- замещение: 

R-CH2X +У---" R-CH2Y + Х 

- отщепление (элиминирование): 

R-CHX-CH2Y----<•R-CH=CH2 + ХУ 
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- полимеризация: 

Механизм органическц:х реакций 

При изучении механизма органической реакции очень важно 

установить, каким образом и в ка1<ом порядке разрываются кова

лентные связи в исходных веществах и как образуются новые 

связи. В зависимости от способа (механизма) разрыва ковалент

ных связей в реагирующей молекуле все реакции разделяют на 

две большие группы - радикальные и ионные. 

Радикальные реакции идут с таким разрывом ковалентной 

свлзи, при котором один из электронов, образовывавших связь, 

остается у одного фрагмента молекулы, а другой - у другого: 

А+ в---•Л +в· 

Каждый фрагмент при этом электронейтрален и имеет неспа

ренный электрон. Такие частицы называют свободными радика

лами, а процесс их образования - гомолитическим разрывом 

связи ( (<ГОМО» - одинаковый). 

Радикальный механизм характерен для реакций, идущих под 

действием высокой температуры, света или радиоактивного излу

чения с разрывом малополярных ковалентных связей (С-С, С-Н, 

N-N), например: 

Н: Н 

н·ё~н------<•н·с· + ·н 
fji н 

радикал радикал 

метил водорода 

(атом :водорода) 

Образующиеся радикалы обычно очень неустойчивы и взаимодей

ствуют с имеющимися в реакционной системе молекулами или 

радикалами с образованием устойчивых конечных продуктов. 

Если при разрыве связи оба прежде общих электрона остают

ся у одного из фрагментов молекулы, то такой процесс называют 

гетеролитическим разрывом ( «гетеро» - разный): 

В результате образуются две заряженные частицы (ионы). Их 

называют нуклеофилом и электрофилом. 

Нуклеофильная частица (нуклеофил) имеет неподеленную 

пару электронов. Следует отметить, что ну:Е<.леофилами являются 
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не только анионы, но и некоторые электронейтральные молеку

лы, имеющие неподеленную электронную пару, - это, например, 

молекула аммиака. Неподеленная пара электронов может быть 

использована нуклеофилом для образования новой ковалентной 

связи. 

Электрофильная частица (электрофил) имеет вакантную ва

лентную орбиталь. При взаимодейстJ;'IИИ с частицей, имеющей 

неподеленную электронную пару, электрофил может предоста

вить для ее размещения свою свободную орбиталь - за счет этого 

образуется новая связь. Электрофилом также может быть как ион 

(катион), так и электронейтральная молекула(например, трифто

рид бора). 

Частицу с положительным зарядом на атоме углерода назы

вают карбокатионом, а с отрицательным зарядом на атоме угле

рода - карбоанионом, например: 

н н 
H•~j1Cl----+ Н•ё+ +1Cl-

H Ё. 
карбокатион 
метил-катион 

н н 
H1~1jLi----+ Н1ё1- + Li+ 
н Ё. 

карбоанион 
метил-анион 

К гетеролитическому разрыву склонны полярные и легко по

ляризуемые связи. Проведение реакций в высокополярных рас

творителях способствует протеканию реакции по ионному меха

низму. Существенное отличие органич.еских ионов от 

неорганических заключается в том, что, в отличие от последних, 

органические ионы не присутствуют в растворе постоянно, а воз

никают только в момент реакции. 

1.2. Теория химического строения 
органических соединений 

Исторически главной проблемой исследователей органичес

кой химии было огромное разнообразие органических соедине

ний при относительно небольшом числе видов атомов, их образу

ющих. С другой стороны, было известно множество случаев, 
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когда соединения с одинаковой брутто-формулой (содержащие 

одинаковое количество одинаковых атомов) проявляли совер

шенно разные свойства. Именно эти проблемы послужили основ

ным толчком к развитию современной теории строения химичес

ких соединений. Одним из первых шагов в построении этой 

теории была теория химического строения русского ученого 

А.М.Вутлерова, которую он предложил на Международном съез

де естествоиспытателей в 1861 году. Основные положения этой 
теории таков.ы: 

1. В молекулах атомы соединены друг с другом в определенном 
порядке, в соответствии с их валентностью, и этот порядок 

называется химическим строением. 

2. Химические и физические свойства вещества зависят не только 
от того, какие атомы и в каком количестве входят в состав 

молекулы, но и от ее химического строения. 

3. Химическое строение молекулы вещества может быть установ
лено на основе изучения его свойств. 

В настоящее время эти положения кажутся очевидными, но 

тогда они были поистине революционными, и теория строения 

Бутлерова сыграла огромную роль в развитии органической 

химии. Так, она легко объясняет факт существования соединений 

с одинаковой брутто-формулой, но разными свойствами (такие 

вещества называются изомерами) - эти вещества просто имеют 

разную структуру молекулы. Важным этапом в создании теории 

органической химии было предположение немецкого ученого 

Гофмана о том, что углерод в органических соединениях всегда 

проявляет валентность четыре. Совместное использование этих 

теорий позволяет объяснить многообразие органических соедине

ний и их свойства. Именно на основе теории строения разработана 

классификация и номенклатура органических соединений. 

1.3. Классификация и номенклатура 
органических соединений. Изомерия 

1.3.1. Классификация 

Для классификации огромного разнообразия органических 

соединений в их структуре принято выделять углеродный скелет 

(его считают главной частью молекулы) и функциональные груп

пы (ими в значительной степени обуславливаются свойства раз

личных классов соединений). 
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Углеродным скелетом называют последовательность связан
ных между собой атомов углерода (и, в некоторых случаях, дру

гих атомов) в молекуле. 

Функциональные группы - это все атомы или группы атомов, 

которые связаны с углеродным скелетом, за исключением атомов 

водорода. 

В зависимости от природы цепочки углеродных атомов (т.е. 

от типа углеродного скелета) все органические соединения можно 

разделить на ациклические и циклические. 

Молекулы ацикли'lеских (алифатических) соединений пред

ставляют собой разомкнутые углеводородные цепи и, в свою оче

редь, подразделяются на предельные и непредельные (содерж8-

щие кратные, т.е. ненась1щенные, связи). 

Среди циклич,еских соединений обычно выделяют к:арбоцик

лические (их молекулы содержат кольца из углеродных атомов) и 

гетероциклические (помимо атомов углерода имеют в цикле 

атомы других элементов - кислорода, серы, азота и т.д.). 

Наконец, карбоциклические соединения подразделяют на 

алициклиllеские (предельные и непредельные), похожие по свой

ствам на алифатические, и ароматические (их молекулы содер

жат бензольное кольцо - одно или несколько). 

Рассмотренную классификацию можно представить в виде 

схемы: 

Атомы, входящие в состав углеродного скелета, подразделя

ют в соответствии с количеством связанных с ними других атомов 

углерода. Различают первиllные (связанные с 9дним атомом угле

рода), вторичные (с двумя), третичные (с тремя) и четвертич

ные (с четырьмя) атомы углерода. 

В зависимости от природы функциональных групп все органи

ческие соединения подразделяют на классы, важнейшие из кота-
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Таблица 31. Некоторые классы органических соединений 

Функциональная Название Классы Пример 

группа группы соединений 

-{)Н Гидроксил Спирты С2Н5ОН 

этиловый спирт 

Фенолы 

<Q)-он 
фенол 

""-с=о Карбонил Альдегиды о 
СН -с-7 / з 'н 
уксусный. 

альдегид 

Кетоны СНз-С-СНз 
11 
о 

ацетон 

-с:"о 
Карбоксил Карбоновые о 

кислоты сн -c-r 
'он 

3 'он 
уксус на.я 

кислота 

-N02 Ниrрогруппа Нитросоедине- СНзNО2 

ния нитрометан 

-NH2 Аминогруппа Первичные 

<Q>-NH2 
амины 

анилин 

.rO Амидоrруппа Амиды кислот о 
-с сн-с-r 

'NH2 3 
'NH2 

амид уксусной 

кислоты 

-F, --Cl, Галогены Галогена- СНзСl 

-Br,-I производные хлористый метил 
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рых представлены в Таблице 31. В этом способе классификации 
любое органическое соединение рассматривают как углеводород, 

в котором один или несколько атомов водорода замещены на 

функциональные группы. 

Если в составе молекулы присутствуют несколько функци

ональных групп, то такое соединение называют полифункцио

нальным. 

1.4.2. Гомологический ряд 

Соединения, относящиеся к одному классу и отличающиеся 

друг от друга на целое число групп-СН2-, называют гомологами, 
а совокупность таких соединений называют гомологическилt 

рядом. Группу-СН2- называют гомологической ра.зностью. 

1.4.3. Номенклатура 

Номенклатура определяет правила составления названий со

единения, которое должно отражать состав и строение его моле

кулы. 

В настоящее время в химии используются несколько видов 

номенклатуры: международная систематическая номенклату

ра ИЮПАК (IUPAC - международный союз теоретической и 

прикладной химии) и исторически сложившиеся рациональная и 

тривиальная номенклатуры. Предпочтительным является ис

пользование номенклатуры ИЮПАК, так как по названию соеди

нения в этом случае можно всегда точно определить структуру его 

молекулы и наоборот. Эта номенклатура относится к замести

тельному типу, то есть любое органическое соединение рассмат

ривается кан нека.я основа, имеющая эа.пест·ители. 

Для построения названия в номенклатуре ИЮПАК нужно 

знать следующие понятия. 

Характеристичес1<аягруппа -функциональная группа, ко

торая определяет тип соединения. Характеристическая группа 

вместе с содержащей: ее углеродной цепью и образует основу. В 

Таблице 32 приведены названия основных характеристических 
гpyni:i в порядке убывания их старшинства. Если в молекуле 

несколько характеристических групп, ·то в название основы 

включается ст~ршая из них. Название характеристической груп

пы включается в название основы в виде суффикса или префикса. 

Родоначальная структура - самая длинная неразветвлен

ная углеводородная цепь, в которую включена старшая из харак

теристических групп. 
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Таблица 32. Префиксы и суффиксы для обозначения некоторых 
характеристических групп 

Характеристическая Префикс Суффикс 

группа 

-(С)ООН 1 - -овая кислота 

-{]ООН карбокси- -карбоновая кислота 

-SОзН сульфо- -сульфокислота 

-(С)Н-0 о к со- -аль 

-СН-0 формил- -карбальдегид 

'с=О оке о- -он 

/ 

-QH гидрокси- -ол 

-SH меркапто- -тиол 

-NH2 амин о- -амин 

-N02 нитро- -

-QR алкокси- -

-F, -С!, -Br, -! фтор-, хлор-, бром-, -
иод-

(-На!) (галоген-) -

1 Атом углерода, заключенный в скобки, входит в состав главной углеродной 

цепи. 

Внимание! Следует быть осторожным в выборе главной цепи. 

Так, в следующем соединении 

С2Н5 
1 

СНз-СН-СН-СН2-СН2-СН,--ОН 
1 
С Нз 

в главной цепи 7 атомов углерода (она заканчивается rрупnой 
С2Н5), а не 6, КгR часто ошибочно указывают. 

Заместитель- любой атом или групцаатомов, замещающая 

атом водорода в родоначальной структуре. 

Итак, для определения названия соединения в номенклатуре 

ИЮПАК необходимо определить главную цепь в молекуле и про· 
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нумеровать атОмы углерода в :н:ей. Эти номера будут определять 
положение заместителей. Нумерация начинается от концевого 

атома главной цепи, ближайшего к характеристической группе. 

Если возможны разные варианты нумерации (например, в случае 

циклических соединений), то нумеровать нужно так, чтобы за

местители в цепи имели минимальный номер. Если и при этом 

возможны вараанты, то необходимо, чтобы минимальный номер 

имела кратная связь (если она есть) или (при ее отсутствии) стар

ший заместитель. Порядок старшинства заместителей таков же1 
как и для характеристических групп. Следует иметь в виду, что 

во многих случаях для простых родоначальных структур номен

клатура ИЮПАК рекомендует использовать исторически сло

жившиеся тривиальные названия (уксусная :кислота. бензол, 

анилин и т.п.). То же относится: и к небольшим углеводородным 

заместителям (радикалам, не путать со свободными радикала

ми!), названия которых необходимо знать. 

Предельные углеводородные радикалы 

С Нз- СНз-СН2-
С Нз, 

сн
СНз/ 
изопропил метил этил 

бутил 

изобутил 

пропил 

СНз-СН2-СН-СНз 

1 

втор-бутил 

сн, 
1 

СНз-С-СНз 

1 

трет-бутил 

Н епределыtые углеводородные радикалы 

СН2=СН- СН2=СН-СН2- сн~с-

винил аллил этинил 

Ароматическиf' углеводородные радикалы 

<Q)--сн,-
фенил бензил 



nособие для nостуnающих в вузы 407 

Итак, напишем полную инструкцию по составлению назва

ния соединения в номенклатуре ИЮПАК. 

1. Определить родоначальную структуру и пронумеровать ее 
атомы. 

2. Основу названия составит корень слова, обозначающего пре
дельный углеводород с тем же количеством атомов углерода, 

что и в главной цепи. Например, если их 4, то корень будет бут 
(от бутана). 

3. К полученному корню прибавляется суффикс, обозначающий 
степень ненасыщенности главной цепи. Если цепь насыщен

ная, то суффикс будет -ан, при наличии двойной связи -ев, 

тройной -ин. Если кратных связей несколько, то перед суффик

сом указывается их число (например -диен), а после суффикса 

в любом случае цифрами указывается расположение двойных 

связей, например: 

5 4 3 2 l 
СНз-СН=СН-СН=СН2 

пентадиен-1,3 

4. За суффиксом ненасыщенности ставится суффикс, обозначаю
щий характеристическую группу (см. Табл. 32), за которым 
цифрой опять обозначается ее местоположение. 

5. Все остальные заместители обозначаются с помощью приста
вок. Перед каждой приставкой ставится цифра, обозна~ающая 

положение заместителя. Если имеется несколько одинаковых 

заместителей, то перед соответствующей приставкой указыва

ется их количество, например 

Cl 
5 4 3 21 l 
СНз-СН2-СН-С-СН2-ОН 

1 1 
Cl Cl 

2,2,3-трихлорпентанол-1 

При на'1ичии разных заместителей они указываются строго в 

алфавитном порядке. 

6. Все цифры в названии отделяются друг от друга запятыми, а от 
слов ~ дефисами. Никаких дефисов между словами не ставится! 

Воспользуемся инструкцией, чтобы назвать следующее со

единение: 
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r. 4 а 2 1 
СНз-СН2-у=СН-СН2-ОН 

С! 

1. Родоначальную.структуру составляет последовательность пяти 
'атомов углерода, и она включает в качестве характеристичес

кой группы гидроксил (он старше хлора). Нумерация идет от 

атома углерода, к которому присоединен гидроксил. 

2. Поскольку атомов в цепи 5, то корень будет пент. 

3. Поскольку цепь содержит двойную связь у второго атома угле
рода, то первый суффикс будет -ен-2. 

4. Вторым суффиксом будет, о:евидно, -ол-1. 

5. В молекуле имеется единственный заместитель - атом хлора 

при третьем атоме углерода. Соответственно, в названии будет 

приставка 3-хлор. 

6. Итак, название соединения 3-хлорпеитеи-2-ол-1. 

Остановимся теперь кратко на других упомянутых нами но

менклатурах. Тривиальная номенклатура - это просто набор 

исторически сложившихся названий соединений (мы уже приво

дили несколько примеров). Она удобна для самых простых соеди

нений и даже используется в их случае в номенклатуре ИЮПАК. 

Однако для сложных соединений ее непригодность очевидна. 

Рациональная номенклатура в принципе подобна ИЮПАК, 

так как тоже построена по заместительному принципу. Но здесь 

в качестве основы (прототипа) берется простейший фрагмент 

структуры, который рассматривается как простое соединение 

(чтобы ему можно было дать тривиальное название), в котором 
ряд атомов водорода заменен на радикалы или функциональные 

группы, например 

фенилацетон 

~------------, / ~ о 1 

о 
11' 

СН2-С-СН3\ 
-------------' 

прототип: метан ацетон 

Главным недостатком рациональной номенклатуры является 

то, что в случае сложных соединений выбор прототипа неоднозна

чен, что приводит к появлению разных названий для одинаковых 

структур, что невозможно при правильном использовании номен

клатуры ИЮПАК. Так, приведенное выше соединение фенилаце

тон может быть также названо ацетилфенилметаном. 
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1.4.4. Изомерия органических соединений 

Свойства органических соединений зависят не только от их 

состава (брутто~формулы), но и от порядка соединения атомов в 

молекуле. Например, брутто-формулу С2Н60 имеют молекулы 
двух совершенно разных соединений - этилового спирта (жид

кость, tкип. = 78,3°С) и диметилового эфира (газ, tю~п. = -23,6°С). 

Вещества, имеющие одинаковую молекулярную формулу, 

называют изомерами, а само явление - изомерией1 • 
В приведенном примере этиловый спирт и диметиловый 

эфир - изомеры. Их структурные формулы таковы: 

н н н н 
1 1 1 1 

н-с-с-о-н н-с-о-с-н 
1 1 1 1 
н н н н 

этиловый спирт диметиловый эфир 

Количество возможных изомеров резко возрастает с увеличе

нием числа атомов углерода в молекуле. Например, молекуляр

ной формуле С10Н22 соответствуют 75 изомеров, С13Н28 - 802, а у 
С20Н24 возможно наличие 366319 изомеров. 

Различают два основных класса изомеров - пространствен

ные и структурные. 

П ространствен,ная u3омерия возникает в результате различ

ного расположения отдельных частей молекулы в пространстве 

(геометрические изомеры) или благодаря наличию в молекуле 

асимметрического центра- атома углерода, связанного с четырь

мя различными заместителями ( оптичесп:ие изоJ11еры). 

Геометричесп:ая изометрия характерна для молекул, содер

жащих двойную связь или цикл и разные заместители у атомов 

углерода по разные стороны от плоскости двойной связи или 

цикла. Изменение ориентации заместителей в этих случаях по

требует разрыва связей (в случае двойной связи должен произой

ти разрыв л:-связи), например: 

н н 
'С=С....-

НзС...- 'СНз 

цис-бутен-2 

(заместители с одной стороны 
плоской молекулы) 

Н _..,СНз 
'С=С 

НзС,....... 'н 

транс-бутен-2 

(заместители с двух сторон 

плоской молекулы) 

1 От греч. ~изомерос~ - состоищи» из равных частей. 
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Оптические изомеры - это молекулы, зеркальные отраже

ния которых не совместимы друг с другом (они отличаются, как 

правая рука от левой). 

Структурными называют изомеры, имеющие разные струк

турные формулы (порядок соединения атомов в молекуле). Это 

может быть изомерия углеродного скелета, изомерия положения 

двойной связи, заместителя и т.д. Различные виды изомерии 

представлены ниже. Их объединяет главное - как структурные, 

так и пространственные изомеры отличаются физическими и хи

мическими свойствами. 

Виды иаомерии 

1. Изомерия цепи углеродных атомов 

с,н,,он 

~ 
СИ, -СН2 -СН2 -СН2 -ОН СИ, -СН-СН2 -ОН 

1 
СНз 

бутанол-1 2-метилnропанол-1 

2. Изомерия положения кратной связи 

СИ, -СН2 -СН =СН2 

бутен-1 

СНз-СН=СН-СН, 

бутен-2 

3. Изомерия положения заместителей в углеродной цепи 

C3H7Br 

~ 
СИ, -СН2 -СН2 

1 
Br 

1-бромпропан 

СНз-СН-СН, 
1 
Br 

2-бромпропан 

с,н,,он 

СИ, -СН,-СН, -СН2 -ОН 

бутанол-1 

СИ, -СН2 -СН-СН, 
1 
он 

бутанол-2 
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4. Изомерия взаимного положения функциональных групп 

"о СНз -СН2 -СН2 -СН2 -СН-С У а-аминокапроновая кислота 
1 'он 
NН2 

"о СН2 -СН2 -СН2 -СН2 -СН2 -С:;..-- €-аминокапроновая кислота 
1 'он 
NН2 

5. Изомерия веществ, принадлежащих к разным гомологическим 
рядам 

СН2=С=СН2 
пропадиен 

С,Нg 

СН=С-СЦ, 

пропин 

~ 
СН2 =СН-СН2 -СН;1 Н2С-СН2 

бутен-1 

1 1 
Н2С-СН2 

цикJiобутан 

СJН.0 

·~ 
СН;1 -СН2 -СН2 -ОН СR.з -О-СН2 -СН.1 

пропанол-1 

о 
н-с'l 

'О-СНз 
метиловый эфир 

муравьиной кислоты 

6. Пространственная изомерия 
н н 
'С=С,,.. 

в.с' 'сн.з 
цис-бутен-2 

(заместители с одной: стороны 

плоской молекулы) 

метилэтиловый эфир 

о 
СНз-С'l 

'он 
уксусная кислота 

н, /СНз 
С=С 

fkC_,.... 'н 

транс-бутен-2 

(заместители с двух сторон 

плоской молекулы) 



2 Углеводороды 

УгJiеводороды - это органические соединения, молекулы ко

торых состоят только из атомов углерода и водорода. Углеводоро

ды, не содержащие кратных связей в скелете молекул, называют 

нась~щенными (предельнь1ми) углеводородами. Соответственно 

углеводороды, в углеродном скелете молекул :которых содержат

ся кратные (двойные или тройные) связи, называют ненась~щен

н,ыми (непредельными). 

2.1. Насыщенные углеводороды 

В зависимости от строения углеродного скелета насыщенные 

углеводороды подразделяют на две большие группы - алифати

ческие (алканы) с открытой (незамкнутой) углеродной цепью и 

циклические - с замкнутой углеродной цепью. Рассмотрим по

дробнее эти группы соединений. 

2.1.2. Алканы 

Алканы - это предельные алифатические углеводороды. 

Общая формула представителей гомологического ряда алканов 

CnH2n + 2 • Первым и простейшим представителем гомологического 

ряда алканоn является метан СН4 , все последующие члены ряда 

отличаются от него на целое число метиленовых групп-СН2- (так 

называемая гомологическая разность). 

Первые четыре члена гомологичес:ного ряда алканов имеют 

исторически сложившиеся (и закрепленные правилами ИЮПАК) 

названия: СН4 - метан, С2Н6 - этан, С3Н8 - пропан и С4Н10 -

бутан. Все следующие гомологи имеют название, корень которого 

производится от греческого или латинского названия соответст

вующего числительного с суффиксом -ан. Например, С8Н18 -

октан, С10Н22 - декан и т.д. 
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Перед названиями алканов, имеющих неразветвленный угле

родный скелет, ставят букву н- (от слова «нормальный>)), напри

мер, и-гептан. Начиная с бутана, в ряду алканов возможно суще

ствование изомеров, имеющих разветвленную цепь. Бутан может 

иметь два структурных изомера: бутан и изобутан (2-метилпро

пан по номенклатуре ИЮПАК): 

СНз-СН2-СН2-СНз 

и-бутан 

СНз-СН-СНз 
1 
сц, 

изобутан 

С увеличением количества атомов углерода растет число воз

можных вариантов (структурных изомеров). Если в молекулах 

линейных алканов присутствуют только первичные (концевые) и 

вторичные (стоящие внутри цепи) атомы углерода, то в развет

вленных структурах возможно наличие третичных и четвер

rпичных атомов углерода. 

Отрыв атома водорода от молекулы алкана превращает ее в 

алкильный радикал. Название углеводородного (алкильного) ра

дикала то же, что у соответствующего алкана, но вместо суффикса 

-ан прибавляется суффикс -ил: метан - метил, этан - этил и т.д. 

В общем случае алкильные радикалы обычно обозначают симво

лом R-. Следует подчеркнуть, что словом «радикал>) обозначают 
и реально существующую частицу, участвующую в радинальных 

реакциях, и часть молекулы в названии или написании. Эти по

нятия не следует путать. Некоторые радикалы имеют тривиаль

ные названия с приставкой изо-, которая означает, что радикал 

образовался при отрыве водорода от внутреннего, а не концевого 

атома углерода. Радикалы, образованные при отрыве от молеку

лы алкана двух атомов Н (таI< называемые двухвалентньtе ради

калы) имеют суффикс -илидеп (если атомы водорода оторваны от 

одного атома углерода) или -илен (если от разных). Исключение 

- радикал метилен (СН2=). 

Для разветвленных алканов принята следующая схема по

строения названия. 

1. Разветвленный алкан рассматривают как производное нор
мального ал1<ана, в котором один (или несколько) атомов водо

рода замещены на углеводородные радикалы (атомы или груп

пы атомов, соединенные с углеродом основной цепи, называют 

заместителя.ми). 

2. Выбирают главную (самую длинную) углеродную цепь - она 

составляет основу названия. 
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3. Нумеруют атомы главной цепи с того :конца, ближе к которому 
находится заместитель. Если заместителей несколько, то 

сумма номеров замещенных атомов должна быть наименьшей. 

4. Перед основой указывают номер атома углерода, с которым 
соединен заместитель. Номера атомов углерода, соединенные с 

одинаковыми заместителями, перечисляют через запятую. На

пример: 

1 234 56 7 
сн"-сн-сн-сн,-сн-сн,-сНз 

1 1 1 
СНз СНа СН2 

1 
сц, 

2,3-диметил-5-этилгептан 

Физические свойства алканов 

В нормальных условиях первые четыре члена гомологическо

го ряда алканов - газы, соединения от С5 до С15 (от пентана до 
пентадекана) - жидкости, и от С16 (гексадекан) и выше - твер

дые вещества. С увеличением длины углеводородных цепей (с 

ростом молекулярной массы) в гомологическом ряду алканов по

степенно повышаются температуры кипения, плавления, :вяз

кость и относительные плотности алканов. При одинаковом числе 

атомов в молекуле разветвленные алканы имеют более низкие 

температуры кипения и более :высокие температуры плавления, 

чем изомеры с неразветвленной цепью (нормальные алканы). 

Плотности всех алканов меньше единицы (они все легче воды, 

практически не растворяются в ней, но хорошо растворимы в 

эфире и других неполярных органических растворителях). 

Строение алканов. 

В разделе 6.4 ч. I мы подробно рассмотрели строение молеку
лы простейшего алкана - метана. Молекула имеет форму пра

вильного тетраэдра, в центре которого находится атом углерода в 

состоянии sр3-гибридизации. Он образует четыре а-связи с че
тырьмя атомами водорода, находящимися в углах пирамиды. 

Угол между связями С-Н составляет 109°28' (рис. 13). 

В молекулах всех следующих за метаном членов ряда алканов 

каждый атом углерода соединен либо с атомами водорода, либо с 

атомами углерода а-связями, которые образованы за счет пере

крывания sр 3-гибридных орбиталей атомов углерода с орбиталя
ми других атомов углерода (С-С связь) или с орбиталями атомов 

других элементов. 
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Так как все атомы углерода в алканах находятся в состоянии 

sр3-гибридизации (угол между орбиталями 109°28'), то атомы 
углерода в основной цепи соединяются следующим образом: 

Расстояние между соседними атомами углерода (их ядрами) 

составляет 0,154 нм - это длина связи С-С. Валентный угол 

между связями - 109°28'. 

Расстояния между атомами, расположенными в цепи «через 

один», т.е. расстояние С 1-С3 , С3-С5 и т.д. составляет 0,251 нм. 

Изомерия алканов. Конформации 

Атомы углерода, образующие углеродный скелет алканов, 

соединены между собой только а-связями. Это означает, что об

ласть максимальной электронной плотности сосредоточена в про

странстве между ядрами и расположена симметрично относи

тельно прямой, соединяющей центры атомов углерода (узловая 

плоскость отсутствует). Поэтому вращение атома углерода вокруг 

связи С-С не сопровождается разрывом связей - степень пере

крывания орбиталей при вращении не изменяется и а-связь не 

нарушается. 

В результате углеводородный скелет алканов может прини

мать самые разные пространственные формы без изменения длин 

связей и углов между ними. 

Разные пространственные формы одной молекулы, образую

щиеся при вращении- групп атомов вокруг а-связей, называют 

конформациями (рис. 36). 
Переход от одной конформации к другой осуществляется за 

счет теплового движения. Дело в том, что, хотя конформации 

различаются по энергии, это различие невелико (около 12-15 
кДж/моль между разными конформациями). Наиболее устойчи

вы такие конформации алканов, в которых атомы расположены 

возможно более далеко друг от друга (из-за отталкивания элек

тронных оболочек). На примере молекулы этана хорошо видно, 
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что среди бесконечного множества конформаций (поворотных 

изомеров) существует два предельных случая - т.н. затормо· 

женная (1) и заслоненная (2) конформации: 

::&::&..~ ~ 
н 

(1) (2) (1) (2) 

Для молекулы этана разница в энер

гиях этих конформаций составляет всего 

3 ккал/моль (хотя одна из них - затор

моженная - наиболее энергетически 

'",l-._i ·. ,i ·.;И 
~')'')( 

выгодна, а другая - заслоненная - на

именее). Однако наличие крупных замес- 15 

тителей может создавать реальные огра

ничения вращения вокруг простой С-С 

связи. 

Для изображения конформаций 

часто используют.весьма наглядные про

странственные формулы - формулы 

Ньюмена. 

Следует различать понятия конфор

мация и конфигурация. Переход молеку

лы из одной конфигурации в другую тре

бует разрыва Химичесн.их связей. 

Из всех видов изомерии для алканов 

наиболее характерны два - изомерия уг

леродного скелета (это основной вид изо-

Рис.36. Разные конфор

мации молекул пентана. 

мерин для алканов) и оптическая изомерия. 

Химические свойства 

Химическая активность алканов по сравнению с другими 

классами органических соединений невелика (поэтому их назва

ли парафинами - от лат. «лишенные сродства»). Известный рус

ский химик М.И.Коновалов (1858-1906 г.г.) даже называл алка
ны •химическими мертвецами• за их пассивность. 

Низкая реакционная способность алканов объясняется проч. 

ностью и малой полярностью имеющихся в их молекулах связей 

С--СиС-Н. 
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Поэтому алканы вступают обычно в реакции, которые идут с 

гомолитическим разрывом связей. К ионным реагентам алканы 

обычно устойчивы. В нормальных условиях алканы обычно не 

взаимодействуют ни с концентрированными кислотами (азотной, 

серной и т.д.), ни с расплавленными или концентрированными 

щелочами, ни с обычными окислителями (такими, как перманга

нат калия), ни со щелочными металлами (поэтому последние хра

нят в керосине). К реакциям присоединения алканы тоже не спо

собны (нет кратных связей). 

Следовательно, для алканов возможен гомолитический раз

рыв связей, ведущий к: 1) замещению атомов водорода; 2) расщеп
лению углеродного скелета (крекинг); 3) частичному окислению 
или сгоранию. 

Реакции радикального замещения 

Наиболее характерными для алканов являются реакции, про

ходящие по механизму радикального замещения, который обыч

но обозначают Вн (от англ. substitution radicalic). При этом в 
первую очередь замещаются атомы водорода у третичных, затем 

у вторичных и первичных атомов углерода (в порядке возраста

ния энергии связи атома Нс третичным, вторичным и первичным 

атомом углерода). 

1. Взаимодействие алканов с галогенами (реакции галогени
рования). 

Фтор реагирует с алканами весьма энергично, с разрывом всех 

С-С и С-Н связей и образованием CF4 и HF. Реакция сопровож
дается взрывом и практического значения не имеет. Иод с алка

нами не реагирует. Реакции с бромом и хлором идут либо при 

освещении, либо при сильном нагревании, т.к. в реакцию салка

нами способны вступать только атомы, а не молекулы хлора или 

брома. Нагревание или освещение создает условия для предвари

тельного разрыва молекулы галогена. Образующиеся атомы гало

генов инициируют цепную реакцию, которая приводит к образо

ванию галогензамещенных алканов, например: 

"" СН3--СН3 + С12 - CH8--CH2--Cl + HCI 

Образование галогенопроизводных алканов идет по свободно

радикальному механизму, который включает три основные ста

дии (рассмотрим на примере метана): 

- инициирование: 

" : - /н· -· •• 
zCl;l'Cl=~ :Cl"+"Clz 
": -- . - " 

14 - 7134 Максименко 
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-рост цепи: 

,н н 

1ё1· + н~ё=н.__..... =ёt=н + ·ё=н - : й .. й 

н ' 

свободный 

радив:ал метил 

н 

н=ё· +1ё1;:Jс·1=--.. н:ё 1 ё1 1 + :ё1· 
и_,.. и·· - ит.д. 

- обрыв цепи (гибель ведущего цепь свободного радикала), на-

пример: 

Н3С. + . Cl - H;;CCI или 

Cl' + 'CI-Cl2 

Н3С" + ·сн3 -Н3С--СН;; 

Обрыв цепи может быть вызван также взаимодействием ак

тивных частиц со стенками реакционного сосуда и (или) с моле

кулами ингибитора. 

В результате может образовываться смесь галогенопроизвод

ных метана (CH3CI, CH2Cl2, СНС!3 и СС14 ). 

2. Окисление алканов кислородом воздуха. Эти реакции 
можно рассматривать как частный случай реакций окисления -
реакций, в которых под действием окисляющего агента вещество 

соединяется с кислородом (или другим электроотрицательным 

элементом) или теряет водород (в виде воды или молекулярного 

водорода). 

Реакция окисления начинается с отрыва атома водорода мо

лекулой кислорода (при поджигании или под действием электри

ческого разряда) и далее идет как разветвленная цепная реакция. 

Процесс сопровождается выделением большого количества тепла 

и разрывом С-Н и С-С связей. Реакция может протекать как 

горение или идет со взрывом; в результате полного сгорания ал

кана образуются СО2 и Н20: 

2С"Н2н, 2 + (Зn + 1)02 - 2nC02 + (2n + 2)Н20 + Q 

В нормальных условиях реакция не идет. При мягком окис

лении алканов (например, метана) в присутствии катализаторов 

могут быть получены спирты, альдегиды или кислоты, например: 

><вта.mывтор, о, Е СН30Н (метиловый спирт) 
СН, ---,-00~.-~ СН~-0 (фОрМ&'IЬДегид) 

НСООН (муравьиная кислота) 
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3. Крекинг (неполное разложение). :Крекинг идет при нагрева
нии и в присутствии катализаторов. 

Если метан пропускать через нагретую зону очень быстро, а 

затем резко охладить водой, то в результате образуется ацетилен: 

1500 
2СН4 _________.._ Н-С-С-Н + 3Н2 

:Крекинг гомологов метана проводят при более низкой темпе

ратуре. Это также радикальная реакция, которая приводит к раз

рыву С-С связей и образованию смеси алканов и алкенов меньшей 

молекулярной массы, например: 

В общем виде-: 

4. При нагревании алканов до 300-350°С (крекинг еще не 
идет) в присутствии катализатора (Pt или Ni) идет реакция дегид
рирования (отщепления молекулярного водорода): 

СН2-СН---СН2-СН2-СН2-СН3 

СН3 ---СН-СН--СН2 -СП~ -СН3 

С Нз --СН2 ---СН2 ---СН2 ---СН2 -С Нз _'_с'~~::-""..г-- С Нз ---СН2 ---СН=СН-СН2 -С Нз 

и небольшое количество 

метилциклопентана 
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5. Сильное нагревание алканов (выше 1000°С) приводит к пи· 
ролизу - полному разложению на углерод и водород: 

6. Нитрование ( реак:ция Ко/-lовалова) 
При нагревании алканов с разбавленной азотной кислотой 

под небольшим давлением идет реакция нитрования - реакция 

радикального замещения атома водорода на нитрогруппу: 

7. Изомеризация 
Нормальные алканы при определенных условиях способны 

превращаться в алканы с разветвленной цепью: 

СНз-СН-СНз 
1 
СНз 

Получение алканов 

Основными природными источниками алканов являются 

нефть и природный газ, который в основном состоит из метана 

(60-95°/о) с примесями этана и пропана. Различные фракции 

нефти содержат алканы от C,"iH12 до С30Н62 , которые выделяют из 

«сырой>) нефти путем фракционной перегонки. Состав ( соотноше
ние компонентов) природного газа и нефти в значительной степе

ни зависит от месторождения. 

Рассмотрим возможности синтеза алканов из других соеди

нений (на примере метана). 

1. Сплавление солей карбоновых кислот со щелочами: 

2. Гидролиз карбида алюминия (лабораторный способ получения 
метана): 

А14Са + 12Н~О ___,. 4Al(OH)" J + ЗСН 1 t 

3. Взаимодействие углерода с водородом при нагревании в присут
ствии катализатора: 
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4. Синтез на основе синтез-газа: 

Для получения технического бензина (смеси углеводородов, 

содержащих 6-10 атомов углерода), эту реакцию проводят в 
присутствии соединений кобальта при повышенном давлении; 

ее можно выразить схемой: 

nCO + (2n+ !)Н, 

5. Гидрирование непредельных углеводородов (катализатор -
Ni, Pd) при нагревании: 

Гидрированием называют реакцию присоединения водорода к 

кратной связи или ароматическому ядру. 

6. Реакция Вюрца (1855 г.) - нагревание моногалогензамещен

ных алканов с металлическим натрием. Этим способом удобно 

получать симметричные алканы: 

г-------------~ t 
C2lk,-f-Br + 2Na + Вr--т-С2Н5 ---+- С2Н;;-С2д5 + 2NaBr ______________ J 

Применение алканов 

В настоящее время большая часть алканов используется как 

топливо (хотя это весьма недальновидно, т.к. таким образом сжи

гается ценное химическое сырье). Жидкие углеводороды приме

няют в :качестве горючего в двигателях внутреннего сгорания в 

автомашинах, самолетах и т.д. Очищенная смесь жидких и твер

дых алканов образует вазелин. 

Алканы являются важным сырьем при производстве пласт

масс, красок, растворителей, лекарств и т.д. 

Высшие алканы являются исходными реагентами при полу

чении синтетичес:ких моющих средств. Алканы, полученные 

путем изомеризации, используют в производстве высококачест

венных бензинов и каучуков. Крекинг и дегидрирование алканов 

позволяет получать непредельные углеводороды, которые, в свою 

очередь, являются сырьем для получения множества органичес

ких веществ. 

Схема применения только одного алкана - метана - пред

ставлена ниже. 
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Схема промышленного применения метана 

1 

СпН2n+2 СnН2п СНзОН сн-сн Сажа 

алканы алкены метанол ацетилен 

1 1 1 1 

СО+Н2 
синтез-газ 

1 1 1 

СНзСI CH2Cl2 СНСlз СС\4 

хлористый хлористый хлороформ четырех-

метил метилен хлористый 

1 
углерод 

Силиконы 1 

CF2Cl2 

1 
сн, 1 CHaN02 фреон 

метан 1 нитрометан 

СН2О 
~ муравьиный 

1 Пластмассы \ 
альдегид 

1 1 1 

1 CS2 Промышлен- HCN СНзОН нсоон 

сероуглерод ныйибыто- синильная метиловый муравьиная 

вой газ кислота спирт кислота 

(топливо) 

2.2. Циклоалканы 

2.2.1. Строение 

Циклоалканы - это насыщенные углеводороды, в молекулах 

которых имеется замкнутое кольцо из углеродных атомов (от 

греч. «ЦИКЛОС» - круг). 

Циклоалканы (циклопарафины, нафтены, цикланы, полиме

тилены) образуют гомологический ряд, общая формула которого 

CnH2n. Первым членом ряда является циклопропан С3Н6, т.к. для 

образования цикла необходимо ле менее трех атомов углерода: 

1 
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сн, 6 / \ или 

Н2С-СН2 

циклопропан 

сокращенная 

структурная формула 

423 

Формула С11Н211 описывает два гомологических ряда - цикло

алканов и алкенов, поэтому каждому циклоалкану изомерен со

ответствующий алкен («'межклассовая изомерия»). 

Атомы углерода в молекулах циклоалканов (как и в молеку

лах алканов) находятся в состоянии sр3-гибридизации и связаны 
между собой а-связями. 

По размеру цикла циклоалканы делят на ряд групп, две из 

которых мы рассмотрим, - малые (С3 , С4 ) и обычные (С 5-С7) 
циклы. 

Названия циклоалканов строят на основе названия алкана с 

тем же числом атомов углерода, предваряя название приставкой 

цикла-: циклогексан и т.д. Атомы углерода в цикле нумеруют так, 

чтобы заместители получили наименьшие номера. 

Для циклоалканов характерны два вида изомерии: изомерия 

углеродного скелета и пространственная изомерия. 

Структурная изомерия может быть обусловлена либо разме

ром цикла: 

метилциклопентан 

либо положением и строением заместителей в цикле: 

НзС, /дз 

/с"-
Н2С СН2 

1 1 
Н2С--СН2 

1, 1-диметилциклопентан 

СНз 
1 
сн 

н2с/ 'сн2 
1 1 

Н2С--СН-СНз 

1,3-диметилциклопеuта:н 

Пространственная изомерия циклоалканов обусловлена воз

можностью разного пространствентiого положения заместителей 

относительно плоскости цикла (геометрическая или цис-транс

изомерия). 

Дело в том, что в циклических соединениях цис- и транс-изо

меры не могут переходить друг ·в друга без разрыва С-С связей 

кольца. Если заместители расположены по одну сторону от плос-
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кости цикла, то такую конфигурацию называют цис-изомером. У 

транс-изомеров боковые заместители расположены по разные 

стороны относительно плоскости цикла. 

Свойства цис- и транс-изомеров различны. 

цис-изомер транс-изомер 

2.2.2. Физические свойства 

В нормальных условиях первые два члена ряда циклоалка

нов - газы, С5-С10 - жидкости, высшие циклоалканы - твер

дые вещества. Как и алканы, циклоалканы практически не рас

творяются в воде, а их температуры кипения и плавления, как и 

плотность, несколько выше, чем у алканов стем же числом атомов 

углерода. 

2.2.3. Химические свойства 

Химические свойства алканов с малыми циклами весьма от

личаются от свойств алканов с обычными циклами. Малые циклы 

(в силу неустойчивости) склонны -к реакциям присоединения. В 

результате происходит разрыв цикла и образуются алканы и их 

производные: 

При взаимодействии обычных циклов (С,1-С7) с галогенами 
разрыва цикла не происходит: идет реакция радикального заме

щения атомов водорода: 

Интересно действие на циклоалканы водорода в присутст

вии катализатора (Ni). 
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Малые циклы в этих условиях размыкаются (реакция гидри

рования): 

а от циклоалкана в тех же условиях отщепляется водород; в ре

зультате образуется бензол: 

/с~ 
Н2С СН2 

1 1 
Н2с, ,,,сн2 

СН2 

~t~Ni о 
-3Н2 ~ 

бензол 

Следовательно, по свойствам малые циклы ближе к ненасы

щенным соединениям, а обычные - к насыщенным. 

Окисление циклоалканов приводит к разрыву цикла с образо

ванием двухосновных кислот: 

глутаровая кислота 

Особые свойства циклоалканов с л~алым числом атомов угле

рода в цикле объясняются тем, что валентные углы в таких цик

лах от личаюrся от тетраэдрических (они меньше 109° 5 '). Поэтому 

а-связи образуются при перекры-

вании sр3-гибридных орбиталей 
вне прямой, соединяющей цент-

ры атомов углерода. Такая а

связь (ее называют (/.банановой» 

см. рис. 37) по свойствам напоми
нает л-связь. Отсюда и близость 

свойств малых циклов и алканов. 

