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ПРЕДИСЛОВИЕ

Внимание, это учебное пособие предназначено для взрос�
лых! В первую очередь оно адресовано тем взрослым людям, кото�
рые совмещают обучение в вузе с активной профессиональной дея�
тельностью, а потому имеют крайний дефицит времени для учеб�
ной работы.

Учебное пособие необходимо рассматривать как своеобразный
самоучитель по химии, его содержание и методическое решение
нацелены на самостоятельную работу по изучению учебной дис�
циплины «Химия», преподаваемой в высших учебных заведени�
ях студентам, обучающимся по нехимическим специальностям и
направлениям подготовки.

Обновление научно�технической информации происходит на�
столько быстро, что знания, полученные в школе, а затем в вузе,
требуют постоянного обновления. «Чтобы остаться на месте, нуж�
но очень быстро бежать вперед». Чтобы остаться в профессии, нуж�
но постоянно самосовершенствоваться, осваивать смежные обла�
сти, пополнять багаж своих знаний. Концепция обучения в тече�
ние жизни («lifelong learning») принята во всем мире. Именно
такой глобальный подход позволяет своевременно и полно отве�
чать условиям информационной эпохи и требованиям новой эко�
номики. Современному человеку важно не только получить высо�
кокачественное профильное образование, но и постоянно актуа�
лизировать свои знания в соответствии с требованиями изменчивой
внешней среды.

Перепрофилирование производства, переход с военной служ�
бы в гражданскую сферу, проблемы со здоровьем, требующие сме�
ны профессии... Подчас жизнь складывается так, что приходится
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менять не только место работы, но и область профессиональных
интересов. Недостаточно высокий уровень фундаментальной под�
готовки, в том числе в области естественных наук, оказывается
существенным препятствием для такой переквалификации. Воз�
никает острая необходимость восполнить этот пробел. Однако
школьные годы остались в далеком прошлом. Что же делать? Са�
диться за школьные учебники? Долго. Времени на столь подробное
и неспешное изучение предмета просто нет. Да и потом взрослый
человек усваивает учебную информацию по несколько иным зако�
нам, нежели школьник. Ему нужно кратко, насыщенно и результа�
тивно. Он должен заниматься осознанно, целенаправленно идти по
курсу и видеть результаты своей работы на каждом этапе пути.

Данное учебное пособие построено с учетом указанных выше
проблем. Учебная информация структурирована. Каждый модуль
является полностью автономным. Он содержит учебный материал
различной степени подробности, сопровожден примерами, теста�
ми, контрольными вопросами. Пройдя данный модуль и убеди�
вшись с помощью тестового контроля в его успешном освоении*,
можно переходить к следующему. Расшифровку отдельных поня�
тий и терминов можно найти в глоссарии.

Автор с благодарностью и вниманием отнесется ко всем заме�
чаниям и рекомендациям, высказанным как коллегами, так и
теми, кому этот учебник предназначен, — студентами.

При изучении дисциплины рекомендуется использовать ви!
деоматериалы:

Пресс, И. А. Видеолекции по химии на открытом портале
YouTube (www.youtube.com/nwtu).

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474–477.
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ВВЕДЕНИЕ

Химия является компонентом системы естественных наук,
созданных человечеством для описания и осмысления окружаю�
щего мира. Все компоненты этой системы тесно связаны друг с
другом. Развитие естественных наук приводит к их все бол́ьшему
взаимопроникновению и взаимообогащению, возникновению тен�
денции к формированию единой системы знаний. Химия активно
взаимодействует с такими естественными науками, как физика
(через химическую физику, ядерную химию и физическую хи�
мию), биология (через биохимию), геология (через геохимию),
медицина (через биохимию и фармакологию).

Химия — наука о строении, свойствах и превращении вещест�
ва. Качество жизни современного человека в значительной степе�
ни обеспечивается достижениями этой науки. Более того, все про�
цессы жизнедеятельности живых существ являются химически�
ми реакциями. Если бы не происходило химических превращений,
Земля превратилась бы в безжизненную планету.

Знание принципиальных основ химической науки позволяет
человеку грамотно эксплуатировать сложнейшую технику и обо�
рудование, рационально использовать материальные и энергети�
ческие ресурсы, осознанно решать вопросы охраны окружающей
среды, обеспечения безопасности жизнедеятельности людей. Фор�
мирование естественно�научной картины окружающего мира не�
возможно без понимания основ этой науки.

Химия изобилует множеством фактов, касающихся состава,
строения и свойств самых разнообразных веществ. Химия — пре�
красный пример четкой логической взаимосвязи отдельных (ка�
жущихся на первых порах разрозненными) объектов, фактов

А откуда все сие окружающее?
Откуда планеты, звезды и луна?..
Не химия ли это?

Михаил  З о щ е н к о,
рассказ «Исповедь» (1923)
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и явлений. Каждый объект этой системы связан с последующим и
предыдущим. Каждый объект занимает в общей системе свое оп�
ределенное место.

Современная химия — информационная система. Химическая
наука сегодня невозможна без компьютерной техники, без тех
широчайших возможностей, которые предоставляет Всемирная
паутина — Интернет. Конкретную фактологическую информацию
можно вывести на экран монитора в полном объеме и за весьма
короткое время. В настоящее время в мире активно функциони�
руют базы данных по неорганической и органической химии, с
помощью которых пользователь может получать информацию о
новых химических соединениях и новых свойствах веществ и ма�
териалов в режиме онлайн, т. е. фактически сразу после выхода
научной статьи на данную тему. Даже таблица химических эле�
ментов Д. И. Менделеева сегодня переведена на электронный но�
ситель, что позволяет практически мгновенно получить данные о
любом химическом элементе.

Все это говорит о том, что заучивание химических формул,
уравнений реакций, разнообразных вариаций в составе продук�
тов реакций в зависимости от условий ее проведения не имеет ни�
какого смысла. Фактология легко доступна существенно более
рациональным путем. Поэтому дисциплину «Химия» следует рас�
сматривать как своеобразный интеллектуальный тренажер, позво�
ляющий развивать и совершенствовать свои способности в логи�
ке, умении рационально мыслить, рассуждать, владеть разнооб�
разными методами, делать обобщения и переносы. Не заучивание
химических формул, а умение их вывести. Не механическое запо�
минание уравнений химических реакций, а владение методом их
составления. Не получение готовых знаний, а овладение метода�
ми их добывания.

Перед Вами карта вашего пути — структурно�логическая схема.
Успехов! И в путь!
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Структурно!логическая схема дисциплины «Химия»



8

М О Д У Л Ь 1

ВВЕДЕНИЕ.
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ
И ЗАКОНЫ ХИМИИ

В процессе изучения модуля Вам предстоит научиться:
� составлять химические формулы оксидов, оснований, кислот, солей;
� вычислять молярные массы простых и сложных веществ;
� производить стехиометрические расчеты;
� вычислять относительные выходы продуктов реакции.

1.1.
ХИМИЧЕСКИЕ ФОРМУЛЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Стехиометрические индексы — нижние индексы у симво�
лов элементов, входящих в состав химической формулы, показы�
вающие количественные соотношения между атомами (или иона�
ми), например химическая формула H2O «рассказывает» о том,
что в молекуле воды на два атома водорода приходится один атом
кислорода.

Правило электронейтральности — химическая формула долж�
на быть электронейтральной, т. е. алгебраическая сумма степеней
окисления атомов, умноженных на стехиометрические индексы,
должна быть равна нулю.

Оксиды — соединения элементов с кислородом общей форму�
лы ЭmОn, например Sb2O5 — оксид сурьмы (V) или пентаоксид ди�
сурьмы (V).

Основания Э(OH)m, например Ra(OH)2 — гидроксид радия.
Кислоты HmЭ (бескислородные, например HBr — бромоводород�

ная кислота) или HmЭOn (кислородсодержащие, например H2WO4 —
вольфрамовая кислота или тетраоксовольфрамат (VI) водорода).

Соли:
� бескислородных кислот MemЭn, например SrCl2 — дихлорид

стронция;
� кислородсодержащих кислот Mex(ЭOn)y, например Fe2(SO4)3 —

сульфат железа (III) или тетраоксосульфат (VI) железа (III).

������� �� ��� ���� ��� �� ��� ���� �����
�	�
����
���	�
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Составление химических формул предполагает отражение
качественного и количественного состава химического соедине�
ния. Для решения первой проблемы необходимо воспользоваться
таблицей химических элементов Д. И. Менделеева, в каждой клет�
ке которой указаны символы элементов и их названия. Для реше�
ния второй проблемы необходимо подобрать стехиометрические
индексы — нижние индексы у символов элементов, входящих в
состав химической формулы, показывающие количественные со�
отношения между атомами (или ионами). Подбор стехиометриче�
ских индексов производится сугубо алгебраическим путем, исхо�
дя из правила электронейтральности (формула химического со�
единения должна быть электронейтральной).

Классификация химических (неорганических) соединений под�
разумевает их деление на четыре класса:
� оксиды;
� основания;
� кислоты;
� соли.

Основания и кислоты образуют обобщенный класс гидрокси�
дов (гидратных форм оксидов). Основой классификации служит
единообразие состава и общность химических свойств.

Несколько слов о системе названий химических соединений —
о химической номенклатуре. В учебной и научной литературе под�
час можно встретить разные названия для одного и того же хими�
ческого соединения. Это объясняется применением авторами раз�
ных химических номенклатур. В настоящее время используются
систематические (построенные по строгим правилам научной но�
менклатуры) и традиционные названия химических соединений.
Тривиальные (от лат. trivialis, что означает «обыкновенный»)
названия вошли в обиход с давних времен (например: соляная ки�
слота, аммиак, вода), стали привычными и потому существуют
наряду с другими.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Разработка научной номенклатуры — длительный процесс. Во време�
на алхимиков обмен и распространение информации не были актуальны�
ми проблемами. Напротив, каждый исследователь стремился зашифровать
свои результаты самым изощренным образом, вводя собственные системы
обозначений и символов. Развитие химической науки, лавинообразный рост
числа химических соединений потребовали создания единой системы
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правил, единой символики. В ходе этой работы предлагалось немало са�
мых разнообразных проектов. Встречались и казусы. Так, в 1870 г. ко�
миссия по номенклатуре Русского физико�химического общества обсуж�
дала предложение ввести систему названий химических соединений, по�
строенную по тем же принципам, по которым в русском языке строятся
имена, отчества и фамилии. Согласно этой номенклатуре, например, KCl
мог получить название Калий Хлорович, а H2O — Водород Кислородович.
Комиссия не пришла к однозначным выводам, и рассмотрение вопроса
было отложено на неопределенный срок.