Молекулы обыч.ных циклов 

могут принимать различные кон

формации, сохраняя валентный 

угол между С-С связями 109° 5' -

отсюда сходство свойств обычных Рис.37. Строение молекуды цик-

циклов и алканов. 
лопропана. 
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2.2.4. Получение циклоалканов 

1. Взаимодействие дигалогенпроизводных алканов с металлами: 

2. Гидрирование ароматических соединений (для получения цик
логексана и его производных): 

t~p. Ni с5 
2.3. Алкены 

Алкенами называюТся ненасыщенные (непредельные) угле
водороды, молекулы которых содержат одну двойную связь. 

Общая формула гомологического ряда алкенов С 11Н211 • Первый 

член ряда алкенов - этилен СН2=СН2 , следующий - пропен 

СН3~Н=СН2 и т.д. Другое название алкенов - этиленовые угле

водороды. 

2.3.1. Номенклатура, строение, изомерия 

Название алкена строится на основе названия алкана соответ

ствующей структуры с заменой суффикса -ан на -ен. В случае 

разветвленной структуры главной считается цепь, содержащая 

двойную связь. Углеводородные радикалы, образованные из ал

кенов, имеют общую формулуСnН211_ 1 и суффикс-енил в названии. 
Простейшие радикалы имеют тривиальные названия: винил (эти

нил) и аллил (пропенил): 

винил 

СН2=СН-СН2-

аллил 

Нумерацию атомов в молекуле начинают с ближайшего к 

двойной связи конца молекулы. 

В молекулах алкенов атомы углерода при двойной связи нахо

дятсд в состоянии sр2-гибридизации. Одна s- и две р-орбитали 
атома углерода, находящегося в возбужденном состоянии, дают 
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Рис.38. Взаимное расположение Рис.39. Структура молекулы зти-

гибридных sр2-орбиталей. лена. 

три равноценные sp2 -гибридные орбитали, лежащие в одной плос
кости. Угол между орбиталями составляет 120° (см. рис. 38). 

Эти sр2-орбитали участвуют в образовании трех а-связей, 
также лежащих в одной плоскости под углом 120° друг к другу. 
Третья р-орбиталь атома углерода не гибридизована и участвует в 

образованиил-связи между атомами углерода, причем возникаю

щие электронные плотности лежат вне плоскости а-связей (см. 

рис. 39). 
Хотял:-связь является менее прочной, чем а-связь (из-за мень

шей эффективности «бокового» перекрывания р-орбиталей), она 

приводит к дополнительному связыванию атомов углерода. В ре

зультате двойная связь С~ короче и прочнее, чем одинарная С-С 

(см. Таблицу 30), хотя энергия двойной связи меньше удвоенной 
энергии связи С-С. 

Иаомерия алкенов. Для алкенов возможны следуl()щие виды 

изомерии: 1) изомерия углеродного скелета; 2) изомерия положе
ния двойной связи (например, пентен-1 и пентен-2); 3) геометри
ческая изомерия - расположение заместителей по одну (цис-) 

или разные (транс-) стороны плоскости двойной связи. Посколь

ку вращение вокруг двойной связи без разрыва ее невозможно, то 

цис- и транс-изомеры явлнются разными конфигурациями, а не 

разными конформациями одной молекулы. 

Кроме того, для алкенов возможна межклассовая изомерия с 

циклоалканами. 

2.3.2. Физические свойства 

По физическим свойствам алкены близки к алканам, хотя 

температура кипения алкенов несколько ниже, чем у соответст

вующих алканов, а плотность выше. Низшие алкены в нормаль-
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ных условиях- газы(С2-С4 ), средние(С5-С17 ) - жидкости, С 1ни 
выше - твердые вещества. Все они нерастворимы в воде и раство-

римы в неполярных органических растворителях. 

2.3.3. Химические свойства 

Особенности химических свойств алкенов определяются на

личием в их молекулах л-электронного облака (собственно двой

ной связи). Дело в том, что электроны л-облака находятся вне 

плоскости молекулы, подвижны и легко доступны для атаки 

электрофильными частицами. Поэтому характерные для алкенов 

реакции имеют электрофильный механиам. Обычно это реакции 

электрофильного присоединения, которое обозначают АЕ( от англ. 

addition electrophilic). 
Механизм реакции электрофильного присоединения включа

ет стадию образования карбокатиона (благодаря взаимодейст

вию электрофильной частицы с л-электронами двойной связи): 

н 
1 -/ 

-с-с 

1 "' 
1t-Комплекс карбокатион 

и стадию взаимодействия карбокатиона с анионом (а-связь обра

зуется за счет пары электронов аниона): 

н н х 

1 '/ 
-с-с +х--

1 "' 

1 1 
-с-с-

1 1 

Если олефин имеет несимметричное строение, то протон при

соединяется к алкену таким образом, чтобы получился наиболее 

устойчивый карбокатион. 

Устойчивость карбокатиона зависит от многих факторов и, в 

первую очередь, от индуктивного эффr-кта заместителей у атома 

углерода при двойной связи. 

Если атом или группа атомов смещают электронную плот

ность а-связи от атома углерода к себе (оттягивают ее), то их 

называют электроноакцепторными заместителями и говорят, 

что они проявляют отрицательныit индуктивный эффект(~/

эффект). 

Если атом или группа атомов смещают электронную плот

ность от себя к атому углерода, то их называют электронодонор-
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ными заместителями и говорят, что они проявляют положи

тельный индуктивный эффект (+/-эффект). 

Индуктивный эффект - это смещение электронной плот

ности по цепи а-связей. Индуктивный эффект передается по цепи 

с затуханием. 

Большинство функциональных групп проявляют-I-эффект: 

карбонильная, карбоксильная, аминогруппа, галогены - все они 

электроноакцепторные заместители. 

Алкильные радикалы являются электронодонорными замес

тителями (+I-эффект). 

При передаче индуктивного эффекта на двойную связь проис

ходит перераспределение электронной плотности (сдвиг ее). Вли

яние заместителя на распределение электронной плотности, 

передаваемое по ;с-связям, называют мезомерным эффектом. В 

стру:ктурных формулах его обозначают изогнутой стрелв:ой: 

01 /)о
СН.1-СН=СН2 

+l,+М-эффект 

Б-Г\ 8+ 
СFз-СН~СН2 

-1,-М-эффект 

По сопряженной системе л-связей изомерный эффект переда

ется без затухания. 

Очевидно, что электрофил будет взаимодействовать с отрица

тельным концом связи, приводя к образованию карбокатиона. 

Устоilчивость карбокатиона зависит от многих факторов, но она 

тем выше, чем более скомпенсирован его положительныil заряд 

за счет электронодонорных (или электроноакцепторных) свойств 

заместителя. Например, устойчивость карбокатионов уменьша

ется в ряду третичный> вторичный> первичный (электронодо

норные алкильные заместители отчасти компенсируют положи

тельный заряд на атоме углерода в карбокатионе, стабилизируя 

его). В общем случае при присоединении протона к алкену обра

зуется наиболее стабильный карбокатион. 

Частный случай этого правила - правило Марковникова: 

Протон присоединяется g наиболее гидрогенизированному 
(связанному с наибольшим числом атомов водорода) атому 

vглерода двойной связи. 

Более современная формулировка: 

Протон присоединяется к электрон-обогащенному концу 

двойной связи. 
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Например: 

' СНз-СН-С!Jз 

Знание этих правил позволяет предсказат:ь строение преобла

дающего продукта реакции. 

Рассмотрим интересный случай: при взаимодействии 3,3,3-
трифторпропена с хлороводородом протон присоединяется к 

менее гидрогенизированному атому углерода (против правила 

Марковникова в классическом варианте). Почему? Потому что 

образующийся карбокатион стабильнее, чем такой: 

F 
+ t б+ 

н2с-сн-с-F 
1 1 
Н F 

в котором положительные заряды расположены на соседних ато

мах углерода. 

1. Галогенирование. Молекулы галогенов в среднем неполярны, 
однако возможны временные флуктуации, которые приводят 

к появлению электрофильности у та:кой молекулы: 

"' ,_ Br-Br :;c::=::::J~ Br-Br 

и становится возможной реакция, механизм которой приведен 

ниже: 

,_ 
а+ Br 

frj 
CI-L1-CH=CH2 ------1~ 

Br Br 
1 1 

СНз-СН-СН2 

В результате реакции исчезает двойная связь и образуется ди

галоген алкан. Реакция галогенирования (обычно бромирова

ния) используется как качественная на двойную связь, по

скольку в ходе реакции исчезает бурая окраска брома. 

2. Гидрогалогенирование. Молекулы галогеноводородов изна
чально полярны, то есть имеют электрофильный центр (атом 

водорода несет частичный положительный заряд). Соответст

венно, такие молекулы тоже могут присоединяться к двойной 

связи: 
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Н Br 
НВr 1 1 

СН2 =СН2 -='-'-+- СН2 -СН2 

В случае алкенов несимметричного строения структура преоб

ладающего продукта реакции определяется правилом Марков

никова: водород присоединяется к электрон-обогащенному 

концу двойной связи, а анион - соответственно к образовавше

муся карбокатиону (см. выше). 

3+ ll о-
сн.з-сн=СН2 + НВr---i"СНз-СН-СН2 

1 1 
Br Н 

3. Гидратация. Присоединение воды к алкенам принципиально 
ничем не отличается от присоединения галогеноводородов (см. 

выше) и также подчиняется правилу 1-fарковникова. Единст

венным отличием, связанным с меньшей полярностью воды, 

является необходимость катализа минеральными кислотами 

(серной, фосфорной и т.д.), которые обеспечивают высокую 

концентрацию протонов, которые являются собственно реаги

рующими частицами: 

СН.з-СН=СН2 + Н2О--н~•"'-' '~·-- СН.З-СН-СН.з 
1 
он 

4. Окисление. В алкенах п-связь также легко подвержена дейст
вию окислителей. Это тоже электрофильные реакции, но рас

смотрение их механизмов выходит за рамки данного :курса. 

Важнейшей из таких реакций является реакция с пермангана

том калия при низкой температуре в слабощелочной или ней

тральной среде (реакция Вагнера). 

3СН3-СН==СН2 + 2KMn04 + 4Н20 = 

= 3СН3-СН(ОН)-СН2(0Н) + 2Mn02 + 2КОН 

Эта реакция называется реакцией гидроксилирования и также 

используется как качествепная на алкены: в ходе реакции 

исчезает характерная фиолетовая окраска перманганата и об

разуется бурый осадок диоксида марганца. В более жестких 

условиях (кислая среда, высоl}ая температура) возможно более 

глубокое окисление, вплоть до полного разрыва связи С-С: 

KMn04 -7-0 
С1Jз-СН=СН-СНз--~._2СНз-С 

н',t0 'он 
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Следует отметить, что для простоты записи в органической 

химии для обозначения процессов окисления (или восстанов

ления) часто используются символы [О] (или [Н]): 

сн.з-сн=сн,-~10~1-· СНз-СН-СН2 
1 1 
он он 

Однако, если возможны варианты продуктов окисления (или 

восстановления), необходимо указание всех условий реакции 

(реагент, среда, температура). 

5. Исчерпывающее окисление. Алкены (как и алканы) на воздухе 
или в кислороде сгорают до углекислого газа и воды: 

6. Восстановление (гидрирование). При нагревании в присутст
вии металлических катализаторов водород восстанавливает 

алкены: 

t", Ni(Pd, Pt ... ) 

7. Озонирование. Большинство алкенов взаимодействуют с озо
ном даже при низких температурах. Образующиеся озониды 

содержат пероксидную группу -О-О- и поэтому крайне неус

тойчивы (при неосторожном обращении взрываются). Перок

сидную группу легко гидролизуют в присутствии цинка с обра

зованием карбонильных соединений, которые обычно легко 

выделяются и идентифицируются. Эта последоrзательность 

реакций позволяет установить местоположение двойной 

связи в алкене: 

о о 

<
Н2О 

-:::- ~ 
СНз-СН2-С....._Н + It"'C-H + Н2О2 

1/202 
пропионовый формальдегид 

альдегид 

Цинк добавляют для удаления Н202 , который может реагиро

вать с альдегидами. 

8. Реакция полимеризации. Полимеризация - это последователь

ное соединение одинаковых молекул (мономеров) в более круп

ные (полимеры - от греч. +:ПОЛИ»_ - много и +:мерос» - часть). 
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Ненасыщенные соединения вступают в реакции полимериза

ции (прямого присоединения молекул мономеров друг к другу) за 

счет разрыва кратных связей. Инициаторами полимеризации 

могут быть свободные радикалы (радикальн.ая полимеризация) 

или ионы (катионная или анионная полимеризация). Соедине

ние молекул мономера приводит к понижению энергии системы в 

целом (более подробно о полимеризации см. Главу 12). 
Например, соединение молекул этилена по месту разрывал

связей приводит к образованию макромолекул полиэтилена: 

nCH2-CH2 - (-СН2-СН2-)11 

Повторяющиеся группировки в структуре (цепи) макромоле

кулы называют элементарными звеньями, а их количество 

(число) в составе макромолекул- п - степенью полимеризации. 

Степень полимеризации оказывает существенное влияние на 

свойства полимера. Например, полиэтилен с короткими цепями 

(п около 20) является жидкостью, обладающей смазочными свой
ствами. Полиэтилен со степенью полимеризации п = 1500-2000 
представляет собой твердый, но гибкий пластический материал. 

Из него делают пленки, бутылки, гибкие трубки и т.д. Полиэти

лен с длиной цепи 5-6 тыс. звеньев является твердым веществом, 
из которого делают литые изделия, жесткие трубы, прочные нити 

ит.д. 

Строение полимера (название которого производят от назва

ния мономера с приставкой поли-) определяется такими фактора

ми, как строение мономера, механизм полимеризации, условия 

проведения полимеризации (температура, давление). В некото

рых случаях необходимым условием является наличие катализа

тора. Некоторые полимеры нельзя получить полимеризацией со

ответствующих мономеров. Они образуются из других полимеров 

путем химического воздействия на их функциональные группы. 

В настоящее время получено большое количество разнообраз

ных полимеров, применение которых определяется присущими 

полимерам свойствами. О свойствах и способах применения поли

этилена мы говорили выше. Приведем еще несколько примеров. 

Тефлон (продукт полимеризации тетрафторэтилена) обладает 

исключительной химической инертностью (в обычных условиях 

реагирует только с расплавленными натрием или калием), тепло

и морозоустойчивостью (-CF2-CF2-)n. Выдерживает нагревание 
ДО 300°С. 

Поливинилхлорид (ПВХ) - продукт поли-~ Н СН J 
-с 2- -

меризации хлористого винила (винилхлорида). 1 

Изделия из этого полимера негорючи, устойчи- Cl n 
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вы к действию химических реагентов. Этот полимер гибок, легко 

окрашивается. ПВХ широко применяют для изоляции проводов 

и кабелей, на его основе делают пластмассы для изготовления 

искусственной кожи, клеенки и т.д. 

Полистирол получают полимеризацией ( J 
о о о -сн,-сн-

стирола. Прозрачным, гибким, упругим поли- / 
стирол шиРоко применяется для изготовления ЧJН5 n 
кислотоупорных труб, тары, упаковки и быто-

вых изделий - посуды, игрушек и т.д. Полистирол обладает свой

ствами диэлектрика - в этом качестве его используют в радио- и 

элек~:::е~::::~етакрилат (плексиглас, ор-( ТНз ) 
ганическое стекло): прозрачен, поэтому его ис- -.у-сн2-
пользуют как заменитель стекла. СООСНз n 

Полиметилакрилат и полиакрилонитрил: 

Полиметилакрилат, как и полиметилметакрилат, - твер

дый, бесцветный, прозрачный, стойкий к нагреванию и действию 

света, пропускающий ультрафиолетовые лучи полимер. Из него 

также делают нuriipoн (орлон)- синтетическое волокно, широко 
применяемое при изготовлении тканей (трикотаж, костюмные и

технические ткани). 

2.3~4. Способы получения алкенов 

Алкены, как мы показали, весьма реакционноспособные ве

щества, и с их помощью можно получить большое число иных 

классов органических соединений (как в научном, так и в про

мышленном плане). Поэтому весьма важна разработка методов 

получения алкенов, тем более что в природе они (в отличие от 

алканрв) практически не встречаются. 

Большинство .лабораторных методов получения алкенов ос

новано на реакциях, обратных реакциям присоединения, рас

смотренным нами выше. Весь этот класс реакций носит название 

отщепления, или элиминирования. Суть этой реакции заключа

ется в отщеплении двух атомов или групп атомов от соседних 

атомов углерода с образованием между ними кратной связи. 
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1. Дегидрирование. При высоких температурах (500°С) в присут
ствии катализатора возможно отщепление двух атомов водоро

да при соседних атомах углерода от молекулы алкана: 

2.Дегалогенирование. При взаимодействии виц-дигалогенида (то 

есть содержащего атомы галогена при соседних атомах углеро

да) с активными металлами при высокой температуре происхо

дит отщепление атомов галогена и образование алкена: 

3. Дегидрогалогенирование. При взаимодействии алкилгалогени
дов со спиртовым раствором сильных щелочей происходит от

щепление молекулы галогеноводорода и образование алкена 

(эта реакция обратна присоединению галогеноводородов): 

СН3--СНВ:г--СН2-СН3 + KOH(cn.J -- СН3--СН=СН--СН3 + KBr + Н20 

Можно видеть, что в приведенном примере возможно образова

ние двух продуктов отщепления: 

Направление отщепления определяется правилом Зайцева: 

При отщеплении галогеноводорода или воды от несиммет

ричной молекулы алкилгалогенида (или спирта) отщепле

ние атома водорода преимущественно происходит от наиме

нее гидрогенизированного (то есть связанного с наименьшим 

количеством атомов водоrюда) атома углерода. 

4. Дегидратация. При нагревании спиртов с концентрированной 
серной кислотой происходит отщепление молекулы воды: 

н,sq,""" 
СН,--СН(ОН)-СН,-СН, 

Серная кислота одновременно является ката,лизат_рром и водо

поглощающим агентом, смещающим равновесие в сторону ал

кена (сравните с реакцией гидратации алкенов). Реакция де

гидратации также происходит при пропускании паров спирта 

при высокой температуре над оксидными катализаторами. На

правление реакции дегидратации для несимметричных спир

тов также определяется правилом Зайцева. 

Для промышленного получения алкенов, как правило, ис

пользуется крекинг алканов, приводящий к смеси низкомолеку-
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лярных алкенов и алканов, которую можно разделить перегон

кой: 

2.3.5. Применение алкенов 

Алкены ~ одни из наиболее важных органических соедине

ний. Объясняется это их высокой реакционной способностью, до

ступностью и низкой стоимостью. Ниже приведена схема приме

нения этена (этилена). 

Схема промышленного применения этилена (этена) 

СН2-СН--{;Н-СН2 СН,-СН2ОН 

дивинил этиловый спирт 

Синтетический 

каучук (_1120) 
дивинильный 

(С2Н4)п ~И- Этилен + Cl2 
полиэтилен зация 

СН2 -СН2 Окислен~~ " / -
~l 

о 

кись этилена 

С5Н5-С2Н5 
этилбензол 

СНз--{;НО 

уксусный альдегид 

СНз--{;ООН 

уксусная кислота 

CH2Cl--{;H2Cl 
дихлорэтан 

(растворитель) 

СНз--{;Н2Сl 

хлористый этил 

CH2-=CHCl 
хлористый винил 

(--{;HCl--{;H,--), 
полихлорвинил 
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2.4. Алкадиены (диеновые углеводороды) 

Алкадиенами называют непредельные углеводороды, содер

жащие две двойные связи. Общая формула гомологического ряда 

алкадиенов CnH211 _2 • Другое их название - диеновые углеводоро· 

ды. Алкадиены, алкины и циклоалкены являютсл межклассовы

ми изомерами. Для алкадиенов возможна также изомерия 

углеродного скелета, положения двойной связи и цис-транс-изо

мерия. 

2.4.1. Номенклатура 

В соответствии с номенклатурой ИЮПАК главной цепью в 

молекуле алкадиенов считают цепь, в которую входят обе двой

ные связи. Атомы углерода основной цепи нумеруют так, чтобы 

связанные двойными связями атомы углерода получили мини

мальные номера. Некоторые алкадиены имеют· тривиальные на

звания, однако их употребление не рекомендовано номенклату

рой ИЮПАК. В названии соответствующего алкана суффикс -ан 

меняется на суффикс -диен. 

l 2 3 4 5 6 
СН2=С-СН2-СН=СН2-СНз 

1 
СНз 

2-метил-гексадиен -1,4 

СН2=СН-СН=СН2 

бутадиен-1,3 

(дивинил) 

СН2=С-СН=СН2 

1 
СНз 

2-метил-бутадиен-1,3 

(изопрен) 

2.4.2. Строение, общие свойства 

В зависимости от способа взаимного расположения двойных 

связей различают три вида алкадиенов, их свойства различны. 

1) Кумуленовь~е углеводороды. Их двойные связи расположены 
вплотную одна к другой: 

СН2=С=СН-СН2-С!!з 

Рассмотрение свойств кумуленовых углеводородов выходит за 

рамки данного курса. 
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2) В изолированных алкадиенах двойные связи разделены более 
чем одной а-связями: 

Химические свойства изолированных алкадиенов не от лича

ются от свойств обычных ал:кенов, с учетом того, что в реакцию 

могут вступать две независимые двойные связи. 

3) Если двойные связи алкадиенов разделены только одной а-свя
зью, то их называют сопряженными, т .к. л-электроны двойных 

свя:зей в этом случае образуют единое л:-электронное облако. 

Простейшим сопряженным алкадиенам является бутадиен-1,3. 

Особенности химического поведения сопряженных диенов 

определяются наличием сопряжения - образования единого л

электронного облака в результате взаимодействия негибридизо

ванных р-орбиталей атомов углерода, соединенных чередующи

мися двойными и одинарными связями. Вследствие такого 

перекрывания образуется единое л-электронное облако: электро

ны в нем делокализованы и в равной мере принадлежат всем 

атомам углерода, входящим в систему сопряженных связей. Рас

стояние между этими атомами углерода отчасти усредняется: 

длина двойных связей больше, а одинарной между ними - мень

ше, чем обычно: 

0,1~5 нм 0,135 нм 

СН2=СН-СН=СН2 
0,148 нм 

Сопряжение связей часто изображают пунктиром: 

Следует отметить, что цепь сопряжения может содержать 

большее количество двойных связей, и 'lем длиннее цепь сопря.же

ния, тем устойчивее молекула. 

Особенностью сопряженной системы является то, что она 

реагирует как .единое целое с образованием смеси Продуктов. Ко

личественное соотношение продуктов реакции в некоторых слу

чаях можно регулировать условиями ее проведения. 

Важнейшими из алкадиенов являются буТадиен-1,3 (бутади

ен), изопрен и продукты их полимеризации (каучуки). Рассмот

рим их свойства. 
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2.4.3. Фнзические свойства 

Бутадиен в нормальных условиях - газ (tкип. = -4,3°С), u.Jo
npeн и диметилбутадиен - жидкости (tкип. = 34°С и 70°С соответ
ственно). 

Полимеризация изопрена и бутадиена приводит к образова

нию каучука. Натуральный каучук - стереорегулярный при

родный полимер, молекула которого построена из звеньев изопре

на (1,4-полиизопрен с цис-конфигурацией у двоИ:ной связи). 

Синтетический каучук получают полимеризацией бутадиена. 

Каучук хорошо растворим в бензоле, бензине и сероуглероде. 

Так как при нагревании каучук становится липким, а при охлаж

дении - хрупким, то для улучшения свойств каучука его подвер

гают вулканизации - нагревают с серой. В результате полиизо

преновые цепи сшиваются между собой за счет образования 

между ними дисульфидных мостиков. Полученный продукт (ре

зина) имеет разветвленную пространственную структуру и пото

му более прочен, чем каучук. 

СНз 
1 

-СН2-С=СН-СН-

I s 
1 s 
1 

-сн,-С=СН-СН-

1 
СНа 

2.4.4. Получение 

В настоящее время основным способом получения бутадиена-

1,3 (дивинила) является дегидрирование бутана. Получаемый из 
нефти или природного газа бутан пропускают над катализато~ом 

(смесь оксидов хрома (III) и алюминия): 

t'',crp, 
СН3-СН2-СН2-СНа __________.. СН2-СН-СН-СН2 + 2Н2 

Метод, предложенный в 1932 г. С.В.Лебедевым, основан на 
одновременном дегидрировании, дегидратации и конденсации 

этилового спирта на катализаторе (используют оксиды цинка и 

алюминия). Этот метод не утратил значения и в настоящее время: 

н н н н 
1 1 г-----, 1 1 ZnO,AWз 

Н-С-С-+-Н + Н+-С-с-н~===-;~ СН2=СН-СН=СН2 + 2Н2О + Н2 
г~--+-~-----.J г~--+-, 400° 
1Н ОН1 •Н ОН1 
L-----.J L-----.J 
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И::Зопрен (2-метил-бутадиен-1,3) представляет собой мономер 

натурального каучука и может быть получен его термическим 

разложением без доступа воздуха. В промышленности изопрен 

получают из легких фракций продуктов крекинга нефти дегидри

рованием на оксидных катализаторах: 

СНз-СН-СН2-СНз--с~""~0"~..-сн2=С-СН=СН2 + 2Н2 
1 550" 1 

СНз СН.з 

2.4.5. Химические свойства 

1. Для алкадиенов наиболее характерны реакции электро· 
фильного присоединения (АЕ). 

Мы уже упоминали, что в химических реакциях система со

пряженных связей диенов ведет себя как единое целое. 

Рассмотрим взаимодействие бутадиена с хлороводородом 

(электроф?льное присоединение). Реакция начинается с присо

единения протона к концевому атому углерода (по правилу Мар

ковникова): 

н· + 
СН2=СН-СН=СН2---. СНз-СН-СН=СН2 

Особенностью образовавшег_ося катиона является смещение 

::т-электронного облака по направлению к положительному заря

ду, благодаря чему положительный заряд (недос~аток электрон

ной плотности) оказывается делокализован. qбразу~тся мезомер

ныit катион: 

' СНз-СН-СН=СН2 СН;,-СН=СН-СН2 

1/2@ 1;2@ 
или Cf-IJ-CH=CH=CH2 

l 2 3 4 

Поэтому анион хлора может присоединиться либо ко второму 

атому углерода (образуется продукт 1,2-присоединения), либо к 

четвертому (продукт 1,4-присоединения): 

112@ 1.:2(±> 
СНз-СН=СН=СН2 +Cl 
1 2 з 4 

1,2-Jl/Нl!'Щ')\111f~HИ€ 

CJKOЛ<J 80'):, 

1,4-присоединенис 

око,10 20'/:, 

СН;,-СН-СН=СН2 

1 
С! 

СНз-СН СН-СН2 
1 
С! 
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Преимущественное протекание реакции по тому или иному пути 

зависит от конкретных условий (температура, растворитель). 

Аналогичным образом присоединяются хлор, бром, вода (в 

присугствии сильных кислот) и некоторые другие вещества. В 

избытке хлороводорода образуется дихлорпроизвЬдное (присо

единение HCI к двойной связи идет по обычным законам). В из
бытке галогена образуется тетрага.Jtогенид: 

2. Полимеризация диеновых углеводородов может проходить 
как по радикальному, так и по ионному механизмам, приводя к 

образованию полимеров, которые по своей прочности и эластич

ности напоминают природный каучук (полиизопрен). 

f--сн,-сЬи-сн-сн,-\ \ '" f n~ 1000-3000 

натуральный каучук n 
{полиизопрен) 

Синтетическиit каучук (полибутадиен) в промышленном 

масштабе был впервые получен в 1932 г. в нашей стране по методу 
С.В.Лебедева. Синтез проводят в два этапа. Сначала из этиловоrо 

спирта в присутствии катализатора получают бутадиен (см. Главу 

2.4.4), а затем проводят полимеризацию бутадиена в присутствии 
металлuческого натрия: 

11CH2=CH-CH=CH2--'-'N"-' ~~ Е-сн2-СН=СН-СН2-) 
n 

Реакция в основном протекает :как 1,4-присоединение, одна

ко часть звеньев присоединяется в положении 1,2, что ведет к 
появлению макромолекул нерегулярного разветвленного стро

ения и ухудшает физико-химические поkазатели каучука: 

-СН2-СН=СН-СН2-СН-СН2-

I 
сн 

11 
СН2 
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Применение металлоорганических катализаторов позволяет 

получить неразветвленную цепь макромоле:кул (только 1,4-при

соединение), причем все звенья цепи имеют цис-конфигурацию. 

Так в настоящее время получают и синтетический каучук, и поли

изопрен - аналог природного каучука. 

2.5. Алкины. Кислотные свойства алкинов 

Алкины (ацетилены) - это ненасыщенные углеводороды, в 

молекулах которых имеется по крайней мере одна тройная связь. 

Общая формула гомологического ряда алкинов СпН2п. 2• 

Названия алкинов образуются из названий соответствующих 

алканов с заменой суффикса -ан на суффикс -ин. Атомы углерода 

нумеруют с ближайшего к тройной связи атома углерода главной 

цепи: 

сн~сн 

этин 

(ацетилен) 

1 2 3 4 
CHiiiiiiC-CH2-CH3 

бутин-1 

1 2 3 4 
енз-с~с-сн, 

бутин-2 

1 23 1 5 6 7 
СН=С-СН2-СН-СН2-СН2-СН.~ 

1 
СН2 
1 
СНз 

4-этилгептин-1 

2.5.1. Изомерия. Строение 

Для алкинов возможна структурная изомерия (углеродного 

скелета и положения тройной связи) .• а также межклассовая и.зо
мерия (с алкадиенами и циклоалкенами). 

Рассмотрим строение алкинов на примере ацетилена. 

В молекуле ацетилена атом углерода находится в состоянии 

sр-гибридизации (рис.40а, б). 

На каждой из четырех орбиталей углерода (две sp- и две р-ор
битали) расположено по одному электрону. Одну из 8р-гибридных 

орбиталей каждый из атомов углерода отдает на образование а

связи с атомом водорода (sр-орбиталъ атома С перекрывается с 

в-орбиталью атома Н). Еще по одному электрону на sр-гибридной 

орбитали каждый из атомов углерода отдает па образование а

связи между ними. Обе а-связи, образованные гибридными орби

талями, расположены на одной линии (под углом 180°). 
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Рис.40. а) sр-гибридные орбитали; б) орбитали атома углерода в состоя

нии sр-гибридизации. 

Неrибридизованные Ру- и Рz-орбитали атомов углерода в аце

тилене перпендикулярны друг другу и sр-орбиталям. Перекрыва

ние р-орбиталей дает двел-связи, которые расположены во взаим

но перпендикулярных областях, пересекающихся по оси а-связи 

(рис. 41 и 42). 
Таким образом, атомы углерода в молекуле ацетилена связа

ны тройноil связью (одна а- и две л-связи). Она короче одинарной 

и двойной связей (0,120 нм) и прочнее двойной связи (ее энергия 
составляет 828 кДж/моль). Несмотря на большую ненасыщен
ность, алtеины менее активны, чем алкены, в реакциях электро

фильного присоединения и окисления (их электронная плотность 

более компактна и потому менее доступна). 

Интересно, что атом углерода у тройной связи обладает силь

ными электроноакцепторными свойствами. Поэтому у алкинов с 

тройной связью на конце цепи связь С-Н весьма полярна (элек

тронная плотность сильно смещена в сторону атома углерода) и 

имеет слабокислотныU характер. Например, ацетилен и подоб

ные алкины способны взаимодействовать с сильными основания

ми и солями тяжелых металлов (образуются соли - см. ниже) . 

. ч 

Рис.41. а- ил:-связи вмолекулеаце- Рис.42. Схема образования и- ил-

тилена. связей в молекуле ацетилена. 



444 Органическая химия 

2.5.2. Физические свойства 

По физическим свойствам алкины похожи на соответстВую
щие алканы и алкены (С2-С4 - газы, С1-Сн; - жидкости, высшие 

алкины - твердые вещества). Температуры кипения алкинов не

сколько выше, чем у соответствующих алкенов. Это связано с 

большей полярностью связей С-Н, образованных sр-гибридизо

ванными атомами углерода. 

2.5.3. Химические свойства 

По химическим свойствам алкины близки к алкенам: для них 

тоже характерны реакции электрофильного присоединения, а 

присоединение к несимметричным алкенам подчиняется правилу 

Марковникова. Следует отметить, что реакционная способность 

тройной связи в целом пиже, ч.ем двойной. Так как в результате 

присоединения к алкину образуется более химически активный 

алкен, то в избытке присоединяющегося агента реакция обычно 

идет до получения полностью замещенного алкана: 

х х у 

ХУ 1 ХУ 1 1 
R-C=C-R1 ~ R-C=C-R1 ~ R-C-C-R1 

1 1 1 
у х у 

Кислотный характер связи С-Н в алкинах с тройной связью 

на конце цепи (терминальных алкинах) приводит к появлению 

у них свойств, не характерных для алкенов. 

1. Гидрирование. Тройная связь гидрируется легче, чем двойная. 
H

1
,Pd ()/i) 

R-C!ll!!(;-R 1 R-CH-=CH-R, 
Н 2 , Pd ("li) 

R-CH2-CH2-R1 

Используя специальные катализаторы, можно остановить ре

акцию на стадии алкена (даже при избытке водорода). 

2. Галогенирование. Например, в случае брома: 

Br Br 
Br2 Br2 1 1 

R-C=C-R1 ~ R-C=C-R1--"'"-+R-C-C-R1 
1 1 иабыток 1 1 
Br Br Br Br 

Отсюда видно, что качественная реакция с бромной водой не 

позволяет отличить алкены от алкинов. 

3. Гидрогалогенирование. Как уже говорилось, реакционная спо
собность тройной связи ниже, чем двойной. Из-за этого галоге-
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новодороДы присоединяются к тройной связи только при нали

чии катализатора. В качестве катализатора используются кис

лоты Льюиса (см. «Теория Льюиса»), обычно соответствующий 

галогеноводороду галогенид алюминия. Так, для присоедине

ния хлороводорода используется хлорид алюминия: 

R-C::C-R1 -~н~""--<~R-СН=С-R1 
А!Сlз 1 

С! 

Для несимметричных алкинов работает правило Марковни

:кова. 

4. Гидратация. Для гидратации алкинов также необходим ката
лизатор. Им является сочетание солей двухвалентной ртути и 

кислой среды. Реакция гидратации алкинов с использованием 

этого катализатора называется реакцией Кучерова. 

На первой стадии, как и следовало ожидать, образуется спирт, 

причем его гидроксильная группа связана с двойной связью. 

Такие спирты называются вин.иловыми или ен.олами. Енолы в 

свободном виде крайне нестабильны (это отражено в уравнении 

реакции квадратными скобками) и сразу изомеризуются, как 

это написано, в соответствующие альдегидъ1 или кетоны. При 

изомеризации происходит перенос протона с гидроксила на 

атом углерода, ал-связь перемещается к атому кислорода. Дви

жущей силой этой реакции является большая стабильность 

двойной связи углерод-кислород по сравнению со связью угле

род-углерод. 

Следует отметить, что в реакции Кучерова альдегид образуется 

талысо в случае ацетилена. Из всех остальных алкинов (в том 

числе и терминальных) образуются кетоны (поскольку первая 

стадия процесса - электрофильное присоединение - подчиня

ется правилу Марковникова): 

5. Окисление. Как и алкены, алкины легко окисляются (в част
ности, перманганатом калия). Однако при этом обычно сразу 

образуются продукты с расщепленной С-С связью: 
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KMn01 -:?О О~ 
R-C=C-R1~==•R-C......_ + ,,.....C-R1 

он но 

Внешние признаки реакции (обесцвечивание перманганата и 

появление коричневого осадка диоксида марганца) такие же, 

как для алкенов, и, значит, эта реакция также непригодна для 

качественного ра3личения алкенов и алкинов. 

Алкины, конечно, сгорают на воздухе или в кислороде, образуя 

углекислый газ и воду. 

6. Полимеризация. В присутств1:1и катализаторов алкины способ
ны полимеризоваться, причем в зависимости от условий обра

зуются разные продукты. Например, под действием водного 

расТвора хлоридов меди(I) и аммония ацетилен димеризуется: 

СН"'СН + СН&СН - сн,-·СН--{;=сН 

Пропускание ацетилена над активированным углем при 600°С 

или над никельорганическим катализатором при 70°С под дав

лением приводит к три.>перизации ацетилена: 

ЗСН=СН © 
бензол 

7. Кислотные свойства. Как мы уже говорили, в терминальных 
алкинах ( с·тройной связью на конце цепи) концевой атом водо
рода проявляет слабо кислотные свойства и способен замещать

ся металлом. Соответственно, такие алкины могут вступать в 

реакции с сильными основания-ми и образовывать соли - аце

тилениды (реаКцию проводят в среде жидкого аммиака): 

R--C!!!!!CH + N aNH2 - R--o=c- N а"' + NH3 

Несколько иного типа реакция происходит между терминаль

ными алкинами и аммиачными растворами оксида серебра или 

хлорида меди(I): 

R--{;=CH + [Ag(NH,),]OH- R-Oee-Ag) + 2NH, + Н,О 
R--{;=CH + [Cu(NH,),]Cl - R-OeC-Cu) + 2NH, + NH,Cl 

Образование осадка при реакции с одним из этих. растворов 

может служить для качественного определения алкинов (особен

но когда их нужно отличить от алкенов). 

Хотя эти реакции также связаны с кислотностью алкинов, 

получающиеся соединения не являются, строго говоря, солями: 

характер св.язи C-Ag или C-Cu в значительной степени ковалент
ный. Однако при реакции с сильными кислотами эти соединения 

ведут себя как соли слабой кислоты: 
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R С С Ag+HCI R С CH+AgCI 

Ионные ацетилениды (щелочных и щелочноземельных ме

таллов) легко разлагаются даже водой и не могут быть получ~ны 

реакцией с обычными щелочами. 

Реакции образования-разложения ацетиленидов меди или се

ребра могут служить для выделения алкинов из сложных смесей. 

2.5.4. Получение 

В лаборатории алкины получают дегидрогалогенированием 

дигалогеналканов действием спиртового раствора щелочи: 

Важно, чтобы атомы галогена располагались при одном атоме 

углерода. Если атомы галогена расположены на соседних атомах 

углерода, то алкин образуется, только если образование диена 

невозможно (иначе получится именно диен). 

Важнейшим из алкинов является ацетилен. В промышлен

ности его получают термическим разложением метана: 

При этом важную роль играет практически мгновенное ох

лаждение продуктов - иначе процесс пойдет дальше и получится 

углерод и водород. 

Ранее в промыш.Ленности (а сейчас в полевых условиях и в 
лаборатории) ацетилен получался действием воды на карбид 

кальция (который представляет собой ацетиленид кальция): 

СаС2 + 2Н20 ....__,. С2Н2 + Са(ОН)2 

2.5.5. Применение 

Ранее (а иногда и сейчас) ацетилен широко применялся для 

создания высокотемпературного пламени при газовой сварке. 

Сейчас на первый план вышло его применение для целей органи

ческого синтеза. 

1. Получение растворителей. При присоединении хлора к ацети
лену получается тетрахлорэтан: 

сн=ен + 2С12 - CHCl2-CHCI2 

а отщеплением от последнего молекулы хлороводорода -
1, 1,2-трихлорэтен: 
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CHCl,--CHCI, - CHCl=-CCI, +НС! 

Оба этих вещества являются весьма ценным;и и широко приме

няемыми растворителями. 

2. Полимеры. Из ацетилена получают, в частности, поливинил
хлорид следующими двумя реакциями: 

НС,..СН + НС!---• СН2=СН 
1 
С! 

nСН2=СН---+ tСН2-тН-) 
Cll С! 

n 

Поливинилхлорид очень широко применяется в промышлен

ности и в быту. Более сложными схемами из ацетилена получа

ют и другие мономеры. 

Схема промышленного примен~ния ацетилена 

СНз--СООС2Н5 

этилацетат 

СНз--СНОН--СН2--СНО 

альдоль 

Уксусный 

альдегид 

СН,-СН--СН-СН2Г-------f-----~ 
бутадиен 

CH20H--C-C--CH20ll 
бутиндиол 

СН•С-СН2ОН 

ропаргиловый спир 

CH20H-CllOll--Cll20H 
глицерин 

+02 

+Cl2) ~НС! 

CHCl2--{CllCl2 
тетрахлорэтан 

CHCl-CHCI 
дихлорэтилен 

CH2-CllCI 
хлористый 

винил 

СНз--СООН 
уксусная кислота 

СНз-СН2ОН 
этиловый спирт 

Синтетический 

каучук 

Сварка и резка 

металлов 

(-СН2--СНС!-), 

полихлорвинил 



3 Ароматические углеводороды 
(арены) 

3.1. Арены. Общая характеристика 

Ароматическими углеводородами 1 (аренами) называют ве
щества, молекулы которых содержат одно или несколько бензоль

ных колец (бензольных ядер) - циклических групп атомов угле

рода с особым характером связей. 

Простейшим ареном является бензол. Рассмотрим его стро

ение. 

Бензол был открыт Фарадеем еще в 1825 г. и выделен Гофма
ном в 1845 г" однако структурная формула молекулы бензола, 
удовлетворительно объясняющая его строение и свойства, была 

предложена только в 1860 г. немецким ученымА.Кекуле. Соглас
но формуле Кекуле, бензол - это ш.естичленный циклический 

углеводород с тремя сопряженными двойными связями. Однако 

дальнейшие исследования показали, что все связи между атома

ми углерода в бензоле равноценны, а их длины составляют 0,139 
нм (т.е. эти связи короче простых одинарных, но длиннее двой

_ных ~см. Таблицу 30). Кроме 'rОГО, тепловой эффект гидрирова
ния молекулы бензола (210 кДж/моль) оказался ниже, чем сум
марный тепловой эффект гидрирования трех двойных связей 

(3·121=363 кДж/моль). Следовательно, реальная молекула бен
зола обладает меньшей энергией (она устойчивее), чем молекула 

циклогексатриена (модель, предложенная Кекуле для объясне

ния строения бензола), и разность энергий составляет 153 
кДж/моль (энергия сопряжения бензола). 

В настоящее время общепринятой является следующая .'НО

дель строения молекулы бензола. 

В молекуле бензола атомы углерода находятся в состоянии 

sр2-гибридизации: три гибридные sp2 -орбитали и одна негибриди
зованная р-орбиталь. На каждой орбитали располагается по одно

му электрону. За счет расположенных в одной плоскости sp2-op-

Название •ароматические• объясняется тем, что первые несколько выделенных 

таких соединений обладали приятным ароматом. 

15 - 7134 Максименко 
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л-электронная 

Рис.43. Строение молекулы бензола. 

биталей каждый из- атомов углерода образует три а-связи: две с 

соседними атомами углерода и одну с атомом водорода. 

р-орбитали, расположенные перпендикулярно к плоскости 

молекулы, образуют единую сопряженную систему л-связей -

л-электронное облако, электронная плотность которого располо

жена над плоскостью молекулы и под ней (рис.43). 