Современная систематическая химическая номенклатура,
одобренная IUPAC*, направлена на максимальную информатив�
ность, четкость и логичность построения названия химическо�
го соединения. В систематическом названии состав соединения
должен быть отражен полностью без каких бы то ни было не�
однозначностей, которые могут возникнуть прежде всего в тех
случаях, когда элементы проявляют переменные степени окис�
ления.

Так, название «хлорид железа» некорректно, так как допус�
кает две возможные интерпретации: FeCl2 и FeCl3. Для элементов,
проявляющих переменные степени окисления, требуется указать
конкретное значение степени окисления в скобках римской циф�
рой (так называемая система Штока). В связи с этим FeCl2 необхо�
димо назвать хлоридом железа (II), а FeCl3 — хлоридом железа
(III). Для элементов, степень окисления которых постоянна, эту
информацию можно опустить, например: KCl — хлорид калия,
Ba(OH)2 — гидроксид бария.

Для обозначения числа атомов каждого элемента, входящих в
состав данного химического соединения, в номенклатуре IUPAC
используется система греческих числительных:
� «Ди» — два;
� «Три» — три;
� «Тетра» — четыре;
� «Пента» — пять;
� «Гекса» — шесть;
� «Гепта» — семь;
� «Окта» — восемь;
� «Нона» — девять;
� «Дека» — десять и т. д.

* IUPAC (The International Union of Pure and Applied Chemistry) — Междуна�
родный союз теоретической и прикладной химии.
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Например, в соответствии с требованиями данной номенкла�
туры следующие химические соединения имеют названия:
� O3 — трикислород (три атома кислорода);
� O2 — дикислород (два атома кислорода);
� Br2 — дибром (два атома брома);
� P4O10 — декаоксид тетрафосфора (V) (десять атомов кислоро�

да, четыре атома фосфора);
� H3PO4 — тетраоксофосфат (V) водорода (четыре атома кисло�

рода, один атом пятивалентного фосфора);
� BaSO3 — триоксосульфат (IV) бария (три атома кислорода, один

атом четырехвалентной серы).
Широкого и повсеместного внедрения такой номенклатуры в

повседневную практику пока не произошло (консерватизм хими�
ков достаточно высок), и на практике чаще используют традици�
онный (как более привычный) вариант названий, например, ки�
слород, бром, димер оксида фосфора (V).

Теперь рассмотрим каждый из указанных выше классов неор�
ганических соединений.

Оксиды — соединения элементов с кислородом (степень окис�
ления –2), имеют общую формулу ЭmOn (числа m и n показывают
минимальные количественные соотношения между элементом «Э»
и кислородом, обеспечивающие электронейтральность химиче�
ской формулы).

Атомы многих элементов проявляют переменные степени окис�
ления и поэтому образуют оксиды разного состава. Начнем рас�
смотрение с высших оксидов — оксидов, в которых атомы элемен�
та проявляют высшую степень окисления.

Высшая (максимальная) степень окисления атомов большин�
ства химических элементов может быть определена по номеру
группы в таблице Д. И. Менделеева, например: для цезия +1,
для стронция +2, для галлия +3, для циркония +4, для мышья�
ка +5, для вольфрама +6, для марганца +7, для ксенона +8.

Следует отметить, что для элементов IA и IIA подгрупп зна�
чения степени окисления +1 и +2 соответственно являются по�
стоянными. Ряд элементов не подчиняется этому правилу, на�
пример Co, Ni, Rh, Pd, Ir, Pt. Элементы подгруппы IB медь и
золото проявляют высшие степени окисления +2 и +3 соответ�
ственно.

Очевидно, высшие оксиды элементов одной и той же группы
таблицы Д. И. Менделеева должны иметь однотипные химические
формулы:
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� Э2O (I группа);
� ЭO (II группа);
� Э2O3 (III группа);
� ЭO2 (IV группа);
� Э2O5 (V группа);
� ЭO3 (VI группа);
� Э2O7 (VII группа);
� ЭO4 (VIII группа).

Например, высшие (а для элементов с постоянной степенью
окисления атомов — единственно возможные) оксиды элементов
рубидия, радия, индия, титана, сурьмы, молибдена, рения и ксе�
нона имеют формулы Rb2O, RaO, In2O3, TiO2, Sb2O5, MoO3, Re2O7,
XeO4 соответственно.

В названии оксида элемента, валентность которого перемен�
на, следует указать степень окисления, например: MoO3 — оксид
молибдена (VI), Re2O7 — оксид рения (VII), FeO — оксид железа
(II), Fe2O3 — оксид железа (III). Для элементов, проявляющих по�
стоянные степени окисления, этого можно не делать: Na2O — ок�
сид натрия, MgO — оксид магния.

Систематические названия оксидов строятся по указанным
выше правилам и дают полную информацию об их составе, напри�
мер: Mn2O7 — гептаоксид димарганца (VII), As2O3 — триоксид ди�
мышьяка (III) и т. п.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить химическую формулу высшего оксида висмута.
Элемент висмут (Bi) — представитель VA подгруппы в таблице

химических элементов Д. И. Менделеева, высшая степень окис�
ления его атома соответственно равна +5. Зная, что степень окис�
ления атома кислорода равна –2, а химическая формула в целом
должна удовлетворять правилу электронейтральности, подбира�
ем стехиометрические индексы:

� �

� �

5 2

10 10
2 5Bi O

(+5) � 2 + (–2) � 5 = 0.

2. Составить химическую формулу высшего оксида селена.
Элемент селен (Se) находится в VIA подгруппе таблицы химиче�

ских элементов Д. И. Менделеева. Это говорит о том, что высшая
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степень окисления атома селена равна +6. Подбираем стехиометри�
ческие индексы, исходя из требований электронейтральности:

� �

� �

6 2

6 6
3SeO

(+6) � 1 + (–2) � 3 = 0.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО***

Составьте химические формулы высших оксидов: лития,
бария, алюминия, углерода, азота, хлора, радона.

Основания имеют общую формулу Э(OH)m, где индекс «m» оп�
ределяется степенью окисления элемента, так как гидроксо�груп�
па OH имеет суммарный заряд –1. Следовательно, гидроксиды эле�
ментов, атомы которых находятся в степени окисления +1, +2 и
+3, имеют формулы: ЭOH, Э(OH)2, Э(OH)3 соответственно. Напри�
мер, гидроксидам лития, кадмия и скандия (III) отвечают форму�
лы LiOH, Cd(OH)2, Sc(OH)3 соответственно.

Для элементов с переменной степенью окисления ее значение
необходимо указать в названии, например: Fe(OH)2 — гидроксид
железа (II), Fe(OH)3 — гидроксид железа (III).

Гидроксиды�основания характерны именно для степеней
окисления +1, +2 и +3. Гидроксиды элементов, атомы которых
находятся в более высоких степенях окисления, имеют форму
кислот.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить химическую формулу гидроксида стронция.
Элемент стронций (Sr) — представитель IIA подгруппы в таб�

лице химических элементов Д. И. Менделеева, высшая степень
окисления его атома соответственно равна +2. Зная, что степень
окисления атома кислорода равна –2, а атома водорода +1, полу�
чаем суммарный заряд гидроксо�группы (OH), равный –1. Тем са�
мым искомая химическая формула имеет вид

� �

� �

2 1

2 2
2Sr(OH)

(+2) � 1 + (–1) � 2 = 0.

* Здесь и далее правильные решения см. на с. 473.



14

2. Составить химическую формулу гидроксида галлия.
Элемент галлий (Ga) находится в IIIA подгруппе таблицы хи�

мических элементов Д. И. Менделеева. Это говорит о том, что выс�
шая степень окисления атома галлия равна +3. Подбираем сте�
хиометрические индексы, исходя из требований электроней�
тральности:

� �

� �

3 1

3 3
3Ga(OH)

(+3) � 1 + (–1) � 3 = 0.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составьте химические формулы оснований: гидроксидов
цезия, магния, индия.

Кислоты подразделяются на бескислородные HmЭ и кислород�
содержащие (или оксокислоты) HmЭOn. Бескислородные кисло�
ты образуют элементы подгрупп VIA и VIIA. В их состав входят
атомы элементов, находящиеся в состоянии низшей степени окис�
ления.

Низшую (минимальную) степень окисления многих элементов*

можно определить по разности Nгруппы – 8. Например, для углеро�
да –4, для мышьяка –3, для теллура –2, для брома –1. В соответ�
ствии со значениями низших степеней окисления формулы бес�
кислородных кислот имеют вид HЭ (VIIA подгруппа) и H2Э (VIА
подгруппа). Например, HBr — бромоводородная кислота, H2Te —
теллуроводородная кислота. Как видно из приведенных названий,
все они строятся по единому правилу: к названию элемента при�
соединяется окончание «водородная», указывающее на особенно�
сти состава этих кислот.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить химическую формулу астатоводородной кислоты.
Название кислоты — астатоводородная — говорит о том, что

ничего другого, кроме элементов астата и водорода, в состав этой
кислоты не входит. Элемент астат (At) принадлежит к галогенам
(подгруппа VIIA таблицы химических элементов Д. И. Менделеева).

* Для металлов и переходных элементов минимальная степень окисления равна
нулю (атомы этих элементов не проявляют отрицательных степеней окисления).
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Низшая степень окисления атома этого элемента равна 7 – 8 = –1.
По этой причине формула астатоводородной кислоты имеет вид

� �

� �

1 1

1 1
HAt

(+1) � 1 + (–1) � 1 = 0.

2. Составить химическую формулу селеноводородной кислоты.
Элемент селен (Se) находится в VIA подгруппе таблицы химиче�

ских элементов Д. И. Менделеева. Это говорит о том, что низшая
степень окисления атома селена равна 6 – 8 = –2. Подбираем стехио�
метрические индексы, исходя из требований электронейтральности:

� �

��

1 2

22
2H Se

(+1) � 2 + (–2) � 1 = 0.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составьте химические формулы кислот: фтороводородной,
полоноводородной.

Кислородсодержащие кислоты характеризуются общей фор�
мулой HmЭOn. Если ограничить их рассмотрение наиболее распро�
страненными (опыт показывает, что это соответствует равенству
n = 4) и иметь в виду высшие степени окисления атомов, то общие
формулы кислот элементов IV, V, VI и VII групп должны иметь
вид H4ЭO4, H3ЭO4, H2ЭO4, HЭO4 соответственно.