Сопряжение шести р-орбиталей в единую Gистему дает выиг

рыш энергии около 150 кДж/моль - столько энергии придется 

затратить на нарушение ароматической системы в молекулах 1 
моля бензола. Поэтому бензол вступает в реакции, приводящие к 

нарушению сопряжения, только в очень жестких условиях 1 • 

Итак, молекула бензола представляет собой симметричный 

шестичленный цикл из одинаковых СН-групп, лежащих в одной 

плоскости и связанных ароматическоit системой связи (единым 

:л-электронным облаком). Изображают молекулу бензола следу

ющим образом (помня об условности изображения): 

н 

н 

о~~оили 
н 

В 1931 г. Э.Хюккелем было сформулировано правило, соглас
но которому ароматической устойчивостью обладают цикличес

кие- симметричные полиеновые системы с. числом обобщенных 

1 Это упрощенное изложение не объясняет большую по сравнению с диенами 

устойчивость бензольной n-системы, однако сложный математический аппарат 

не позволяет подробно рассмотреть модель в рамках данного курса. 
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л-электронов 2п + 2, где п=1, 2, 3 и т.д. Это многоядерные аро.ма-
тические углеводороды, примерами которых являютс1я нафта
лин (п~lО) и антрацен (п~14): 

осо # 
5 

нафталин антрацен 

Такого типа соединения - многоядерные ароматические уг

леводороды с нонденсированными бензольными кольцами (кон

денсированные ароматич.еские углеводороды) всегда имеют плос

кое строение молекулы и общую ароматическую л-электронную 

систему. 

Интересно, что в их молекулах не все атомы углерода равно

ценны. Например, в молекуле нафталина различают а (1, 4, 5, 8)
и /3 (2, 3, 6, 7)-положения атомов углерода. В целом свойства 
конденсированных ароматических соединений напоминают свой

ства бензола, но их реакционная способность выше, чем у бензола 

(более ненасыщенный характер), особенно в реакциях присоеди

нения. Реакции замещения легче идут в а-положениях. 

Большинство соединений этого типа содержится в каменно

угольной смоле, откуда их и выделяют. Останавливаться на их 

свойствах более"подробно не позволяют рамки пособия. 
Простейшим и наиболее важным ареном является бензол. 

Рассмотрим его свойства. 

3.2. Бензол 

3.2.1. Физические свойства 

Бензол представляет собой бесцветную прозрачную легколе

тучую жидкость (tnл. = 5,5°С, t"иn. = -80°С), с характерным запа
хом. Он легче воды (р = 0,879 г/см3 , 20°С), не смешивается с ней, 
но легко смешивается с большинством органических растворите

лей, сам являясь хорошим растворителем для неполярных орга

нических веществ. Горит ярким, сильно коптящим пламенем (не

полное сгорание - кроме воды и СО2 образуется сажа). Легко 
воспламеняется. Токсичен. Некоторые гомологи бензола канце

рогенны. 
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3.2.2. Получение бензола 

1. Промышленн~1е методы получения бензола (и его аналогов). 
Каталитический риформинг нефти - каталитическая-дегидро

циклизация (дегидрирование с замыканием цикла) алканов и 

каталитическое дегидрирование циклоалканов (последний 

процесс иногда называют платфор.мингом): 

сбн 14 
r",p 

С6Н6 + 4Н2 
l'tнaA!p< 

СвН12 
t, р, Pt 

С6Н6 + 3Н2 

Кроме того, бензол является одним из летучих продуктов :кок

сования. Коксование - это нагревание каменного угля: до 

1000°С без доступа воздуха. При этом получается также много 

Нефть 

Методы получения бензола 

П ромыш.ленные методы 

1. Фракционная перегонка 
2. Риформинг (Al203, 40 ат, 500°С) 
3. Платформинг (Pt, 500°С, 15 ат) 

Полимеризация 

под давлением 

бензол 

Каменноугольная 

смола 

Фракционная 

перегонка 

Перегонка с порошком Zn. 
Образуется ZnO, отгоняется 
бензол 

Декарбоксилирование 

(сплавление со щелочью) 

фенол 
Лабораторные методы 

бензоат 

натрия 
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других ценных реагентов для органического синтеза и исполь

зуемый в металлургии кокс. На:конец, бенЗол можно получить 

тримеризацией ацетилена (см. Главу 2.5.3). 

2. В лаборатории бензол, разумеется, не получают, но теоретичес
ки методы его синтеза есть (они используются для получения 

его производных). И промышленные, и лабораторные методы 

отражены на приведенной схеме. 

3.2.3. Химические свойства 

Ароматическая л-электроннал система бензольного кольца 

является удобной мишенью для атаки электрофильными части

цами. Однако благодаря повышенной устойчивости бензольного 

ряда отличительной особенностью аренов является их большая 

склонность к реакциям замещения, а не присоединения, несмотря 

на кажущуюся ненасыщенность молекул. 

Рассмотрим механизм электрофильного замещения бензо

ла - типичной для бензола реакции. 

На первой стадии атака молекулы ХУ, содержащей электро

фильный центр Х, приводит к образованию крайне нестабильного 

.п-комплекса (стадия 1). При этом ароматическая система не нару
шена. Далее образуется ковалентная связь одного из атомов коль

ца с частицей Х (стадия 2). При этом, во-первых, разрывается 
связь Х -У, а во-вторых, разрушается л-система. Образовавшаяся 

нестабильная положительно заряженная Молекула называется 

а-комплексом. Восстановление л-системы энергетически весьма 

выгодно (а энергетические затраты на ее разрушение составляют 

150 кДж/моль). Это приводит к разрыву либо связи с~х (и тогда 
молекула возвращается в исходное состояние), либо связи С-Н 

(стадия 3). В последнем случае реакция заканчивается и получа
ется продукт замещения Водорода на Х. 

тт-:комnлекс а-комплекс 

а-комплекс 
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Большинство реакций ароматических соединений имеют 

именно такой механизм (алектрофильное замещение, сокращен

но SE от англ. substitution electrophilic). 
Рассмотрим некоторые из них. 

1. Галогенирование. Происходит только в присутствии катализа
торов - кислот Льюиса - безводных AlCl3 , FeCl3 , AlBr3 • Зада

ча катализатора - поляризация молекулы галогена для обра

зования электрофильного центра: 

AICI3 + Cl2 ____,. Cl 1 [A1Cl 1] 

Образовавшаяся частица имеет электрофильный атом хлора, и 

происходит реакция: 

+ Н[AlCl,] 

хлорбензол 

2. Нитрование. Осуществляется смесью азотной и серной кислот 
(нитрующей смесью). В нитрующей смеси происходит реак

ция: 

HN03 + H 2S01 ___,. N01[HS04Г + Н20 

В образовавшемся гидросульфате нитрония есть мощный 

электрофильный центр - ион нитрония No;. Соответственно 
проходит реакция, общее уравнение которой: 

Нитрованием в дымящей азотной кислоте при 95°С можно ПО· 
лучить 1,3·динитробензол: 
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3. Сульфирование. В концентрированной дымящей серной кисло
те за счет равновесия: 

2H2S04 - 803Н+[НSО4Г + Н20 

есть сильный электрофил S03H-t-, который вступает в реакцию 
с бензолом. В результате образуется бензолсульфокислота: 

4. Алкилирование по Фриделю-Крафтсу. При взаимодействии 
бензола с алкилхлоридами или алкенами в присутствии кислот 

Льюиса (обычно галогенидов алюминия) получаются алкилза

мещепные бензолы. В случае алкилгалогенидов первая стадия 

процесса: 

RCI +AICl,-R'[AICI,Г 

На второй стадии электрофильная частица (карбокатион) R+ 
атакует л-систему: 

+НС! 

В случае алкенов кислота Льюиса поляризует двойную связь 

алкена с образованием электрофильного центра, который ата

:кует л-систему бензола: 

R /СЦ, 

© + R-~ ~~С-lз____, ... 6 Hd, 

К неэлектрофильвым реакциям относятся: 

1. Гидрирование бензола. Эта реакция идет с разрушением :л-сис
темы и тр~бует жестких условий (высокое давление, темпера

тура, катализатор - платиновые металлы): 

о p,t,Pt о 
~+зн,~ 
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2. Радикальное хлорирование. В отсутствие кислот Льюиса и при 
жестком ультрафиолетовом облучении бензол может реагиро

вать с хлором по радикальному механизму. При этом разруша

ется л:-система и образуется продукт nрисоединеиия хлора -
твердое вещество гексахлоран (гексахлорциклогексан): 

м
н Сiн 

гА + 3Cl2~ Н Cl 

~ С! Н 
Н С! 

С! Н 

3.3. Гомологи бензола 

Производные бензола, которые можно рассматривать как 

продукты з<;1.мещения атомов водорода бензола алкильными ради

калами, называют гомологами бетtJола. Их общая формула 

СпН2n_6 • В молекулах гомологов бензола естественно выделяются 

две части - бензольное кольцо и боковая цепь. 

Изомерия гомологов бензола определяется строением, соста

вом и расположением алкильных радикалов. 

3.3.1. Номенклатура 

Названия гомологов бензола составляют из названия радика

лов боковых цепей с добавлением слова ~бензол~,. Изомеры с 

двумя заместителями в положениях 1, 2; 1, 3 и 1, 4 называются 
орто-, мета- и пара-изомерам.и. 

Многие гомологи бензола иМеют тривиальные названия, на

пример: 

метилбензол 

(толуол) 
о-диметилбензол 

(1,2-диметилбензол, 
о-ксилол) 

изопропилбензол 

(кумол) 
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Ароматические радикалы СnН2п--• называют арильными. Ра
дикал С6Н5СН2 называют бе1tзuльным. Группа C6H:i называется 
фенильной (от старинного названия бензола - фен). 

3.3.2. Физические свойства 

Ближайшие гомологи бензола - бесцветные жидкости с ха

рактерным запахом, высшие гомологи - твердые вещества, их 

плотность меньше единицы. В воде они не растворяются, но легко 

с~ешиваются с неполярными растворителями. Жидкие гомологи 

бензола используют в качестве растворителей для неполярных 

органических веществ. Температуры плавления и кипения зави

сят от структуры: изомеры с разветвленными боковыми цепями 

кипят при более низких температурах, чем изомеры с нормальны

ми алкильными радикалами. 

3.3.3. Х·имические свойства 

В химических реакциях принимают участие как бензольные 

кольца, так и боковые цепи молекул гомологов бензола (аренов). 

Однако арены имеют ряд особых свойств, которые связаны со 

взаимным влиянием алкильного радикала на бензольное ядро, и 

наоборот. 

1. Галогенирование. В отсутствие катализаторов при нагревании 
или УФ-облучении на галоген замещаются только атомы водо

рода боковой цепи. :Как и в случае алканов, реакция идет по 

свободно-радикальному ~ltеханизму. Влияние бензольного 

кольца проявляется в том, что на галоген всегда замещается 

атом водорода ближайшего к бензольному кольцу атома угле

рода (т.к. радикал, получающийся при отрыве молекулы этого 

атома водорода, наиболее стабилен): 

6У
СН2-СНз+ 

~ Cl
2 

h\' илиt 

Замещение на галоген атома водорода бензольного кольца осу

ществляется только 6 присутствии катализаторов - кис

лот Льюиса. Как и в случае бензола, замещение идет по меха

низму S Е· Влияние алкильного радикала проявляется в том, 
что замещение проходит в орто- или пара-'nоложениях относи

тельно боковой цепи: 
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2. Ох:исление. Сильные окислители (например, перманганат 
калия) разрушают боковые цепи в молекулах гомологов бензо

ла, не затрагивая бензольное ядро. Окисление приводит кобра

зованию карбоксильной группы того атома углерода алкильно

го радикала, который непосредственно связан с бензольным 

кольцом. Окисление аренов с одной ~оковой цепью приводит к 

образованию бензойной кислоты (R - алкильный радикал): 

©rаюн 

бензойная 
кислота 

Окисление гомологов, имеющих две боковые цепи, приводит к 

образованию двухосновных кислот (R1, R 2 - алкильные ради

калы): 

[О] 

3.4. Ориентирующее действие заместителей в 
бензольном кольце 

Электронное л-облако молекулы бензола совершенносимме'l'

рично, поэтому в реакциях электрофильного замещения положе

ние заместителя в продукте реакции произвольно: все атомы уг

лерода в молекуле бензола равноценны. 

Введение в молекулу бензола любого заместителя- нарушает 

симметрию л-системы, приводя к перераспределению электрон

ной плотности в кольце. В результате реакционная способность 
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бензольного кольца изменяется, в нем появляются частично заря

женные центры, которые и определяют место вступления в бен

зольное кольцо второго заместителя. 

Итак, под влиянием индуктивного или мезомерного эффекта 

заместителя (влияние передается через систему а- или л-связей 

заместителя, соответственно) электронная плотность бензольного 

кольца смещается. Направление смещения зависит от природы 

заместителя. 

Электроноакцептор1tые .Jаместители оттягивают л-элек

тронную плотность на себя, сообщая тем самым бензольному 

кольцу частичный положительный заряд. Электронная плот

ность в ядре уменьшается, уменьшается и активность ядра в ре

акциях электрофильного замещения (дезактивирующее дейст

вие заместителя). Влияние дезактивирующих заместителей 

(это группы-N02 , --CN, -CF3 , -NR; и др.) выражаете.я в том, что 

в бензольнЬм кольце, особенно в орто- и пара-положениях, элек

тронная плотность уменьшается (создаются чаСтично заряжен

ные положительные центры): 

Поэтому большинство дезактивирующих заместителей - так 

называемые мета-ориентапты - они направляют атаку 

электрофильных частиц на мета-положения бензольного кольца: 

Q~ -А~=,~1"-©-:,:,~~ -~ 
но: 6-:,~~~ &~. Q 

N02 
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Галогены также относятся к группе дезактивирующих (элек
троноакцепторных) заместителей, но они являются орто-пара

ориентантами. 

Электронодонорные ::заместители, напротив, повышают л

электронную плотность сопряженной системы, оказывая на нее 

активирующее действие, особенно в орто- и пара-положениях, 

где создаются центры с частичным отрицательным зарядом: 

Поэтому активирующие группы являются орто-пара-ориентан

тами (это-ОН, -NH2 , -OR, алкильные и арильные заместители): 

Орто-пара-ориентанты называют ориет-tтанта.ми первого 

pofJa, мета-ориентанты - ориентантами второго рода. 

Закономерности преимущественного направления замеще

ния в бензольном кольце называют правилами ориентации. 



4 Спирты. Фенолы. Простые эфиры 

Спиртами называются производные углеводородов, в кото

рых один или несколько атомов водорода замещены на гидрок

си~ьную группу-ОН. 

В зависимости от строения углеводного скелета спирты разде

ляют на алифатические, алициклические и ароматические. В мо

лекулах ароматических спиртов гидроксильная группа не связа

-на непосредственно с атомом углерода бензольного кольца 
(например, бензиловый спирт - С6Н5СН20Н). 

Если группа -ОН связана непосредственно с бензольным 

ядром, то такое соединение относят к классу фенолов. 

По числу гидроксильных групп спирты рRзделяются на одно-, 
двух-, трех- и многоатомные. Многоатомные спирты называют 

гликолям.и. 

Группа -ОН может быть связана с первичным, вторичным 

или третичным атомом углерода. Соответственно выделяют пер

вичные (RСН20Н), вторичные (R2СНОН) и третичные (R3СОН) 
спирты. 

4.1. Одноатомные спирты 

Общая формула гомологического ряда одноатомных предель

ных спиртов cnн2n + 1 он. 

4.1.1. Номенклатура. Иаомерия 

Одноатомные алифатические спирты могут быть представле

ны как алканы, один из атомов водорода которых замещен на 

гидроксильную группу. 

Названия спиртов образуют из названия соответствующих 

алканов с добавлением суффикса -ал. Ниже приведены названия 

первых членов гомологического ряда: 
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СНзОН - метанол 

Органическая химия 

СзН 1ОН - пропанол 

С4Н9ОН - бутанол 

Нумерацию цепи (самой длинной углеродной цепи, включаю

щей гидроксильную группу) начинают с ближайшего к гидрок

сильной группе края. Распространена также заместительная но

менклатура - в соответствии с ней название спирта производят 

от названия соответствующего углеводородного радикала с добав

лением слова «спирт»: метиловый спирт, этиловый спирт. 

Структурная изомерия предельных одноатомных спиртов 

определяете.я строением углеродного скелета и положением ОН

группы. Например, формуле С4Н90Н соответствуют 4 изомера: 

первичный спирт вторичный спирт 

4 3 2 1 
СНз-СН2-СН-СНз СНз-СН2-СН2-СН2-ОН 

бутанол-1 1 
он 

3 2 1 бутанол-2 
СНз-СН-СН2-ОН 

1 
СНз 

2-метилпропанол-1 

третичный спирт 

СНз 
3 21 1 
СНз-С~СНз 

1 
он 

2-метилпропанол-2 

4.1.2. Физические свойства 

В нормальных условиях низшие спирты (до С15) - жидкости, 

высшие - твердые вещества. Температуры кипения спиртов су

щественно выше, чем температуры кипения алканов с близкой 

молекулярной массой. Например, tкип. (С2Н50Н - этанол)= 78°С, 

а tкип. (С3Н8 - пропан)= 42°С. Это объясняется тем, что в жидком 
состоянии молекулы спиртов ассоциированы за счет образования 

водородных связей: 

· · ·0-Н· .~ ·0-Н· • ·О-Н· · · 
1 1 1 

R R R 
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Испарение жидкости требует дополнительных затрат энергии 

на разрыв водородных связей. Разветвленные спирты кипят при 

более низких температурах, чем неразветвленные. 

Низшие спирты хорошо растворяются в воде: их молекулы 

легко образуют водородные связи с молекулами воды. Метанол и 

этанол смешиваются с водой в любых соотношениях. С увеличе

нием молекулярной массы (с ростом гидрофобного углеводород

ного радикала) растворимость спиртов в воде падает. В свою оче

редь, спирты являются хорошими растворителями для многих 

полярных (благодаря наличию полярной ОН-группы) и неполяр

ных (благодаря наличию неполярного углеводородного радикала) 

веществ. 

Характерной особенностью спиртов является их ~пособность 

к образованию азеотропных смесей с водой (азеотр(>П - нераз

дельно кипящая смесь нескольких веществ). Например, эта

нол образует азеотропную смесь с водой (95,6о/о С2Н50Н; 4,4r;,{J 
Н20), кипящую при температуре 78,1°С. Поэтому безводный (аб
солютный) этанол получают перегонкой над осушителем, напри

мер, СаО. 

4.1.3. Получение 

1. Гидратация алкенов в кислой среде. Это наиболее распростра
ненный промышленный метод получения спиртов. Каталити

ческая гидратация идет по механизму электрофильного присо

единения в соответствии с правилом Марковникова: 

(СН,),С-ОН 

2. Ферментативный синтез этанола (дрожжевое брожение угле
водов): 

дрожжи 

С6Н12Ощводн.) ___ _ 

глюкоза 

Побочные продукты реакции - спирты С3-С5 • Дрожжи -
одноклеточные организмы, фермент зимаза которых катали

зирует реакцию. 

3. Гидролцз галогеналканов. Реакция идет в присутствии щело
чей по механизму нуклеофильного 3амещения 

R-Hal + NaOH --- R--OH + №Hal 
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В общем смысле реакция замещения состоит в замене одной 

функциональной группы на другую: 

R-X+Y...-..RY+X 

В реакциях нуклеофильного замещения (SN - substitution nu
cleophilic) нуклеофил (реагент, предоставляющий электрон
ную пару) атакует атом углерода, связанный с электроноакцеп

торным заместителем. Новая связь образуется за счет 

электронной пары нуклеофила (это может б.ыть анион у- или 

нейтральная молекула У: или НУ:). Электронная пара разры

вающейся связи удаляется вместе с уходящей группой. Меха

низм SN реакций (они идут в одну или две стадии) и реакцион
ная способность а~кильного производного RX по отношению к 
нуклеофилу У зависят от природы R, Х и У, а также от природы 
растворителя. 

,J ,_ 
-с-х + :у_______. 

1 
-С-У -r :Х 

1 1 

4. Восстановление карбонильных соединений, пары которых с 
водородом пропускают над катализатором (Ni). Первичные 
спирты получают восстановлением альдегидов, вторичные -
восстановлением кетонов, напри_мер: 

,.-::::0 t", Ni 
Снз-С7 + Н2 --'--'-'--'- СНз-СН2-ОН 

'н 
уксусный альдегид этиловый спирт 

1u, Ni 
СН.1-С-СН.1 + Н2 ----- СНз-СН-СН.1 

11 1 
о он 

ацетон изопропиловый спирт 

5. Синтез спиртов из альдегидов и кетонов по реакции Гриньяра 
(Глава 13.2. ч. !!). 

6. Синтез спиртов из сложных эфиров (кипячением последних с 
разбавленной кислотой или щелочью), например: 

этиловый эфир 

уксусной кислоты 

(этилацетат) 

ацетат калия этиловый спирт 
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7. Получение метанола из природного газа 

Сr,Оэ + ZnO 

СО+ 2Н2 -----
400',р 

сн,он 

Схема промышленных и лабораторных методов получения 

спиртов приведена ниже: 

Методы получения спиртов 

нефть 

lкрекинг 
СН2=СН2 

этилеJI 

В лаборатории: 
1} H2S04 ИJШ НзРО4 
2) гидролиз 

В промышленности: 

Н2О 

углеводы 

ЗOif, 70 атм 
катализатор 

Н,,РО4 RCOOC2lls 
этиловый эфир 

карбоновой 
кислоты 

дрожжевое 

брожжение 

вторичные 

спирты 

гидролиз 

гидролиз C2If5X 
1 ·---~-- галогеналкан 

Na~ 
R2CO 

NаВН., 

LiAlН., 

в зависимости от природы 

второго реагента 

получаются первичные, 

вторичные или 

третичные спирты 

кетон 

сн,,сно 

ацетальдегид 

СНзСООН уксусная кислота реактив Гриньяра 
ClfaCOCI ацетилхлорид 
СНзСООR сложный эфир 

4.1.4. Химические свойства 

Химическая активность спиртов весьма высока, она обуслов

лена наличием в молекулах спиртов гидроксильной группы. Дело 
с\+ О- д+ 

в том, что связь -С-0-Н весьма полярна, причем более электро-
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отрицательный атом кислорода оттягивает на себя электронную 

плотность от атомов углерода и водорода. Отсюда склонность 

спиртов к реакциям с гетеролитическим разрывом связи, причем 

в зависимости от условий возможен разрыв как связи С-0, так и 

связи 0--Н. В результате спирты проявляют слабые амфотерньtе 

свойства: в зависимости от условий они реагируют как кислоты 

(очень слабые) или как основания (тоже слабые). 

Реакции с разрывом связи RO-H. 
Кислотные свойства спиртов 

Кислотные свойства сп"иртов выражены слабо, константа кис

лотной диссоциации (Кл) составляет только 10-18 
- меньше, чем 

у воды: 

Кислотные свойства в ряду спиртов первичные> вторичные> 

третичные убывают (из-за положительного индуктивного эффе:к

та алкильных радикалов), уменьшаются они и с увеличением 

длины углеводородного радикала (причина та же). 

а) Соли спиртов (алкоголяты, другое название - алкоксиды) 

получают при взаимодействии спиртов с металлическим на

трием, гидридом калия (натрия) или амидом натрия (солью 

более слабой кислоты - аммиака): 

2С2Н50Н + 2Na - 2C2H,,ONa + Н2 1 
этилат натрия 

С2Н50Н + NaH - C2H 50Na + 2Н2 t 

С2Н50Н + NaNH2 ___... C2H 50Na + NH3 i 
амид натрия 

Поскольку вода - более сильная кислота, чем спирт, в присут

ствии воды алкоголяты гидролизуются: 

б) Взаимодействие спиртов с карбоновыми кислотами приводит к 

образованию сложных эфиров (реакция этерификации). Реак

ция проходит по механизму нуклеофильного присоединения -
отщепления (см. Главы 5.3 и 7.5). В качестве нуклеофила вы
ступает молекула спирта - она атакует атом углерода карбок

сильной группы, несущий частичный положительный заряд. 

Интересно, что атом водорода отщепляется от спирта, а ОН

группа - от кислоты (а не наоборот). Это показано методом 
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«меченых атомов» (см. Главу 3 ч. 1). Реакции этерификации 
обратимы. 

90 r--, н+ 90 
СНз-С--., _____ ±JНiОС2Но+='=~СНз-С, + Н20 

,щj ______ j о-с,н, 

в) Количество «активного водорода» (водорода ОН-группы) в 

спиртах определяют по реакции Ч угаева-Церевитинова (по ко

личеству выделившегося в реакции с метилмагнийиодидом ме

.тана): 

R-OH + CH,Mgl - R-OMgl + СН, f 

Реакции с разрывом связи R-OH. 
Основные свойства спиртов 

а) Спирты - слабые основания. Их основные свойства проявля

ются в том, что при взаимодействии с сильными кислотами они 

дают CO.flU оксония (ион оксония подобен иону гидроксония -
это протонированная молекула спирта): 

~ 
R-OH + НВг +==~ 

катион 

алкоксония 

Если кислота - галогеноводородная, то отрыв молекулы от 

иона алкоксония приводит к образованию галогеноводорода: 

R-Вг + IJ:!O 

Это реакция нуклеофильного замещения гидроксильной груп

пы галогеном; третичные спирты реагируют быстро, вторич

ные и первичные - медленнее. Суммарное уравнение реакции: 

ROH + HCI :Р:. RCI + Н20 

б) Взаимодействие спиртов с галогенидами фосфора или с тионил

хлоридом также позволяет получить алкилгалогениды: 

ЗС2Н50Н + PBr3 -- ЗС2Н5Вr + Н3Р03 

С2Н50Н + SOCI2 -- C2H5Cl + 802 i + HCI 

в) Дегидратация спиртов. Молекула воды может отщепляться от 

одной или двух молекул спирта. В первом случае дегидратация 

называется внутримолекулярной, а во втором - межмолеку

лярной. 
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В случае внутримолекулярной дегидратации образуется алкен 

(см. «Получение алкенов»): 

Межмолекулярная дегидратация происходит при нагревании 

спиртов с небольшими количествами серной кислоты. В этом 

случае из двух молекул спирта получается одна молекула про

стого эфира: 

В целом скороспtь реакции, идущих с разрывоi~t связи С-0, 

увеличивается в ряду: третичные спирты < вторичные < пер
вичные. 

Окисление спиртов 

Первичные и вторичные спирты окисл:Яются в соответствую

щие карбонильные соединения: первичные - в альдегиды и далее 

в кислоты с тем же числом атомов: 

R-CH2-0H ~ R-C-?'O ~ R-C.y.O 
'н 'он 

вторичные - в кетоны: 

[О] 

R1-?H-R2 ---- R1-w-R2 

ОН О 

Окисление третичных спиртов (они более устойчивы к окисле

нию) осуществляется н:ислым раствором перманганата или ди

Хромата. При этом происходит разрыв углерод-углеродных свя

зей и могут образовываться кетоны и карбоновые кислоты с 

меньшим числом атомов углерода, чем в молекуле исходного 

спирта. 

При горении (исчерпывающее окисление) спиртов образуются 

углекислый газ и вода, например: 

2С2Н30Н + 302 _,. 2С02 + 4Н20 

Схема реакций этанола (типичного представителя спиртов) 

приведена ниже. 

4.1.5. Применение 

Важнейшими представителями низших спиртов являются 

метанол и этанол. Метанол используют в качестве растворите

ля, а также в качестве сырья в синтезе метилирующих средств и 
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Схема реакций этанола, типичного представителя ряда алифа

тических спиртов 

С2Н50С2Н5 
диэтиловый эфир 

избыток C2HsOH, 
140" 

избыток Н2804, 
170° 

C2Н.i:.Cl 
хлорэтан 

C,H50S03H 
этцлrидросульфат 

C2HsONa 
Э'ООКСИД 

натрия 

HCl + ZnCI2 
ИJШ PCl5 

С2Н,I 
иодэтан 

т 

Na 

K2Cr207, н+ ClfJCHO 

СНаСОСlили 
СН,,СООН+ 

H2Sl'11 (конц) 

ацетальдегид 

K2Cr201, н+ или 
КМnО4, н+ 

сн,с:оон 

уксусная 

кислота 

уксусной кислоты. Метанол крайне токсичен. Этанол также ис

пользуют как сырье в органическом синтезе в качестве раствори

теля, а также в качестве сырья в пищевой промышленности. 

Высшие (жирные) спирты используют в качестве поверхност

но-активных веществ и в качестве сырья при производстве плас

тификаторов и смазочных масел. 

4.2. Многоатомные спирты 

Важнейшими представителями многоатомных спиртов явля

ются этиленгликоль и глицерин. 

Этиленгликоль - двухатомllый спирт, общее название кото

рых - гликоли (от греч. «ГЛИRОС>) - сладкий) или диолы. В моле

кулах гликолей две группы -ОН. Трехатомные спирты - глице

рины (или триолы) содержат три гидроксильные группы. 
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Положение гидроксильных групп указывают цифрами, на

пример: 

1 2 а 

СН2-СН-СН;; 

1 1 
он он 

этандиол-1,2 пропандиол-1,2 

( этиленг ли1<оль) (пропиленг ли:коль) 

1 2 3 
СН2-СН-СН2 
1 1 1 
он он он 

пропантриол-1,2,3 

(глицерин) 

4.2.1. Физические свойства 

Многоатомные спирты - бесцветные сиропообразные жид

кости сладковатого вкуса (этиленгликоль ядовит), хорошо рас

творимые в воде и плохо - в неполярных растворителях. Они 

имеют высокие температуры кипения (этиленгликоль tкип = 198°С, 
глицерин tкип = 290°С), их плотности больше единицы: 1,11 и 
1,26 г/см3 для этиленгликоля и глицерина соответственно. 

5.2.2. Получение 

Как и одноатомные, двух- и трехатомные спирты получают, 

исходя из алкенов, алкилгалогенидов и т.д., например: 

СН2 =СН2 + Н20-~[0~1'---'" СН2 -СН2 
этилен 1 1 

он он 
этиленгликоль 

СН2-СН2 + 2NaOH---+-CH2-CH2 + 2NaC1 
1 1 1 1 
С! Cl ОН ОН 

1,2-дихлорэтан этиленгликоль 

пропилен 

акролеин 

_+_Н~2~0~2_.. СН2 -СН-СН2 
аллиловый спирт 

1 1 1 
ОН ОН ОН 

глицерин 

Интересен каталитический способ получения этиленгликоля 

и глицерина из синтез-газа: 

!
0 
,р, RбТ 

2СО + 3Н2 ---~ 
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i',p, к~т. 
3СО + 4Н, ---~ носн,--снон-сн,он 

Глицерин также получают гидролизом жиров и масел, хотя в 

настоящее время этот метод утрачивает свое значение. 

4.2.3. Химические свойства 

Химическое поведение многоосновных спиртов подобно их 

одноосновным аналогам, однако наличие большего, чем одна, 

числа ОН-груllп привносит свои особенности. 
Например, как кислоты, многоосновные спирты сильнее 

одноосновных (за счет отрицательного индуктивного эффекта до

полнительных ОН-групп). Поэтому многоатомные спирты (в от

личие от одноатомных) реагируют не только с щелочными метал

лами, но и со щелочами (с образованием солей - гликолятов и 

глицератов): 

t СН2-ОН +Na С~ -ОН +2N СН2 -ONa 
1/2 Н2 + 1 --~- 1 -=~' _,"" 1 + H2f 

СН2 -ONa СН2 -ОН СН2 -ONa 

Этиленгликоль реагирует также с гидроксидами тяжелых ме

таллов. Образование ярко-синего гликолята меди при взаимодей

ствии со свежеосажденным гидроксидом меди - качественная 

реан:ция на гликоли: 

н 
1 

,......он СН2 -О _О-СН2 
+ Си......_ ----.1 ';cu::.._ 1 

ОН СН2 -о· О-СН2 
1 
н 

ярко-синий 
г ликолят меди 

Аналогичная реакция с глицерином и другими многооснов

ными спиртами (число ОН-групп больше двух) идет только в при-

сутствии щелочи: 

СН2-ОН 

2 Ьн-он + Сu(ОН)2 + 2КОН -4Н,О 
1 
СН2-ОН 

глицерат меди 

(ярко-синий) 

При взаимодействии с хлоро- или бромоводородом одна из 

ОН-групп этиленгликоля замещается на галоген (вторая замеща

ется труднее - только под действием РС15 или SOCl2): 
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СН2-ОН 

1 
CH2-0ll 

CH2-Cl 
+HCl-1 

СН2-ОН 
этиленхлоргидрин 

Органическая химия 

При взаимодействии многоосновных спиртов с :кислотами об

разуются сложные эфиры, например, эфир глицерина и азотной 

кислоты (тринитрат глицерина - «нитроглицерин» 1): 

СН2-ОН 

tн-он + 3НNОз [H,SO,J 
1 
СН2-ОН 
глицерин тринитрат глицерина 

В обычных условиях «нитроглицерин» - взрывчатая жид

кость (tю, = 13°С). Ее спиртовые растворы устойчивы и широко 
применяются в качестве лекарственного средства. Разложение 

«нитроглицерина» - очень экзотермическая реакция (3000°С), 

идущая с резким увеличением объема системы: 

4CH,(0NO,) -CH(ONO,)-CH,(ONO,) - 12СО, t + бN, t + 1он,о +о, 1 

Дегидратация многоатомных спиртов может приводить к об

разованию циклических структур: 

4.2.4. Применение 

Этиленгликоль (50°А.1-ный водный раствор) используют для 

приготовления антифризов - незамерзающих жидкостей (до 

-34°С) для охлаждения автомобильных двигателей в зимнее 

время. Этиленгликоль применяют также при синтезе полимер

ных материалов (например, лавсана). 

Глицерин широко используют в кожевенной, текстильной, 

пищевой, фармацевтической и парфюмерной промышленности. 

На основе нитроглицерина готовят взрывчатые вещества 

(динамиты) и лекарственные препараты (сердечно-сосудистые 

средства). 

Сорбит (шестиатомный спирт) - популярный заменитель са

хара для больных сахарным диабетом. 

Неверное название, т.к. в нитросоединениях группа -N02 непосредственно свя
зана с атомом углерода. 
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4.3. Ароматические спирты 

Молекулы ароматических спиртов содержат бензольнqе 

кольцо, отделенное от гидроксильной группы одним или несколь

кими насыщенными атомами углерода. 

Простейшие представители ароматических спиртов -фенил

метанол и 2-фенилэтанол: 

<Q>--сн,он 
фенилметанол 

(бензиловый спирт) 

2-фенилэтанол 

Наиболее реакционноспособной группой ароматических 

спиртов является гидроксигруппа. Поэтому по свойс'fвам и мето

дам синтеза ароматические спирты весьма близки спиртам алифа

тическим. 

Подробное рассмотрение этого класса соединений не входит в 

рамки данного курса. Основные реакции представлены на схеме. 

4.4.Фенолы 

4.4.1. Общее рассмотрение 

Фенолами называют гидроксилсодержащие ароматические 

.соединения, моле1сулы которых содержат одну или несколько 

гидроксильных групп, непосредственно связанных с бензольным 

кольцом. По числу гидроксильных групп различают одно-, двух

и многоатомные фенолы: 

он он он он 

©&ЩQ!* 
Cl N02 

фенол 2-метилфенол 4-хлорфенол 4-нитрофенол 

(гидроксибензол) (о-крезол) 
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Схема методов синтеза и реакций ароматических спиртов 

=н ©' ~ © 2 5 

хлорметиj;;зол © 
этилбензоат~Н~ Na2Cr20 7 бензальдегид 

реакция \ 
Канниццаро 

6"" №- 6н НВrилиРВrз Б 
бромметил

бензол 

бензиловый бензойная 
спирт 

(фенилметанол 

RaIOH, Н 1 

Na 

6 
бензиловый эфир 

карбоновой кислоты 
6 

lQЧCI 

6 
фенилметоксиметан 

кислота 

6crom• 
2-фенилэтанол 

lн2оо4 

6~ 
фенилэтилен 

(стирол) 
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он 

©© 
нафталин-1-ол 

(а-нафтол) 

нафталин-2-ол 

(~-нафтол) 

он 

~ 
он 

гидрохинон 

(1,4-дигидроксибензол) 

Номенклатура ИЮПАК сохранила тривиальное назвапие 

«фенол~. Нумерацию атомов углерода в фенолах начинают с ОН

группы и продолжают в такой последовательности, чтобы замес

тители получили наименьшие номера. 

Изомерия фенолов обусловлена положением ОН-группы и за

местителей. 

Простейшим и важнейшим представителем класса является 

фенол, свойства которого рассмотрены ниже. 

4.4.2. Строение фенола 

В молекуле фенола неподеленная пара электронов атома кис

лорода вступает в сопряжение с л-электронами бензольного коль

ца, частично втягиваясь в л-электронную систему бензольного 

кольца (+М-эффект): .п-орбиталь кислорода образует единую .п

систему с ароматическим кольцом (рис. 44). В результате: 

1) электронная плотность бензольного ядра увеличивается, осо
бенно в орто- и пара-положениях, что проявляется в высокой 

активности фенола в реакциях электрофильного замещения; и 

2) электронная плотность а-св.язи 0-Н смещаете.я от водорода к 

кислоuопv и гипuоксигnvппа пnиобnетает кислотные свойст-

С\ 
~~·/_ 
z . 

g_ ~ ,d""',.,"'""''. 

""' _...,,.....&,...,,......,.....,.....,..........,,.,.,1"..-..... "1" 0-
.,..,.,,.,.....: 

"'""..-,,.,,._. 

~ <==::> """ ............... ,., ... ,r. 
'l,....-,......_.....~ ...... _...... ......................................... ....,- . 

Рис.44. Взаимодействие между электронами орбитали отрицательно за

ряженного атома кислорода и ароматического кольца в фенолят-анионе. 
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ва. Последнее проявляется в высокой подвижности атома водо

рода и его способности к замещению: 

::~-н 
4.4.3. Физические свойства и применение фенола 

Фенол - бесцветное кристаллическое вещество с характер

ным запахом (tпл = 41°С, tкип = 182°С). При хранении фенол при
обретает розоватый оттенок. В холодной воде фенол растворим 

плохо, но при нагревании до 70°С растворяется в воде полностью. 
Образует водородные связи. Очень гигроскопичен: во влажном 

воздухе кристаллы (1расплываются». 

Смесь фенола с водой называют карболовой кислотой - ее 

применяли в качестве антисептика. В последнее время доказано 

канцерогенное действие фенола. 

4.4.4. Получение фенола 

1. :Каталитическое окисление кумола (изопропилбензола). Кумол 
предварительно синтезируют из бензола и пропена, получен

ных крекингом нефти: 

+ Сf!з-СН=СН2 -=со--"=-'-_. <Q)---сн~сн:, Н;~РО4 

250°, 30 атм 
СН;, 

кумол 

(изопропилбензол) 
бензол пропен 

2. Получение из галогенбензолов: 

", C6H 5Cl + 2NaOH ----------+- C6H 50Na + NaCI + Н20 
фенолят натрия 
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3. Получение из бензолсульфоната натрия через фенолят натрия: 

CGH:;S03Na + 2NaOH -----~ 
бензоле у льфонат 

натрия 

2C6H.j0Na + С02 + Н20 ___,,_ 2С6Н50Н + Na2C03 

4. Получение из солей диазония (лабораторный метод): 

4.4.4. Химические свойства фенола 

Реакции фенола удобно разделить на реакции гидроксильной 

группы и реакции замещения в ароматическом кольце. 

Реакции гидроксильной группы 

Выше (гл. 4.1.2) мы упоминали о том, что благодаря участию 
ОН-группы в системе сопряжения бензола атомы водорода гид

роксильной группы подвижны и легко замещаются. Поэтому 

фенол проявляет свойства слабой кислоты (рК6 = 10,0), однако 
как кислота фенол сильнее спиртов (рКа ~ 16,0): 

С6Н5ОН + н20 = С6Н50- + Н30~ 

Введение в молекулу фенола заместителей может ка:к осла

бить, так и усилить кислотные свойства фенола (в зависимости от 

природы заместителя). Электронодонорные заместители (напри

мер, --СН3 ) уменьшают кислотность фенола, электроноакцеп

торные (-N02, Cl и т.д.)- увеличивают. Например, 2,4,6-трини

трофенол - очень сильная кислота (рКа = 0,42). 

а) Фенолы взаимодействуют со щелочными металлами и щелоча

ми с образованием солей - фенолятов: 

С6Н50Н + Na -C6H 50Na + l/2H2 t 

С6Н50Н + NaOH -C13H 50Na + Н20 

б) Как кислота фенол слабее угольной кислоты: последняя вытес

няет фенол из солей: 
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в) Сложные эфиры фенола можно получить по реакции фенола с 

ангидридами или хлорангидридами кислот (но не взаимодей

ствием кислот с фенолом): 

Q-он + с1-w-сн. -Q-o-w-cн. + нс~ 
о о 

г) Простые эфиры фенолов получают действием фенолятов на 

алкилгалогениды (синтез Вильямсона ): 

д) Замещение гидроксиЛьной группы на водород (восстановление 

гидроксильной группы) при перегонке фенола с цинковой 

пылью: 

Реакции бензольного кольца 

а) Реакции электрофильного замещения. Гидроксильная группа 

является электронодонорным заместителем (+М-эффект ОН

группы сильнее ее -1-эффекта ), поэтому реакции электрофиль
ного замещеНия водорода в бензольном кольце у фенола проте
кают значительно легче, чем у бензола. Поскольку ОН-группа 

является сильным орто-пара-ориентантом (Глава 3.4), то реак
ционная способность бензольного кольца в молекуле фенола 

наиболее высока в орто- и пара-положениях. 

Галогенирование 

Действие на фенол бромной воды приводит к образованию 

белого осадка 2,4,6-трибромфенола (качественная реакция на 

фенолы1 ): 

ОН 

© 
Еще качественная реакция на фенолы - образование комплексного иона с 

хлоридом железа(ПI) - .ярко-фиолетовое окрашивание 
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Нитрование 

НNОз конц. O,N*"O' 
N02 

пикриновая 

кислота 

он он 

'"'''"'6· ~о N02 ~ ~-,,-U~'i;~.,-"-;" у + 

о-нитрофенол 

N02 
п-нитрофенол 
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6) Окисление. Фенол легко окисляется даже кислородом воздуха 
(поэтому при стоянии на воздухе он постепенно розовеет). При 

действии сильных окислителей образуется хинон: 

©rон [OJ 0ЦО 
хинон 

в) Конденсация фенола с альдегидами протекает за счет водородов 

в орто- и пара-положениях. Конденсация фенола с формальде

гидом приводит к образованию высокомолекулярного соедине

ния разветвленной трехмерной структуры - фенолформальде

гидной смолы: 
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г) Фенол легко гидрируется в присутствии никелевого катализа

Тl?ра: 

с5 
Схема реакций фенола приведена ниже. 

4.5. Простые ;эфиры 

4.5.1. Общее рассмотрение 

Простыми эфирами называют соединения, в молекулах :ко

торых два углеводородных радикала связаны атомом кислорода 

R-0-R', Если радикалы R и R' - одинаковые, то эфир называют 

симметричным, если разные - несимметричным (смешанным). 

Общая формула алифатических эфиров CnH2n+ 20 - они изо

мерны одноатомным спиртом. В молекулах ароматических эфи

ров по крайней мере один из углеводородных радикалов - ариль

ный: Ar-0-R, где R - алкильная или арильная группа. 

Названия простых эфиров составляют из названий радика

лов: часто используют тривиальные названия. 