Кислоты первых двух типов способны, отщепляя молекулу
воды, переходить в так называемую мета�форму (исходная форма
кислоты носит название орто�формы):

4 4 2 3 3 4 3
орто мета орто мета

H ЭO H ЭO , H ЭO HЭO .� �

Большинство элементов IV и V групп образуют обе формы, на�
пример H4SiO4 — орто�кремниевая кислота, H2SiO3 — мета�крем�
ниевая кислота, H3AsO4 — орто�мышьяковая кислота, HAsO3 —
мета�мышьяковая кислота. Элемент азот представлен только мета�
формой кислоты: HNO3.

Традиционные названия высших кислородсодержащих кислот
строятся из названий соответствующих элементов по общепринятым
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правилам русского языка (построение прилагательного из суще�
ствительного), например: H2SeO4 — селеновая кислота, HReO4 —
рениевая кислота. Если же атом кислотообразующего элемента
находится в степени окисления, меньшей, чем высшая, вводит�
ся суффикс �ист: HNO2 — азотистая кислота, H2SO3 — серни�
стая кислота.

Систематические названия, как было указано выше, требуют
полного отражения состава и указания степени окисления атома
элемента, например: HNO3 — триоксонитрат (V) водорода, HNO2 —
диоксонитрат (III) водорода, H2SO4 — тетраоксосульфат (VI) во�
дорода, H2SO3 — триоксосульфат (IV) водорода и т. п. Система�
тические названия кислот более рациональны, обеспечивают еди�
нообразие названий и не требуют заучивания. Например, значи�
тельное многообразие суффиксов в традиционных названиях
кислородсодержащих кислот хлора, требующее простого меха�
нического запоминания, заменяется однотипными названиями,
в которых варьируются количества атомов кислорода и значе�
ния валентности хлора:
� HClO — хлорноватистая кислота — оксохлорат (I) водорода;
� HClO2 — хлористая кислота — диоксохлорат (III) водорода;
� HClO3 — хлорноватая кислота — триоксохлорат (V) водорода;
� HClO4 — хлорная кислота — тетраоксохлорат (VII) водорода.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить химическую формулу астатовой кислоты.
Название указывает на принадлежность данного химического

соединения к классу кислородсодержащих кислот.
Атом астата входит в состав этой химической формулы в выс�

шей степени окисления, которая для элемента группы VII составля�
ет +7. Следовательно, для условия, приведенного выше (четыре ато�
ма кислорода в составе кислоты), формула кислоты приобретает вид

� � �

� � �

1 7 2

1 7 8
4HAtO

(+1) � 1 + (+7) � 1 + (–2) � 4 = 0.

2. Составить химическую формулу селеновой кислоты.
Селеновая кислота является кислородсодержащей и содержит

некоторое число атомов водорода, один атом селена и четыре ато�
ма кислорода (см. выше). Для выполнения правила электроней�
тральности варьировать можно только число атомов водорода.
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Очевидно, для достижения электронейтральности необходимо два
водородных атома:

� � �

�� �

1 6 2

62 8
2 4H SeO

(+1) � 2 + (+6) � 1 + (–2) � 4 = 0.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составьте химические формулы кислот: орто� и мета�цир�
коновой, хлорной, теллуровой.

Формулы солей — продуктов взаимодействия кислот и осно�
ваний составляют по общим правилам, определяя такое соотно�
шение между двумя компонентами (атомами металла и кислот�
ными остатками), которое обеспечивает электронейтральность
формулы в целом.

Название соли состоит из названия кислотного остатка и на�
звания элемента�металла. В случае бескислородных кислот назва�
ния кислотных остатков имеют окончание �ид: хлорид, бромид,
теллурид, сульфид и т. п.

Для высших кислородсодержащих кислот единым окончани�
ем является �ат, при этом корневую основу составляют латинские
или греческие названия элементов, например сульфат, фосфат,
арсенат, силикат, нитрат и т. п. В случае более низкой степени
окисления, вводится окончание �ит, и т. п., например сульфит,
фосфит, нитрит.

В соответствии с номенклатурой IUPAC, анионы 3NO ,�  2
3CO ,�

2
4SO ,�  4ClO�  нужно называть так: триоксонитрат (V), триоксокар�

бонат (IV), тетраоксосульфат (VI), тетраоксохлорат (VII) соответ�
ственно.

Соли можно подразделить на средние, кислые и основные.
Формульными компонентами средних солей являются атомы

металлов и кислотные остатки, например Al2(SO4)3 — сульфат алю�
миния. В случае кислых солей к этим компонентам добавляются
один или два атома водорода, а в случае основных солей — одна
или две гидроксо�группы.

В первом случае к названию кислотного остатка добавляют
приставки гидро� или дигидро�, во втором — к названию металла
гидроксо� или дигидроксо�. Так, кислую соль Al(HSO4)3 называют
гидросульфатом алюминия, а основную соль AlOHSO4 — сульфа�
том гидроксоалюминия.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить химическую формулу астатида индия.
Окончание �ид в названии кислотного остатка говорит о том,

что имеется в виду соль бескислородной астатоводородной ки�
слоты. Следовательно, нужно собрать конструкцию из атомов
индия и атомов астата с учетом необходимости соблюдения пра�
вила электронейтральности. Степень окисления атома индия +3
(IIIA подгруппа), а степень окисления атома астата –1 (VIIА под�
группа: 7 – 8 = –1). Электронейтральности удовлетворяет хими�
ческая формула:

� �

� �

3 1

2 3
3InAt

(+3) � 1 + (–1) � 3 = 0.

2. Составить химическую формулу селената алюминия.
Прежде всего собираем компоненты будущей формулы: кислот�

ные остатки селеновой кислоты (название селенат говорит о том,
что данная соль является солью кислородсодержащей селеновой
кислоты) и атомы алюминия — элемента подгруппы IIIA. Качест�
венный состав формулы выглядит так:

��� �����

Степень окисления атома алюминия составляет +3, а суммар�
ный заряд кислотного остатка –2 (+6 + (–2) � 4). Для обеспечения
электронейтральности необходимо ввести стехиометрические ин�
дексы 2 и 3:

� � �

�� �

� �
� �
� 	

3 6 2

186 24 3
2 4Al SeO

(+3) � 2 + (+6) � 3 + (–2) � 4 � 3 = 0.

3. Составить химическую формулу гидро�орто�арсената желе�
за (III).

Вновь начинаем процесс вывода формулы со сбора ее компо�
нентов. Приведенная в скобках римская цифра III указывает на
степень окисления атома железа — она равна +3. Присутствие в
названии приставки гидро� говорит о принадлежности данной соли
к классу кислых солей — солей, в состав которых входят атомы
водорода (в данном случае один атом Н). Название кислотного ос�
татка — арсенат — говорит о том, что центральным атомом в ки�
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слотном остатке является атом мышьяка (arsenicum, As). Оконча�
ние �ат в названии кислотного остатка свидетельствует в пользу
принадлежности соли к солям кислородсодержащиx кислот, при�
чем присутствие в названии «орто» говорит о наличии четырех
атомов кислорода.

��� �� ���	�
�

Теперь необходимо соблюсти количественный состав на осно�
вании правила электронейтральности. Обратите внимание, атом
водорода рассматривается в совокупности с кислотным остатком,
что фиксируется с помощью круглых скобок:

� � � �

� �� �

� �
� �
� 	

3 1 5 2

3 153 24 3
2 4Fe HAsO

(+3) � 2 + (+1) � 3 + (+5) � 3 + (–2) � 4 � 3 = 0.

4. Составить химическую формулу дигидроксо�мета�карбона�
та галлия.

Внимательно читаем название соли и расшифровываем ту ин�
формацию о составе соли, которая в этом названии содержится:
� «дигидроксо» — наличие двух гидроксо�групп ОН;
� «мета�карбонат» — кислотный остаток содержит атомы кисло�

рода (�ат) в количестве трех («мета»);
� «карбонат» — центральным атомом в кислотном остатке яв�

ляется атом углерода (carbonium, C);
� «галлия» — «владельцем» соли является галлий (Ga) — эле�

мент подгруппы IIIA.
В итоге качественный состав соли можно представить так:

��� ����	� 
���
�

Теперь решаем чисто алгебраическую задачу с подбором сте�
хиометрических индексов. Обратите внимание, гидроксо�группы
рассматриваются в совокупности с атомом металла, что фиксиру�
ется с помощью квадратных (круглые уже задействованы для ука�
зания числа гидроксо�групп) скобок:

� � � � �

�� � � �

� �� �
� 	
 �� 
� �

3 2 1 4 2

46 8 42 62

H 3Ga O C O

(+3) � 1 + (–2) � 2 + (+1) � 2 + (+4) � 1 + (–2) � 3 = 0.
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ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составьте химические формулы солей: орто� и мета�цирко�
натов калия, гидросульфата алюминия, гидроксохлорида бария.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Высший оксид состава Э2О образует ...

a) Sb; b) Cs; c) Sn; d) Se; e) Rn.

2. Высший оксид состава ЭО образует ...

a) Se; b) Sb; c) Sn; d) Sr; e) Rn.

3. Высший оксид состава Э2О3 образует ...

a) Rn; b) Sb; c) Sn; d) Se; e) Ga.

4. Высший оксид состава ЭО2 образует ...

a) Hf; b) Sb; c) Sn; d) Se; e) Rn.

5. Высший оксид состава ЭО4 образует ...

a) Se; b) Sb; c) Sn; d) Rn; e) Sr.

6. Гидроксид состава Э(ОН)2 образует ...

a) Cs; b) Ga; c) Sn; d) Ra; e) Sc.

7. Кислоту состава Н2Э образует ...

a) C; b) Te; c) At; d) Br; e) N.

8. Орто�кислоту состава Н4ЭО4 образует ...

a) Сl; b) Te; c) Sb; d) Si; e) Se.

9. Соответствие между классом химических соединений и химиче�
ской формулой.

��������	�
�������
��������� ��	�
�������
�	����

�� ������ 	� 
��
�����
�� ���������� �� ������
�� �������� �� � ������
�� !��"� #� �$���
� � %� &'��

�
* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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10. Соответствие между классом химических соединений и химиче�
ской формулой.

��������	�
�������
��������� ��	�
�������
�	����

�� ������ 	� 	���������
�� ���������� �� �����
�� 	��
���� �� �����
�� ��

� �� ��������
� � �� ��	����

�
11. Соответствие между классом химических соединений и химиче�

ской формулой.