Изомерия простых эфиров обусловлена строением и составом 

радикалов. Ниже приведены некоторые примеры: 

СНз~Нз диметиловый эфир (метоксиметан) 

СНз-О-СН2СНз метилэтиловый эфир (метоксиэтан) 

СНзСН2-О-СН2СНз диэтиловый (серный) эфир (это:ксиэтан) 

СНз-О-СН2-СН2-СНз метилпропиловый эфир (метоксипропан) 

С6Н5-О-СНз метилфениловый эфир (метоксибензол, анизол) 

С6Н5-0-С6Н5 дифениловый эфир (феноксибензол) 

4.5.2. Физические свойства 

Простые эфиры не образуют водородных связей, поэтому они 

кипят при более низких температурах, чем изомерные им спирты. 

Низшие простые эфиры - газы или легколетучие жидкости, 

часто с приятным запахом, - все они легко воспламеняются. В 

воде простые эфиры растворяются плохо, но сами являются хоро-
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Схема реакций фенола 

СНзlили 
(СН.з)2SО4 

6" ""°"~· 

' N::NCI-© н,о, 50° 

фенилдиазоний

хлорид 

он 

ОН 

Br\YBr Br hоООССН-з ОН 
V ~ перегруп- 6 пиrювка V 

Фриса СОСНз 

(СНзСО)2О 

ONa С! 