��������	�
�������
��������� ��	�
�������
�	����

�� ������ 	� ����
�� �����	��
� �� ��
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� ������	� �� ������
�� ����� �� ������
�
� � %� �&����

�
12. Соответствие между классом химических соединений и химиче�

ской формулой.

��������	�
�������
��������� ��	�
�������
�	����

�� ������ 	� 
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� ���������� �� �����
�� �������� 
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13. Соответствие между типом соли и ее химической формулой.

��������	�
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14. Кислота ... не может образовывать кислых солей.

a) H2CO3; b) H3PO4; c) HNO3; d) H4P2O7.

15. Основание ... не может образовывать основных солей.

a) Ba(OH)2; b) LiOH; c) Fe(OH)3; d) Sr(OH)2.

16. Среди перечисленных химических соединений солью является ...

a) H3AsO3; b) LiH2AsO4; c) As2O3; d) H3AsO4.

1.2.
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ХИМИИ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Моль — единица количества вещества.
Постоянная Авогадро — 6,022045�1023 моль–1.
Число Авогадро — 6,022045�1023 (безразмерная величина).
Один моль вещества содержит 6,02�1023 конкретных частиц.
Молярная (мольная) масса (М) — масса одного моль.
Закон Авогадро — в равных объемах различных газов, взя�

тых при одинаковых температуре и давлении, содержится одно и
то же число молекул.

Следствие из закона Авогадро — 1 моль любого газа при нор�
мальных условиях занимает объем 22,4 л (молярный объем).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Химия — наука о строении, свойствах и превращении ве�
щества. Процессы, происходящие с веществом в материальном
мире, имеют самую разнообразную природу и механизм. Химия
изучает химические реакции — процессы, которые сопровожда�
ются структурными изменениями и приводят к образованию но�
вых химических соединений, а также разнообразные физико!хи!
мические явления (например, процессы растворения или кристал�
лизации).

Единицей количества вещества в СИ* является моль. Моль —
это количество вещества, содержащее столько частиц, сколько ато�
мов углерода содержится в 0,012 кг (12�10–3 кг или 12 г) изотопа 12С.
В 1971 г. решением XIV Генеральной конференции по мерам и ве�
сам моль введен в СИ в качестве седьмой основной единицы.

* Международная система единиц (СИ) — System International (SI). Основные
единицы СИ приведены в Приложении 8.
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Количество вещества пропорционально числу частиц вещест�
ва. При этом частицами могут быть атомы, ионы, элементарные
частицы, молекулы, а также группы частиц. Количество вещест!
ва (n) связано с числом частиц данного вещества (N) следующим
соотношением:

N = nNA,

где NA — постоянная величина, называемая постоянной Авогадро.
Постоянная Авогадро равна 6,022045�1023 моль–1. Величину

постоянной Авогадро можно определить экспериментально, изме�
ряя межатомные расстояния в кристалле с помощью рентгеногра�
фического метода. При проведении практических расчетов исполь�
зуют значение 6,02�1023 моль–1.

Один моль вещества содержит 6,02�1023 конкретных частиц.
Эту безразмерную величину называют числом Авогадро. Напри�
мер, один моль молекул водорода — это 6,02�1023 молекул H2, а
один моль атомов водорода — это 6,02�1023 атомов водорода H. Сло�
восочетание «один моль водорода» лишено смысла, необходима
конкретизация объекта обсуждения.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

В принципе понятие моль применимо к любым материальным объек�
там. Однако для объектов макромира 6,02�1023 — несуразно большая вели�
чина, теряющая всякий смысл. Например, если бы в нашем распоряжении
был 1 моль теннисных мячей, то поверхность планеты Земля покрылась бы
слоем этих мячей толщиной в 100 км. Моль долларовых банкнот закрыл бы
все материки Земли плотным двухкилометровым слоем. В пустыне Сахара
содержится чуть меньше трех моль самых мелких песчинок.

Гипотетически можно и студентов измерять в моль: 1 моль студентов —
это 6,02�1023 человек. Однако считать студентов в таких единицах крайне
неразумно, поскольку население земного шара составляет около 6,3 млрд
(6,3�109) человек, и далеко не все из них являются студентами.

Молярная (мольная) масса (М) — это масса одного моль. Еди�
ницами измерения молярной массы в СИ являются кг/моль. Мо�
лярная масса связана с количеством вещества и числом частиц ве�
щества следующими соотношениями:

� � A, ,m mn N N
M M

где n — количество вещества; m — масса вещества (кг); M — мо�
лярная масса вещества (кг/моль); N — число частиц вещества;
NA — постоянная Авогадро (моль–1).
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Молярная масса атомов данного химического элемента, выра�
женная в граммах, численно совпадает с относительной атомной
массой этого элемента (Аr)

*.
Молярная масса вещества, выраженная в граммах, совпадает

по величине с относительной молекулярной массой этого вещест�
ва (Mr). Обратите внимание: Ar и Mr являются безразмерными ве�
личинами.

Например, молярная масса воды составляет 18 г/моль (18�10–3

кг/моль), поскольку молекула этого химического соединения со�
стоит из двух атомов водорода (Ar � 1) и одного атома кислорода
(Ar � 16). Молярная масса серной кислоты равна 98 г/моль (98�10–3

кг/моль): два атома водорода, один атом серы и четыре атома ки�
слорода дадут Mr = 2 � 1 + 32 + 4 � 16 = 98.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Вычислите молярные массы хлорида натрия (NaCl), нитра�
та бария (Ba(NO3)2), гидроксида кальция (Ca(OH)2).