NаОН, 300° ~о ©--===--250атм ~ 

фенолят натрия 

HC!llNaOH 
он 

1--НN-Оз _O,N~o N02 

(конц.) ._ V 
НNОз NO 
(разб.) 2 

~~~."-" Qi 
фиолетовое 

окрашивание 

(качественная 

реакция на 

фенол) 

с о-изомерами R 

16 - 7134 МаксименJ<о 
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шими растворителями для многих органических веществ. Плот

ность эфиров меньше единицы. Пары эфира тяжелее воздуха. Для 

диэтилового эфира: tпл = -116°С, tюш = 34,6°С,; пары в смеси С 
воздухом взрывоопасны. 

4.5.3. Получение 

Рассмотрим методы получения простых эфиров на примере 

диэтилового эфира. 

1.Дегидратация этанола 

2С2Н50Н н,sq. 1400 С2Н5 -О-С2Н5 + Н2О 

2. Синтез Вильямсона (взаимодействие алкоголятов с алкилгало
генидами). Важнейший способ получения простых эфиров, 

особенно несимметричных, в лабораторных условиях: 

C2H 50Na + CH3CH2CH2Br - С2Н5---0--С3Н7 + NaBr 

3. Присоединение спиртов к алкенам (по правилу Марковни
кова): 

н', RF
1 

СН2=СН2 + НОС2Н5 - C2H5---0-C2Hr. 

н·,вF1 
СН3--СН-СН2 + НОС2Н5 --- (СН3)2СН---О--С2Н.~ 

4.5.4. Химические свойства 

Химическая активность простых эфиров невысока, они до

вольно инертны. Связи С-О весьма прочны и расщепляются с 

трудом. С разбавленными кислотами и щелочами простые эфиры 

не реагируют. Из реакций отметим следующие. 

1. Разложение простых эфиров иодоводородом при нагревании 
(иод соединяется с низшим радикалом): 

+ т---. R-O-R1 + 1- _____.,.. RI + RiOH 
1 
н 

В избытке HI реакция идет с образованием смеси двух иодал
канов, т.к. 

HCl и HBr (отчасти) не разрушают простые эфиры, но дают с 
ними продукты присоединения: 
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2. Аутоакисление (самоокисление) на воздухе с образованием 
взрывоопасных пероксидов (поэтому эфир перегоняют над вос

становителем - N а2803): 
о, 

СНз-СН2-О--СН2-СНз ~ СНз-СН-О--СН2-СНз 
1 
0-0-Н 



5 Карбонильные соединения: 

альдегиды и кетоны 

5.1. Общее рассмотрение 

Карбонильньtмu называют органические соединения, в моле

куле которых имеется карбонильная группа >с=О. В молекулах 
альдегидов карбоксильная группа связана с атомом водорода и 

органическим радикалом (группа --СН=О называется альдегид

ной). Кетоны содержат карбонильную группу, связанную с 

двумя углеводородными радикалами: 

R R 
'С=О 'С=О 
К R1/ 

альдегид кетон 

Углеводородные радикалы могут быть алифатическими, али

циклическими или ароматическими. У первого представителя 

гомологического ряда альдегидов радикалом является водород. 

Некоторые альдегиды и кетоны представлены ниже: 

IL_._C=O СНз, Q;H5-......_ 
КС=О С=О 

к к 
формальдегид ацетальдегид бензальдегид 
(муравьиный (уксусный 

о альдегид) альдегид) 

6 СНз, С5Н5......._ 
С=О С=О 

СНз/ сн"/ 
ацетон ацетофенон 

(диметилкетон) циклогексанон 

Другое название карбонильной группы - оксагруппа, альде

гиды и кетоны - оксосоединения. Молекула оксосоединения 

может содержать одну или несколько оксогрупп. 

Здесь будут рассмотрены только предельные алифатические 

альдегиды и кетоны, имеющие одну карбонильную группу. Их 

общая формула С 11Н211О. 
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Названия альдегидов образуют, прибавляя суффикс -аль к 

названию углеводорода с тем же числом атомов углерода, что и у 

самой длинной углеродной цепи в молекуле альдегида, включаю

Щей карбонильную группу. Нумерацию цепи начинают сближай

шего к оксогруппе конца цепи. Аналогично называют и кетоны, 

но прибавляя суффикс -он.. Кетоны называют также по наимено

ванию связанных с карбонильной группой радикалов. Часто ис

пользуют тривиальные названия некоторых оксосоединений (на

пример, формальдегид Н2С=О). Названия и формулы некоторых 
альдегидов и кетонов представлены ниже: 

Н2СО Метаналъ (формальдегид) 

СНзСНО Этаналь (ацетальдегид. уксусный альдегид) 

СНз(СН2)зСНО Пентаналь 

С5Н5СН2СНО Фенилэтаналь 

с.н,сно Бензолкарбалъдегид (бензальдегид) 

СНзСОСНз Пропанон (ацетон) 

СНзСОСН2СНз Бутанон (метилэтилкетон} 

СНзСО(СН2)2СНз Пентан-2-он 

СНзСН2СОСН2СНз Пентав-3-он 

СбНr.СОСНз Ацетофенон 

Изомерия карбонильных соединений. определяется строени

ем углеродного скелета и положением карбонильной группы 

(только для кетонов начиная с С5Н100). Возможна межклассовая 
изомерия между альдегидами и кетонами. 

5.2. Строение карбонильной группы 

В карбонильной группе атом углерода связан с тремя другими 

атомами с помощью трех а-связей. Поскольку эти связи исполь

зуют sp2 -орбитали, они расположе:Fiы в одной плоскости под углом 
120 друг к другу. Дополнительная л-связь между атомами кисло
рода и углерода образована за счет перекрывания их л-орбиталей. 

Электроны двойной связи, особенно более подвижной л-связй, 

сильно сдвинуты в сторону более электроотрицательного атома 

кислорода (рис. 45). 

"-с"Ъ /- или 

-.........м 8-
С=О 

/ 
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3 

Рис.45. Электронное строение карбонильной группы. 1 - а-связь, 2 ~ 
р-орбиталь, 3 - .:rr-связь. 

Высокая полярность карбонильной группы обуславливает ее 

большой дипо.цьный момент (2,3-2,8 Д), который значительно 
больше, чем у св.язи C--Cl. Именно поляризуемость.ю двойной 
связи и наличием частичного позитивного заряда на углеродном 

атоме карбонильной группы объясняется большая часть хими

ческих и физических свойств альдегидов и кетонов. Так, темпе

ратуры кипения их обычно на 50-80° выше по сравнению с угле
водородами той же молекулярной массы, но ниже, чем у 

соответствующих спиртов. 

5.3. Реакция с нуклеофилами 

Н уклеофилы - это анионы или молекулы, которые, участвуя 

в реакции, отдают свою пару электРонов на образование новой 

связи. Общая особенность такой реакции - атака нуклеофила по 

электронодефицитному центру, например, такому, как атом уг

лерода карбонильной группы (электрофил). Таким образом, ну:к

леофилы являются донорами электронов, а электрофилы - ак

цепторами электронов. 

Нуклеофильное првсоединение и замещение у карбонильного 

атома углерода - очень важный класс органических реакций: 

Присоединение 

Замещение 

R 
1 

х-с-о 
1 
z 

R 
1 R..__ 

х-с-о-_____..., с=о + z 
1 x,,-z . 
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Для альдегидов и кетонов наиболее характерны реВ;кции нук

леоiрильного присоединения (AN - addition nucleophilic). Напри
мер, синильная кислота реагирует с альдегидами и кетонами с 

образованием циангидринов: 

N=С-----с~ь- N:=C-C-0 " N:=C-C-OH :jR, lt ~ ~ J +НА ~ 
R'/ 1 -А- 1 

R' R' 

Атака нуклеофила N=c- по углероду карбонильной группы 

приводит к смещению л:-электронной пары к кислородному 

атому. В переходном состоянии атом кислорода приобретает элек

троны и отрицательный заряд, а атом углерода переходит в тетра

гональное с~стояни'е, образуя четыре а-связи. Именно способ
ность кислорода приобретать отрицательный заряд - главная 

причина реакционной способности карбонильной группы. 

Альдегиды, как правило, более реакционноспособны, чем ке

тоны в реакциях нуклеофильного присоединения. Это различие 

определяется пространственными и электронными факторами. 

Наличие в кетонах двух алкильных (или арильных) групп создает 

стерические препятствия для образования промежуточного про

дукта (см. Главу 6.4). Кроме того, в отличие от атома водорода в 
альдегидах, алкильная группа в кетонах является лучшим доно

ром и заметНо снижает электрофильность карбонильного углеро

да. В целом электронодонорные заместители у >с=О группы 
снижают ее активность в реакциях нуклеофильного присоедине

ния. Наиболее активна оксогруппа формальдегида. 

5.4. Кето-енолъная таутомерия 

Для альдегидов и кетонов характерно явление кето-енолъной 

таутомерии. Не Останавливаясь на явлении подробно, отметим 
только, что таутомерами нс;tзывают структурные изомеры, су

ществующие в равновесном состоянии. 

Изомеры отличаются друг от друга местом присоединения 

атома водорода. Например, в случае ацетона наблюдается равно

весие: 

СНз-С-СНз +==:!!: СН2=С-СНз 
g Ьн 

кетонная форма енольная форма 
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Структура~ ОН-группой у двойной связи называется енолом. 

Обычно равновесие сильно сдвинуто в сторону :кетонной формы, 

где водород связан с углеродом. 

5.5. Способы получения 

1. Наиболее распространенный способ получения карбонильных 
соединений - окисление спиртов. Альдегиды получают окис

лением первичных спиртов:: 

н 
1 о 

R-C-OH + [О] __ ___,~ R~c"" + Н,О 
1 'н 
н 

первичный спирт альдегид 

вторичные спирты окисляются до кетонов: 

н 

1 • 
R-C-R +[О]--__,• R-C-R'+ Н,О 

1 11 
он о 

вторичный спирт кетон 

Окислители: в промышленности - кислород воздуха в присут

ствии катализатора, в лаборатории - хромовая смесь или пер

манганат калия. 

2. Гидратация ,алкинов в кислой среде в присутствии солей 
ртути(II) (реакция Кучерова). Из ацетилена получается аце

тальдегид, из его гомологов - метилкетоны: 

НС=:СН + Н,О 
Hg21 • н' о 

СН.з-С'l 
'н 

21 + 
СН1-С=:СН + Н,О Hg ,Н СН.1-С-СЦ, 

11 
о 

3. Каталитuч,еск:ое дегидрирпвание спиртов (Cu, Ag, Cr, Ni и 
т.д.): 

-_:t_.
0 
·сск:::•сст::·-

СН;,-ТН-СН;, сн.,-w-сн, 

он о 
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4. Альдегиды получают восстановление.~~ хлорангидридов карбо
новых кислот: 

о 
11 H2/Pd, f' о-О 

R-C-Cl--"----'-'-J~R-C' + НС! 
'н 

5. Окисление алкенов кислородом воздуха (катализаторы - PdCl2 
и CuCl 2): 

6. Декарбоксилирование карбоновых кислот и их солей (кальци
евых и бариевых). Метод позволяет получить кетоны с откры

той и замкнутой цепью: 

о 
11 

СНз-с-о,еа ,, 
---.СНз-С-СНз + СаСОз 

СНз-с-о" ~ 
~ 

а также несимметричные кетоны: 

(СбН5С00)2Са + (СН3СОО)2Са - 2С5Н5СОСН3 + 2СаС03 
ацетофенон 

также образуется (СН3)2СО (ацетон) и (С6Н,)2СО (бензофенон). 
7. Формальдегид в промышленности получают каталитическим 
окислением метана: 

o,,i' 
СН1 -------- СН20 

8. Ацетон получают Rумолъным методом (Глава 3.1.1). 

5.6. Физические свойства 

При обычных условиях все альдегиды и кетоны, за искл~че

нием формальдегида, являются жидкостями или твердыми веще

ствами. Они имеют более низкие температуры кипения по сравне-
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нию с температурами кипения соответствующих спиртов, что свя

зано с неспособностью карбонильных соединений к образованию 

водородных связей. 

Низшие и средние гомологи ряда альдегидов имеют характер

ный запах. Приятные запахи высших альдегидов широко исполь

зуются в парфюмерии. 

Низшие альдегиды (формальдегид, ацетальдегид) и кетоны 

(ацетон) хорошо растворимы в воде. 

5.7. Химические свойства· 

Наличие в карбонильной группе поляризованнойл-связи обу

славливает характерные свойства альдегидов и кетонов (см. 5.2-
5.3). 3а счет поляризации связи С=О присоединение полярных 
частиц типа Н-Х происходит более легко по сравнению с двойной 

углерод-углеродной связью. 

Наиболее существенные отличия в химических свойствах 

альдегидов от свойств соответствующих кетонов связаны с нали

чием в молекулах альдегидов активного атома водорода (его по

движность обусловлена ~}-эффектом карбонильной группы). По 

этой причине альдегиды хорошо окисляются, тогда как :кетоны 

менее подвержены действию окислителей. 

Реаtсции окисления 

Альдегиды и кетоны по-разному относятся к действию окис

лителей. 

Альдегиды легко окисляются даже слабыми окислителями 

(обычно используют гидроксид меди (11), оксид серебра, кислород 
воздуха) с образованием карбоновых кислот: 

40 [О] 9 0 
R-t;C -~- R-C 

'н 'он 

Окисление кислородом воздуха идет через образование про

межуточных соединений - пероксикислот: 

о 
// 

о о/ 
н 

~с-н 0, ~6'-:....о/ с,н,сно 
бензальдегид гидропероксид бензоила 

(пероксибензойная кислота) 

о 

2 ~d'-он 
бензойная 

кислота 
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Для альдегидов, не имеющих в молекуле а-водорода (атома 

водорода, стоящего у соседнего с карбонильной группой атома 

углерода), характерна реакция-Канниццаро (1853 г.). Под дейст
вием концентрированной щелочи одна молекула альдегида игра

ет роль окислителя (восстанавливается до спирта), а другая -
восстановите.Ля (окисляется до кислоты): 

2С6Н5СНО + NaOH ---- C6H5COONa + С6Н5СН20Н 

Кетоны окисляются гораздо труднее, чем ангидриды. К сла

бым окислителям и кислороду воздуха они устойчивы. Сильные 

окислители в жестких условиях разрывают С-С связи с образова

нием смеси карбоновых кислот. 

Способность к окислению мягкими окислителями (инертны

ми по отношению к кетонам) является основой качественных 

реакций па альдегиды. 

а) Аммиачный раствор оксида серебра, содержащий комплексные 

ионы [Ag(NH3) 2J
1 (реактив Толленса), дает с альдегидами ре

акцию <{серебряного зеркала». Реактив Толлепса готовят непо

средственно перед употреблением: 

AgNO, + NH,OH - NH,NO, + AgOH 

2AgOH -Ag,O + Н,О 

Ag,O + 4NH, + Н,О - 2[Ag(NH,),]OH 
реактив Толленса 

Реактив Толленса окисляет альдегиды до соответствующих 

карбоновых кислот, которые в присутствии аммиака образуют 

аммонийные соли. Сам окислитель при этой реакции восста

навливается до металлического серебра. За тонкий серебряный 

налет на стенках пробирки, КО'I'орый образуется при этой реак

ции, реакция альдегидов с аммиачным раствором оксида сереб

ра получила название реакции ~серебряного зеркала». 

RCHO + 2[Ag(NH,),]OH -RCOONH, + 2Ag! + 3NH,f + Н,0 

б) Альдегиды также восстанавливают свежеприготовленный ам

миачный раствор гидроксида меди (Il), обладающий светло-го
лубой окраской (реактив Фелинга), до желтого гидроксида 

меди (1), который при нагревании разлагается с выделением 
ярко-красного осадка оксида меди (I). 

RCHO + 2Cu(OH)2 ---- RCOOH + 2Cu0H + Н20 
голубой желтый 

" 2Cu0H ---- Cu20 + Н20 
красный 
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Реакции присоединения 

Наличие полярной карбонильной группы в молекулах альде

гидов и кетонов определяет их активность в реакциях нуклео

фильного присоединения. Электронодонорные и (или) объемные 

заместители уменьшают активность оксосоединений в реакциях 

присоединения (см. 5.3). Электроноакцепторные заместители, 
напротив, увеличивают положительный заряд на атоме углерода 

карбонильной группы, чем увеличивают ее активность в реакци
ях нуклеофильного присоединения: 

о 
R-C9 

'н 

r. s-
0+;;:::0 

R-C.y 
'н 

Проведение реакции в кислой среде также приводит к по

вышению ее скорости за счет возрастания положительного заряда 

на атоме углерода о:ксогруппы (она протонируется): 

"о + 
R-C 7 + н+ R-C-OH 

'н 1 
н 

а) Присоедипение водорода (восстановление оксосоединений). Водо

род, алюмогидрид лития или боргидрид натрия восстанавливают 

альдегиды до первичных спиртов и кетоны~ до вторичных. 

R.........._C=O + ~ t",p, Ni(Pt) R.........._с,.....н 
н·/ н·/ 'он 

LiAIН. или NаВН. 

б) Присоединение циановодородной (сипильной) кислоты к аль

дегидам и кетонам приводит к образованию циангидринов 

(гидроксонитрилов или нитрилов а-гидроксикислот). Эту ре

акцию обычно используют для удлинения углеродной цепи (на 

один атом углерода). Реакцию проводят в присутствии цианида 

(калия или натрия), т.к. HCN мало диссоциирован, или в при
сутствии основания. 

о 
СНз-С'l + 

'н 
ацетальдегид 

НСN NaCN 
(основание) 

н 
1 

C!!;,-C-CN 
1 
он 

СНз 
NaCN 1 

СНз-С-СНз + OCN-------i" СНз-С-СN ll (основание) J 

о он 
ацетон 
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в) Присоединение воды по связи С О легко проходит при комнат

ной температуре без катализатора: 

г) П рисоединепие спиртов. При взаимодействии альдегидов со 

спиртами могут образовываться полуацетали и ацетали.Полу

ацетали представляют собой соединения, в которых при одном 

атоме углерода содержится гидроксильная и алкоксильная 

группа. К ацеталям относят вещества, в молекулах которых 

содержится атом углерода с двумя алкоксильными заместите

лями. 

он 
о 1 

R-C~ + R,oн:;;;::=~R-C-OR1 
OR1 

R1UH,H+ 1 

'н h 
полу ацеталь 

R-C-OR1 
1 
н 

ацеталь 

Ацетали, в отличие от альдегидов, более устойчивы к окисле

нию. Благодаря обратимости взаимодействия со спиртами его 

часто используют в органическом синтезе для «защиты» альде

гидной группы: 

д) Присоединение гидросульфитов приводит к образованию крис

таллического производного, из которого карбонильное соеди

нение может быть регенерировано. Этот метод используют для 

очистки альдегидов и кетонов, а также для выделения их из 

смесей: 

R1 
1 

R-C + 
11 
о 

О Ri О 
11 - + 1 11 .. + 

:S-0 Na ________.. R-C-S-0 Na 
1 1 11 
он он о 

гидросульфитные 

соединения 

е) Присоединение реактива Гриньяра. Реактивами Гриньяра на

зывают магнийорганические соединения с общей формулой 

R-Mg-X, где R - углеводородный радикал, Х - галоген. Их 

получают по реакции 
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R-X+Mg-R-Mg--X 

При взаимодействии реактивов Гриньяра с карбонильными со

единениями и последующем гидролизе продукта присоедине

ния образуются спирты. 

При этом по реакции с кетонами получают третичные спирты 

СНз СНз 
1 Н,О 1 

(С1Jз)2СО + Rl\lgX - СВ;, -С -OMgX ---,Мg~(о"'н°")Х""" СВ;, -С-ОН 
1 1 

R R 

по реакции со всеми алифатическими альдегидами (кроме фор

мальдегида) получают вторичные спирты 

СН;,СНО + Rl\lgX - СНз -СН-ОМgХ 
1 • 
R 

м:(;gН)Х • .СНз -?11-ОН 
R 

а при реакции с формальдегидом ~ первичные 

Реакция полимеризации 

Разрыв двойной связи карбонильной группы может приво

дить к полимеризации альдегидов с образованием линейных и 

(или) циклических продуктов. Например: 

nCH2=0 _н",о"-<" НОСН2[ -0-СНе-] n-2 ОСН2ОН n = 10--50 

полиоксиметилен 

СН2 
/ ' н+ О О 

3СН2=О ~~... 1 1 

(параформ) 

Н2С, /СН2 
о 

триоксиметилен 

Реакция поликонденсации 

Для кетонов и особенно для альдегидов характерны реакции 

конденсации и поликонденсации. Объем издания и рамки школь

ной программы не позволяют остановиться на этом вопросе. От

метим только реа:кцию поликонденсации формальдегида с фено

лом, в результате которой образуются фенолформальдегидные 

смолы (см. Главы 4 и 12). 
Схемы реакций альдегидов и кетонов приведены ниже. 
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Схема реакций альдегидов 

RaIOH 
карбоновая 
кислота 

реактив Толленса 
или реактив Фелинга 

R-CH=N-X •-ХNН-~2'-1 

RСН2ОН 
первичный 

спирт 

LiAlН. 
NаВН. 

о 
R-C~ 

'н 

PC!s 

RCНCl2 

NаНSОз 

хлорирование R, например: 

СН,СНО ~ СС!зСНО 

альдегиды, имеющие а-водоrюдныеатомы: 

2СН,СНО он;. СНзСНСН2СНО 
1 
ОН 

альдольная конденсация 

альдегиды, не имеющие а-водородных атомов: 

2с,,н,сно он;.. с,,н,сн,он + с,,н,аю
реакция Канниццаро 

5.8. Применение 

495 

Формальдегид используют для получения полимерных мате

риалов - фенолформальдегидных смол, полиформальдегида 

(параформа). Он токсичен для микроорганизмов, поэтому исполь

зуется как дезинфицирующее средство и для хранения анатоми

ческих препаратов (водный раствор формальдегида - формалин). 

Ацетальдегид используют для получения уксусной кислоты, 

уксусного ангидрида и неRоторых пластмасс. 

Ацетон широко применяют в качестве растворителя, а также 

как исходное вещество при синтезе некоторых соединений (на

пример, метилметакрилата). 
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Схема реакций кетонов 

кетоны устойчивы 

к ок:ислению 

С\2 

R 
":;:сн-он 

R'' 
вторичный 

спирт 

LiAIН., 
NаВН., 

он-

хлорирование R, например: 

СН,СОR ~ СС!зСОR 
альдольная конденсация 

2СН.ЗСОСН.З он;. (СН.З)2С -СН2СОСН.З 
1 
он 



6 Карбоновые кислоты 

Карбоновыми кислотами называют соединения, содержащие 

~о 
в молекуле карбоксильную группу -С~ОН. 

В зависимости от ч,исла карбоксильных групп в молекуле кис

лоты различают одноосновные (монокарбоновые), двухосновные 

(дикарбоновые) и многоосновные (поликарбоновые) кислоты. 

В зависимости от строения углеродного скелета карбоновые 

кислоты могут быть алифатическими (уксусная СН3СООН), али
циклическими (циклогексанкарбоновая С6Н11СООН) или арома
тическими (бензойная кислота С6Н5СООН). Карбоновые кислоты 
с числом атомов углерода основной цепи больше 6 называются 
жирными кислотами. 

6.1. Номенклатура. Изомерия 

Названия алифатических карбоновых кислот образуют от 

названия соответствующего углеводорода (с тем же числом 

атомов углерода) с добавлением суффикса -овая и слова "кис

лота». Нумерацию цепи начинают с атома углерода карбок

сильной группы -СООН. 

В другом варианте группу -СООН рассматривают как замес

титель в молекуле углеводорода. В этом случае в названии исполь

зуют словосочетание <{карбоновая кислота)), а углерод карбок

сильной группы не включают в общую нумерацию. Например: 

5 4 з 2 1-:rO 
СН;~-СН-СН-СН2-С 

'он 
пентен-3-овая кислота 

(бутен-2-карбоновая кислота) 

з 2 i-:rO 
СН;~-СН-С 

1 'он 
СВ;~ 

2-метилпропановая 

кислота 

з 2 i-:rO 
СН;~-СН-С 

1 'он 
он 

2-гидро:ксипропановая 
кислота 
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Таблица 33. :Карбоновые кислоты. 

Формула Тривиальное Систематич'еское 
название название 

Монокарбововые кислоты 

н--соон муравьиная метановая 

СНз--СООН уксусная этановая 

C2Hs--COOH пропионовая пропановая 

СзН,--СООН масляная бутановая 

С4Н9--СООН валериановая пентановая 

С11Нз5--СООН стеариновая октадекановая 

CH:FCH--COOH акриловая пропеновая 

С5Н5-СООН - бензойная 

Дикарбоновые кислоты 

ноос--соон щавелевая этандиовая 

HOOC--CH:rCOOH малоновая пропандиовая 

НООС--(СН2)2--СООН янтарная бутандиовая 

©(аюн фталевая бензол-1,2-дикарбоновая 

аюн 

ноос-Q-аюн 
терефталевая бензол-1,4-дикарбоновая 

Названия дикарбоновых кислот производят от названия соот

ветствующего углеводорода с суффиксом -диовая и словом «кис

лота•. В другом варианте название производят от названия угле

водородного радикала, добавляя словосочетание «дикарбоновая 

кислота». Например, НООС-СН2-СН2-СООН - этандикарбоно

вая кислота. 

В основу номенклатуры ароматических кислот положено на

звание бензойной кислоты. Остальные ароматические кислоты 

рассматривают как ее производные. 

Многие простейшие кислоты имеют тривиальные названия. 
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Для монокарбоновых кислот характерна изомерия природно

го скелета (включая положение двойной связи и заместителей 

гетерофункциональных кислот, а также цис-транс-изомерию, 

если в углеводородном радикале есть двойные связи). Например, 

пентановая и 2-метилбутановая кислоты, орто- и мета-этилбен

зойные кислоты, цис- и транс-бутен-2-овая кислоты. 

Возможна также межклассовая изомерия со сложными эфи

рами. 

6.2. Способы получения 

Большинство способов получения карбоновых кислот основа

ны либо на окислении, либо на гидролизе исходных реагентов. 

1. Окисление первичных спиртов и альдегидов до карбоновых 
кислот сильными окислителями (перманганат калия, дихро

мат калия, азотная кислота): 

[О] ..уО [О] ..уО 
R-СН2-он-~-.а-с ____.... R-C 

'н 'он 

3. Окисление алкилбензолов раствором KMn04 в кислой среде: 

СНз ооон 56 + 6КМnО, + 9H2SO,- 56 + 3К2SО4 + 6МnS04 + l4Н2О 
Бензойную кислоту получают также по реакции Канниццаро 

(см. 5. 7). 

4. Окисление бутана (метод Н М.Эмануэля) - промышленный 

метод получения уксусной кислоты: 

р, кат. -:;;-О 
2СЦ, -СН2 -СН2 -СНз + 502--'---• 4СН;, -С + 2Н2О 

'он 
уксусная кислота бутан 
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5. Гидролиз сложных эфиров: 

R-c-:::::-
0 (H~OJII'" R-c'l

0 
+ R'-OH 

'о-н· 'он 

о о 
R-C'l __ к_о_н_,~ R-C'l + R'-OH 

'о-н· 'ок 

В кислой среде реакция обратима, в щелочной - необратима. 

6. Гидролиз тригалогенпраизводных, имеющих все три атома га
логена у одного атома углерода, в щелочной среде: 

7. Гидролиз апгuдридов кислот: 

(RCO),O + Н,О - 2RCOOH 

8. Использование реактивов Гриньяра позволяет удлинить угле
водородную цепь: 

м ~ ~о - Ао R-X-~''-l~R-MgX----R-C~ ----R-C::;.--
'O-MgX 'он 

9. Гидролиз предварительно полученных нитрилов (цианидов) 
также приводит к карбоновой кислоте с удлиненной углерод

ной цепью, например: 

CH3-Br + NaCN - CH3--CN + №Br 

сн~-<:N + 2Н~О - CH3COONH1 

СНаСООН 

10. Взаимодействие солей карбоновых кислот с серно~ кислотой: 

/,о 
2СНз-С::;;.-- + 

'oNa 
ацетат натрия 

11. Муравьиную кислоту nолучают, исходя из оксида углерода 
(II) и гидроксида натрия (в виде порошка): 

200',р 11/Ю, 
CO+NaOH -- HCOONa ------- НСООН 
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6.3. Физические свойства 

Характерной особенностью карбоновых кислот являются 
аномально высокие температуры кипения (выше даже, чем у 

спиртов близкой молекулярной массы). Это объясняется ассоциа

цией молекул кислот с образованием димеров за счет водородных 

связей: 

о· ··н-о 
R-C'l 'C-R 

'О-Н· · ·o'l 

Интересно, что димеризация молекул болыпинства карбоно

вых кислот сохраняется даже в газообразном состоянии: диме

ры распадаются только при .высоких температурах. С увеличени

ем длины углеводородного радикала температуры кипения 

увеличиваются. Наличие двойных связей и разветвлений в угле

родной цепи способствует понижению температур кипения (см. 

Таблицу 34). 
Низшие члены ряда насыщенных алифатических монокарбо

новых кислот (CnH2n+1COOH)- жидкости с характерным резким 
запахом. Средние члены ряда - вязкие жидкости. Высшие, ди

карбоновые и ароматические кислоты в нормальных условиях -
твердые вещества, практически без запаха. Растворимость в воде 

монокарбоновых кислот резко падает с увеличением длины угле-

Таблица 34. Температуры кипения некоторых одноосновных 
карбоновых кислот, 

Кислоты tкш1., 0С Агрегатное состояние 

Муравьиная Н--СООН 100,8 Подвижная жидкость 

Уксусная СНа--СООН 118,1 Подвижная жидкость 

Пропионовая СНз--СНrСООН 141,1 Подвижная жидкость 

Масляная СНз(СН2)2--СООН 163,7 Маслянистая жидкость 

Изомасляная (СНз)2СН--СООН 154,7 Маслянистая жидкость 

Валериановая СНз-(СН2)з--СООН 185,4 Маслянистая жидкость 

Капроновая СНз-(СН2)4--СООН 205,0 Маслянистая жидкость 

Пальмитиновая СНз-(СН2)14--СООН 215* Твердое вещество 

Стеариновая СН:г(СН2)15--СООН 2з2* Твердое вещество 

*при 15 мм.рт.ст. 
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водородного радикала: кислоты с 1-3 атомами углерода в цепи 
неограниченно растворяются в воде, высшие гомологи в воде 

практически нерастворимы. 

6.4. Химические свойства 

6.4.1. Строение карбоксильной группы 

В карбоксильной группе --СООН две функциональные груп

пы - гидроксильная ~Ни карбонильная :>:с=О, отсюда и ее 

название - карбоксильная. Однако свойства карбоксильной 

группы не являются простой суммой свойств составляющих ее 

групп. Дело в том, что вследствие близкого расположения гидрок

сильной и карбонильной групп они оказывают сильное взаимное 

влияние. Это приводит к появлению новой функциональной груп

пы (карбоксильной) с присущими ей свойствами. 

Атом углерода карбонильной группы несет частичный поло

жительный заряд и притягивает электронные пары связей R-C, 
С=О, а также неподеленную электронную пару атома кислорода 

группы ОН. Это приводит к уменьшению электронной плотности 

на атоме кислорода ОН-группы и, естественно, к ослаблению 

связи 0-Н. Отсюда-,высокая подвижность протона гидроксиль

ной группы, определяющая кислотные свойства карбоксильной 

группы (протон карбоксильной группы более подвижен, чем про

тон ОН-группы спиртов): 

,,п 
R-C-0-H q, 

В свою очередь, сдвиг электронной плотности от ОН-группы 

уменьшает ее дефицит на атоме углерода карбонильной группы, 

лишая ее способности к реакциям присоединения, типичным для 

альдегидов и кетонов. 

6.4.2. Кислотность карбоксильной группы 

В растворах карбоновые кислоты диссоциируют с образовани

ем карбоксилат-аниона и протона: 

R-COOH = R-COO- + н• 

или 
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Таблица 35. Константы диссоциации некоторых карбоновых 
кислот. 

Название кислоты Формула к, 

Uропионовая С2Но-СООН 1,3' 10-5 

-Уксусная СНз-СООН 1, 75' 10-5 

Масляная СНз(СН2)2-СООН 1,5' 10-5 

Изомасляная (СНз)2СН-СООН 1,4·10' 5 

Кротоновая СНа-СН-СН-СООН 2,0·10-5 

13инилуксусная СН,-СН-СН2-СООН 3,8·10-5 

А.криловая сн,-сн-соон 5,6·10' 5 

Муравьиная нсоон 1, 77 • 10-4 

Бензойная C6Hs-COOH 6,5·10-5 

Фенилуксусная С5Н5СН2-СООН 5,6 · 10-5 

Хлоруксусная СН2С!-СООН 2,2·10-3 

Тетроловая СНз-С-С-СООН 1,3·10-3 

Дихлоруксусная CHCl2-COOH 5,6 • 10-2 

Щавелевая ноос-соон 5,9 °10-2 

Трихлоруксусная ССlз-СООН 2,2·10-l 

Отрицательный заряд кар6оксилат-иона рассредоточен 

между двумя атомами кислорода (делокализован): 

о 112-

R-c<:'' 
""'ь 112-

Кислотность карбоксильной группы зависит от природьt ради

кала, с которым эта группа связана. Электроноакцепторные за

мес1пители, такие, каR фенил или хлор, оттягивают на себя элек

тронную плотность (-!-эффект) и увеличивают кислотность 

карбоксильной группы. Например, трифторуксусная кислота по 

силе не уступает сильным минеральным кислотам. Э.лектронодо

иорные заместители (+!-эффект) ослабляют кислотные свойства 

СООН-группы, располагаясь по силе воздействия в ряд; 

Н < СН3 < С2Н5 < СН(СН3)2 < С(СН3)3 

Константы диссоциации для карбоновых кислот с заместите

лями различной природы приведены в таблице 35. 
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6.4.3. Химические свойства 

1. Карбоновые кислоты проявляют все общие свойства кислот: 
а) Диссоциируют в водных растворах и меняют цвета индика

торов кислотности. 

б) Взаимодействуют с активными металлами, основаниями и 

основными оксидами с образованием солей: 

2RCOOH + Zn - (RCOO),Zn + Н2 1 

RCOOH + NaOH __.. RCOONa + Н20 

2RCOOH + MgO - (RCOO),Mg + Н,О 

Сильные минеральные кислоты вытесняют карбоновые кисло

ты из их солей: 

RCOONa +НС! - RCOOH + NaCI 

Сильные карбоновые кислоты вытесняют слабые кислоты из 

их солей: 

RCOOH + NаНСОз --- RCOONa + СО2 t + н~о 

Эта реакция является качественной на карбоновые кислоты 

(позволяет отличить их от фенолов, тоже обладающих кислот

ными свойствами). 

2. ВзаимодеUствие с галогенами в присутствии красного фосфора 
приводит к образованию а-галогензамещенных Rислот, более 

сильных кислот, чем исходные (-!-эффект галогена): 

..-:::О Рнр. ,...:;О 
СНз -СН2 -С :У" + Вr2--.- СНз -СНВr -С~ + НВr 

'он 'он 

3. Восстановление кислот достигается действием :ЕСомплексных 
гидридов (например, LiAIH4): 

о 
R-C'l 

'он 

LiAIН. 

4. Окисление карбоновых кислот чистым нислородом приводит к 
образованию СО2 и Н20. Предельные :кислоты с нормальной 
природной цепчю окисляются с трудом. 

5. Реакции декарбоксилирования. Связь С-С в насыщенных неза
мещенных монокарбоновых кислотах весьма прочна, поэтому 

декарбоксилирование этих кислот (удаление СООН-группы) 

осуществить сложно. Для этого сплавляют соли щелочных ме

таллов карбоновых кислот со щелочью: 
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Введение электроноакцепторных заместителей облегчает де

карбоксилирование. 

6. Характерной особенностью карбоновых кислот является их 
способность к образованию функциональных производных" 

получающихся как результат реакций замещения в карбок

сильной группе. Все функциональные производные карбоно

вых кислот можно разделить.на три большие группы: 

I. Замещение водорода (разрыв Н-{)-связи): 

R-C-ONa 
11 
о 
соли 

II. Замещение гидроксила (разрыв С-ОН-связи): 

R-C-0-R' 
11 
о 

сложные эфиры 

R-C-Cl 
11 
о 

хлорангидриды 

III. Замещение карбоксигруппы: 

R-C=N 
нитрилы 

R-C-NН, 

11 
о 

амиды 

Практически все функциональные производные карбоновых 

кислот подвержены гидролизу с образованием исходных кислот: 

R--{;0-X + Н,0- R--{;OOH + НХ 

Гидролиз нитрилов см. в Главе 7.2. В кислой среде гидролиз обра
тим, в щелочной - необратим (приводит к образованию солей 

карбоновых кислот). 

Остановимся подробнее на некоторых типах функциональ

ных производных карбоновых кислот. 

Соли карбоновых кислот 

Соли карбоновых кислот - твердые кристаллические веще

ства с ионной кристаллической решеткой. Соли низших кислот 

обычно растворимы в воде, соли высших кислот в воде растворя

ются хуже. В воде соли карбоновых кислот гидролизованы (ще

лочная реакция раствора, соли слабых кислот): 

CH3COONa + Н20"""" СН3СООН + Na1 +ОН-

Способы получения солей карбоновых кислот описаны выше. 
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Ангидриды карбоновых кислот 

Ангидриды являются продуктами дегидратации кислот, их 

общая формула R-C~O-R, например: 

о 
о СНз-с"" 

2СНз-С9 -~Р~'°~0~''
0

~'+ 'о 
'он -нРоз ,...,. 

СНз-С">о 

уксусный 

ангидрид 

Ангидриды низших карбоновых кислот - летучие жидкости 

с резким запахом, весьма реакционноспособные. Наиболее важен 

уксусный ангидрид (tкип = 140°С)- его используют для получения 
ацетатного волокна, негорючей кинопленки, красителей, фарма

цевтических препаратов. 

Хлорангидриды карбоновых кислот 

Их получают при взаимодействии карбоновой кислоты с хло

ридом фосфора (V): 

АО а О 
СНз-С( + PCl5 ______..... СН.з-С::r + ~lз + Н::l 

он 'с1 
хлорангидрид 

уксусной кислоты 

Как и ангидриды, хлорангидриды карбоновых кислот очень 

реакционноспособны благодаря отрицательному индуктивному 

эффекту хлора: 

l'i+ l'i-
R-C-Cl 

11 
о ,_ 

Повышенная реакционная способность ангидридов также объяс

няется (-!)-эффектом атома кислорода: 

()+ ()- l'i+ 
R-c-o--c-R 

11 11 
о о 

&- ' 

Хлорангидриды обычно используют в органическом синтезе 

для введения кислотного радикала R-CO- ( ацила) в другие со
единения. Такие реакции называют реакциями ацилирования и 

используют для получения сложных эфиров из вторичных и тре

тичных спиртов, когда проведение обычной реакции этерифика

ции затруднено пространственными факторами, например: 
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СНз СНз 
1 1 

СНз-С-Сl + IЮ-С-СНз - СНз-С-0-С-СНз +НС! 
11 1 11 1 
О СНз О СНз 

ацетилхлорид триметилкарбинол трет-бутиловый эфир 
уксусной кислоты 

Аналогично используют и ангидриды карбоновых кислот, ко

торые в лаборатории часто получают действием хлорангидридов 

на соль кислоты: 

(С2Н,С0)20 + !Ю-СН-СНз - С,Н,-С-0-СН-СНз + С,Н,СООН 
1 11 1 
СНз О Clfз 

пропионовый изопропиловый 

ангидрид спирт 

изопропиловый эфир 

пропионовой кислоты 

Сложные эфиры 

Свойства и способы получения сложных эфиров будут подроб

но рассмотрены в Главе 6.5. Здесь укажем наиболее общий способ 
их получения - реакцию этерификации: 

Амиды карбоновых кислот 

Для получения амидов карбоновых кислот используют не

сколько методов. 

1. Взаимодействие хлорангидридов карбоновых кислот с аммиа
ком: 

R-CO--Cl + NH, - R-CO-NH, +НС! 

2. Сухая перегонка аммонийных солей карбоновых кислот: 

3. Взаимодействие сложных эфиров с аммиаком или аминами, 
например: 

0 0 to ,,.;::О 
R-C::::--- + H2N-C2Hs --~-- R-С::::---

'О-СН;з -СНзОН 'NН-С2Н5 
этиламид уксусной 

кислоты 



508 Органическая химия 

Рассмотрим строение молекулы амида. В амидах атом азота 

проявляет одновременно +М (мезомерный) и -1 (индуктивный) 
эффекты: 

ro 
R-C~.+M 

-I NH2 

Частичный положительный заряд на атоме углерода ):с=О 

группы в амидах меньше, чем в сложных эфирах или карбоновых 

кислотах, а степень сопряжения выше. В результате молекулы 

амидов весьма стабильны (сопряжение стабилизирует молекулу), 

а их реакционная способность относительно низка. Например, 

для гидролиза аминов необходимо их нагревание с концентриро

ванной кислотой или щелочью: 

В свою очередь, понижение Электронной плотности на атоме 

азота приводит к тому, что амиды не обладают свойствами осно

ваний (в отличие от аминов). 

Благодаря повышенной полярности N-Н-связи и увеличен

ному а-заряду на атоме кислорода молекулы амидов частично 

ассоциированы водородными связями (в отличие от сложных 

эфиров, ангидридов, хлорангидридов и нитрилов). Этим объясня

ются высокие температуры кипения и плавления амидов (ацета

мид CH3-CO-NH2 tJ.:im = 221°С, tпл = 82°С) - большинство из них 
(кроме низших) - твердые вещества со слабым запахом. В воде 

амиды растворяются лучше других производных карбоновых 

кислот. 

Нагревание амидов в присутствии водоотнимающих средств 

приводит к образованию нитрилов: 

Значение амидов трудно переоценить: белки, основа жизни, 

являются природными полиамидами. В промышленности произ

водят полиамиды - искусственные волокна, например, капрон. 
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6.5. Сложные эфиры 

6.5.1. Общее рассмотрение 

Сложные эфиры можно рассматривать как производные кис

лот, из которых атом водорода карбоксильной группы замещен на 

углеводородный радикал: 

где R и R' - одинаковые или разные алкильные или арильные 

радикалы. 

Названия сложных эфиров производят от названий кислоты 

и спирта, которые участвуют в их образовании, например: 

о 
СНз-С9 

"о-с,н, <Q)-c~~-C2H5 
этилацетат 

(этиловый эфир 

уксусной кислоты) 

этилбензоат 
(этиловый эфир 

бензойной кислоты) 

6.5.2. Получение 

Для получения сложных эфиров обычно используют реакцию 

этерификации - взаимодействие спирта с карбоновой кислотой 

в присутствии минеральной кислоты (катализатор). 

На первой стадии реакции протонирование карбоксильной 

группы (протон присоединяется к карбонильному кислороду, не

сущему частичный отрицательный заряд) приводит к образова

нию карбокатиона (электрофильной частицы): 

который взаимодействует с молекулой спирта (за счет неподелен

ной электронной пары атома кислорода ОН-группы спирта): 

~ 
го}I= ~ - '] <Э " l + -<-н_, 

[-с-о] + R'-0-H " " R-C .'15 ' 1 " 1 'R 
он iJl!~ 

-llzU" 

-н' 
R-C-0-R' 

11 
о 
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Образовавшийся комплекс нестабилен; его стабилизации спо

собствует уход молекулы воды и протона с образованием сложно

го эфира. Поскольку все стадии процесса обратимы, то обратима 

и вся реакция в целом. Гидролиз (обратная реакция) катализиру

ется протонами. Гидролиз сложных эфиров в щелочной среде не

обратим и приводит к образованию соли карбоновой кислоты, 

которая со спиртом не реагирует. 

Более удобный метод представляет собой взаимодействие га

логенангидрида карбоновой кислоты с алкоголятом натрия: 

О 6 0 
R _c?- + ----i~R С' 'Х NaOR1 - ......_ + NaX 

O--R1 

6.5.3. Физические свойства 

Сложные эфиры R--C(O)-OR' с небольшими радикалами R и 

R' представляют собой жидкости. Их плотность меньше единицы. 
Сложные эфиры плохо растворимы в воде, хорошо растворимы в 

диэтиловом эфире, метаноле, этаноле. В воде хорошо растворяют

ся эфиры, образованные низшими кислотами и спиртами. Слож

ные эфиры обладают приятным запахом, что и используется в 

парфюмер~и и кондитерской промышленности. 

6.5.4. Химические свойства 

1. Гидролиз (см. также 6.6.3), другое название реакции -
омыление сложных эфиров: 

н· 

R-CO-OR' + Н20 == R-CO-OH + R'OH 

R-CO-OR' + NaOH - R-COONa + R'OH 

2. Восстановление сложных эфиров: 

LiAIH, 

R-CO--OR' - R-CH20H + R'OH 

3. Взаимодействие с аммиаком с образованием амида кислоты и 
спирта: 

R-CO--OR' + NH3 - R-CO-NH2 + R'-OH 

схема реакций сложных эфиров представлена ниже. 



пособие для поступающих в вузы 

Схема реакций сложных эфиров 

RСООНиJШ 
ROJClи;ш 
(RC0)20 

R'OH 

511 

RCOOH + R'OH •-'н"""о"""н'--+-j 
Н2О, 

\---'N'-а:;,о:сн::...,.нсооNа + н·он 

RCONНR' 

амид 

RCH20H+ R'OH 
смесь двух спиртов 

6.5.5. Применение 

RCOOR" 

Характерной особенностью сложных эфиров является их 

запах, часто приятный. Сложные эфиры придают запах многим 

цветам и плодам. Например: 

сн,(сН2)2соос2н, 
этилбутират 

_(запах абрикосов) 

СН3СОО(СН2)7СН3 
октилацетат 

(запах апельсиноn) 

Поэтому сложные эфиры используют в пищевой и космети

ческой промышленности в качестве ароматизаторов продукции. 

Некоторые сложные эфиры используют в медицине в качест

ве лекарственных средств (в основном - сердечно-сосудистых). 

Многие сложные эфиры используют в качестве растворителей 

(например, этилацетат), а также в органическом синтезе. 

6.6.Жиры 

6.6.1. Общая характеристика 

Жиры - это смеси сложных эфиров жирных (высших) карбо

новых кислот и глицерина (трехатомного спирта). Общая форму

ла жиров: 
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о 

11 
CH2-0-C-R1 

1 ~ 
CH-O-C-R2 

1 ~ 
СН2-О-С-Rз 

Органическая химия 

Если в состав жира входят остатки одной кислоты (R1 = R 2 = 

R3), то жир называют простым. В состав смешанных жиров вхо

дят остатки разных жирных :кислот. 

Общее название соединений карбоновых кислот с глицерином 

- триглицериды. 

Чаще всего в состав жиров входят остатки следующих кислот 

(все эти кислоты имеют неразветвленную углеродную цепь и чет

ное число атомов углерода): 

предельные: 

миристиновая СНз-(СН2)12--СООН 

пальмитиновая СНз-(СН2)14- СООН 

стеариновая СНз-(СН2)н;-СООН 

непредельные: 

олеиновая СНз-(СН2)гСН-СН-(СН2)1--СООН 

линолевая СНз-(СН2)4--СН-СН--СНz-СН-СН-(СН2)7-СООН 

Состав и строение жиров были установлены французскими 

химиками Ш еврелем и Вертло в начале XIX века. Шеврель выяс
нил, что нагревание жира приводит к образованию карбоновых 

кислот и глицерина, а Бертло синтезировал жиры из глицерина и 

карбоновых кислот: 

глицерин стеариновая 

кислота 

тристеарид 
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Получение жиров основано на использовании природных ис

точников растительного и животного происхождения. 

6.6.2. Физические свойства 

Жиры, образованные предельными кислотами, в нормаль

ных условиях - твердые вещества, поэтому животные жиры 

обычно твердые - в их состав входят насыщенные кислоты. На

пример, в коровье масло входят глицериды олеиновой, пальмити

новой и стеариновой кислот. 

Жидкие жиры (масла) образованы, как правило, непредель

ными кислотами. В большинстве случаев жидкие жиры расти

тельного происхождения. 

Таким образом, температура плавления жира (и, следователь

но, его агрегатное состояние) определяется природой жирных 

кислот. Температура кипения жира тем выше, чем выше в нем 

содержание предельных кислот и чем длиннее углеводородный 

радикал жирной кислоты. 

Все жиры легче воды и нерастворимы в ней. Жиры хорошо 

растворяются в неполярных органических растворителях -
таких, как углеводороды, бензин, четыреххлористый углерод, 

дихлорэтан и других. 

6.6.3. Химические свойства 

Гидролиз (реакция омыления) жиров 

Жиры широко используются в технике в качестве сырья при 

производстве мыла и глицерина. Mь/,.lla.Мu называют натриевые и 

калиевые соли высших карбоновых кислот, т.к. их растворы об. 

ладают моющим действием (Глава 7. 7). Для получения мыла 
жиры подвергают щелочному гидролизу: 

о о 
11 11 

СН2-О-С-R' СН2-ОН NaO-C-R' 

1 ~ 1 ~ 
CH-0-C-R" + ЗNаОН -----;~ СН-ОН + NaO-C-R" 

L,-o-~-R"' L,-он Nao-~-R"' 
жир глицерин МЫЛО 

Обычные мыла - это смеси солей пальмитиновой, стеарино· 

вой и олеиновой кислот, причем натриевые соли образуют твер· 

дые мыла, а калиевые - жидкие мыла. 

17 • 7134 Максименко 
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Для разделения смеси глицерина и мыла к пей добавляют 

водный раствор хлорида натрия. Добавление одноименного иона 

(натрия) приводит к ухудшению растворимости мыла, и смесь 

расслаивается: наверху - слой раствора мыла, внизу - слой 

раствора глицерина и NaCl. 

Гидрогенизация жиров 

Гидрогенизация жиров - так называют процесс присоедине

ния водорода к остаткам. непредельных кислот, входящих в со

став жиров. В реЗультате из жидких жиров, молекулы которых 
содержат ненасыщенные углеводородные радикалы, получают 

твердые жиры, содержащие остатки предельных (насыщенных) 

жирных 1<ислот. Гидрирование проводят под давлением в при сут~ 

ствии катализатора: 

о 
11 

СН2 -О-С-(СН2)1 -СН=СН-(СН2)1 -СЦз 

1 ~ t 0 ,Ni 
СН-О-С-(СН2)1 -СН=СН-(СН2)1 -СЦз + ЗН2 -'--'-'-";~ 

1 ~ 
СН2-О-С-(СН2)1 -СН=СН-(СН2)1 -СЦз 

о 
11 

СН2 -0-С -(СН2)1 б -СЦз 

1 ~ 
---l~СН-О-С-(СН2)1в-СЦз 

1 ~ 
СН2-О-С-(СН2)1б-СЦз 

Именно так из растительного масла (жидкий жир) получают 

твердые гидрогенизированные жиры, которые затем используют 

в технических целях и для производства маргарина (эмульсии 

гидрогенизированного растительного масла в молоке с пищевыми 

добавками). 

Под действием кислорода воздуха (при хранении) и при нагре

вании остатки карбоновых кислот жидких _жиров могут «сши

ваться• между собой по местам двойных связей с образованием 

«сшитых полимеров• - твердых пленок. 

Длительное хранение на воздухе (действие света, влаги, кис

лорода, тепла) приводит к «прогорканию• жиров - появлению 

продуктов их разложения (альдегиды, кетоны, карбоновые кис-
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лоты, гидроксикислоты). Процесс сопровождается появлением 

характерного запаха •прогоркшего• масла. 

6.6.4. Применение 

Для нормального функционирования организм человека и 

большинства животных должен получать с пищей белки, жиры и 

углеводы. Из этих важнейших пищевых веществ жиры обладают 

самым большим запасом энергии и являются источником ее для 

живых существ. 

Жиры широко используют в пищевой, косметической и фар

мацевтической промышленности. Некоторые масла (льняное, ко

нопляное) используют для приготовления олифы - густой жид

кости, образующей при высыхании твердую пленку (см. выше, 

п.3). Олифа является основой масляной краски и многих лаков, 

ею покрывают деревянные конструкции для большей их сохран

ности. 

6.7. Мыло. Синтетические моющие средства 

Натриевые и калиевые соли высших жирных кислот являют

ся: основой мыла - соответственно, твердого (Na +)и жидкого(К+). 
Моющая способность мыла связана с поверхностной актив

ностью его анионов. Не останавливаясь подробно на физико-хи

мических основах этого я:вления, отметим, что анионы мыла об

разуют в воде мицеллы ~ шарообразные частицы, в состав 

которых включаются гидрофобные загрязнения. 

н,о 

Н,0 

н,о 
н,о 

0<:9ФФ0 
0 ® 1 1 1 @0 \ \ 1 / )< 

® \, 1' ® 
0' ,..®н,о 

0_' .... _® 
0- -Ф 
@- -® 
ф- -0 
0- -0 
®--,.. ,"@ 

® 1' "® 
0 , ' 0 0 1 1 1 ~ 1 ® 

0@@@® 

н,о 

Н2О Н,О 

анион 0---
уrnеводородный 

радикал 

(rидРофобен} 

Если в воде присутствуют ионы Са +2 и мg2+ (•Жесткая* вода), 
то мыла теряют свою моющую способность - образуются каль

циевые и маrвиевые соли жирных кислот, нерастворимые в воде. 
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Поэтому часто вместо мыла (солей жирных кислот) используют 

синтетические моющие средства (СМС), кальциевые соли кото

рых также растворимы. Это, например, натриевые соли сульфо

кислот, общая формула которых, например: 

о о 

11 -~11 + 
R-~-0№ наnример С12Н25~~-О- Na 

о о 
Nа-соль-4-додецилбензолсульфо

ЕИСлоты 

Недостатком СМС является их способность накапливаться в 

окружающей среде, загрязняя ее. Сульфокислоты (в отличие от 

карбоновых) не разлагаются микроорганизмами, накапливаются 

в водоемах, что ведет к гибели их флоры и фауны. 

6.8. Моно- и дикарбоновые кислоты 

6.8.1. Монокарбоновые кислоты. Отдельные 
представители 

Одноосновные карбоновые кислоты (монокарбоновые) имеют 

в молекуле одну связанную с углеводородным радикалом (пре

дельным, непредельным или ароматическим) карбонильную 

группу. 

Среди предельных одноосновных карбоновых кислот важней

шими являются следующие . 

.,:;О 
Муравьиная кислота н-с, была впервые выделена при 

он 

обработке муравьев водяным паром. В природе она встречается 

также в жгучей :крапиве. 

В настоящее время муравьиную :кислоту получают при взаИ

модействии оксида углерода (11) СО -с гидроксидом натрия при 
повышенных температуре и давлении через формиат натрия.: 

{,р 
СО+ NaOH-- ~COONa 

формиат натрия 

Характерной особенностью муравьиной :кислоты является на

личие в ее молекуле альдегидной группы, благодаря чему мура

вьиная :кислота являете.я сильным восстановителем. Подобно аль-
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дегидам, она дает реакцию •серебряного зеркала», окисляется 

хлором и солями ртути (11): 

нсоон + 2[Ag(NH,),]OH - (NH,),co, + 2Ag 1 + 2NH, t + н,о 

НСООН + С12 - СО2 + 2HCI 

Взаимодействие с сулемой идет в две стадии: 

НСООН + 2HgCl2 - Hg2Cl2 + 2HCI + СО2 

НСООН + Hg2Cl2 - 2Hgl + 2HCI+ СО2 

Еще одно отличие муравьиной от остальных ~арбоновых кис

лот - она разлагается концентрированной серной кислотой (ос

тальные устойчивы пО отношению к концентрированной Н2804): 
н,sо, 

нсоон ~ cot + н,о 

Муравьиную кислоту применяют в фармацевтической и пи

щевой промышленности. 

Уксусная кислота - это типичный представитель карбоно

вых кислот. Это бесцветная жидкость с резким запахом. При 

температуре ниже 16,6°С безводная СН3СООН застывает вльдопо
добную кристаллическую массу (•ледяная» уксусная кислота -
это безводная СН3СООН). Уксусную кислоту с давних времен ис
пользовали как пищевую добавку и консервант (в виде 5-lOo/o 
водных растворов). В настоящее время ее используют в пищевой, 

парфюмерной, фармацевтической промышленности, в синтезе 

некоторых полимеров и в производстве искусственных волокон 

на основе целлюлозы. 

Пальмитиповая С15Н31СООН и стеариновая С17Н35СООН 
кислоты - представители высших предельных одноосновных 

карбоновых кислот. Это белые твердые вещества, нерастворимые 

в воде, входящие в состав животных и (в меньшей степени) расти

тельных жиров. Их натриевые и калиевые соли входят в состав 

мыла. 

Непредельные одноосновные карбоновые кислоты 

Низшие непредельные кислоты - жидкости с резким силь

ным запахом, растворимые в воде. Жирные ненасыщенные кис

лоты - твердые, нерастворимые в воде вещества, практически без 

запаха. 

Изомерия связана с возможностями изомерии углеродного 

скелета, положения двойной связи и цис-транс-изомерии. 

Для получения ненасыщенных кислот обычно используют: 



518 Органическая химия 

а) дегидратацию гидроксикислот: 

-н,о 

НО--СН2--СН2-СООН --- СН2-СН--СООН 

б) дегиДрогалогеиирование галогензамещенных кислот: 

сн,--сн,--снс1--соон 
КОН, cn1.pr 

-НС/ 
сн,-сн~сн~соон 

Свойства ненасыщенных карбоновых кислот определяются 

наличием как карбоксильной группы, так и кратных (мы рас

смотрим только двойные) связей (одной или нескольких). 

Если двойная связь расположена близко к карбоксильной 

группе, то это накладывает отпечаток на характер взаимодейст

вия с галогеноводородами и водой: они присоединяются против 

правила Марковникова (за счет сопряжения связей С=О и С=С): 

СН2-СН-СООН + НВг--. CH2Br-CH2-COOH 

Осторожное окисление приводит к образованию диоксикислот: 

сн,-сн--соон 
[OJ,H,O 

но--сн,--сщощ--соон 

Энергичное окисление приводит к разрыву двойной связи. 

Идентификация продуктов реакции позволяет установить по 

фрмментам структуру исходной кислоты. 

Характерной особенностью непредельных карбоновых кис

лот является их способность (и склонн_ость) к полимеризации. Это 

особенно важно в случае простейших непредельных карбоновых 

кислот - акриловой СН2=СН-СООН и метакриловой СН2=С(СН3) 
-СООН. Полимеризация этих кислот, их эфиров и нитрилов при

водит к образованию полимеров с ценными свойствами (Глава 13). 
Среди высших непредельных кислот особенно важны олеино

вая1, линолевая и линоленовая кислоты. Они относятся к незаме
нимым (для человека) жирным кислотам - невозможность их 

синтеза в организме приводит к необходимости вводить их в со

став пищи (потребность - около 5 г/день). Недостаток этих кис
лот повышает риск заболевания атеросклерозом. Содержатся они 

в основном в растительных маслах. 

6.8.2. Дикарбоновые кислоты 

Дикарбоновые кислощы - это производные углеводородов, 

имеющие в составе молекулы две группы -СООН. Наиболее ши

роко распространены представители: 

Олеиновая кислота содержится в оливковом масле, отсюда ее название 
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ноос-соон щавелевая кислота 

НООС-СН:гСООН малоновая кислота 

ноос-;СН2)2-СООН янтарная кислота 
' 

Все дикарбоновые кислоты - твердые кристаллические ве

щества, растворимые в воде. Их получают окислением двухатом

нъiх спиртов. 

[OJ 
НО-СН2-СН2-{)Н ~ НООС-СООН 

Дикарбоновые кислоты проявляют все свойства двухоснов

ных кислот, давая два ряда солей. 

Наличие двух карбоксильных групп приводит к ряду особеп

ностей. Во-первых, взаимное влияние карбоксильных групп При

водит к усилению их кислотных свойств. Во-вторых, для них 

характерно образование циклических ангидридов: 

Наиболее широко применяется щавелевая кислота (в виде 

солей - оксалатов - она содержится в листьях щавеля и ревеня) 

и янтарная кислота (она содержится в янтаре, отсюда название). 

Их используют в основном в текстильной и кожевенной промыш

ленности. Малоновую кислоту (она содержится: в соке сахарной 

свеклы) используют в фармацевтической промышленности. Все 

эти кислоты используют также в органическом синтезе (как би

функциояальные реагенты). 



7 Нитросоединения: нитрометан, 

нитробензол 

Нитросоедин.ения - это органические соединения, имеющие 

в молекуле одну или несколько групп -N02 , непосредственно свя

занных с атомами углерода. 

Ароматические нитросоединения - это желтые жидкости 

или кристаллические вещества, простейшие алифатические 

нитросоединения - бесцветные жидкости. Все нитросоединения 

плохо растворяются в воде, большинство из них токсичны, неко

торые обладают наркотическим действием. 

Получают нитросоединения нитрованием соответствующих 

углеводородов. 

7.1. Нитрование алканов 

Нитрование 1 алканов проводят двумя методами: жидкофаз
ным и парофазным, продуктом реакции нитрования являются 

нитропарафины (алифатические нитросоединения). 

Жидкофазное нитрование осуществляют разбавленной HN03 
при температуре выше 180°С и нормальном (или повышенном) 

давлении (реакция Коновалова). В парофазном методе реакцию 

проводят при О, 7-1,0 МПа и 400-500°С. 

Реакция идет по свободно-ради1Салъному механизму (атака 

радикалом N02) и сопровождается побочными процессами: раз

рывами углеводородных цепей, нитрованием образующихся 

фрагментов. Поэтому в результате обычно образуется смесь про

дуктов, например: 

Нитрпванием называют введение NО2-группы в молев:улы органических соеди

нений под действием нитрующих агентов (НNОз, см:есь НNОз и H2S04, N~4, 
N205идр. 
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390-480°С 
Cflз -СИ2 -СИз + НNОз -"'"'--"'"-''--1 

0,1 МПа 

521 

СНз -СН2 -СН2 -N02 
1-нитропропан (32о/о) 

СНз-СИ-СНз 
1 
N02 

2-нитропропан (33%) 

СНз -СИ2 -N02 
нитроэтан (26(Ус,) 

СНз-NО2 
нитрометан (9'Х1) 

Полученную смесь продуктов разделяют фракционной пере

гонкой. 

Нитрование метана обычно осуществляют по реакции Коно

валова - действием на метан разбавленной HN03 при 140°С и 
небольшом давлении. Механизм реакции - радикальный, про

дукт ее - нитрометан: 

СН4 + HN03 __,. CH3-N02 + Н20 
нитрометан 

Нитрометан - это взрывчатая и огнеопасная жидкость 

(t 11" = -28,5°С, tкип = 101,2°С), малорастворимая в воде (9,5%1 ). 
Распад нитрометана сопровождается резким увеличением объема 

и выделением большого количества тепла: 

Еще один способ получения нитрометана - деструктивное 

нитрование пропана концентрированной HN03 в паровой фазе 

(см. выше). 

Применяют нитрометан в качестве растворителя (например, 

жиров) в производстве нитроспиртов. в качестве высококипящего 

однокомпонентного ракетного топлива для жидкостных ракет

ных двигателей. 

7 .2. Нитрование бензола 

Нитробензол (C6H5N02) - зеленовато-желтая жидкость 

(tкиn = 210,8°С), очень плохо растворимая в воде (0,19о/о ). 
Для получения нитробензола бензол нагревают с нитрующей 

смесью до 60°С: 

н~о"н,sо, 

~н,о 
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Изменяя условия реакции, можно получить моно·, ди- и три

нитробепзол. Нитрование мононитробензола с повышением тем

пературы приводит сначала к м-динитробензолу (т.к. группа 

N02 - ориентант второго рода, направляющий: вторую NО2-груn
пу в мета-положение относительно первой), а затем (при дальней

шем нагревании с нитрующей смесью) образуется 1,3,5-тринит

робензол. 

Нитробензол широко применяют в производстве анилина, 

ароматических азотсодержащих соединений {бензидина, хиноли

на и т.д.), а также в качестве растворителя. Следует помнить, что 

нитробензол очень токсичен - он окисляет гемоглобин в метге

моглобин. Предельно допустимая концентрация бензола в возду

хе составляет 3 мг /м3 • 



8 
Амины. Алифатические и 

ароматические и.мины. Первичные, 

вторичные и третичные амины. 

Основность аминов. Четвертичные 

аммониевые соли и основания 

8.1. Общая характеристика 

Если в молекуле аммиа1tа последовательно замещать атомы 

водорода углеводородными радикалами, то получатся соедине

ния, которые относятся к классу аминов. Соответственно амины 

бывают первичные (RNH2), вторичные (R2NH), третичные (R3N). 
Группа -NH2 называется аминогруппой. -

Различают алифатические, ароматические, алициклические 

и гетероциклические амины в зависимости от того, какие радика

лы связаны с атомом азота. 

Построение названий аминов производится прибавлением 

приставки амино- к названию соответствующего углеводорода 

(первичные амины) или окончания -амин к перечисленным назва

ниям радикалов, связанных с атомом азота (для любых аминов). 

СНз-NН2 

Первичные амины 

СНз, 
_,.,,.,.СН-NН2 

СНз 
метиламин 

(аминометан) 

изо-nропиламин 

(2-аминопропан) 

аминобензол 
(фениламин, 

анилин) 

СНз-СН2, 
NН 

СНз" 
этилметиламин 

СНз,N-СНз 
СНз" 
триметиламин 

Вторичные амины 

с11.з, --© СН-NН 
С!!з/ 

изо-пропилфениламин 

Третичные амины 

СНз,NН 
СНз" 

диметиламин 

СНз-~=~N-© 
этилметилфениламин 

• 
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8.2. Способы получения 

1. Реакция Гофмана. Один из первых методов получения первич
ных аминов - алкилирование аммиака алкилгалогенидами: 

NH, 

C2H 5Br + NH3 --- [C2H 5NH3]-i-Br--- C2H 5NH2 -!'!H,Br 

Это не самый лучший метод, так как В· результате получается 

смесь аминов всех степеней замещения: 

и т.д. Алкилирующими агентами могут выступать не только 

алкилгалогениды, но и спирты. Для этого смесь аммиака и 

спирта пропускают над оксидом алюминия при высокой темпе

ратуре. 

AJ,O, снрн 

СН30Н +NH3 -----:------ CH3NH2+H20 - (CH3) 2NH 

""" 
2. Реакц~м 3инина - удобный способ получения ароматических 

аминов при восстановлении ароматических нитросоединений. 

В качестве восстановителей используются: Zn, Sn, SnCl2 , Н2 (на 
катализаторе). Иногда водород генерируют непосредственно в 

момент реакции, для чего обрабатывают металлы (цинк, желе

зо) разбавленной кисло~ой. 

Zn 
C6H 5N02 -----на-- C6H 5NH2 

8.3. Физические свойства 

Наличие неподеленной электронной пары у атома азота обу

славливает более высокие температуры кипения аминов, чем у 

соответствующих алканов. Амины обладают неприятным резким 

запахом. При комнатной температуре и атмосферном давлении 

первые представители ряда первичных аминов - газы, неплохо 

растворяющиеся в воде. С увеличением углеродного радикала 

температура кипения повышается и уменьшается растворимость 

в воде. 
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8.4. Химические свойства аминов 

8.4.1. Основные свойства аминов 

В молеR.улах аминов, .как и в моле:нуле аммиа11.а, атом азота 

находится в состоянии sр3-гибридизации (рис. 14). Три sр3-орби
тали азота участвуют в образовании а-связей с тремя атомами 

углерода или водорода (C-N и (или) С-Н связи). Четвертую гиб
ридную орбиталь атома азота занимает его неподеленная пара 

электронов. Ее атом азота может предоставлять для образования 

связи с электрононедостаточными частицами по донорно-акцеп

торному механизму (т.е, амины проявляют свойства оснований 

Льюиса). Поэтому амины, как и аммиак, способны взаимодейст

вовать с кислотами и водой, присоединяя протон. При этом обра

зуются соответствующие аммониевые соли: 

Аммониевые соли хорошо растворимы в воде, но плохо рас

творяются в органических растворителях. Водные растворы ами

нов обладают щелочной реакцией: 

СНз-Р ндiн+=~ rНз-I-~ ~н-
Основные свойства аминов зависят от природы заместителей. 

В частности, ароматические амины - более слабые основания, 

чем алифатические, т.к. свободная электронная пара азота всту

пает в сопряжение с л-системой ароматического ядра, что умень

шает электронную плотность на атоме азота (-М-эффект). Напро

тив, алкильная группа является хорошим донором электронной 

плотности ( + I-эффект ). 

•~Н2 R-CH2-NН2 
,_ 

Поэтому вторичные амины - более сильные основания, чем 

первичные. Однако реакционная способность третичных аминов, 

как правило, невелика ~ это объясняется пространственными 

затруднениями, которые создают три заместителя у атома азота 

атакующей молекуле. 
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8.4.2. Окисление аминов 

Горение аминов сопровождается образованием углекислого 

газа, азота и воды: 

4CH3NH2 + 902 = 4С02 + 2N2 + 10Н20 

Ароматические амины самоuроизвольно окисляются на возду

хе. Так, анилин быстро буреет на воздухе вследствие окисления. 

8.4.3. Присоединение алкилгалогенидов 

Амины присоединяют галогеналканы с образованием соли: 

Обрабатывая получившуюся соль щелочью, можно получить 

свободный амин: 

8.4.4. Взаимодействие аминов с азотистой кислотой 

Огромное значение имеет реакция диазотирования первичных 

ароматических аминов под действием азотистой кислоты, полу

чаемой iп situ по реакции нитрита натрия с соляной кислотой: 

NaNO, +НС! ~ HONO + NaCI 

ArNH, + HONO +НС!~ [Ai-N•Nj"CГ + 2н,о 
соль диазония 

Соли диазония могут далее реагировать с многими соединениями: 

Н2О КI 
с,;н,он---_ N-,- [Q;H5 - Nl"' N]+ С! - ---N-,__,· С,,Н,I 

~~н 

С,,Н,-N=N-С,,Н.ОН 
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Первичные алифатические амины при реакции с азотистой 

кислотой образуют спирты, а вторичные ·алифатические и арома

тические амины дают N-нитрозопроизводные: 

R-NH2 + NaN02 + HCI = R-OH + N2 + NaCl + Н20 

R2NH + NaN02 + HCI = R2N-N-O + NaCl + Н20 

8.4.5. Ароматическое электрофильное замещение в 
ароматических аминах 

В арОматических аминах амив:огруппа облегчает замещение 
в орто- и пара-положениях бензольного кольца. Поэтому галоге

нирование анилина происходит быстро и в отсутствие катализа

торов, причем замещаются сразу три атома водорода бензольного 

кольца, и выпадает белый осадок 2,4,6-триброманилина: 

1: Br~Br 
LUJ + 3Вr2 -v + 3НВr 

Br 

Эта реакция с бромной водой используется ншс качественная 

реакция на анилин. 

8.5. Применение 

Амины применяются в фармацевтической промышленности 

и органическом синтезе (CH3NH2 , (CH3) 2NH, (C2H 5) 2NH идр.); при 
производстве найлона (NH2-(CH2) 6-NH2 - гексаметилендиа

мив); в качестве сырья для производства красителей и пластмасс 

(анилин). 



9 Галоrенкарбоновые кислоты. 

Окси:кислоты. Аминокислоты. Белки 

В состав многих биологически активных соединений входят 

несколько функциональных групп. Рассмотрим несколько клас

сов важных бифункциональных соединений: в их составе есть 

карбоксильная группа и еще одна функциональная группа. 

9.1. Галогенкарбоновые кислоты 

Замещение атомов водорода в радикале Rарбоновых кислот на 

галоген приводит к образованию галогенкарбоновых кислот, на

пример: сн,с1соон, снс1,соон и сс1,соон - соответственно 

мово-, дн- и трихлоруксусная кислота. Положение галогена в 

цепи обозначают греческими буквами, например: 

&з-ён-с~0 
1 'он 
С! 

а -хлоруксусная кислота 

(2-хлоруксусная кислота) 

~ (1. ,..;О 
СН2-СН2-С 7 
1 'он 

CI 
~ -хлоруксусная кислота 
(3-хлоруксусная кислота) 

Наиболее важны а-галогенкарбоновые кислоты: их широко 

используют в органическом синтезе, т.к. галоген в а-галогенкис

лоте легко замещается при действии нуклеофильных агентов. 

Галогенирование (обычно это бромирование, т.к. при хлори

ровании замещение идет в различных участках цепи исходной 

кислоты) проводят в присутствии красного фосфора при комнат

ной температуре. Увеличение количества брома и повышение 
температуры приводит к образованию не только моно-, но и дк- и 

далее- тризамещенных кислот (бромирование идет только в а-по

ложении): 

Br,,p --HBr 

Это реакция Гед.ля-Фад.ыарда-3елинского. 
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Таблица 36. Значение рКа. для некоторых галогенпрои:зводных 
уксусной кислоты. 

Формула рК. Формула рК. 

СНз-СООН 4,76 с~-сн--соон 1,29 

F-CH2-COOH 2,66 
1 
Cl 

Cl-CH,....COOH 2,86 Cl 0,65 
1 

Br-CH2-COOH 2,90 с~-с--соон 
1 

!-СН,....СООН 3,16 Cl 

Большое значение в органическом синтезе имеют также хлор

замещенные производные уксусной кислоты, которые получают 

при прямом хлорировании кипящей уксусной кислоты в присут

ствии :красного фосфора. 

Отметим также, что введение таких сильных электроноак

цепторных заместителей, как галоген, в а-положение карбоно

вой кислоты приводит к усилению ее кислотных свойств (см. 

Таблицу 36). 

9.2. Оксикислоты: молочная, винная, 
салициловая 

Оксикислоты - это производные карболовых кислот, имею

щие в молекуле одну или несколько ОН-групп. В зависимости от 

взаимного расположения ОН- и СООН-групп различают а-, {3-, У
н О-оксикислоты. Например: 

/} а .40 
СНз-СН-С" 

1 'он 
он 

а-оксипропионовая кислота 

{молочная кислота) 

/} а 7о СН2-СН2-С 
1 'он 
ОН 
~-оксипропионовая 

кислота 

Важной особенностью многих оксикислот является наличие 

в их структуре одного или нескольких асимметричных атомов 

углерода, что приводит к существованию оптических изомеров 

(энантиомеров). 
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Среди многих способов получения оксикислот наиболее рас

пространенным являете.я щелочной гидролиз галогензамещенных 

кислот, а также присоединение воды к непредельным кислотам: 

о о 
СНз-СН-С? NaOH. Сflз-СН-С? HCl 

1 'он -HCI. 1 'oNa -NaCI 

о 
СНз-сн-с"' 

1 'он 
С! ОН 

акриловая 

кислота 

он 

Химические свойства оксикислот обусловлены наличием в 

их молекулах как группы -СООН, так и -ОН. Следует отметить, 

что благодаря (-1)-эффекту ОН-группы кислотные свойства окси

карбоновых кислот выше, чем у их аналогов - карбоновых кис

дот, однако влияние ОН-группы ослабевает по мере удаления ее 

от группы-СООН. 

Наиболее интересны реакuии дегидратации оксикислот: 

строение продукта реакции зависит от взаимного расположения 

ОН- и СООН-групп в исходной оксикислоте. 

Наrреваниеа-оксикислот приводит к образованию лактидов 

(циклических сложных эфиров): 

Нагревание /3-окспкислот приводит к образованию непредель

ных кислот: 

,о 

НО-СН2-СН2-СООН - СН2-СН-СООН -нр 

а у- и О-оксикислоты теряют воду, давая сложные внутренние 

эфиры ( лактопы): 

о 
сн,-с.:::-r ~ а н.л ..._ 

НО-СН2-СН, -СН2 -соон--~~_,. , :;о 
у-оксимасляная кислота CIIi -СН2 

бутиролактон 
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Оксикислоты широко распространены в растительном мире. 

Рассмотрим некоторые наиболее известные их виды. 

Молочная кислота - впервые обнаружена в скисшем моло

ке, в котором образуется из сахаров в результате деятельности 

молочнокислых бактерий. В организм~ она вырабатывается при 

работе мышц (отсюда мышечные боли после сильной физической 

нагруз:ки). 

Яблочная кислота - содержится в незрелых яблоках и дру

гих фруктах. Так называют оксиянтарную кислоту. К ней близка 

по строению винная кислота (содержится в винограде и других 

фруктах). Обе кислоты двухосновные: 

ноос-снон-сн,-соон 

яблочнШ1 кислота 

(оксиянтарuая кислота) 

ноос-снон-снон-соон 

винная кислота 

(диоксиянтарная кислота) 

Салициловая (оксибензойная) кислота и некоторые ее произ

водные обладают антисептическим действием. Огромное значе

ние имеет ацетилсалициловая кислота, которую получают аце

тилированием салициловой кислоты: 

гrсоон_,_сн_.оо_w--i. rYcoo: 
~он ~o-~-Clla 
салициловая: 

кислота 

ацетилсалициловая 

кислота 

Ацетилсалициловая кислота (аспирин) традиционно ис

пользуется как жаропонижающее и болеутоляющее средство. В 

настоящее время доказано, что она не только обладает противо

воспалительным действием, но и предупреждает образование 

тромбов в кровеносных сосудах, что особенно важно при лечении 

сердечно-сосудя.стых заболеваний. 

Действием на салициловую кислоту фенола в присутстзии 

оксихлорида фосфора (V) получают другое лекарственное вещест
во - салол (фениловый эфир салициловой кислоты), который 

используют как дезинфицирующее средство для кишечника: 

fYcooн---'c.i;-=:,'-н--J•fYcooc.н, 
~он ~он 
салициловая 

кислота 

салол 
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9.3. Аминокислоты. Пептиды 

9.3.1. Общее рассмотрение 

Аминок:ислоты - это органические соединения, в состав ко

торых входят карбоксильная rpynпa и аминогруппа (-СООН и 

-NH2). Их можно рассматривать как карбоксикислоты, в молеку

ле которых один из атомов водорода (или несколько) замещен на 

аминогруппу. В зависимости 01' положения NН2-группы относи
тельно СООН-группы различают а-, {J- и у-аминокислоты; в при
роде встречаютсn только а-аминокислоты, их мы и будем рассмат

риват-ь. Например: 

Ьнз-&н-ён2-СООН &~з-&2 -ён-соон 
1 1 
NН2 NН2 

~-аминомасляная кислота а-аминомасляная кислота 

Н азвапия аминокислот производят от названий соответству

ющих карбоновых кислот с приставкой амипо-. Все основные 

аминокислоты, входящие в состав белков (всего их 21), имеют 
тривиальные названия (Таблица 37). Все а-аминокислоты имеют 

"о общую формулу H2N-CH-C( . 
1 он 

R 

В зависимости от строения радикала R аминокислоты разби
вают на группы, например: серосодержащие аминокислоты (цис

теин, метионин), ароматические аминокислоты (фенилаланин, 

тирозин, триптофан) и т.д. 

Для аминокислот характерны следующие :виды изомерии.: а) 

изомерия углеродного скелета; б) изомерия положения функцио

нальных групп; в) оптическая изомерия - для тех аминокислот, 

в молекуле которых есть асимметрический атом углерода с че

тырьмя разными заместителями (это все а-аминокислоты, кроме 

глицина). В зависимости от того, совпадает ли конфигурация изо

мера с конфигурацией D-глицеринового альдегида, различают D
и L-изомеры (все природные а-аминокислоты - только L-изоме

ры, и причина этого не установлена). 

н ho о._ он 'cr -.::с/ 
1 1 

Н-С-ОН H2N-C-H 
1 1 
СН2ОН R 

D-глицериновый 

альдегид 

L-аминокислота D-аминокислота 
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Таблица 37. а-аминокислоты, входящие в состав белков. 

Аминокислота Обозначение -R 

Глицин Gly(G) -н 

Аланин Ala (А) -<;Нз 

Валин Val (V) -{;Н(СНз)2 

Лейцин Leu (L) -{;Н,-<;Н(СНз)2 

Изолейцин Пе(!) -<;Н,-<;Н(СНз) -{;2Но 

Цистеин Cys (С) -<;H,--SH 

Метионин Met(M) -<;H,-<;H2-S-{;H3 

Серин Ser(S) -<;Н,.-ОН 

Треонин Thr (Т) -<;Н(ОН) -<;Нз 

Фенилаланин Phe(F) -<;Н,-<;•Но· 

Тирозин Tyr (У) 

-сн2--<:g--он 
Триптофан Trp(W) -сн,--с() 

N # 
1 
н 

Аспарагиновая кислота Asp(D) -<;Н,-<;ООН 

Глутаминовая кислота Glu (Е) -{;Н,-<;Н2-<;ООН 

Аспарагин Asn(N) -{;H,-<;O-NH2 

Глутамин Gln(Q) -<;H,-<;H,-<;O-NH2 

Гистидин Нis(Н) 
-cн,---ic-J 

N 
1 
н 

Лизин Lys (К) --fCH2)4-NH2 
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Аминокислота Обозначение -R 

Аргинин Arg(R) -(СН,),-f-т=NН 

н NН2 

Пролин Pro(P) 

Q_moн (иминокислота) 

1 
н 

Оксиnролин Нур(-) 

н~mон (иминокислота) 

1 
н 

9.3.2. Получение 

В настоящее время известно довольно много способов получе

ния аминокислот - как синтеза, так и выделения из природных 

объектов. Наиболее общим методом, позволяющим получить 

аминокислоты любого строения, является метод, предложенный 

Э.Фишером еще на рубеже XIX-XX веков. 
Метод основан на замещении галогена в молекуле галогенза

мещенной карбоновой кислоты на аминогруппу под действием 

аммиака: 

_,,,о 
R-СН-С + 

1 'он 

_,,,о 
2NН;,-R-СН-С + 

1 'он 
Cl NН2 

9.3.3. Физические свойства 

В свободном состоянии и в нейтральных водных растворах 

а-аминокислоты существуют в виде внутренних солей: 

Поэтому по физическим свойствам аминокислоты близки к 

неорганическим солям. 
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Аминокислоты представляют собой хорошо растворимые в 

воде твердые кристаллические вещества, часто с приятным запа

хом. В органических неполярных растворителях аминокислоты 

растворяются плохо. Плавятся при высоких температурах и 

обычно с разложением. 

9.3.4. Химические свойства 

1. Химические свойства аминокислот определяются наличи
ем в их структуре нескольких функциональных групп, в общем 

случае - аминогруппы (придает аминокислотам свойства основа

ний) и карбоксильной группы (определяет кислотные свойства). 

Поэтому в реакциях аминокислоты сп6собны проявлять как кис

лотные, так и основные свойства - это амфотерные соединения, 

реагирующие и с кислотами, и с основаниями. В результате обра

зуются соответствующие соли: 

о 
Н2N-СН-С~ + НCl__..Cl 

1 'он 

+ ~о 
Ц,N-СН-С 

/ 'он 
R R 

40 
Н2N-СН-с + 

1 'он 
R 

,,,_о 
Nаон-н,N-сн-с, + н,о 

1 ONa 
R 

В зависимости от кислотности среды аминокислоты в раство

ре существуют в одной из форм: 

в щелочной 
среде 

в нейтральной 

среде 

в кислой 

среде 

Если в аминокислоте преобладают кислотные группы ( амино
кислоты с кислотным радикалом - аспарагиновая и глутамино

вая), то раствор аминокислоты имеет кислую реакцию. Растворы 

аминокислот с основными радикалами (гистидин, лизин, арги

нин) имеют щелочную реакцию. 

2. Аминокnслоты способны вступать в реакцию как с участи
ем аминогруппы, так и с участием: карбоксильной группы, харак

терные для соответствующих классов соединений. 

В качестве примера рассмотрим реакцию по аминогруппе 

(взаимодействие с азотистой кислотой): 
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-:::-о ~о 
R-СН-С + НN02 ----..R-CH-C...._ + N2j + Ц,О 

1 'он 1 'он 
NН2 ОН 

оксикислота 

Эта реакция важна тем, что по количеству выделившегося 

азота можно определить количество аминокислоты (метод Ван

Слайк:а). 

Взаимодействие со спир1пами (реакция по карбоксильной 

группе) приводит к образованию сложных эфиров: 

о 
R-сн-с? 

1 'о-сц, 
NН2 

3. Чрезвычайно важна способность аминокислот взаимодей
ствовать друг с другом с отщеплением воды и с образованием 

продукта, в котором фрагменты связаны пептидной связью: 

о 

11 г,----" НО 
Н2N-сн2 -с~он + НLN-сн-соон - 2 

L----'" 1 1 
Н СЦ, 

... ----, 
'о ' 1 11 1 

----.H2N-CH2 ...!...C-N...L...CH-COOH 
: 1 

1 
1 

Н: СНз 
L ___ _, 

пептидная: связь 

Подобные соединения - продукты конденсации двух и более 

молекул аминокислот - называют пептидами. Они относятся к 

классу амидов. Если молекула пептида состоит из двух фрагмен

тов (остатков) аминокислот, его называют дипептидом, из 

трех - трипептидом. Процесс дальнейшего наращивания пеп

тидной цепи приводит к образованию полипептидов - высокомо

лекулярных пептидов. 

Количество разнообразных пептидов, полученных на основе 

разных сочетаний разных аминокислот, почти бесконечно вели

ко. Структурные формулы пептидов принято записывать, исполь

зуя трехбуквенные или однобуквенные обозначения аминокислот 

(см. Таблицу 37). Последовательность аминокислотных остатков 
в пептиде определяют обычно путем частичного их гидролиза, 

прячем гидролиз следует проводить так, чтобы аминокислоты 

одяа за другой отделялись от одного конца цепи. В настоящее 
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время разработаны соответствующие .приборы аминокислот-

ные анализаторы и секвенаторы 1 • 
Важнейшей особенностью пептидов является высокая биоло

гическая активность многих пептидов. 

Некоторые синтетиче_ские полипептиды являются основой 

синтетических волокон (см. Главу 12). 

4. а-аминокислоты об-Разуют также циклические амиды 
диоксопиперазины, например: 

но, u/NН2 
.r:-С-С.п......_ 
О СИ;, 

НзС О 
\ // 
нс-с 

-2Hz() / \ --"'"'-!",.. НN NН 
\ / 
с-сн 

// \ 
О СИ;, 

5. Кач,ественной реакцией па аминокислоты является обра
зование окрашенных в сине-фиолетовый цвет продуктов с нингид

рином (аминокислоты им окисляются): 

©}:: 
о 

нингидрин 

Ароматические аминокислоты при нагревании взаимодей

ствуют с концентрированной HN03 (нитруется бензольное 

кольцо); продукты окрашены в желтый цвет (ксантапротеи

новая2 реакция). 

9.4. Представление о структуре белка 

9.4.1. Общая характеристика 

Белки представляют собой природные полимеры, структур

ную основу которых составляют длинные полипептидные цепи, 

построенные из остатков а-аминокислот, соединенных между 

собой пептидными связями. 

1 От англ. Sequent - следующий, sequence - nоследователъность, ряд. 

2 От греч. ксаитос - желтый. 
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Молекулярные массы белков колеблются от нескольких 

тысяч до нескольких миллионов. Это означает, что в составе мак

ромолекулы белка может б~ть от нескольких десятков до сотен 

тысяч аминокислотных остатков. Например, гормон окситоцин 

(вырабатывается гипофизом) состоит из 9 аминокислотных остат
ков (м.м. = 1007), фермент рибонуклеаза состоит из 124 амино
кислотных остатков (м.м. около 15000), а молекулярные массы 
вирусных белков достигают 50 млн. 

По составу белки делят на простые (протеины) и сложные 

(протеиды). Протеины состоят только из аминокислотных ос

татков. Протеиды представляют собой соединения белковой 

части (т.е. полипептидов; белковую часть сложных белков назы

вают апобелком)с небелковой частью(простетической частью). 

В зависимости от природы небелковой части выделяют сле

дующие группы протеидов: 

- нуклеопротеидьt (соединения белка с нуклеиновыми кисло

тами); 

- гликопротеиды и мукопротеиды (соединения белка с углево

дами); 

- металлопротеиды (сложные белки, содержащие комплексво

связанные ионы металлов); 

- липопротеиды (соединения белков с липидами - фосфатида

ми, сфингомиелинами, полиеновыми пигментами); 

- фосфолипиды (содержат остатки фосфорной кислоты). 

Белков:Ые и небелковые части сложных белков могут быть 

связаны ковалентно или представлять собой комплексные соеди

нения. 

По их способности растворяться в воде белки делят на глобу

лярные и фибриллярные. 

Глобулярные белки растворяются в воде или образуют в ней 

коллоидные растворы. Их структура весьма компактна: внутри 

глобулы расположены гидрофобные аминокислоты, а на поверх

ности глобулы расположены гидрофильные и гидрофобные ами

нокислоты. При этом пространственно сближенные функцио

нальные группы аминокислот образуют ансамбли (центры), 

обладающие высокой реакционной способностью (каталитичес

кие центры ферментов) или способностью к образованию ком

плексов с другими молекулами (напрцмер, антитела). 

Большинство белков являются глобулярными (например, 

альбумин - яичный белок, казеин - содержится в молоке). Как 

правило, они чувствительны к внешним условиям: изМ:еневие рН, 

температуры и т.п. может приводить к нарушению их простран

ственной структуры (денатурация белков). 
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Фибриллярные белки обладают вытянутой структурой. От 

способа укладки полипептидных цепей зависят такие их свойст

ва, как прочность, растяжимость и т.д. В организме они обычно 

выполняютстуктурообразующую функцию: из кератина состоят 

ногти, волосы, перья; коллаген входит в состав сухожилий и мус

кулов; эластен - в состав сосудов и сухожилий. Фибриллярные 

белки не растворяются в воде и весьма устойчивы к действию 

кислот и щелочей. 

9.4.2. Структура белка 

Выделяют 4 уровня структурной организации белков - соот

ветственно, первичная, вторичная-. третичная и четвертичная 

структура. 

Первична.я структура белка - это последовательность ами

нокислотных остатков в полипептидной цепи (рис. 46). 
В состав белков входят 19 а-аминокислот и две иминокислоты 

(пролин и оксипролин) (см. Таблицу 37). 
Г1 но 

~~ .,,J--c9o 
~ 'он 
н 

пролин оксипролин 

Первичная структура белка (т.е. его химическое строение) 

была впервые установлена английским биохимиком Ф.Сэпдже
ром. Сэнджер устано:Вил первичную структуру инсулина - он 

затратил на эту работу 10 лет. В настоящее время первичную 

Рис.46 .. Первичная структура белка. Рис.4 7. Вторичная структура бел
ка (а-спираль). 
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Рис.48. Третичная структура рибо- Рис.49. Четвертичная структура 

нуклеазы. Римскими цифрами обо· белка. 

значены оста'1'КИ цис~ина, связан· 

ные 8-S связями. 

структуру белков можно устанавливать автоматически с помо

щью приборов - аминокислотного анализатора и секвенатора. 

Вторичная структура белJСа - это gонформация полипеп- · 
тидной цепи, т.е. упорядоченное свертывание полипептидной 

цеnи в резу ль тате образования внутримолекулярных водородных 

связей между карбо~tсо- и аминогруппами. Существует два основ

ных способа укладки цепи: а-спираль и ,В-структура. 

В а-спирали (см. рис. 4 7) на один ее виток приходится 4 ами

нокислотных остатка, причем обычно они расположены так, что 

все радикалы аминокислот находятся снаружи спирали. Эта кон

формация цепи характерна для глобулярных белков. 

{3-структура (т.н. складчатая листовая структура)- пептид

ная цепь растянута~ а участки вытянутых полипептидных цепей 

расположены параллельно друг другу и удерживаются водород

ными связями (/J-форма напоминает •жгут•). Эта структура более 

характерна для фибриллярных белков, хотя сущестВуют белкя, в 

которых сочетаются элементы а-спирали и /3-формы. 

Третичная структура белка - это трехмерна.я: конфигура

ция (расположение) его полипептидной цепи (а-спирали или 

,8-формы) в пространс'I'ве (рис. 48). Тре'I'ичная С'I'руктура сущест
вует за счет взаимодействия различных функциональных групп 

полипептидной цепи: образования дисульфидных •мостиков• 

-S-S- между атомами серы цистеиновых остатков, за счет ион-
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ных взаимодействий- противоположно заряженных групп и за 

счет гидрофобных взаимодействий (цепь сворачивается так, 

чтобы гидрофобные участки были внутри, а гидрофильные груп

пы - снаружи). 

Четвертич,ная структура белка соответствует размещению 

в пространстве нескольких одинаковых или разных молекул (бел

ковых субъединиц), которые объединяются в более крупный аг

регат. Такие агрегаты удерживаются благодаря взаимодействию 

между бОковыми цепями отдельных молекул белка. 

Четвертичная структура белков - явление довольно редкое 

(ее имеют не все белки, а только некоторые - например, гемогло

бин). Поэтому высшей формой пространственной организации 

белков считают третичную структуру. 

Разрушение вторичной и третичной структур белков называ

ют их денатурацией (она может быть обратимой и необратимой). 

Интересно, что высшие формы организации молекулы белка 

определяются ее первичной структурой: синтезированная искус

ственно полиnеnтидная цепь обладает биологической активнос

тью (т.е. сама <~сворачивается• и пространственно организуется 

так же, как и ее природные аналоги). 

Для искусственного синтеза белков в 60-х годах ХХ века был 

предложен твердофазный метод: первую аминохислоту закрепля

ют на твердом носителе и последовательно «пришивают• амино

иислоты в заданном порядRе. В настоящее время некоторые белки 

получают микробиологически (белок вырабатывается определен

ными видами бактерий - например, так получают инсулин). 

Значение белков в организмах чрезвычайно велико, а выпол

няемые ими функции весьма разнообразны. Они выполняют роль 

катализаторов (ферменты); выполняют транспортные функции 

(гемоглобин); избирательно взаимодействуют с другими структу

рами, распознают и связывают чужеродные для организма объек

ты (иммуноглобулины); являются строительным материалом 

клеток и т.д. 
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10 Уrлеводы 

10.1. Общая характеристика 

Углеводь~ (сахара) - это обширный класс органических со

единений, имеющих общую формулу cmн2t1on (где тип ;::: 3). 
Углеводы широко распространены в природе: в растениях 

содержится до 80о/о (сухого веса) углеводов, в организмах живот

ных - до 2% (сухого веса). Они входят в состав всех живых 
организмов. 

В природе углеводы образуются в результате фотосинтеза: в 

зеленых листьях на солнечном свету диоксид углерода воздуха 

превращается в сахара за счет солнечной энергии (катализатор 

процесса - пигмент хлорофилл): 

. В зависимости от числа остатков моносахаров углеводы раз
деляют на три группы: моносахариды, олигосахариды и полиса

хариды. Моносахариды - такие углеводы, которые не могут гид

ролизоваться с образованием: более простых углеводов. 

Олигосахариды1 
- продукты конденсации нескольких (от 2 до 8, 

чаще всего - двух) молекул моносахаридов. Полисахариды 

(крахмал, целлюлоза) - образованы большим числом молекул 

моносахаридов, это высокомолекулярные соединения. 

10.2. Моносахариды. Понятие о 
пространственных изомерах углеводов 

Все моносахариды разделяют на альдозы и кетозы в зависи

мости от того, имеется ли в молехуле моносахарида альдегццная 

или кетовная группа. Простейший моносахарид - глицерино

вый альдегид (С3Н603): 

Or греч. •олигос• - мало. 
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н-с-он 
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Остальные моносахариды делят на группы по числу атомов 

кислорода (обычно это число равно числу атомов углерода): тет

розы (С4Н804), пентозы (С5Нн)05) и гексозы (С6Н1206). Наиболее 
распространены в природе (из всех моносахаридов) альдопенто

зы (арабиноза, ксилоза, рибоза) и альдогексозы (глюкоза, манно

за, галактоза). Самой распространенной кетогексозой является 

фруктоза. 

Рассмотрим строение и свойства :моносахаридов на примере 

глюкозы и фруктозы - наиболее распространенных представите

лях групп альдоз и кетоз. 

10.2.1. Строение 

ГлюКоза и фруктоза являются изомерами - их строение раз

лично, но молекул.ярные формулы совпадают - С6Н1206 • 

При изучении структуры этих моносахаридов было установ

лено, что в состав молекул глюкозы и фруктозы входят неразвет

вленный углеродный скелет, пять гидроксильных групп и одна 

карбонильная .группа, но глюкоза - это пятиатомный альдеги

доспирт, а фруктоза - кетоноспирт с пятью гидроксильными 

группами: 

н н н они н н н н о н 

н-t-t-t-t-t-c""0 
1 1 1 1 1 'н 

1 1 1 1 11 1 
Н-С-С-С-С-С-С-Н 

1 1 1 1 1 
онононн он он он он он он 

D(+)-глюкоза D(-:-)-фруктоза 

Дальнейшие исследования показали, что моносахариды 

могут существовать в виде нескольких таутомерных форм. На

пример, в,твердом состоянии (в кристаллах) молекулы глюкозы 

находятся в одной из двух циклических форм (а- или/3-глюкоза), 

которые образуются при внутримолекулярном взаимодействии 

альдег~дной группы и гидроксильной группы при пятом атоме 

углерода. В водном растворе существует равновесие между тремя 

формами - а-глюкозой, линейной (ациклической формой) и /3-
глюкозой: 
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Буквой а обозначают такую циклическую форму моносахари. 

дов, в которой группа -ОН при первом атоме углерода и группа 

СН20Н при пятом атоме углерода наход_ятся по разные стороны от 
плоскости молекулы. 

Буквой fЗ обозначают формы моносахаридов, в которых эти 

группы расположены по одну сторону от плоскости молекулы. 

Буквой D обозначают такую конфигурацию (направление 
связей с заместителями) асимметричного атома углерода, наибо

лее отдаленного от карбонильной группы, в молекуле моносаха

рида, которая совпадает с конфигурацией глицеринового альде

гида (см. выше). Зеркально симметричную конфигурацию 

обозначают буквой L. Интересно, что все природные углеводы -
D-изомеры. 

Наконец, знаками + к - обозначают направление вращения 

плоскости поляризации света ( +) - правое вращение, (-) - левое. 

Циклические формулы моносахаридов могут соцержать пять 

или шесть атомо:в :в цикле. 

Сахара с шестичленными циклами называют пиранозными, 

например, глюкоза - это глюкопираноза(т.к. основу их структу

ры составляет шестичленное кольцо пирана). Циклические 

формы моносахаридов с пятичленным циклом назывtiЮт фураноз

ными (в их основе лежит кольцо фурана). Например, фруктоза в 

циклической форме представляет собой фруктофуранозу: 

/сн, /~2 
нс 'сн Н2С СН2 нс-сн н,с-сн, 11 11 1 1 // \\ 1 1 
нс,о,сн Н2С, /СН2 нс, ...... сн Н2С, ,....СИ~ 

о о о 
nиран тетраrидро- фуран тетраrидро-

пиран фуран 

Названия моносахаридо:в содержат греческие наз:вания числа 

атомо:в кислорода (углерода) и окончание -оза (тетроза, пентоза, 

гексоза). 
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Наличие альдегидной группы обозначают прибавлением при

ставки альдо- (глюкоза - альдогексоза), наличие кетонной груп
пы выражают приставкой кета- (фруктоза - кетогексоза). 

Изомерия моносахаридо:в обусловлена наличие~: 

1) альдегидной или кетонной группы (структурная изомерия); 
2) асимметричного атома углерода (одного или нескольких), сле

довательно - оптическая изомерия; 

3) таутомерии (равновесие между разными формами молекулы -
пространственная изомерия). 

Количество изомеров у сахаров вообще очень велико. Напри

мер, вещество с молекулярной формулой С6Н1206 может иметь 
около 100 изомерных форм. 

10.2.2. Получение моносахаридов 

Реально моносахариды выделяют из природных объектов. 

Например, глюкозу чаще всего получают гидролизом крахмала в 

присутствии серной кислоты: 

Кроме того, многие моносахариды встречаются в природе в 

свободном виде. Например, глюкоза (виноградный сахар) содер

жится в виноградном соке (и других растениях), фруктоза (пло

довый сахар) - в сладких плодах. Мед - это смесь фруктозы и 

глю:козы (в основном). 

Первый синтетический моносахарид (глюкоза) был получен 

А.М.Бутлеровым в 1861 году: 
Сн(ОН), 

6НСНО - С6Н120~ 
формальдеrид ГЛЮКОЗ/\ 

10.2.3. Физические свойства 

Моносахариды - это бесцветные кристаллические вещества, 

очень хорошо растворимые в воде. В неполярных органических 

растворителях моносахариды не растворяются, в спирте раство

ряются плохо. При нагревании до 120-150°С разлагаются, не пла

вясь (образование карамели). Водные растворы имеют нейтраль

ную реакцию. 

Все моносахариды сладкого вкуса. Фруктоза приблизительно 

в три раза более сладкая, чем глюкоза. 

Все моносахариды оптически активны. 

18 • 7134 Максименко 
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10.2.4. Химические свойства 

Химические свойства моносахаридов определяются наличи

ем в их молекулах гидроксильных групп и карбонильной группы 

(в линейной форме). Следует отметить, что по реакционной спо

собности ОН-группы не равноценны. Группа -ОН при первом 

атоме углерода в цикле (т.н. гликозидный гидроксил), в отличие 

от остальных ОН-групп, легко вступает в реакцию со спиртами в 

присутствии кислоты и замещается на остаток спирта --{)R с обра
зованием простого эфира (гликозида - см. ниже). 

Рассмотрим химические свойства моносахаридов на примере 

глюкозы. 

Реакции альдегидной группьr 

а) Восстановление альдегидной группы приводит к образованию 

сорбита (шестиатомного спирта): 

[Н[ 

НОСН,(СНОН),СНО ~ НОСН,(СНОН),СН,ОН 

б) Окисление мягкими окислителями (хлорная или бромная вода) 

приводит к образованию одноосновной кислоты (окисляется 

только альдегидная группа). Сильные окислители превращают 

в СООН-группу не только альдегидную, но и первичную спир

товую группу с образованием двухосновной кислоты. 

[О[ 

НОСН,(СНОН),СНО --~-~ 
НВrи;шСщОНJ 1 

НОСН,(СНОН),СООН 

г люконовая кислота 

[О[ 

ИОСН2(СНОН),\СНО -н-,-.0~".~ НООС(СНОН),СООН 

глrокаровая кислота 

Как и все альдегиды, глюкоза вступает в реакцию <;.Серебряно

го зеркала» с образованием аммонийной соли глюконовой кис

лоты: 

НОСН,(СНОН),СНО + 2[Ag(NH,),]OH - НОСН,(СНОН)СООNН, + 

+ 2Agt + 3NH3 t + Н20 

Упрощенная форма з_аписи: 

СвНн06 + Ag20- C6Hi207 + 2Ag~ 

в) Присоединение синильной кислоты к альдегидной группе по

зволяет удлинить углеводородную цепь: 

НС'> 

НОСН,(СНОН),СНО-~ НОСН,(СНОН),СНОН-{:N 
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Реакции гидроксильных групп 

а) Алкилирование - образование гликозидов (в реакцию обычно 

вступает г ликозидный гидроксил). Образующийся г ликозид не 

способен к таутомерным превращениям. 

vf:'1'cff-"• "" tt-.:
2

0H :О~ Н + Н2О 
н~в_ ____ J н~-СН:, 
нон~ нон 

гликозид г ликозидный 

гидроксил (монометиловый эфир глюкозы) 

б)Ацилирование глюкозы приводит к образованию сложных эфи

ров, причем реакция идет по всем гидроксильным группам 

(реакция этерификации) (здесь Ас - группа СН3СО): 

НОСН,(СНОН),СНО АсОСН,(СНОАс),СНО 

в) Взаимодействие с гидроксидом меди (II) приводит к образова
нию алкоголята меди (характерное синее окрашивание, см. Гла

ву 4.2.3). Реакцию проводят при комнатной температуре, т.к. 
при нагревании глюкоза окисляется до глюконовой :кислоты: 

НОСН,(СНОН),СНО + 2Cu(OH), - НОСН,(СНОН),СООН + 

+ Cu20 i + 2Н20 
красный осадок 

Врожепие 

Брожением называют процесс, при котором происходит рас

щепление моносахаридов некоторыми микроорганизмами. В за

висимости от основных продуктов, получающихся при броже

нии, различают следующие виды брожения: 

а) спиртовое: 

дрожжи 

2сн,сн,он + 2со, 1 
глюкоза этиловый спирт 

б) молочнокислое: 

С6Н1206 ---- 2СН,СН(ОН)СООН 

глюкоза молочная кислота 

в) маслянокислое: 

С6Н12Ов---- СаН.,СООН + 2Н2 t + 2СО2 t 
глюкоза масляная кислота 
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10.2.3. Применение глюкозы 

:Когда речь идет о таких жизненно важных веществах, как 

белки, углеводы, аминокислоты и некоторые другие, правильнее 

рассматривать не способы их применения, а ту роль, какую они 

играют в биологических процессах. 

Например, глюкоза является важнейшим источником энер~ 

гии для большинства живых организмов. IIpи биологических 

превращениях глюкозы в организме (т.е. в процессе ее метабо

лизма) высвобождается энергия, которая накапливалась путем 

фотосинтеза - фактически глюкоза является природным акку

мулятором солнечной энергии. Поэтому глюкоза - это важней

шее питательное вещество, хотя в пище человека она присутству

ет обычно не только в свободном виде, но и как составная часть 

олиго- и полисахаридов. Поскольку глюкоза входит в состав 

крови человека (около 0,1 o/r, ), то она является компонентом кро
везаменителей. Ее используют также в качестве сырья в произ

водстве витамина С и глюконата кальция, этанола, молочной кис

лоты и других цепных продуктов. 

10.2.4. Фруктоза 

Выше мы говорили о том, что фруктоза является структур

ным изомером глюко3Ы (та же молекулярная формула С6Н1206), 
но в линейной форме фруктоза имеет не альдегидную, а кето-груп

пу. ПозтомУ при образовании циклической формы фруктоза дает 
пятичленный цикл (кетофуранозу - фруктофуранозу). В водных 

растворах фруктозы наблюдается равновесие: 

носнki: 0~0нн;;;:1=н=::!:'!:оснн~
0:9 ;::;;;н;::::::::!н'!:о~ 

0~н 
f Г-f ( f Г-f н Г-f СН2ОН 
он н он н он н 
а-форма ациклическая форма р -форма 

D-{рруктозы D-фруктозы D-фруктозы 

В отличие от глюкозы, фруктоза вступает только в реакции, 

характерные для многоатомных спиртов, но не участвует в реак

циЯх, требующих наличия альдегидной группы. Например, 

фруктоза не реагирует с аммиачным раствором серебра (не дает 

реакцию <'Серебряного зеркала»). 

Как и глюкоза, фруктоза содержится в пчелином меде, а 

также в соках сладких фруктов (за что ее и назвали фруктовым, 

или плодовым сахаром). 
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10.3. Дисахариды 

Дисахариды - это олигосахариды, молекулы которых состо

ят из двух циклических моносахаридных остатков (одинаковых 

или разных). В зависимости от того, участвуют ли в создании 

связи между остатками моносахаридов два гликозидных гидрок

сила обоих моносахаридов, или один гликозидный гидроксил и 

один спиртовый, различают две группы дисахаридов, отношение 

к окислителям которых различно: невосстан.авливающиеся и 

восстанавливающиеся. 

Примером дисахарида первого типа является сахароза (обыч

ный сахар). Ее молекула построена из остатков а-глюкозы и {3-
фруктозы: 

СН2ОН 

'~носи, 0 н н 
ОНН ННО но о~н,он 
н он он н 
остаток 

а-глюкозы 

остаток 

~-фруктозы 

В молекуле сахарозы нет ни одного свободного гликозидного 

гидроксила, поэтому она (как и молекулы всех дисахаридов этого 

типа) не способна переходить в альдегидную (линейную) таутомер

ную форму. Поэтому сахароза относится к группе н.евосстапавли

вающихся дисахаридов - она не дает качественных реакций на 

альдегидную группу (наприме~, реакцию «Серебряного зеркала»). 

Сахароза способна вступать только в реакции, характерные для 

гидроксильных групп (алкилирование, ацилирование). 

В молекуле восстапавливающихся дисахаридов (к ним отно

сятся целлобиоза, мальтоза и лактоза) есть свободный глин.озид

ный гидроксил· (на формулах он отмечен звездочкой). 

лактоза целлобиоза 

~~о~·,:~~>1~н 
нон нон нон нон 

Р-гликозидная 

связь 
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мальтоза 

~
сн,онон ~сн,онон 

~нн gнн* 
НО О ОН 

нон) нон 
а-гликозидная 

связь 

В растворе молекулы дисахаридов этого типа могут перехо

дить из циклической в альдегидную форму, отсюда и их восстано

вительные свойства: они дают реакцию «серебряного зеркала>) и 

способны окисляться до монокарбоновых кислот. 

Все четыре перечисленных дисахарида я:вляются изомера

ми - их 'молекулярная формула С12Н22011 • Для них, как и для 

всех дисахаридов, характерна способность превращаться при 

гидролизе (ферментативном или кислотном) в моносахариды, 

например: 

C1iH2201 1 

сахароза 

н,о,н ,t" 

С6Н1206 + С6Н1206 
rлюкоза фруктоза 

Получение дисахаридов. Реально дисахариды получают из 

природных источников. Сахарозу (наиболее распространенный 

дисахарид) получают э:ЕСстракцией из сахарной: свеклы или сахар

ного тростника, она - основной источник углеводов в пище чело

века.Мальтоза содержится в проросших семенах некоторых зла

ков, лактоза (молочный сахар)- в молоке. Целлобиоза является 

структурным фрагментом целлюлозЬl, ацетолизом которой и по
лучают целлобиозу. 

10.4. Полисахариды: крахмал, целлюлоза 

Полисахариды ( гликань~) можно рассматривать как продук
ты конденсации большого числа молекул моносахаридов. Общая 

формула полисахаридов (C6H 100 5)n. Остатки моносахаридов (их 
может быть несколько тысяч) связаны 0-гликозидными связями 

в линейные или разветвленные цепи. Молекулярные массы при

родных полисахаридов, важнейшими из которых являются крах

мал и целлюлоза, могут быть от нескольких тысяч до нескольких 

миллионов. 
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10.4.1. Крахмал 

Крахмал - это природный полисахарид, образованный остат

ками а-глюкозы. крахмал образуется в растениях при фотосинте

зе и представляет собой белый безвкусный порошок, нераствори

мый в холодной воде и .набухающий в горячей воде, в которой он 

постепенно растворяется. 

Наиболее богаты крахмалом зерна злаков (зерна риса, пшени

цы, кукурузы) и клубни картофеля. 

Крахмал не является индивидуальным веществом - это 

смесь полисахаридов амилопектина и амилозы, которые состоят 

из остатков глюкозы, но различаются формой молекул. 

Амилоза - это линейный полисахарид, цепь которого сверну

та в спираль с внутренним каналом диаметром около 0,5 нм. 
Внутри этого канала могут располагаться некоторые подходящие 

по размеру молекулы, например, молекула иода. В результате 

образуется комплекс (соединение включения), который имеет ха

рактерное фиолетовое окрашивание, поэтому реакция с подом 

(появление окрашивания) является качественной на крахмал 

(или, наоборот, на иод). 

Амилопектин имеет разветвленное строение, приближаю

щееся к шарообразной форме. В его молекуле остатки глюкозы 

связаны 1,4- и 1,6-связями: 

о-~· 
n н онJ 

СН2ОН 

н он 

амилоза 

~"-
н 0'1 н он 

амилопектин 

В отличие от растворимой в воде амилозы, амилопектин в воде 

не растворяется. Именно амилопектин 4"ОТвечает• за образование 
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клейстера - вязкого раствора, который образуется при охлаж

дении растворенного в горячей воде крахмала. 

Наиболее важным химическ:им свойством крахмала являет

ся его гидролиз, конечным продуктом которого являете.я глюн:оза: 

н·.лн,о 

декстрины мальтоза rлюкоза 

Этот процесс широко используется в промышленности для 

получения глюкозы. Ферментативный гидролиз крахмала по

зволяет получить, используя различные культуры дрожжей, эти

ловый или бутиловый спирт, ацетон, молочную, лимонную .или 

глюконовую кислоту и другие продукты. 

Помимо того, что крахмал является сырьем для получения 

многих ценных проду1'тов, он является также основным источни

ком углеводов в пище челОвека: в больших количествах крахмал 
содержится в хлебе, крупах и овощах (особенно в картофеле). 

10.4.2. Целлюлоза 

Целлюлоза (клетчатка) - наиболее распространенный в рас

тительном мире полисахарид. Из целлюлозы состоят стенки кле

ток растений: древесина на 60rYu состоит из целлюлозы, а волокна 
хлопчатника (вата) - на 98tYu. 

Целлюлоза представляет собой твердое белое вещество, нерас

творимое в воде и обычных органических растворителях. Она 

хорошо растворяется в реактиве Пlвейцера - :концентрирован

ном аммиачном растворе гидроксида меди (II). Из этого раство
ра целлюлозу осаждают кислотами в виде волокон (гидратцел

люлоза). 

Состав целлюлозы выражается формулой (С6Н120.;;) 11 , где 

п ,.;;; 10-12 тыс. Молекулы целлюлозы, в отличие от крахмала, 
имеют только линейное строение, причем цепи расположены па

раллельно друг другу и соедин~ны между собой множеством водо

родных связей в т.н. волокна - отсюда неспособность целлюлозы 

растворяться в воде. 

Молекула целлюлозы состоит из остатков {:1-глюкозы, связан

ных через первый и четвертый атомы углерода: 
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сн,он 

о" 
н он n 

Из химических свойств целлюлозы важнейшим является 

способность к образованию сложных эфиров за счет имеющихся 

гидроксильных групп (при записи химических реа:кций их при

нято выделять). При взаимодействии с концентрированными 

кислотами (уксусной или азотной) образуются соответствующие 

эфиры: 

[С6Н1О2(ОН):з]n + 3nСНзСООНк0нц. _...,.. [С6Н1О2(ОСОСНз)з]n + ЗnН2О 

н,sо",ш" 

Продукт полной этерификации ( тринитрат целлюлозы) яв
ляется основой бездымного пороха. 

Ацетаты целлюлозы используют при получении лаков, него

рючей кинопленки и ацетатного волокна. 

Гидролиз целлюлозы в кислой среде приводит к образованию 

глюкозы; 

н 

(С6Н 1005)" + nH20 ---- nC6H 120 6 

Сбраживание целлюлозы приводит к образованию этилового 

спирта, который в этом случае называют гидролизным. 

Применение цел.люлозы весьма разнообразно. Из нее делают 

бумагу - дешевые сорта делают из древесины хвойных пород, 

лучшие сорта - из льняной и хлопчатобумажной макулатуры. Из 

хлопка и льна, которые почти полностью состоят из целлюлозы, 

делают ткани - соответственно хлопчатобумажные и льняные. 

Из пеньки делают веревки и канаты. Как уже было сказано, цел

люлоза является сырьем при получении ацетатных волокон (ис

кусственный шелк), пластмассы (целлулоид и целлофан), кино

пленки, лаков, бездымного пороха и многого другого. 



11 
Гетероцикличесtеие соединения. 

Пиррол. Пиридин. Пнримидииовые 

и пуриновые основания, входящие в 

состав нуклеиновых кислот. 

Представление о структуре 

нуклеиновых кислот 

11.1. Общая характеристика 

Гетероциклическими называют соединения, которые содер

жат в молекуле цикл, в состав которого помимо атомов углерода 

входят атомы других элементов (гетероатомы)~ азот, кислород 

и некоторые другие. Наиболее часто в природе встречаются гете

роциклы, содержащие атомы азота, кислорода и серы. Примера· 

ми таких веществ являются пятичленные гетероциклические со

единения (пиррол, фуран, тиофен) и шестичленный гетероцикл 

пиридин: 

at) о 
4 3 4у 

0 2 о~ 1 3 5 2 5 2 

о ' а Ni s 6 ~ 2 
1 N 
н 1 

пиррол фуран тиофен пиридин 

(азол) (оксол) (тиол) (азин) 

Следует упомянуть также кондеисированнные гетероцикли

ческие соединения, из которых наиболее часто встречаются в при

роде индол, хинолин, а также бензофуран и бензотиофен. 

~ 
~/ 

1 
индол и 

~ 
~t! 
бензофуран 

(Х) ~ 
N 

~ 
~s/ 

хинолин бензотиофен 

В ряду трехъядерных конденсированных гетероциклов наи

более интересны акридин и карбазол. 

Ос:=О 
1 
н 

карбазол 

~ 
~N~ 

акридин 
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В природе встречаются также соединения с несколькими ге-

тероатомами, такие, как имидазол, тиазол, пиразин, пиримидин, 

пурин и многие другие. 

(~ () (N) (; t'J:) N s N N N 1 ' ' н н 
имидазол тиазол пиразин пиримидин пурин 

Гетероциклические соединения классифицируются по обще

му числу атомов в цикле, по природе гетероатома и по числу 

гетероатомов в цикле, а также по числу циклов в молехуле. В ряду 

этих соединений часто используются эмпирические названия. 

Номенклатура ИЮПАЕ используется в специальных случаях. 

Она достаточно сложна и потому не рассматривается в настоящем 

пособии. 

По химическим свойствам ароматические гетероцикличес
кие соединения близки к бензолу и его гомологам. Например, они 

вступают в реаRции элеRтрофильного замещения. В то же время 

наличие гетероатома нарушает симметрию ароматической л

электронной системы, поэтому гетероци.нлы более реакционно

способны по сравнению с бензолом. 

11.2. Пятичленные гетероциклы с одним 
гетероатомом. Пиррол 

11.2.1. Строение и химические свойства 

Особое значение в органическом синтезе играют ароматичес

кие гетероциклические соединения, содержащие пять атомов в 

цикле. Все атомы в цикле находятся в состоянии sр2-гибридиза
ции. При этом сопряженная ароматическая л-электронная систе

ма сформирована из четырех электронов четырех атомов углерода 

и двух электронов гетероатома, находящихся на негибридных ор

биталях. 

Формулы простейших гетероциклов приведены ниже. 

о о 
4 3 

~ ~ 5 2 502 
N1 о s 

1 
н 

пиррол фуран тиофен 
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Эти соединения обладают химическими свойствами, во 

многом сходными со свойствами бензола. 

1. В частности, для них характерны реакции электрофильного 
замещепия ~ галогенирование и нитрование, которые удобно 

рассматривать на примере пиррола: 

п 
N 
н 

пиррол 

п 
N 
н 

пиррол 

I'r,--;(I 

---Z '>----! N 1 

н 

тетраиодпиррол 

о 
11 !1'1:.. 

+ СНз~С-О-NО2----l( ./-No2+ СН.зСООН 
N 
н 

2-нитропиррол 

2. С другой стороны, rетероциклические соединения так же, как 
и все ненасыщенные соединения, легко гидрируются подвой

ным связям. Реакции, как правило, ведут в присутствии ката

лизаторов (Ni, Pd, Pt). При этом пиррол превращается в тетра
гидропиррол (пирролидин): 

п 2H2,Ni 

N 
н 

пиррол 

Q 
н 

пирролидин 

3. Кисл.атно-основные свойства. Пиррол обдадает амфотерными 
свойствами. В безводных средах атом водорода при атоме азота 

способен замещаться атомами щелочных металлов. Образую

щаяся соль в воде легко гидролизуется по следующей схеме: 

о 
N 
1 
н 

+ NaNН2 _-_NН.з~~О-н~,о-0 
N N 

1 
н 

+ NaOH 

Кислотные свойства пиррола обусловлены тем, что свободная 

электронная пара атома азота вовлечена в образование арома

тической шестиэлектронной системы. 
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В сильных кислотах пиррол способен выступать в качестве 

основания. При этом происходит присоединение протона к атому 

азота, приводящее к разрушению ароматической системы и поля

ризации пиррола. 

11.2.2. Получение пиррола 

1. Выделение из каменноугольной смолы фракционной пере
гонкой. 

2. Конденсация ацетилена с аммиаком при высокой температуре. 
Реакцию проводят, пропуская смесь реагентов над окислами 

железа: 

2СН=СН + NHa 
f<'e2<Jз, t 0 () + и, 

N 
и 

3. Получение из фурана по реакции Юрьева - пропускание фура

на в смеси с аммиаком над оксидом алюминия: 

о 
о 

фуран 

NНз, Аl,Оз, 400° () 

N 
и 

пиррол 

Р .К.Юрьев показал, что в определенных условиях (пропуска

ние над-катализатором А1203 при 4ОО~500°С) все три пятичлен
ных гетероцикла (пиррол, фуран и тиофен) способны к взаим

ным превращениям: 

о 
~фу~ан~ 
о NНз () 

S Н28 N 
тиофен Н 

пиррол 
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11.2.2. Физические свойства 

В нормальных условиях пиррол представляет собой бесцвет

ную жидкОсть (tки11=130°С), со с.i:rабым сладковатым запахом (на
поминает запах хлороформа). На воздухе быстро темнеет в резуль

тате окисления. В воде пиррол растворяется плохо (<6(Уо ), но 
хорошо растворяется в органических растворителях. 

11.2.3. Производные пиррола 

Некоторые производные пиррола ( dорфирины) широко рас
пространены в живой природе и играют ключевую роль в важ

нейших биохимических процессах: в фотосинтезе (хлоро

филл), в процессе переноса кислорода (гемоглобин). :Кроме 

того, пиррол и его производные используются в синтезе различ

ных :красителей. 

Химические свойства других упомянутых пятичленных ге

тероциклов (тиофена и фурана) во многом сходны со свойства

ми пиррола. Химические свойства тиофена приближаются к 

свойствам бензола. Соответственно, тиофен, как и фуран, не 

обладает кислотными свойствами, т.:к. они не имеют подвиж

ного водорода. 

11.3. Пиридин 

11.3.1. Строение и химические свойства 

Пиридин - это хорошо изученное гетероциклическое аро

матическое соединение. Шестичленный цикл пиридина содер

жит один атом азота. Его ароматическая система формально 

неотличима от ароматической системы молекулы бензола. Сво

бодная пара электронов атома азота не участвует в образовании 

шестиэлектронной ароматической системы, что качественно 

отличает пирид.uн от пятичленного азотсодержащего гетеро

цикла пиррола. 

о 
N 

пиридин 
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Рассмотрим химические свойства пиридина. 

1. Так же, как и бензол, пиридин вступает в реакции электро
фильного замещения ~ реакции галогенирования и нитро

вания. 

о 
N 

Эти реакции протекают в кислых средах, поэтому реально в 

реакцию вступает протонированная форма пиридина: 

Поэтому реакции электрофильного замещения в случае пири

дина протекают более медленно, чем соответствующие реак

ции бензола. Протонированный атом азота снижает электрон

ную плотность на атомах углерода пиридинового .ядра 

(-!-эффект). При этом он выступает как ориентант 11 рода, 
направляя реаRцию электрофильного .замещения в положение 

3 и (или) 5 по отношению к атому азота. 

2. Гидрирование. Подобно бензолу, пиридин присоединяет атомы 
водорода в присутствии катализаторов. Такое гидрирование 

приводит к образованию сильного основания - пиперидина. 

о 3Н2, Ni 

о N 
1 
н 

пиридин пиперидин 

3. Для пиридина, в отличие от беН:зола, свойственны также 
реакции ну1(леофильного замещения. В бе3водных средах в 

присутствии амида натрия протекает реакция аминирования 

(введение аминогруппы) в положения 2 и 4 (реан:цилА.Е. Чичи
бабина): 
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о 
N 

~----(} Н2О 
N NНNa 

NНNa 

~---6 Н2О 
N 

QNaOH 
N NН2 

NaOH 

4. Кислотно-основньtе своitства. Выше было показано, что пири
дин проявляет свойства основания: в кислых средах он присо

единяет ион водорода. Пиридин - более слабое основание, чем 

алифатические амины. 

11.3.2. Получение пиридина и его аналогов 

1. Получение из каменноугольной емолы. 
2. Конденсация ацетилена с синильной кислотой: 

--Ор1 2НС =:СН + H-C=N " 

N 

3. Получениеа-пиколина конденсацией ацетальдегида с аммиаком: 

зн.,с-с~: + NНз----Q зн,о + н, 
N СНз 

ацетальдегид а-пиколин 

11.3.3. Физические свойства 

Пиридин представляет собой бесцветную жидкость с резким 

запахом (tкип=115°С, tпл=-43°С). Смешивается с водой и некото
рыми органическими растворителями (диметилформамид, эта

нол, ацетон). 

11.3.4. Значение пиридина и его производных 

Пиридин и его производные используют в синтезе лекарствен

ных веществ, красителей и пестицидов. Его широко используют 

в качестве растворителя. 

В живой природе важную роль играет производное пириди

на - амид никотиновой кислоты, который входит _в состав важ

нейших ферментных систем. 
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11.4. Ароматические гетероциклические 
соедииеиия с несколькими гетероатомами 

561 

Эта группа гетероциклов интересна тем, что :в нее входят со

единения (nури1-tы и пиримидины), которые явлRются важными 

:компонентами нуклеиновых кислот. 

Одноядерные шестичленные гетероциклы с двумя атомами 

азота в цикле имеют общее название диазинов, структура одного 

из которых (пиримидина) приведена ниже: 

CN 

) 
N 

пиримидин 

lJc) 
N / 

н 

пурин 

Диазины различаются взаимным расположением атомов 

азота в ядре. 

Наиболее интересным представителем ряда двухндерных ге

тероциклов является пурин (см. выше). 

Пурины и nиримидины - относительно слабые основания, 

причем пиримидин более слабое основание, чем пиридин. 

В состав нуклеиновых кислот (См. ниже) входят следующие 

производные пиримидина: 

о 

'"i="~~:t) 
1 
н 

урацил (2,4-дигидроксипиримидин) 

он о 

~СНз Н, ~СНз 
N ~--)~=~ N , __ ) 

HOAN O~N 
1 
н 

тимин (2,4-дигидрокси-5-мети.лпиримидин) 
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<i===!!:• "5 OAN 
1 
н 

цитозин ( 4-амино-2-гидроксиnиримидин) 

В водных средах э:и соединения присутствуют обычно в не

скольких таутомерных формах (см. выше), равновесие между ко

торыми определяется конкретными условиями (температурой, 

рН среды, ионной силой - концентрацией солей). 

В состав нуклеиновых кислот входят также следующие про

изводные пу~ина: 

NН2 

t~) 
N 1 

н 

аденин 
(6-аминопурин) 

гуанип 

(2-амино-6-оксипурин) 

Наиболее важной реакцией пуриновых и пиримидиновых ос

нований, приведенных выше, является конденсация с сахарами, 

в первую очередь, с рибозой и дезоtесирибозой (см. ниже). 

11.5. Представление о структуре нуклеиновых 
кислот 

Известны два типа нуклеиновых кислот: дезоксирибонуклеи

новая кислота (ДНК) и рибонуклеиновая кислота (РНК). Это 

высокомолекулярные соединения, в основе которых сополимер 

фосфорной кислоты и дезоксирибозы (ДНК) или рибозы (РНК). 

Рибоза и дезоксирибоза - это моносахариды (альдозы) с 

пятью атомами углерода, которые могут существовать в двух та

утомерных формах: 

н~~н'4====::;~н~~с~: 
он он он он 

~-рибоза 
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H~~H"==::::j~H~C~~ 
ОН Н ОН Н 

Р-дезоксирибоза 

За счет взаимодействия с альдегидной группой рибозы (дезок

сирибозы) пуриновые и пиримидиновые основания связаны с вы

сокомолекулярной цепью нуклеиновых кислот, например: 

рибоза 

о 

CN/H 
НОСН2 о 1 NAO 

- ki:v~ +Н,О 
fi'!--rfi 

пиримидиновое 

основание 

он он 

нуклеозид 

Ниже приводится схема реакции сополимеризации фосфор

ной кислоты и производных рибозы (дезоксирибозы). 

'''Vнo-;J 
1iн1i 

о н 
1 

О=Р-О-СН2 о R 

6н Vнv~ 
1iн1i 

о н 
1 

О=Р-О-СН2 о R 

Ьн Vнv~ 

где R - пуриновые и пиримидиновые основания. 

1iнi1 
о н 
1 

О=Р-0-··· 

6н 
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Приведенные схемы показывают, из каких фрагментов состо

ят нуклеиновые кислоты. Они даны для наглядной демонстрации 

химического состава ДНК и РНК. В то же время механизм их 

образования в живых организмах гораздо сложнее. 

Высокомолекулярные цепи сополимеров способны самопро

извольно формировать спиральные структуры, включающие две 

полимерные цепи, которые удерживаются вместе за счет образо

вания водородных связей между пуриновыми и пиримидиновы

ми основаниями, например: 

J:'' ~о, 11 '-н н 

/N'y-"N' :r'N, 
рибоза 11 1', ,.... N 

цепи! О f, I " 
тимин ~ / 

N N 
1 аденин 

рибоза 
цепи II 

Существование ДНК в форме двойной спирали было впервые 

доказано Дж.Уотсоном и Ф.Крик:ом в 1953 году. 

Биологическая роль нуклеиновых кислот 

Нуклеиновые кислоты играют чрезвычайно важную роль в 

механизме наследственности. ДНК в основном локализована в 

ядре клетки. В ее структуре закодирована информация о строении 

клетки и всего организма в целом. Пуриновые и пиримидиновые 

основания являются «буквами)) кода. Последовательность распо· 

дожения пуриновых и пиримидиновых оснований вдоль поли

мерной цепи ДНК образует «текст», который «считывается» 

определенными биохимическими механизмами в процессе разви. 

тия клетки (организма). 

Роль РНК принципиально иная: во-первых, этот тип нуклеи. 

новых кислот участвует в синтезе клеточных белков, и ВО· Вторых, 

на РНК переписывается текст генетического кода с ДНК. 



12 Реакции полимеризации и 

поликонденсации 

12.1. Общие понятия 

В настоящее время к высокомолекулярным соединениям 

(полимерам) принято относить вещества с молекулярной массой 

более 5000. Молекулы высокомолекулярных соединений называ
ют ман:ромолекулами. 

Следуе'l' отметить, что по числу атомов, входящих в состав 

молекулы (или по величине ее молекулярной массы), нельзя про

вести резкой границы между низко- и высокомолекулярными 

соединения-ми. Например, некоторые сложные производные са

харов с молекулярной массой около 1000 (китайский и турецкий 
танин) являются типичными низкомолекулярными соединения

ми, а парафины с той же молекулярной массой обладают всеми 

свойствами полимеров. 

Переход от низкомолекулярного к высокомолекулярному 

соединению связан с качественным (принципиальным) из

менением свойств, обусловленным количественным изме

нением молекулярной массы. 

К сожалению, в ограниченном по объему пособии мы не мо

жем рассмотреть этот интересный раздел химии подробно. Тем не 

менее отметим важнейшие свойства полимеров, отлич.ающие их 

от низкомолекулярных веществ. 

1. В большинстве случаев макромолекулы полимеров постро
ены из одинаковых, многократно повторяющихся групп атомов 

- элементарных ( мономерных) звеньев: 

... -А-А-А-А-А-А-А-... 

Поэтому формулу полимеров часто записывают в виде: 

где-А-это участок цепи (фрагмент) - элементарное звено, а п -
число элементарных звеньев в цепи, которое характеризует сте-



566 Органическая химия 

пень полимеризации (Р). Следовательно, степень полимериза

ции - это отношение мо.Лекулярных масс макромолекулы (М) и 
элементарного звена (т): 

Р~ М 
т 

Понятие молекулярной массы в химии полимеров совершен

но отличается от соответствующего понятия в химии низ:ЕСомоле

кулярных веществ, для которых значение молекулярной 

массы - это константа, характеризующая индивидуальность 

данного соедиuения. В этом (классическом) случае изменение мо

лекулярной массы свидетельствует о переходе к другому вещест

ву и сопровождается соt'>тветствующим изменением физических, 

а часто и химических свойств (вспомните, например, гомологи

ческие ряды низших алканов). В случае высокомолекулярных 

соединений ситуация принципиально иная. При достаточно вы

соких молекулярных массах различия в физических свойствах 

гомологов как бы сглаживаются, усредняются, и они теряют свою 

индивидуальность. При переходе от гомолога к гомологу их фи

зические свойства практически не изменяются в широком интер

вале молекулярных масс. Поэтому молекулярная масса полиме

ра ~ это величина среднестатистическая, а не константа, 

определяющая индивидуальные свойства данного соединения. 

Для характеристики полимера используют понятие средней сте

пени полимеризации и средней молекулярной массы. Более того, 

значение средней молекулярной массы полимера существенно за

висит от метода ее определения. 

Отметим также, что при записи суммарной формулы полиме

ра (-A-)n обычно пренебрегают тем фактом, что строение конце
вых звеньев макромолекулы отличается от строения средних зве

ньев цепи макромолекулы. 

2. Характерной особенностью химии полимеров является то, 
что наименьшей частицей, участвующей в реакции, яВJtяется не 

молекула (как в классической химии), а элементарное звено (в 

химических реакциях) или участок цепи (в физико-химических 

и физико-механических процессах). Поэтому •молем» в химии 

полимеров называют молекулярную массу элементарного звена 

полимера, выраженную в углеродных единицах. 

3. Важнейшей особенностью макромолекул является их гиб
кость, вследствие которой отдельные участки цепи полиме

ров (сегменты) ведут себя как кинетически самостоятельные 

единицы. 
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4. Еще одна особенность химии полимеров - это макромо.ле

кулярные реакции, в них макромолекула ведет себя как единое 

целое. К макромолекулярным относятся реакции между макро

молекулами и реакции химической деструкции полимеров. 

Характерной особенностью макромолекулярных реакций яв

ляется то, что в них малые добавки некоторых веществ приводят 

к резким изменениям свойств полимера. Например, для образо

вания химической связи между двумя макромолекулам и полиак

риловой кислоты достаточно нескольких атомов двухвалентного 

металла: 

···-СН2-СН-СН2-СН-··· 

1 1 
л:с ,1,;с 

···-СН2-СН-СН2-СН-··· 

1 1 
"с "с о9 'о or 'он о7 'он 0

17 'он 
+ Са2~____. 'еа 

/ 

о~с/о о~с/он 

1 1 
···-СН2-СН-СН2-СН-··· 

При этом макромолекулы теряют свою кинетическую само

стоятельность, полимер приобретает пространственное строение 

и физические свойства системы резко изменяются. 

5. Наконец, существенной особенностью химии полимеров· 
является зависимость их свойств от геометрической формы 

макромолекул. Например, линейные макромолекулы в зависи

мости от геометрии элементарных звеньев и порядка их чередо

вания в цепи могут принимать формы клубка, спирали или 

жесткой «палочки>), что приводит к совершенно разным свой

ствам полимера. 

В целом все полимеры в зависимости от строения цепи делят 

на линейные (неразветвленные), разветвленные и сшитые (сет

чатые). 

Для линейных и разветвленных полимеров обычно харак

терны гибкость, эластичность, способность к плавлению, рас

творению и образованию волокон и пленок. В •сшитых>) поли

мерах цепи макромолекулы соединены (•сшиты>)) между 

собой, поэтому все вещество - это едина.я трехмерная гигант

ская молекула, как правило, непластичная и нерастворимая 

(способная только к набуханию в растворителях). Типичный 

пример сшитого полимера - фенолформальдегидная смола. 

Схема строения линейных, разветвленных и трехмерных поли

меров приведена ниже: 
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~ 
~ 

~ 
линейный 

полимер 

разветвленный 

полимер 

сшитый 
полимер 

В зависимости от строения раздичают регулярные и н_ерегу

лярные полимеры - в их молекулах элементарные звенья харак

теризуются одинаковым (или, соответственно, разным) простран

ственным расположением атомов. 

Наконец, если макромолекулы полимеров построены из эле

ментарных звеньев разного состава, то такие соединения называ

ют сополимерами: 

."---оА-В-А-В-А-В-·" 

".-А-А-А-В-В-в-". 

".-А-А'---А-А-А'---А-". 
1 1 
в в 
1 1 
в в 

!" !" 

12.2. Полимеризация и поликонденсация 

По происхождению полимеры делят на природные (крахмал, 

целлюлоза, белки, натуральные каучуки) и син.тетическиt'. Син

тетические полимеры получают, как правило, из доступного и 

дешевого сырья и на их основе получают пластмассы (пластичес

кие ма.ссы) - сложные композиции, в которые помимо полимеров 

входят различные наполнители и добавки. 

Для получепил полимеров используют два типа реакций -
полимеризацию и поликонденсацию. 

12.2.1. Полимеризация 

Реакция полимеризации - это процесс, в результате которого 

молекулы м,ономера (низкомолекулярного вещества) соединяют

ся друг с другом ковалентными связями, образуя новое вещест

во - полимер, молекулярная масса которого в целое чисnо -раз 

превышает массу мономера. Реакции полимеризации характер-
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ныв основном для соединений с кратными (двойными или трой

ными) связями. 

Полимеризация (как и всякая цепная реакция) состоит по 

~райней мере из трех стадий (трех элементарных реакций): 

1. Образование активного центра (инициирование): 

f,.1 -A; 

II. Рост цепи: 

А~ +А1 ...-.А; 

А~_ 2 + А1 -А~_, 

Ш. Обрыв цепи: 

А~1 --А" 

здесь А1 - молекула мономера; А~ - активный центр; А;, л;, 

~-1' А~ - растущая цепь; An - молекула полимера. 

В зависимости от характера активного центра (радикалы или 

ионы) различают радикальную и ионную полимеризацию. Мето

ды инициирования и механизмы этих видов полимеризации 

различны, однако рассмотреть этот вОпрос в рамках пособия не 

представляется возможным. Отметим только, что продукты 

полимеризации (их строение и свойства) могут существенно отли

чаться в зависимости от механизма полимеризации, хотя они 

(полимеры) могут быть получены из одного и того же мономера. 

Важнейшими полимерами, синтез которых основан на реак

ц'и:И полимеризации, являются следующие: полиэтилен, поли.

пропилен, полистирол, поливинилхлорид, политетрафторэти

лен, полиакрилаты, полиакрилонитрил и каучуки (натуральный 

и синтетический). Их строение и свойства были рассмотрены в 

главах 2.3 и 2.4. 

12.2.2. Поликонденсация 

Поликонденсацией обычно называют реакции соединения не

скольких молекул, сопровождающиеся выделением простейших 

веществ~ воды, спирта, аммиака и 1'.д. Поликонденсация харак-
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терна для соединений, содержащих в своем составе две (или более) 

функц,иональные группы. При взаимодействии этих групп обра

зуется новая группа, связывающая остатки реагирующих моле

кул (молекул мономера). При поликонденсации элементарные 

звенья полимера отличаются по составу от исходного мономера. 

Среди полимеров, для получения которых используют реак

цию поликонденсации, следует отметить фенолформальдегидные 

смолы (продукты поликонденсации фенола с формальдегидом) и 

полимеры, являющиеся сырьем при производстве химических 

волокон. 

Реакция поликонденсации, приводящая R образованию фе

нолформальдегидных смол, была подробно рассмотрена в Главе 4. 
Здесь отметим, что в зависимости от условий реакции можно 

получить полимеры, различающиеся ~о строению и, соответст

венно, по свойствам. 

При соотношении фенола и формальдегида 7:6 в присутствии 
кислого катализатора получается линейный полимер (т.н. ново

лак): 

он он он он 

···~сн2~СН2VСН2VСН2~ ... 

Это термопластичный (способный многократно изменять 

форму при нагревании) полимер. 

При конденсации фенола с избытком формальдегида (или при 

нагревании) получаются разветвленные полимерЬl (резолы): 

или пространственные полимеры (резиты): 
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СН2 

! .. 
При хранении ИЛ11 при нагревании резолы переходят в резиты 

с соответствующим изменением свойств - повышением твердос

ти и прочности. 

Новолаки применяют для производства лаков и прессовоч

ных порошков. Изделия, полученные на основе резита (в процессе _ 
производства резолы переходят в резиты) отличаются высокой 

прочностью и электропроводностью. 

Важнейшей сферой применения полимеров является произ

водство хими~еских волокон. Рассмотрим классификацию воло

кон (она приведена ниже): 

Волокна 

Натуральные 

Растительного 

происхождения 

(хлопок, лен) 

Животного 

происхождения 

(шерсть, шелк) 

Химические 

Синтетические Искусственные 

(лавсан, капрон, (вискоза, ацетат) 

нейлон) 
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Н атуралъными называют волокна, образующиеся в растени

ях (волокна, состоящие в основном из целлюлозы, - хлопковые, 

льняные) и волокна животного происхождения (шерсть, шелко

вые нити - продукт, выделяемый тутовым шелкопрядом). 

Химическими называют волокна, получаемые химическим 

путем. В зависимости от используемого в производстве химичес

кого волокна сырья выделяют группу искусственных волокон 

(получают переработкой природного сырья, в основном целлюло

зы) и группу синтетических волокон (получают из специально 

синтезируемых материалов - полимеров). 

Большинство синтетических волокон производят на основе 

полимеров, полученных с использованием реакции поликонден

сации, - вот почему мы расGматриваем химические волокна в 

данном разделе пособия. 

Важнейшими синтетическими волокнами являются следую

щие. 

Нейлон (другие названия - анид, перлон) - продукт поли

конденсации адипиновой кислоты НООС-(СН2 )1-СООН и гекса
метилендиамина: 

т.е. строение нейлона выражается формулой: 

Капрон является продуктом поликонденсации с-аминокапро

новой кислоты - бифункциояального реагента, имеющего в мо

лекуле NH2- и СООН-группы: 

и.... 90 -vH:?O 
n N-(CH2)5-C 
IГ 'он 

Нейлон и капрон относятся к группе полиамидных волокон 

- в их цепях содержатся многократно повторяющиеся амидные 

группы --CO-NH-. Для изделий из нейлона и капрона характер
ны высокая прочность и устойчивость к истиранию. Вместе с тем 
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изделия из этих волокон термически неусТойчивы (поэтому их 

гладят с особой осторожностью). 

Лавсан (терилен, дакрон) - это продукт поликонденсации 

эТиленгликоля и терефталевой (бензол-1,4-дикарбоновой) кисло

ты (полиэтилентерефталат): 

Следовательно, строение лавсана описывается формулой: 

[-о-сн2-сн2-о-~--О-~1n 
Волокна, изготовленные из лавсана, обладают высокой 

терма-~ влага- и светостойRостью, они устойчивы R действию раз

бавленных кислот, щелочей и окислителей. Ткани из лавсана 

напоминают шерстяные, однако они прочнее шерстяных и не. 

мнутся. 
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Таблица 2. Распределение электронов в атоме 

к L М N к L м N о р к L м N о p'Q 

н 1 Rb 2 8 18 8 1 Hf 2 8 18 32 10 2 
Не 2 Sr 2 8 18 8 2 Та 2 8 18 32 11 2 
Li 2 1 у 2 8 18 9 2 w 2 8 18 32 12 2 

Ве 2 2 Zr 2 8 18 10 2 Re 2 8 18 32 13 2 

в 2 3 NЬ 2 8 18 12 1 Os 2 8 18 32 14 2 
с 2 4 Мо 2 8 18 13 1 Ir 2 8 18 32 15 2 

N 2 5 Те 2 8 18 13 2 Pt 2 8 18 32 17 1 

о 2 6 Ru 2 8 18 15 1 Аи 2 8 18 32 18 1 

F 2 7 Rh 2 8 18 16 1 Hg 2 8 18 32 18 2 

Ne 2 8 Pd 2 8 18 18 о Tl 2 8 18 32 18 3 
Na 2 8 1 Ag 2 8 18 18 1 РЬ 2 8 18 32 18 4 

Mg 2 8 2 Cd 2 8 18 18 2 Bi 2 8 18 32 18 5 

Al 2 8 3 !n 2 8 18 18 3 Ро 2 8 18 32 18 6 

Si 2 8 4 Sn 2 8 18 18 4 At 2 8 18 32 18 7 
р 2 8 5 Sb 2 8 18 18 5 Rn 2 8 18 32 18 8 

s 2 8 6 Те 2 8 18 18 6 Fr 2 8 18 32 18 8 1 

Cl 2 8 7 ! 2 8 18 18 7 Ra 2 8 18 32 18 8 2 

Ar 2 8 8 Хе 2 8 18 18 8 Ас 2 8 18 32 18 9 2 

к 2 8 8 1 Cs 2 8 18 18 8 1 Th 2 8 18 32 18 10 2 

Са 2 8 8 2 Ва 2 8 18 18 8 2 Ра 2 8 18 32 20 9 2 

Sc 2 8 9 2 La 2 8 18 18 9 2 u 2 8 18 32 21 9 2 

Ti 2 8 10 2 Се 2 8 18 20 8 2 Np 2 8 18 32 23 8 2 

v 2 8 11 2 Pr 2 8 18 21 8 2 Pu 2 8 18 32 24 8 2 
Cr 2 8 13 1 Nd 2 8 18 22 8 2 Ат 2 8 18 32 25 8 2 

Mn 2 8 13 2 Рт 2 8 18 23 8 2 Ст 2 8 18 32 25 9 2 

Fe 2 8 14 2 Sт 2 8 18 24 8 2 Bk 2 8 18 32 27 8 2 

Со 2 8 15 2 Eu 2 8 18 25 8 2 Cf 2 8 18 32 28 8 2 

Ni 2 8 16 2 Gd 2 8 18 25 9 2 Es 2 8 18 32 29 8 2 

Си 2 8 17 2 ть 2 8 18 27 8 2 Fm 2 8 18 32 30 8 2 

Zn 2 8 18 2 Dy 2 8 18 28 8 2 Md 2 8 18 32 31 8 2 

Ga 2 8 18 3 Но 2 8 18 29 8 2 (No) 2 8 18 32 32 8 2 

Ge 2 8 18 4 Er 2 8 18 30 8 2 Lr 2 8 18 32 32 9 2 

As 2 8 18 5 Тт 2 8 18 31 8 2 Ku 2 8 18 32 32 10 2 

Se 2 8 18 6 УЬ 2 8 18 32 8 2 

Br 2 8 18 7 Lu 2 8 18 32 9 2 

Kr 2 8 18 8 



576 приложение 

Таблица 3. Распространенность элементов в земной коре 
(по А.П.Виноградову) 

Мае. доля Мае. доля Мае. доля Мае. доля 

'% '!'о '% % 

о 47,2 Li 6,5 · 10-3 Tl 3·10-4 Rh 1•10" 7 

Si 27,6 Zn 5. 10-3 u 3·10 4 Ra 1·10-·10 

Al 8,80 Се 4,5·10- 3 УЬ 3 • 10-4 
Ра 1-10-10 

Fe 5,1 Sn 4 • 10-а Та 2·10-4 
Ро 2·10- 14 

Са з.6 Со 3. 10-3 
Вг 1,6·10- 4 Rn 7·10' 16 

Na 2,64 у 2,8. 10-3 
Тh l,5·10-4 

Fг -

к 2,60 Nd 2,5·10-3 
Но 1,3·10-4 Pm -

Mg 2,10 La l,8•10 3 Ен 1,2·10-4 Np -

Ti 0,6 РЬ 1,6·10-3 w 1·10-4 Pu -

н 0,15 Ga 1,5 · 10-3 Zn 1·10 -4_ Ат -

с 0,1 Gd 1·10 3 Tm 8 • 10-5 
Ст -

Mn О.09 NЬ 1·10-3 Se 6. 10-5 Bk -

р 0,08 Th 8· 10-4 Cd 5 • 10-5 Cf -

s 0,05 Рг 7·10--1 1 3 • 10-5 Es -

Ва 0,05 Cs 7 • 10-4 
Вi 2 · 10-5 Fm -

CI 0,045 Sm 7. 10-4 Ag 1·10-5 Md -

Sr О.04 Ве 6• 10 4 In 1·10-5 No -

Rb о.оз Ас 6• 10--4 Hg 7 • 10-6 Zn -

F 0,027 Sc 6. 10-4 Os 5. 10-6 At -

Сг 0,02 As 5. 10-4 
Те 1·10-6 

Те -

Zг 0,02 Dy 4,5 · 10-4 Pd 1·10 6 
Не -

v 0.015 Ег 4 • 10-4 
Iг 1·10-6 Ne -

N 0,01 Sb 4 · 10-4 Ан 5· 10-7 
Аг -

Cu 0,01 Нf 3,2·10-4 Pt 5 · 10-7 
Кг -

Ni 8. 10-3 
в 3 -10-4 Ru 5·10 7 

Хе -

Ge 7 • 10-3 
Мо 3 • 10-4 Re 1·10-7 
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1 

Таблица 4. Электроотрицательность химических 
элементов (по шкале Л.Полияга) 

Эле- эо Эле- эо Эле- эо Эле- эо 

мент .мент мент мент 

Ас 1,1 Cs 0,7 Mn 1,5 Sc 1,3 

Ag 1,4 Cu 1,9 Мо 1,8 Se 2,4 

А1 1,5 F 4,0 N 3,0 Si 1,8 

As 2,0 Fe 1,8 Na 0,9 Sn 1,8 

At 2,2 Fr 0,7 NЬ 1,6 Sr 1,0 

Au 2,4 Ga 1,6 Ni 1,8 Та 1,5 

в 2,0 Ge 1,8 о 3,5 Те 1,9 

Ба 0,9 н 2,1 р 2,1 Те 2,1 

Ве 1,5 Hf 1,3 РЬ 1,8 Ti 1,5 

Bi 1,9 Hg 1,9 Ро 2,0 Т1 1,8 

Br 2,8 1 2,5 Pt 2,2 v 1,6 

с 2,5 ln 1,8 Ra 0,9 w 1,7 

Са 1,0 к 0,8 RЬ 0,8 у 1,2 

Cd 1,7 La 1,1 Re 1,9 Zn 1,6 

С! 3,0 Li 1,0 s 2,5 Zr 1,4 

Cr 1,6 Mg 1,2 SЬ 1,9 
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Таблица 5. Электроотрицательность химических 
элементов (по шкале Оллреда-Рохова) 

Эле- х Эле- х Эле- х Эле- х 
мент мент мент мент 

Ас 1,00 Cs 0,86 Mn 1,60 Sc 1,20 

Ag 1,42 Cu 1,75 Мо 1,30 Se 2,48 

А! 1,47 F 4,10 N 3,07 Si 1,74 

As 2,20 Fe 1,64 Na 1,01 Sn 1,72 

At 1,90 Fr 0,86 № 1,23 Sr 0,99 

Аи 1,42 Ga 1,82 Ni 1.75 Та 1,33 

в 2,01 Ge 2,02 о 3,50 Те 1,36 

Ба 0,97 н 2,10 р 2,10 Те 2,01 

Ве 1,47 Hf 1,23 РЬ 1,55 Ti 1,32 

Bi 1,67 Hg 1,44 Ро 1,76 Tl 1,44 

Br 2,74 ! 2,21 Pt 1,44 v 1,45 

с 2,50 In 1,49 Ra 0,97 w 1,40 

Са 1,04 к 0,91 Rb 0,89 у 1,11 

Cd 1,46 La 1,08 Re 1,46 Zn 1,66 

С! 2,83 Li 0,97 s 2,60 Zr 1,22 

Cr 1,56 Mg 1,23 Sb 1,82 

1 
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Таблица 6. Растворимость солей, кислот и оснований 
вводе 

Ионы + + + + + + + 
~+ +z + Ьj 

+ 
N ЬJ N;J ~& + N~ Nc3 N~ N ;j NiS:: 

:з:: z ~ < ~ :g N u 

он- р р р - р м м н н - н 

р- р р р р р м н н м н - н 

сг р р р р н р р р р р р м 

Br - р р р р н р р р р р м м 

г р р р р н р р р р р н н 

s'- р - р р н р м н н н н н 

so;- р р р р н н н н н н н н 

so;- р р р р м н м р р р р н 

No; р р р р р р р р р р р р 

со;- р р р р н н н н н н н н 

Sio;- н - р р н н н н н н - н 

РО~- р р р р н н н н н н н н 

сн,соо- р р р р р р р р р р р р 

Р - растворимые (более 10 г в 1000 г воды); 
М - малорастворимые (от 10 г до 1гв1000 г воды); 
Н - нерастворимые (меньше 1гв1000 г воды); 

прочерк - разлагаются водой или не существуют. 

н 

н 

р 

р 

р 

н 

н 

р 

р 

н 

н 

н 

р 

;j;~ ~:;:;: 
~ 
~ 

u 

н н н 

н м н 

р р р 

р р р 

р р р 

- - -

- - -

р р р 

р р р 

н - -

н н н 

н н н 
. 

р м р 
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Таблица 7. Ряд стандартных электродных потенциалов 

Е0,В Электрод 

Восстановленная Окисленная 

форма форма 

-3,04 Li Li+ 

-2,92 к к' 

-2,87 Са Са2 +-

-2. 71 Na Na' 

-2,37 '< Mg Mg2-+ " = '< 
-1,66 " Al А13+ " ф = = " -1.18 = Mn Mn2+ ф 

ф = " = 
-0,76 Q Zn zn2т ф 

" Q 

" " Сr:н-
~ 

-0,74 = Cr = = " Q Fe2_,_ " -0,44 " Fe = = " " Ni21 
ф 

-0,25 ф Ni " " ~ 
~ 

Sn2+ = -0,14 = Sn t t ~ 

-0,13 ~ РЬ РЬ2~ " " " " Q 

0,00 Q 
Н2 2н' =' =' " " " 0,34 " Си Cu2+ " " 

0,79 2Hg Hgj!+ 

0,80 Ag Ag' 

1,20 Pt Pt2_,_ 

1,50 Аи Au3+ 
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Таблица 8. Растворимость (г) некоторых солей в 100 г 
воды (из расчета на безводную соль) 

Вещество Раствоnимость пnи темпе1 атпnе (С0) 

о 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 

K2Cr20? 4,7 7,8 12,3 45,6 73,0 103 

NаНСОз 6,9 8,2 9,5 11,1 12,7 16,4 19,7 23,6 

Nа2СОз 6,9 12,0 21,6 39,7 48,9 46,2 44,5 44,5 

NH,Cl 29,7 33,5 37,4 46,0 55,3 65,6 77,3 

NaCl 35;6 3"5,9 36,1 36,3 37,1 38,1 39,2 

КNОз 18,8 20,9 31,6 45,8 63,9 85,9 110 138 169 202 246 

КAl(S04)2· 2,96 6,01 13,6 25,5 43,0 154 
12Н2О 

Cu804• 14,3 17,4 20,7 28,5 33,3 40,0 47,1 55,0 64,2 75,4 
5Н2О 
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Таблица 9. Плотность водных раствоf,ов некоторых 
веществ при 20 °С ( г /см ) 

Вещество Масс. 'Х, 

2 6 10 16 20 24 30 40 50 1 н. 

NaCl 1,01 1,04 1,07 1,12 1,15 1,19 1,04 

КС! 1,01 1,04 1,06 1,10 1,13 1,16 1,04 

Na2S04 1,02 1,05 1,09 1,15 1,06 . 

K2S04 1,02 1,05 1,08 1,07 

MgS04 1,02 1,06 1,10 1,17 1,22 1,27 

NaNOз 1,03 1,07 1,14 1,23 1,05 

BaCI2 1,04 1,09 1,20 1,27 1,09 

NH4NOз 1,01 1,04 1,08 1,13 1,18 1,23 

(NH4)2S04 1,01 1,06 1,12 1,17 1,23 

NH4CJ 1,00 1,03 1,06 1,07 

FeS04 1,02 1,10 1,17 1,20 

Al2(S04)3 1,02 1,10 1,23 1,31 
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Таблица 10. Реакции оксидов с соединениями различных 
классов 

Реагент Оксид 

Основной Кислотный АмШотеnный 

Вода Реагируют окси- Многие реагиру- -
ды щелочных и ют, образуя кис-

щелочноземель- лоту 

ных металлов, 

образуя щелочь 

Щелочь - Соль и вода Соль и вода 

Кислота Соль и вода - Соль и вода 

Основной оксид - Соль Соль 

Кислотный Соль - Соль 

оксид 

Амфотерный Соль Соль Соль 

оксид 

Соль Иногда реагиру- Иногда реагиру- Иногда реагиру-

ют, образуя соль ют, образуя соль ют, образуя соль 

и оксид и оксид И 01\:СИД 
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Таблица 11. Соотношения между некот1>рыми 
внесистемными единицами и единицами СИ 

Величина Единица Эквивалент в СИ 

Длина Микрон или микро- 1·10-6 м 
метu(мкм) 

Ангстрем А 1•1О 10 м 

Давление Атмосфера физическая 1,01325 • 105 Па 
(атм) 

Миллиметр ртутного 133,322 Па 
столба (мм рт.ст.) 

Энергия, работа, коли- ЭлектоонвольтfэВ) 1,60219•10-19 llж 
чест:во теплоты 

Калория (к'ал) 4,1868Дж 

Килокалория (ккал) 4186,Bllж 

Дипольный момент Дебай(D) 3,33 · 10-зо Кл· м 
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Таблица 12. Определение ионов 

Определяемый Реактив Результат реакции 

ион 

н+ Индикаторы Изменение окраски 

он- Индикаторы Изменение окраски 

Ag+ сг Белый осадок 

С11 
2+ 

он 
-

Синий осадок 

s2- Черный осадок 

Окрашивание пламени в сине-зеле-

ныйцвет 

Fe 2+ 
он 

-
Зеленоватый осадок, который с те-

чением времени буреет 

Fe3+ он- Осадок бурого цвета 

Zn2 1- он 
-

Белый осадок, при избытке он 
-

растворяется 

32- Белый осадок 

Al3+ ОН 
-

Белый желеобразный осадок, :кото-

рый uри избытке ОН 
-
растворяется 

NHt он 
-

Запах аммиака 

Ва2 + so~- Белый осадок 

Окрашивание пламени в желто-зе-

леный цвет 

Са21 со~:- Белый осадок 

Окрашивание пламени в кирпично-

красный цвет 

Na+ Цвет пламени желтый 

к' Цвет пламени фиолетовый (через 

кобальтовое стекло) 

сг Ag+ Белый осадок 
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Определяемый Реактив Результат реакции 

ион 

Br·- Ag+ Желтоватый осадок 

H2S04 конц. Выделение 802 и Br2 (бурый цвет) 

] 
- Ag' Желтый осадок 

H2S01 Выделение H2S и 12 (фиолетовый 
цвет) 

so'-3 
н+ Выделение 802 - газа с резким за-

пахом, обесцвечивающего раствор 

фуксина и фиолетовых чернил 

со~- н+ Выделение газа без запаха, вызыва-

ющего помутнение известковой 

воды 

СНзСОО H2S01 Появление запаха уксусной кисло-

ты 

N03 Н2804 (конц.) и Выделение бурого газа 

Cu 

soJ- Ва2+ Белый осадок 

РО1- Ag' Желтый осадок 
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Таблица 13. Названия кислот и образуемых ими солей 

Кислота Название кислоты Нмвание соли 

НА1О2 Метаалюминиевая Метаалюминат 

НАsОз Метамышьяковая Метаарсенат 

НзАsО1 Ортомышьяковая Ортоарсенат 

НАвО2 Метамышьяковистая Метаарсенит 

НзАsОз Ортомышьяковистая Ортоарсенит 

НВО2 Метаборная Метаборат 

НзВОз Ортоборная Ортоборат 

Н2В4О7 Четырехборная Тетраборат 

HBr Бромоводород Бромид 

HBrO Бромноватистая Гиnобромид 

НВrОз Бромноватая Бромат 

нсоон Муравьиная Формиат 

HCN Циановодород Цианид 

Н2СОз Угольная Карбонат 

Н2С2О4 Щавелевая Оксалат 

Н4С2О2 Уксусная Ацетат 

НС! Хлороводород Хлорид 

нею Хлорноватистая Гипохлорит 

НСЮ2 Хлористая Хлорит 

НСЮз Хлорноватая Хлорат 

нею, Хлорная Перхлорат 

HCr02 Метахромистая Метахромит 

H2Cr04 Хромовая Хромат 

H2Cr201 Двухромовая Дихромат 

Н1 Иодоводород Иодид 

ню Иодноватистая Гипоиодид 

НIОз Иодноватая Иодат 

HIQ4 Иодная Периодат 
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Кислота Название. кислоты Название соли 

HMn04 Марганцовая Перманганат 

Н2МnО4 Марганцовистая Манганат 

Н2МоО4 Молибденовая Молибдат 

НNз Азидоводород (азотистово- Азид 

дородная кислота) 

HN02 Азотистая НИ'1'РИ'r 

НNОз Азотная Нитрат 

НРОз Метафосфорная Метафосфат 

НзР04 Ортофосфорная Ортофосфат 

Н4Р2О1 Двуфосфорная Дифосфат (пирофосфат) 

(пирофосфорная) 

НзРОз Фосфористая Фосфит 

НзРО2 Фосфорноввтистая Гипосtюсфит 

H2S Сероводород Сульфид 

HSCN Родановодород Роданид 

Н280з Сернистая Сульфит 

Н2804 Серная Сульфат 

Н282Оз Тиосерная Тиосульфат 

·H2S201 Двусерная (пиросерная) Дисульфат (пиросульфат) 

Н282Ов Пероксодвусерная Пероксодисулъфат 

(надсерная) (персульфат) 

H2Se Селеноводород Селенид 

Н2SеОз Селенистая Селенит 

H2Se04 Селеновая Селенат 

H2SiOз Кремниевая Силикат 

НVОз Ванадиевая Ванадат 

H2W04 Вольфрамовая Вольфрамат 
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Таблица 14. Некоторые единицы международной 
системы (СИ) 

Величина Единица 

589 

название обозначе-

ние 

Осповные единицы 

Длина Метр м 

Масса Килограмм кг 

Вuемя Секунда с 

Сила электрического тока Ампер А 

Температура Кельвин к 

Количество вещества Моль моль 

Производные единицы 

Объем кvбический метр м' 

ПлотнОсть килограмм на кубичес- кг/м3 

кий метр 

Сила, вес Ньютон н 

ТТавление Паскаль Па 

Энергия, работа, количество тепло- Джоуль Дж 

ты 

Мощность Ватт Вт 

Количество электричества Кулон Кл 

Электричес~<:ое напряжение, Вольт в 

электрический потенциал, 

электродвижущая сила 
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Таблица 15. У словиые обозначения, названия и единицы 
физических величин 

Условное Название физической величины Размерность 

обозначение 

рН Водородный показатель -

t Время с 

q Выход продукта (массовая доля выхода) -

l Длина м 

q Заряд (эл~ктрический) Кл 

лн Изменение энтальпии Дж 

Kw Ионное произведение воды -

v(n) Количество вещества Моль 

k Константа скорости реакции -

т Масса кг,г 

ш Массовая доля -

с Молярная концентрация моль/л 

м Молярная масса г/молъ 

Vм Молярный объем газа л/моль 

v Объем Л, м3 

А, Оrносительная атомная масса -

м, Оrносительная молекулярная масса -

Dн, Относительная плотность по водороду -

Dв Относительная плотность по воздуху -

х Относительная электроотрицательность -

р Плотность г/мл, г/см3 , 
кг/л, кг/м3 

Nл Постоянная Авогадро моль 
-1 

v Скорость реакции моль/(л •с) 

А, Сродство к электрону эВ 

Е" Стандартный электродный потенциал в 

т Температура к 
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Условное Название физической величины Размерность 

обозначение 

t Температура по шкале Цельсия "с 

у Температурный коэффициент скорости ре- -

акции 

N Число структурных единиц -

µ Электрический момент диполя Кл·м 

Е Электродный потенциал в 

х Электроотрицательность эВ 

I Энергия ионизации эВ 

р Давление Па 

а СтепеJIЬ ди_ссоциации -
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Таблица 16, Используемые тривиальные (исторически 
сложившиеся) названия некоторых неорганических 

веществ 

Алюмокалиевые квасцы 

Аммонийная селитра 

Английская соль 

Барит 

Белая сажа 

Бертолетова соль 

Бикарбонат 

Бура 

Веселящий газ 

Гашеная известь 

Гипосульфит 

Глауберова соль 

Глет свинцовый 

Глинозем 

Горькая соль 

Двойной суперфосфат 

Едкий натр 

Едкое кали 

Жавелевая вода 

Железный купорос 

Железн1;t1й сурик 

Желтая кровяная соль 

,Жженая :м.аrнезия 

Индийская селитра 

Инертные газы 

:Калиевый щелок 

:Калийная селитра 

Каломель 

:Кальцинированная сода 

Каменная соль 

Каустик (каустическая сода) 

КAl(S04)2 · 12Н2О 

NH4NOз 

MgS04·7H20 

в.во, 

Si02 

К С Юз 

№НСОз 

Na2B407 • 10Н2О 

№О 

Са(ОН)2 

№28,Оз • 5Н2О 

№2804 • 1 ОН2О 

РЬО 

Аl2Оз 

Mg804·7H20 

Са(Н2РО4)2 

№ОН 

кон 

ксю 

FeS04•7H20 

Fе2Оз 

K4(Fe(CN)o] • 3Н2О 

MgO 

КNОз 

Не, №. Ar, Kr, Хе, Rn 

кон 

КNОз 

Hg,C\2 

Nа2СОз 

NaCI 

NaOH 
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Киноварь 

Красная кровяная соль 

Кремнезем 

Криолит 

Медный купорос 

Мел 

Мумия 

Натронная селитра 

Нашатырь 

Негашеная известь 

Никелевый купорос 

Нитрит 

Питьевая сода 

Плавиковая кислота 

Поваренная соль 

Поташ 

Преципитат 

Пушонка 

Свинцовые белила 

Свинцовый сахар 

Свинцовый сурик 

Свинцовый уксус 

Сернистый газ 

Силикагель 

Сулема 

Угарный газ 

Углекислый газ 

Хлорная известь 

Хромокалиевые квасцы 

Хромпик 

Цинковый купорос 

Чилийская селитра 
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HgS 

Кз[Fе(СN)б] 

Si02 

3NaF•AlFз 

CuS04•5H20 

СаСОз 

Fе2Оз 

NaNOз 

NH4Cl 

Са О 

NiS04•7H20 

NaN02 

NаНСОз 

HF 

NaCI 

К2СОз 

СаНРО4 • 2Н2О 

Са(ОН)2 

2РЬСОз • РЬ(ОН)2 

РЬ(СНзСОО)2 

РЬзО4 

РЬ(ОН)(СНзСОО) 

802 

Si02·xH20 

HgCl2 

со 

СО2 

Ca0Cl2 

KCr(S04)2 • 12Н2О 

K2Cr201 

Zn804•7H20 

NaNOз 
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Таблица 17. Некоторые важнейшие физические 
постоянные 

Заряд электрона (1,6021892±0,0000046) • 10-19 Кл 

Масса покоя электрона (1,109534±0,000047)· 10 37 кг 

Атомная единица массы (а.е.м.) (1,6605655±0,0000086) • 10-27 кг 

Абсолютный нуль температуры -273,15 °С 

Постоянная Авогадро (6,022045±0,000031) • 1023 моль-1 

Постоянная Фарадея (9,648456±0,000027) • 104 Кл. моль 1 

Универсальная газовая поста- (8,31441±0,00026) Дж. моль -l. к- 1 

янная 

Молярный объем идеального (22,41383±0,0070) · 10-з м3 
• моль-1 

газа при нормальных условиях 

(температуре О 0С и давлении 
101325 Па) 

Таблица 18. Групповые названия химических элементов 

Актиноиды Ас, Th, Ра, U, Np, Pu, Am, Ст, Bk, Cf, Es, 
Fm, Md, No, Lr 

Благородные гааы Не, Ne, Ar, Kr, Хе, Rn 

Галогены F, Cl, Br, 1, At 

Лантаноиды La, Се, Pr, Nd, Рт, Sm, Eu, Gd, ТЬ, Dy, 
Но, Er. Tm, УЬ, Lu 

Халькогены О, S, Se, Те, Ро 

Семейство железа Fe, Со, Ni 

Семейство платины Ru, Rh, Pd, Os, lr, Pt 

Щелочные металлы Li, Na, К, Rb, Cs, Fr 

Щелочноземельные металлы Са, Sr, Ба, Ra 
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Таблица 19. Десятичные приставки к названиям единиц 

Множи- Приставка Обозначе- Множи- Приставка Обозначе-

тель,на ниепри- тель, на ниепри-

который ставки который ставки 

умножает- умножает-

ся единица ся единица 

1012 тера т 10~ 1 
деци д 

109 
гига г 10-2 

санти с 

106 
мега м 10~ 3 

милли м 

103 
кило к 10-6 

микро мк 

102 
гекто г 10-9 

нано н 

10 дека да 
10-12 

пик о п 

Таблица 20. Греческий алфавит 

Написание букв Название букв Написание букв Название букв 

Аа альфа Nv ни (ню) 

8/J бета :::~ к си 

Гу гамма Оо амикрон 

Ло дельта Пп пи 

Ее эпсилон Рр ро 

z~ дзета ~а сигма 

Нц эта Тг тау 

ее тет а Yv ипсилон 

11 иота Фф фи 

Кк каппа Хх хи 

лл ламбда 1jJ \Ь пси 

Ми ми (мю) Qш омега 
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Таблица 21. Названия, порядковые номера и атомный 
вес химических :элементов 

Русское название Латинское Поряд- Хими- Атомный вес 

название ковый ческий 

номер знак 

Азот Nitrogenium 7 N 14.00674(7) 

Актиний Actinium 89 Ас 227.0278 

Алюминий Aluminium 13 Al 26.981539(5) 

Америций Americium 95 Am 243.0614 

Аргон Argon 18 Ar 39.948(1) 

Астат Astatium 85 At 209.9871 

Барий Barium 56 Ба 137.327(7) 

Бериллий Beryllium 4 Ве 9.012182(3) 

Берклий Berkelium 97 Bk 247.0703 

Бор Borum 5 в 10.811(5) 

Бром Bromum 35 Br 79.904 

Ванадий Vanadium 23 v 50.9415(1) 

Висмут Bismuthum 83 Вi 208.98037(3) 

Водород Hydrogenium 1 н 1.00794(7) 

Вольфрам Wolfram 74 w 183.85(3) 

Гадолиний Gadolinium 64 Gd 157.25(3) 

Галлий Gallium 31 Ga 69. 723(1) 

Гафний Hafnium 72 Нf 178.49(2) 

Гелий Helium 2 Не 4.002602(2) 

Германий Germanium 32 Ge 72.61(2) 

Гольмий Holmium 67 Но 164.93032(3) 

Диспрозий Dysprosium 66 Dy 162.50(3) 

Европий Europium 63 Eu 151.965(9) 
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Русское название Латинское Поряд- Хими- Атомный вес 
название ко вый ческий 

номер знак 

Железо Ferrum 26 Fe 55.84 7(3) 

Золото Aurum 79 Au 196.96654(3) 

Индий Indium 49 In 114.82(1) 

Иод Iodium 53 1 126.9044 7(3) 

Иридий Iridium 77 !г 192.22(3) 

Иттербий Ytteгblum 70 УЬ 173.04(3) 

Иттрий Yttrium 39 у 88.90585(2) 

Кадмий Cadmium 48 Cd 112.411(8) 

Калий Kalium 19 к 39.0983(1) 

Калифорний Californium 98 Cf 251.0796 

Кальций Calcium 20 Са 40.078(4) 

Кислород Oxygenium 8 о 15.9994(3) 

Кобальт Cobaltum 27 Со 58.93320(1) 

Кремний Silicium 14 Si 28.0855(3) 

Криптон Kгypton 36 Кг 83.80(1) 

Ксенон Xenon 54 Хе 131.29(2) 

Курчатовий Kurtchatovium 104 Ku 261.11 

Кюрий Curium 96 Ст 247.0703 
. 

Лантан Lanthanum 57 La 138.9055(2) 

Литий Lithium 3 Li 6.941(2) 

(Лауренсий) Lawrencium 103 (Lг) 262.11 

Люте:Ций Lutetium 71 Lu 174.967(1) 

Магний Magnesium 12 Mg 24.3050(6) 

Марганец Manganum 25 Mn 54.93805(1) 
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Русское название Латинское Порнд- Хими- Атомный вес 

название ковый ческий 

номер знак 

Медь Cuprum 29 Cu 63.546(3) 

Менделевий Mendelevium 101 Md 258.10 

Молибден Molybdenum 42 Мо 95.94(1) 

Мышьяк Arsenicum 33 As 74.92159(2) 

Натрий Natrium 11 Na 22.989768(6) 

Неодим Neodymmium 60 Nd 144.24(3) 

Неон Neon 10 Ne 20.1797(6) 

Нептуний Neptunium 93 Np 237.0482 

Никель Niccolum 28 Ni 58.69(1) 

Нильсборий Nielsbohrium 105 (Ns) 262.114 

Ниобий NioЬium 41 NЬ 92.90638(2) 

Нобелий Nobelium 102 (No) 259.1009 

Олово Stannum 50 Sn 118. 710(7) 

Осмий Osmium 76 Os 190.2(1) 

Палладий Palladium 46 Pd 106.42(1) 

Платина Platinum 78 Pt 195.08(3) 

Плутоний Plutonium 94 Pu 244.0642 

Полоний Polonium 84 Ро 208.9824 

Празеодим Praseodymium 59 Pr 140.90765(3) 

Прометий Promethium 61 Рт 144.9127 

Протактиний Protactinium 91 Ра 231.0359 

Радий Radium 88 Ra 226.0254 

Радон Radon 86 Rn 222.0176 

Рений Rhenium 75 Re 186.207(1) 
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Русское название Латинское Поряд- Хими- Атомный вес 

название ковый ческий 

номер знак 

Родий Rhodium 45 Rh 102.90550(3) 

Ртуть Hydrargyrum 80 Hg 200.59(3) 

Рубидий Rubldium 37 Rb 85.4678(3) -
Рутений Ruthenium 44 Ru 101.07(2) 

Самарий Samarium 62 Sm 150.36(3) 

Свинец Plumbum 82 РЬ 207.2(1) 

Селен Selenium 34 Se 78.96(3) 

Сера Sulfur 16 s 32.066(6) 

Серебро Argentum 47 Ag 107.8682(2) 

Скандий Scandium 21 Sc 44.955910(9) 

Стронций Strontium 38 Sr 87.62(1) 

Сурьма Stiblum 51 Sb 121.75(3) 

Таллий Tallium 81 Tl 204.3833(2) 

Тантал Tantalum 73 Та 180.94 79(1) 

Теллур Telluriun1 52 Те· 127.60(3) 

Тербий Terblum 65 ть 158.92534(3) 

Технеций Technetium 43 Те 97.9072 

Титан Titanium 22 Ti 47.88(3) 

Торий Thorium 90 Th 232.0381 

Тулий Thulium 69 Tm 168.93421(3) 

Углерод Carboneum 6 с 12.011(1) 

-Уран Uranium 92 u 238.0289(1) 

Фермий Fermium 100 Fm 257.0951 

Фосфор Phosphorus 15 р 30.973762(4) 
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Русское название Латинское Поряд- Хими- Атомный вес 

название ковый ческий 

номер знак 

Франций Francium 87 Fr 223.0197 

Фтор Fluorum 9 F 18.9984032(9) 

Хлор Chlorum 17 С! 35.4527(9) 

Хром Chromium 24 Cr 51.9961(6) 

Цезий Caesium 55 Cs 132.90543(5) 

Церий Cerium 58 Се 140.115(4) 

Цинк Zincнm 30 Zn 65.39(2) 

Цирконий Zirconium 40 Zr 91.224(2) 

Эйнштейний Einsteini um 99 Es 252.083 

Эрбий Erblнm 68 Er 167.26(3) 

Новые элементы, открытые недавно, имеют атомные массы: 

.№106 - 263,118 
No107 - 262,12 
Относительные атомные массы приведены по Международ

ной таблице 1987 г. (в скобках указана точность последней знача
щей цифры). 

Названия и символы элементов, приведенные в круглых скоб

ках, не являются общепринятыми. 
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Таблица 22. Открытие элементов 

Азот (от греческого ni tron genes- образующий селитру) 7N -
открыт Д.Резерфордом (Эдинбург, Шотландия) в 1772 г. 

Актиний (от греческого aktinos - луч) нu Ас - открыт А.Де
бьерном (Париж, Франция) в 1899 г. 

Алюминий (от латинского alumen - квасцы) 13Al - открыт 
Х.К.Эрстедом (Копенгаген, Дания) в 1825 г. 

Америций (от английского America) 95Am - открыт Г.Т.Си
боргом, Р.А.Джеймсом, Л.О.Морганом и А.Гиорсо (Чикаго, 

США) в 1944 г. 

Аргон (от греческого argos - неактивный) 18Ar - открыт 
лордом Д.Рэлеем и У.Рамзаем (Бристоль, Англия) в 1894 г. 

Астат (от греческого astatos - неустойчивый) 85 At - получен 
Д.Р.:Корсоном, К.Р.Маккензи и Э.Сегре (Калифорнийский уни

верситет, США) в 1940 г. 

Барий (от греческого barys - тяжелый) 56Ва - открыт 
К.Шееле, И.Ганом (Стокгольм, Швеция) в 1774 г.; выделен 
Г.Дэви (Лондон, Англия) в 1808 г. 

Бериллий (от греческого beryllos - минерал берилл) 1Ве -
открыт Н.-Л.Во«леном (Париж, Франция) в 1797 г.; выделен 
Ф.Велером (Берлин, Германия) и независимо А.А.Б.Бюсси 

(Париж, Франция) в 1828 г. 

Берклий (от английского Berkeley - город в США) 97Bk -
получен С.Дж. Томпсоном, А.Гиорсо и Г. Т .Сиборгом (Беркли, Ка

лифорния, США) в 1949 г. 

Бор (от арабского buraq - название буры) 5В - открыт 
Ж.Л.Гей-Люссаком и Л.Ж.Тенаром (Париж, Франция) и Г.Дэви 

(Лондон, Англия) в 1808 г. 

Бром (от греческого bromos - зловоние) 35Br - открыт 
А.Ж.Баларом (Монпелье, Франция) и С.Левигом (Гейдельберг, 

Германия) в 1826 г. 

Ванадий (назван в честь Vanadis - скандинавской богини 

красоты Ванадис) 23V - открыт А.М.дель Рио (Мехико, Мексика) 
в 1801 г.; повторно открыт Н.Г.Селфстремом (Фалун, Швеция) в 
1831 г. 
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Висмут (от немецкого Ьisemutum, Wiss mat - белая масса) 
83Bi - упоминаете.я в XV веке, первооткрыватель неизвестен. 

Водород (от греческого hydro genes - порождающий воду) 1Н 
- индивидуальность как элемента доказана Г. Кавендишем ( Лон
дон, Англия) в 1766 г. 

Вольфрам (от шведского tung sten тяжелый камень, от 

немецкого Wolf Rahm - волчья слюна, пена) 74W - открыт 
К.Шееле (Упсала, Швеция) в 1781 г.; выделен Ф.д'Элуяром и 
Х.Х.д'Элуяром (Вергара, Испания) в 1783 г. 

Гадолиний (назван в честь финского химика Ю.Гадолина) 
64Gd - открыт Ж.Ш.Галиссар де Мариньяком (Женева, Швейца
рия) в 1880 г.; выделен П.-Э.Лекок де Буабодраном (Париж, 
Франция) в 1886 г. 

Галлий (от латинского Gallia - Франция) 31Ga - открыт 
П.-Э.Лекок де Буабодраном (Париж, Франция) в 1875 г. 

Гафний (от латинского Hafnia - Копенгаген) 72Hf - открыт 
Д.Костером и Д.Хевеши (Копенгаген, Дания) в 1923 г. 

Гелий (от гРеческого helios - солнце) 2Не - открыт Н.Локье
ром (Лондон, Англия)иЖ.Жансеном (Париж, Франция) в 1868 г. 

Германий (от латинского Germania - Германия) ~2Ge - от
крыт К.А.Винклером (Фрайберг, Германия) в 1886 г. 

Гольмий (от латинского Holmia - Стокгольм) 67Но - открыт 
П.Клеве (Упсала, Швеция) и независимо М.Делафонтейном и 

Ж.-Л.Соре (Женева, Швейцария) в 1878 г. 

Диспрозий (от греческого dysprositos - получаемый с тру

дом) 66Dy - открыт П.-Э. Лекок де Буабодраном (Париж, Фран
ция) в 1886 г. 

Европий (назван в честь Европы) 63Eu - открыт Е.-А.Демарсе 
(Париж, Франция) в 1901 г. 

Железо (англосаксонское iron, латинское - ferrum; от 
греко-латинского fars - быть твердым) 26Fe - известен древним 
цивилизациям. 

3олото (англосаксонское - gold, от латинского aurora - ут

ренняя заря) 79 Au - известно древним цивилизациям. 

Индий (назван по линии индиго в его спектре) 49In - открыт 
Ф.Райхом и Г.Рихтером (Фрайберг, Германия) в 1863 г. 
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Под (от греческого iodes - фиолетовый) 531 - открыт Б.Кур
туа (Париж, Франция) в 1811 г. 

Иридий (от латинского iris -радуга) 77Ir - открыт С.Теннан
том (Лондон, Англия) в 1803 г. 

Иттербий (назван по минералу иттербиту, найденному около 

селения Иттербю, Швеция) 711УЬ - открыт Ж.Мариньяком (Же
нева, Швейцария) в 1878 г. 

Иттрий (назван по минералу иттербиту, найденному около 

селения Иттербю, Ш:веция) 39У - открыт Ю.Гадолином (Або, 
Финляндия) в 1794 г. 

Кадмий (от латинского cadmia - цинковая руда) 48Cd - от
крыт Ф.Штромейером (Геттинген, Германия) в 1817 г. 

Калий (английский - potash, латинский - kalium, от араб
ского gili - поташ) 19К - открыт Г.Дэви (Лондон, Англия) в 
1807 г. 

Калифорний (от английского California) 98Cf - получен 
С.Дж.Томпсоном, К.Стритом, А.Гиорсо и Г.Т.Сиборгом (Беркли, 

Калифорния, США) в 1950 г. 

Кальций (от латинского calx - известь) 20Са - выделен 
Г.Дэви (Лондон. Англия) в 1808 г. 

Кислород (от греческого оху genes - образующий кислоты) 
80 - открыт Дж.Пристли (Лидс, Англия) и независимо К.Шееле 
(Упсала,Швеция) в 1774 г. 

Кобальт (от немецкого Kobold - гном) 27Со - открыт 
Г.Брандтом (Стокгольм, Швеция) в 1735 г. 

Кремний (от латинского silicis - кремень; русское название 

от греческого kremnos - утес) 14Si - открыт Й.Берцелиусом 
(Стокгольм, Швеция) u 1824 г. 

Криптон (от греческого kryptos - скрытый) 36Kr - открыт 
У.Рамзаем и М.У.Треверсом (Лондон, Англия) в 1898 г. 

Ксенон (от греческого xenos - незнакомый) 54Хе - открыт 
У.Рамзаем и М.У.Треверсом (Лондон, Англия) в 1898 г. 

Курчатовий (назван в честь советского физика И.Курчатова) 
104Ku - наблюдался изотоп 260 Г.Н.Флеровым и сотрудниками 
(Дубна, СССР) в 1964-г.; первенство в открытии оспаривали А.Ги

орсо и сотрудники (Беркли, США) в 1969 г" наблюдая изото:П 257, 
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который был назван rutherfordium (в честь английского физика 
Э.Резерфорда). Международной системой ИЮПАК предложено 

название un-nil-quadium (от греческого и латинского обозначений 
1-0-4)-

Кюрий (назван в честь французских физиков Пьера и Мари 

Кюри) 96Cm - получен Г.Т.Сиборгом, Р.Джеймсом и А.Гиорсо 
(Беркли, Калифорния, США) в 1944 г. 

Лантан (от греческого lanthano - скрываться) 57La - открыт 
К.Мосандером (Стокгольм, Швеция) в 1839 г. 

Литий (от греческого lithos - камень) 3Li - открыт А.Арф
ведсоном (Стокгольм, Швеция) в 1817 г. 

Лоуреисий (назван в честь американского физика Эрнеста 

О.Лоуренса) 103Lr - получен А.Гиорсо, Т .Сиккелэндом, А.Е.Лар
шем и Р .М.Латимером (Беркли, Калифорния, США) в 1961 г. 

Лютеций (от латинского Lutetia - Париж) 71Lu - открыт 
Ж.Урбэном (Париж, Франция) и независимо Ч.Джеймсом в Уни

верситете Нью-Гемпшира (США) в 1907 г. 

Магний (от греческого Магнисия - полуостров в Греции) 
12Mg - индивидуальность как элемента доказана Дж.Блэком 
(Эдинбург, Шотландия) в 1755 г.; впервые выделен Г.Дэви (Лон
дон, Англия) в 1808 г. 

Марганец (от латинского magnes - магнит) 25Mn - выделен 
К.Шееле и Ю.Ганом (Стокгольм, Швеция) в 1774 г. 

Медь (от латинского Cuprum - Кипр) 29Cu - известна древ
ним цивилизациям. 

Менделевий (назван в честь русского ученого Д.Менделеева) 
101Md - получен А.Гиорсо, В.Дж.Харвеем, Дж.Р.Чоппином, 
С.Дж.Томпсоном и Г.Т.Сиборгом (Беркли, Калифорния, США) в 

1955 г. 

Молибден (от греческого molyЬdos - свинец) 42Мо - открыт 
К.Шееле (Упсала, Швеция) в 1778 г.; выделен П.Гьельмом (Упса
ла, Швеция) в 1781 г. 

Мышьяк (от греческого arsenikon - желтый пигмент) 33 As -
вероятно, впервые выделен великим алхимиком Альбертом Вели

ким (1193-1280 гг.). 
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Натрий (английское - soda, латинское - natrium, от древне
еврейского neter- бурлящее вещество) 11 Na - выделен Г.Дэви в 
Королевском Институте (Лондон, Англия) в 1807 г. 

Неодим (от греческого neos didymos - новый близнец) 60N d -
выделен К.Ауэром фон Вельсбахом (Вена, Австрия) в 1885 г. 

Неон (от греческого neos - новый) 10Ne- открыт У.Рамзаем 
и М.У.Треверсом (Лондон, Англия) в 1898 г. 

Нептуний (назван в честь планеты Нептун) 93N р - получен 
Э.М.Макмилланом и Ф.Абельсоном (Беркли, Калифорния, США) 

в 1940 г. 

Никель (от немецкого kupfernickel - дьявольская (негодная) 

медь или медь Св.Николаса) 28Ni - открыт А.Кронштедтом 
(Стокгольм, Швеция) в 1751 г. 

Нильсборий (назван в честь датского физика Нильса Бора)

название не общепринятое - 10'"'№ - получен Г.Н.Флеровым с 
сотрудниками (Дубна, СССР) в 1967 г.; открытие оспаривалось 
группой исследователей во главе с А.Гиорсо (Беркли, США) в 

1970 г. - элементу дали название hahnium (в честь немецкого 
радиохимика Отто Гана). Международной системой ИЮПАК 

предложено название un-nil-pentium (от греческого и латинского 
1-0-5). 

Ниобий (от греческого Niobe - Ниобея, дочь Тантала - ли

дийского царя в греческой мифологии) 41 Nb - открыт Ч.Хатче
том (Лондон, Англия) в 1801 г. 

Нобелий (назван в честь шведского изобретателя и учредите

ля Нобелевских премий - Альфреда Нобеля) 102No - идентифи
цирован А.Гиорсо, Т .Си.ккелэндом, Дж. Уолтоном и Г. Т .Сиборгом 

(Беркли, Калифорния, США) в 1958 г.; синтезированы группой 
ученых во главе с Г.Н.Флеровым (Дубна, США) в 1963-66 гг. 

Олово (англосаксонское -tin, латинское - stannum) 50Sn -
известно древним цивилизациям. 

Осмий (от греческого osme - запах) 760s - открыт С. Теннан
том (Лондон, Англия) в 1803 г. 

Палладий (назван в честь астероида Паллас) 46Pd - открыт 
У.Волластоном (Лондон, Англия) в 1803 г. 
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Платина (от испанского platina - серебро) 78Pt - известна в 
Южной Америке в доколумбовы времена; привезена в Европу 

около 1750 г. 

Плутоний (назван в честь планеты Плутон) 94Pu - открыт 
Г. Т .Сиборгом, А.Валем и Дж. У .Кеннеди (Беркли, Калифорния, 

США) в 1940 г. 

Полоний (назван в честь Польши) 84Ро - открыт Мари Кюри 
(Париж, Франция) в 1898 г. 

Празеодим (от греческого prasios didyrnos - зеленый близ

нец) 59Pr - выделен В:.Ауэром фон Велъсбахом (Вена, Австрия) в 
1885 г. 

Прометий (от греческого Прометей - герой, похитивший 

огонь у богов) 61Pm - получен Дж.Мариинским, Л.Гленденином 
и Ч.Кориэллом (Ок-Ридж, Теннесси, США) в 1945 г. 

Протактиний (от греческог~ protos - первый) 91Ра - открыт 
Огто Ганом и Лизой Мейтнер (Берлин, Германия), К.Фаянсом 

(Карлсруэ, Германия), Ф.Содди, Дж.Крэнстоном и Э.Флеком 

(Глазго, Шотландия) в 1917 г. 

Радий (от латинского radius - луч) 88Ra - открыт Пьером и 
Мари Кюри, Ж.Бемоном (Париж, Франция) в 1898 г. 

Радон (назван по аналогии с радием) 86Rn - открыт Ф.Дорном 
(Галле, Германия) в 1900 г. 

Рений (от латинского Rhenus - Рейн) 75Re - открыт В.Нод
даком, Идой Таке и О.Бергом (Берлин, Германия) в 1925 г. 

Родий (от греческого rhodon - розовый) 45Rh - открыт 
У.Х.Волластоном (Лондон, Англия) в 1803 г. 

Ртуть (названа в честь планеты Меркурий, латинский hy
dragyrum- жидкое серебро) 80Hg- известна древним цивилиза
циям. 

Рубидий (от латинского rubldius - глубокого красного цвета) 
37Rb - открыт Р.В.Бунзеном и Г.Кирхгофом (Гейдельберг, Гер
мания) в 1861 г. 

Рутений (от латинского Ruthenia - Россия) 44Ru - открыт 
Е.Снядецким (Университет Вильно, Польша) в 1808 г.; заново 
открыт Г.В.Осанном в Тартуском университете (Тарту, Россия) в 

1828 г. 
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Самарий (от названия минерала самарскит) 62Sm - открыт 
П.-Э.Лекок де Буабодраном (Париж, Франция) в 1879 г. 

Свинец (англосаксонское - lead, латинское - Plumbum) 82РЬ 
- известен еще древним цивилизациям. 

Селен (от греческого selene - луна) 34Se - открыт Й.Берце
лиусом и Г.Ганом (Стокгольм, Швеция) в 1817 г. 

Сера (санскритское - sulvere, латинское - sulphurium 
светло-желтый) 168 - известна древним цивилизациям. 

Серебро (от англосаксонского siolfur- серебро, латинское -
argentum - светлый, белый) 47 Ag - известно со времен древних 
цивилизаций. 

Скандий (от латинского Scandia - Скандµнавия) 21Sc - от
крыт Л.Ф.Нильсоном (Упсала, Швеция) в 1879 г. 

Стронций (от названия деревни Strontian в Шотландии, где 
был обнаружен минерал, содержащий стронций) 38Sr - иденти
фицирован как индивидуальный элемент А.Крофордом и В.Крю

икшенком (Эдинбург, Шотландия) в 1790 г.; выделен Г.Дэви 

(Лондон, Англия) в 1808 г. 

Сурьма (от греческого anti + monos - не единственный, ла

тинский - stiblum) 51Sb - известна с древних времен, использова
лась средневековыми алхимиками. 

Таллий (от греческого thallos - зеленый) 81Tl - открыт 
У~Круксом (Лондон, Англия) в 1861 г.; выделен К.-А.Лэми 
(Париж, Франция) в 1862 г. 

Тантал (от греческого Tantalos - Тантал, лидийский царь в 

греческой мифологии, отец Ниобеи) 73Та - открыт А.Экебергом 
(Упсала, Швеция) в 1802 г. 

Теллур (от латинского tellus - земля) 52Те - .открыт бароном 
, Ф.И.Мюллером фон Рейхенштейном (Сибиу, Румыния) в 1783 г. 

Тербий (назван по минералу иттербиту, найденному около 

селения Иттербю, Швеция) 65ТЬ - открыт К.Мосандером (Сток
гольм, Швеция) в 1843 г. 

Технеций (от греческого technikos - искусственный) 43Тс -
открыт К.Перье и Э.Сегре (Палермо, Италия) в 1937 г. 
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Титан (назван в честь титанов, сыновей богини Геи) 22Ti -
открыт У.Грегором (Крид, Корнуолл, Англия) в 1791 г. и незави
симо М.Ф.Клапротом (Берлин, Германия) в 1795 г. 

Торий (назван в честь Тора - скандинавского бога войны) 
90Th - открыт Й.Берцелиусом (Стокгольм, Швеция) в 1815 г. 

Тулий (назван в честь Thule - древнее название Скандина
вии) 69Tm - открыт П.Т.Клеве (Упсала, Швеция) в 1879 г. 

У rлерод (от латинского carbo - уголь) 6С - был известен еще 
доисторичес~им людям; элементарная природа углерода была до

казана французским химиком А.Лавуазье в 1787 г. 

Уран (назван в честь планеты Уран) 92U - открыт М.Ф.Кла
протом (Берлин, Германия) в 1789 г.; выделен Э.-М.Пелиго 
(Париж, Франция) в 1841 г. 

Фермий (назван в честь итальянского физика Энрико Ферми) 
100Fm - обнаружен среди осколков при термоядерном взрыве в 
1954 г. Дж.Р.Чоппином, С.Дж.Томпсоном, А.Гиорсо и 
В.Дж.Харвеем в Тихом океане. 

Фосфор (от греческого phosphoros - несущий свет) 15Р -
открыт Х.Брандом (Гамбург, Германия) в 1669 г. 

Франций (назван в честь Франции) 87Fr - открыт Маргари
той Перей (Париж, Франция) в 1939 г. 

Фтор (от латинского fluere - течь) 9F - открыт К.Шееле 
(Упсала, Швеция) в 1771 г.; впервые выделен А.Муасаном 
(Париж, Франция) в 1886 г. 

Хлор (от греческого chloros - зеленоватый) 17Cl - открыт 
К.Шееле (}'псала, Швеция) в 1774 г. 

Хром (от греческого chroma- цвет) 24Cr- открыт и выделен 
Н.-Л.Вокленом (Париж, Франция) в 1780 г. 

Цезий (от латинского caesius - небесно-голубой) 55Cs - от
крыт Р.Бунзеном и Г.Р.Кирхгофом (Гейдельберг, Германия) в 

1860 г. 

Церий (назван в честь малой планеты Церера, открытой в 

1801г.) 58Се - открыт Й.Берцелиусом и В.Гизенгером (Вестман
ланд, Швеция) в 1803 г.; впервые выделен В.Хиллебрандом и 
Т.Нортоном (Вашингтон, США) в 1875 г. 
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Цинк (от немецкого zink) Zn - сплав цинка с медью (латунь) 

был известен с древних времен; металлический цинк, видимо, 

был впервые получен в XJI веке. 

Цирконий (от арабского zargun - цвета золота) 40Zr - открыт 
М.Ф.Клапротом (Берлинский университет, Германия) в 1789 г.; 
выделен Й.Берцелиусом (Стокгольм, Швеция) в 1824 г. 

Эйнштейний (назван в честь немецкого физика-теоретика 

Альберта Эйнштейна) 99Es - обнаружен среди осколков деленил 
при термоядерном взрыве в 1952 г. Дж.Р. Чоппином, С.Дж. Томп
соном, А.Гирсо и В.Дж.Харвеем в Тихом океане. 

Эрбий (назван в честь Иттербю, Швеция) 68Er - открыт К.Мо
сандером (Стокгольм, Швеция) в 1842 г. 
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Таблица 23. Получение, химические свойства и применение некоторых неметаллов 
о -

Водород (Н2) 

Получение Химические свойства Применение 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

В промышленности: Водород - восстановитель Водород - восстановитель Н2 применяют в реакциях 

1000° УФ ,о гидрирования, для синтеза 

С+Н2О -- Н2 +СО Н2+СЬ 2НС! Н2 + cuo--cu + Н2О NНз, HCl, СНзОН, бензина и облучение 

300° ," ," др., в высокотемпературных 

СО+Н2О~ !f2 + СО2 2Н2 + 02------ 2Н20 2Н2 +СО-- СНзОН горелках. 

1300° 
," 

СН4 + н,,о- 3Н2 + СО H2+S-+-2H21'3 
к" 

Водород - окислите.ль 

В·лаборатории: 2Na + Н2 ___...,. 2NаН 

2Н2О 
электроЛИ3 

2Н2! + 02! гидрид 

Са+ 2Н2О - Са(ОН)2 + Н2 ! 
натрия 

Zn + 2НС1 ___.. ZnCI2 + И2 i " ~ 
" о 
"" (1) 
::z: 

" CD 



Углерод (С) 

Получение Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

В природе в свободном состо- Углерод - восстановитель: Углерод - восстановитель: 

янии углерод встречается в <' <' 
виде алмаза, графита, карби- С+О2---СО2 c+2cuo-co2t +2Cu 

на. Графит и алмаз добы:ва- <' ' " 
ют из недр земной коры или 2С + 02---- 2СО с+ 2н20--со + Н2 

получают искусственно. Дре- зс+ 4НNОз-
весный уголь получают на- Углерод - окислитель: -ЗСО2! + 4NO! + 2Н2О 
греванием древесины без до- ( 

ступа воздуха. Самый чис-
С+ 2Н2---+- СН4 

Углерод - окислитель: кат. 

тый углерод -,сажа. 
( <' 

2С + Са ------ СаС2 3С + СаО- СО+ СаС2 

карбид 

,кальция 

Применение 

Графит используют для 

товления электродов; алма-

зы - для бурения горных 

пород; уголь - в качестве а 

сорбента, для получения ка 

бида кальция, в качестве 

твердого топлива. 

:::! 
о 

" & 
" "' ~ 
" :::! 
о 

э 
:::! 

"' о 
Е 
~ 
'" '" Oj 
о: 

°' 



ф 
~ 

Кремний (Si) "' 
Получение Химические свойства Применение 

Реакции с nростыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

В промышленности: Кремпий - восстаиовиrель: Кре:миий - восетановятель: Кремний используют в про-

'° 
( ' " изводстве кремнийоргани-

2C+Si02-Si+ 2cot Si+ 2F2-SiF4f Si + 2NaOH + Н2О- ческих полимеров, в полу-

' 
о 

-Nai.SiOз + 2H2f проводниках, для получения 

В лаборатории: Si+02-Si02 
силикат фотоэлементов и карборунда. 

" ' " ' натрия 
2Mg + Si02-- Si + MgO Si + 2Cl2 ---- SiCl4 

тетрахлорид 

кремния 

"' Si+C--SiC 
карбид кремния 

или карборунд 

Кремний - окиСJiитель: 

," 
Si + 2Mg- Mg2Si 

силицид 

магния 



Азот(N2) 

Получение Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

В промышленности: Азот - восстаuовителъ; 

Азот получают при охлажде- 300<1 
N2+02~2NO 

нии воздуха с последующим 

отделением азота от кислоро-
Азот - окислитель: да рект~фикацией. 
~ N2+3H2 2NHa 

кат.,р 

В лаборатории: 

70° N2 + 6Li - 2LiзN 

NH4N02________. N2 t + 2Н2О нитрид 

2NНз+ 3Cuo- лития 

t' 
-3Cu + N,i + 3Н2О N2+2Al---+-2AIN 

нитрид 

алюминия 

Применение 

Азот используют для созда-

ния инертной атмосферы, 

для получения аммиака, 

азотной кислоты, минераль 

ных удобрений; жидк,ий 

азот используют в охлади-

тельных системах. 
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Фосфор(Р) 

Пол~ение Химические свойства Применение 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Саз(РО4)2 + 5С + 3Si<h Фосфор - восстановитель: Фосфор - восстановитель: Красный фосфор использу-

1500° 4Р + 502 - 2Р205 600° ют в производстве спичек; 

- ЗСаSiОз + 2Р + scoi " 2Р + 8Н2О---- белый фосфор - в качестве 
' 2Р + 38 ------- Р2Sз - 2НзР04 + 5Н2 \ боевого зажигательного ве-

2Р + 5С12 - 2PCls ЗР + 5НN0з + 2Н2О -
щества. Черный фосфор про-

- 3НаРО4 + 5NOf 
водит электрический ток и 

Фосфор - окислитель: используется как графит. С 
бР + 5КСЮз - 5KCI + 3P20s помощью фосфора синтези-

2Р + 3Са --.. СазР2 
руют полупроводники -

Реакция фосфиды редкоземельных 

диспропорционирования, в элементов. 

которой из фосфора со 

степенью окисления О 

образуются два вещества: в 

одном из них фосфор имеет 

степень окисления: -3 
(РНз), а в другом+ 1 
(NаН2РО2): 

4Р + 3Na0H + 3Н2О -
- РНз f + 3NaH2P02 



Получение 

В промышленности: 

Охлаждение воздуха с 

последующей фракционной 

перегонкой. 

В лаборатории: 

2Н2О 
электролиз 

2H2f +02! 

2Н2О2- 2Н2О + 02 t 
пероксид 

водорода 

400° 
2Hg0-2Hg+02f 

t" 
2KMn04 ________.._ К2МnО4 + 

+Mn02+02t 
t' 

2КСЮз- 2KCI + 302 t 
Mn02 

t' 
2КNОз- 2KN02 + 02 t 

Кислород (02) 

Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Кислород - окислитель: Кислород - окислитель: 
,о ' t" 

02 + 2Н2 - 2Н2О 802+2H2S-
t" -- 2802 + 2Н2О 

О2+С-СО2 Pt(Pd) 

" 502 + 4NНз -------
02 + s _____. 802 -4N0+6H20 

502 + 4Р - 2P20s 202 + СН4 -- СО2 + 2Н2О 
"· 02+N2--2NO 
"'"" 

02 + 2Са .---.. 2Са0 
О2+К--КО2 

надпероксид калия 

Восстановительные свойства 

кислорода проявляются только 

в реакциях с фтором: 

02 +F2 ___,. F202 
фторид кислорода 

Реакция проводится в тлеющем 

электрическом раэряде при ох-

лаждени:и жндRнм воздухом. 

При:м:енение 

Кислород используется в 

дыхательных аппаратах в 

медицине и на подводных 

лодках; является окислите 

лем в реакциях химическ 

го синтеза, в металлургии; 

при:м:еняется при сварке и 

резке металлов. 
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Cepa(S) 
ф 

Получение Химические свойства Применение 

Реакции с простыми Реакции со сложн:ыми 

веществами веществами 

," Сера - окислитель: Сера - окислитель: Сера применяется в произ-
2Н28 + 02 ---- 28 + 2Н2О 

' " S+KCN-KSCN водстве серной кислоты, при 

Н28+ Cl2--.-HCI + S S+2Na-Na2S 
циан:и:д роданид 

вулканизации каучука, в 

2802 + 4H2S ..- 68 + 4Н2О ,. калия I\аЛИЯ 
борьбе с вредителями и бо-

so, + 2со-2со2 +s S+H2=H2S S + Na2S03 ~ №28203 лезнями растений, в произ-

," сульфит тиосульфат 
водстве спичек. 

S + Fe - FeS 
натрия натрия 

Сера - восстановитель: 
Эти реакции протекают в 

," растворах солей. s+o2-s<>2 
," 

s+cь-scl:! 



Получение 

. 

В промышленности: 

Электролиз раствора NaCl 

2NaC1+2Н2О--- 2Na0H + 
+-Cl2i +H2t 
Электролиз расплава N aCl 

2NaCI - 2Na + Cl2 t 
хлор выделяется на аноде 

В лаборатории: 

2КМn04 + lбНСl(конц.)-

2KCI + 2MnCl2 + 8Н2О + CI2 t 
' ' Mn02 + 4НСl{конц.)---

------ MnCl2 + 2Н2О + Cl2 t 

Галогены (па примере хлора, С12) 

Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Хлор - окислитель: Хлор - окислитель: 

'° "' Cl2 + 2Na- 2NaCl 2KBr + Cl2----- 2KCI + Br2 

' ' 3С12 + 2Fe ----- 2FeClз Реакции диспроnорционирования, 

5С12 + 2Р - 2PCI, 
1 в .которых из хлора со степенью 

,' окисления О образуются два веще~ 
Cl2 + Н2 ________.. 2НС1 ства, причем в одном из них хлор 

"~ 
имеет степень окисления -1 (HCl, 
NaCl), а в другом+l (HCIO, NaCIO): 
Cl2 + Н2О- HCI + HCIO 

хлорноватистая кислота 

Clz + 2NaOH - NaCl + NaOCI + Н2() 
гииохлорит натрия 

2С12 + 2Са(ОН)2----.. CaCI2 + 
+ Ca(OCl)2 + 2Н2О 

смесь CaCl2 + Ca(OCl)2 называется 
хлорной известью 

Применение 

Хлор применяют для 

обеззараживания воды, 

для отбеливания тканей 

и бумаги, в производстве 

соляной кислоты и хлор 

ной извести, в органичес 

ких синтезах. 
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Таблица 24. Получение, химические свойства и применение некоторых металлов 

1 

Щелочные металлы (на примере натрия, Na) 

Получение Химические свойства Применение 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Электролиз расплавов хлор и - ,. 2Na + 2Н2О - 2NaOH + H2 f Натрий применяется в каче-

дав и гидроксидов щелоч- 2Na + Н2 ______.._ 2NaH 
2Na + 2HCI--..... 2NaCl + Н2 t стве теплоносителя в атом-

ных металлов: гидрид натрия ных реакторах, в органичес-

4NaOH - 4Na + 021 + 2Н2О ' " 
2Na + 2С2Н5ОН -

ких синтезах, для получе-

2NaCI - 2Na + Cbl 
2Na+o2----Na202 ---2C2H50Na + H2t ния некоторых тугоплавких 

натрий выделяется на катоде 
пероксид натрия зтилат натрия сплавов и Na202. ,. 

' " 2Na+S---Na2S 2Na + 2RCI---R-R + 
сульфид натрия + 2NaCI (реакция Вюрца) ,. 

6Na + Nz-- 2NaзN 

нитрид натрия ,. 
2Na + CI2--- 2NaCl 



Получение 

Электролиз расплавов 

хлоридов 

щелочноземельных 

металлов: 

CaCI2 - Са+ Cl2 t 

расплав 

3Ca0+2AI-
-зса +AI20a 

Щелочноземельные металлы_ (па примере кальция) 

Химические свойства Применение 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

t' Са+ 2Н2О ~ Са(ОН)2 + Н2 ! Кальций применяют для во 
Са + Н2 - СаН2 

Са+ 2HCI - CaCI2 + Н2 t становления титана, цирко-

гидрид кальция ния и др. тугоплавких мета 

t" лов из их оксидов, в произ-

2Са + 02- 2Са0 
водстве чугуна, стали и нек 

t" торых сплавов 
Са+ CI2- CaCl2 

t" 
3Ca+N2-CaaN2 

нитрид кальция 

t' 
са+2с-сас2 

карбид кальция 

t" 
ca+s--cas 

сульфид кальция 
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Алюминий (AI) 

Получение Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Электролиз раствора оксида ," 2AI + бНСI - 2А!Сlз + 3н2 t 
алюминия в расшrавленном 4А1 + 302- 2А1,Оз о 

' криолите NaзAIFб с добав- ,' 2Al + 2Nа0Н(тв.) + 21120-
кой фrорида кальция CaF2: 2Al + ЗСЬ --- 2А1Сlз 

--+ 2NaA102 + ЗН2 t 
2А1,Оз - 4А1 + 302 t "' 2AI + 3S- Al2Sз алюминат натрия 

сульфид алюминия 2Al + 2NaOH + 6Н20 --
800' - 2Na[Al(OН)4] + 3Н2 t 

2Al + N2--- 2AIN 
тетрагидроксоалюминат 

нитрид алюминия 
натрия 

,о ,' 4AI + 3С-А4Сз 2А1 + 6Н2S04(коnц.)-
карбид алюминия 

- Al2(S04)з + 3S02 t + 6Н2О ,, 
А1 + 6НN03(1ю.11ц.)-
- Аl(NОз)з + 3N02 t + 3Н2О 
На холоде концентрированная 

H2S04 и концентрированная 
НNОз на алюминий не действу· 

ют. 

Применение 

Алюминий используют для 

получения легких сплавов, 

применяемых в самолето-

строении и других облас-

тях, для производства элект-

рических проводов, для по-

лучения других металлов 

алюминотермией, для изго-

топления бытовых предме-

тов. 
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Медь(Сu) 

Получение Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Из сульфидных руд: t" t 
о 

," 2Cu + 02- 2Cu0 Си+ 2Н2804(ко11ц.)-
Cu2S + 02- 2Cu + 802 t° - CuS01 + 802 t + 2Н2О 
(суммарная реакция) Си+ Cl2-CuCI2 

t' 
t" Си+ 4НN0з(конц.)-

Из растворов солей действи- Cu+s-cus 
~ Сu(NОз)з + 2N021 + 2Н2О 

ем цинка, железа или алю-
,о 

миния: 3Cu + 8НN0з(разб.J-
CuS04 + Zn --- Zn804 + Си - 3Сн(N0з)2 + 2NOt + 4Н2О 

Применение 

Медь используется в тепло-

обменниках, для изготовле 

ния электрических прово-

дов, кабелей, в производст-

ве сплавов. 
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Получение 

Обжиг сульфидных руд: 
,о 

2ZnS + 302 ~ 2Zn0 + 2802 f 

Восстановление из оксида: 
,о 

zno+c~zn+cot 

Циик(Zn) 

Химические свойства 

Реакции с простыми 

веществами 

,' 
2Zn + 02------. 2Zn0 

," 
Zn + CI2-- ZnCl2 

,о 

Zn + s---- ZnS 

Реакции со сложными 

веществами 

Zn + 2HCI--.. ZnCl2 + Н2 t 
," 

Zn+2NaOH(тв.)-

----- Na2Zn02 + Н2 t 
цинкат натрия 

Zn + 2Na0H + 2Н2О .._ 

- Na2[Zn(OН)1] + Н2 t 
тетрагидроксоцинкат 

натрия 

Zn + 2Н2804(ко11ц.) _.. 

_._... ZnS04 + 802 t + 2Н2О 
Zn + 4НN0з(конц.) -
- Zn(NOз)2 + 2N02 t + 2Н2О 

4Zn + 10НN0з{разб.) -

- 4Zn(NOз)2 + №Of + 5Н2О 
4Zn + lОНNОЗ(силъноразб.)->-
- 4Zn(N0з)2 + NH4NOз + ЗН2О 

Применение 

Цинк используете.я в каче

стве защитных покрытий 

железных и стальных из

делий, входит в состав 

многих сплавов. 
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Титап(Тi) 

Получение Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

Обогащение титанового кон- t" t° 
центра та: Ti + 02- Тi~ 2Ti + 6Н2SО4(конц.)-

t" t" - Ti2(SO,)з + 38021 + 6Н2О 
Ti02 + 2Cl2 + 2С- Ti + 2CI2- TiCl4 

-TiCJ,+2COf 
Ti + H2S04 ( 50°/о) -

-TiS04 + H2t 

Получение титана: 2Ti +- 3H2S04 ( 50о/(}) -

t' ........ Ti2(SQ4)3 + 3Н2 
TiCl4 + 2Mg-Тi + 2MgCl Эти две реа:кции с 50о/о -ной 

серной кислотой протекают 

одновременно. 

С азотной кислотой титан не 

взаимодействует. 

Применение 

Титан используется в само 

тостроении, ракетной техни 

ке, в изготовлении трубоп 

водов, аппаратов химичес-

кой промышленности, для 

обшивки корпусов судов и 

т.д. 
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Получение 

Из хромистого железняка: 
о 

' FeO • Сr2Оз + 4С-
- 2Cr + Fe + 4COi 
сплав феррохром 

Из оксида хрома: 
о 

' Сr20з+2А1-

-AI20з+2Cr 

Хром(Сr) 

Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

,• ' 
о 

4Cr + 302- 2Cr203 2Cr + 6Н2SО4(конц.)-

- Cr2(S01)з + 3802 t + 6Н2О ,. 
Cr + 6НN0а(конц.)-
- Сr(NОз)з + 3N02 f + ЗН2О 
Хром пассивируется холод-

ными концентрированными 

растворами; реакции протека-

ют только при сильном нагре-

вании. 

2Cr + ЗН2SО4(разб.) --

- Cr2(S04)3 + ЗН2 t 
Реакция начинается только 

после разрушения защитной 

оксидной пленки. 

Применение 

Хром используется в различ-

пых сплавах. Нанесение за-

щитной пленки из хрома за-

щищает металл от коррозии. 
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Получение 

. 

Алюмянотермия: 

," 
Fе2Оз + 2Al - 2Fe + Аl2Оз 

Обжиr железного колчедана: ,. 
4FeS2 + 11 02-

- 2F'е2Оз + 8802 f 
Восстановление: 

<" 
Fе2Оз + ЗН2- 2Fe + ЗН2О 

<" 
Fе2Оз + ЗСО- 2Fe + ЗСО2 t 

," 
FeO+C-Fe+cot 

Железо (Fe) 

Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

<" Fe + 2HCI - FeCl2 + Н2 i 
ЗFе + 202- Fе2Оз · FeO ," 

t" 2Fe + 6Н2804{ко"ц.)-
Fe+S-FeS 

- Fe2(S04)з + 3802 t + 6Н2О 
<" ,. 

2Fe + 3Ci2- 2FeClз 
Fe + бНNОз(конц.)-
- Fе(NОз)з + 3N02 t + 3Н2О 

Концентрированные НNОз и 

H2S04 пассивируют железо 
на холоде; реакция идет 

только при нагревании. 

," 
Fe + 4НN0з(разб.)-

- Fе(NОз)з + NO! + 2Н2О 
Fe + CuS04 -- FeS04 + Cu 

' 

Применение 

Железо используется в вид 

чугуна и стали в машина-

строении и других облас-

тях. а также в трансформа 

торах и электромоторах. 
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Получение 

" . ' №O+C-Ni+CO! 

<" 
NiO+CO-Ni+C02t 

Электролиз концен~риро-

ванного раствора Ni804 : 

NiS04 ~ Ni2+ + so~-
Катод: 

Ni2+ + 2€ ~ Ni 
Анод: 

40Н- -4е- 2Н2О + 02! 

Никель (Ni) 

Химические свойства 

Реакции с простыми Реакции со сложными 

веществами веществами 

•" 2Ni+02-2Ni0 
Ni + 2НС1 - NiCl2 + Н2 t 

•" 
Ni + Н2S04(разб.)- NiSQ4 + Н2 t 

Ni + CI2- NiCl2 •" 3Ni + 8НNОз(разб.)-
~ 3Ni(NOз)2 + 2NO! + 4Н2О 

Применение 

Никель применяется в про-

изводстве сплавов, для по-

крытия поверхности дру-

гих металлов (никелирова-

ние), в качестве катализато-

ра. 

(J) 

"' (J) 
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