В 1 моль молекул воды содержится около 6,02�1023 молекул
H2O. Зная молярную массу воды (18 г/моль), легко вычислить чис�
ло молекул в любой другой массе воды. Например, выпивая ста�
кан воды (200 г), Вы проглатываете следующее число молекул H2O:

2 23 1 23
2 A

2

(H O) 200 г
N(H O) 6,02 10 моль 66,8 10 .

(H O) 18 г/моль
m

N
M

�� � � � �

Можно вычислить и приблизительную массу одной молекулы
воды, разделив молярную массу (массу одного моль) на число мо�
лекул, содержащихся в одном моль:

2
23 26

H O 23
18= 3 10 г или 3 10 кг.

6,02 10
m � �� � �

�

Для газообразных веществ удобнее пользоваться объемными ха�
рактеристиками. Согласно следствию из закона Авогадро («в рав�
ных объемах различных газов, взятых при одинаковых температу�
ре и давлении, содержится одно и то же число молекул»), при нор�
мальных (стандартных) условиях (давление 101 300 Па или 1 атм
и температура 273,1 К) 1 моль любого газа занимает объем 22,4 л
(0,224 м3 или 22,4 дм3).

* Индекс r (от лат. relativus — относительный).
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НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Конец XVIII — начало XIX в. в химии ознаменовался лавинообразным
ростом экспериментальных данных. Это был период накопления значитель�
ного фактологического материала, описывающего химические свойства са�
мых разнообразных веществ. Огромное количество экспериментальных
фактов требовало осмысления и систематизации.

Теоретической базой химии, которой многие пророчили будущее чисто
описательной науки, была атомно!молекулярная теория. Еще в XVII в. Ро�
берт Бойль взял за основу своих химических представлений атомистику и
стал объяснять химические превращения результатом соединения и разъ�
единения атомов.

М. В. Ломоносов использовал в своих рассуждениях два вида мельчай�
ших частиц: «элементы» (атомы) и «корпускулы» (молекулы). Требовалось
совершить переход от качественного описания химических превращений к
количественным характеристикам, разработать количественные основы
атомистической теории.

Работы в этом направлении дали химической науке ее основные за!
коны:

� закон сохранения вещества (Михаил Васильевич Ломоносов, 1748; Ан�
туан Лоран Лавуазье, 1798);

� закон постоянства состава (Жозеф Луи Пруст, 1799);
� закон кратных отношений (Джон Дальтон, 1803);
� закон объемных отношений (Жозеф Луи Гей�Люссак, 1808);
� закон Авогадро (Амедео Авогадро, 1811).

Острой необходимостью стала и выработка единой терминологии. Хи!
мическим элементом стали называть такие простые вещества, которые не
могут быть разложены на другие вещества и не могут быть превращены в
другие простые вещества (это определение было предложено Робертом Бой�
лем). Для обозначения элементов стали использовать специальные симво�
лы — одна или две (в случае совпадения) буквы их латинских названий, а
для указания числа атомов элементов в химических соединениях приме�
нять надстрочные (а не подстрочные, как сейчас) индексы. В 1803 г. Джон
Дальтон ввел понятие «атомный вес»*.

Однако терминологическая неоднозначность в определении понятий
«молекула» и «атом» серьезно тормозила развитие атомно�молекуляр�
ного учения. Кроме того, существовали одновременно две шкалы атом�
ных весов: одна для неорганических, а вторая для органических соедине�
ний. Для выработки единой точки зрения был созван первый междуна�
родный съезд химиков, который состоялся в сентябре 1860 г. в Карлсруэ
(Германия).

На съезде были приняты используемые и в настоящее время символы
химических элементов, правила написания химических формул и уравне�
ний химических реакций, а также понятия «атом» и «молекула», сформу�
лированные Станислао Канницаро:

* В настоящее время используется термин «атомная масса».



26

� атом — наименьшая частица элемента в молекулах простых и слож�
ных веществ;

� молекула — наименьшая частица вещества, которая способна сущест�
вовать самостоятельно и не может дробиться далее без потери основ�
ных химических свойств данного вещества.
Съезд в Карлсруэ был важной вехой в осмыслении актуальности систе�

матизации свойств химических элементов, их классификации.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Молярная масса измеряется в ...

a) моль; b) граммах;
c) килограммах; d) безразмерных единицах; e) г/моль.

2. Постоянная Авогадро равна ... моль–1:

a) 6�1023; b) 6�1024; c) 6�1025; d) 3�1023; e) 3�1024.

3. Согласно закону Авогадро 1 моль любого газа при нормальных ус�
ловиях занимает объем ... л.

a) 22,4; b) 2,24; c) 224; d) 0,224; e) 44,8.

4. В 2,24 л метана содержится ... молекул.

a) 3�1022; b) 6�1023; c) 6�1024; d) 6�1022; e) 3�1023.

5. В 20 г молекулярного водорода (H2) содержится ... атомов водо�
рода.

a) 1,2�1023; b) 6�1024; c) 6�1023; d) 1,2�1025; e) 1,2�1022.

6. При нормальных условиях 48 г озона занимают объем ... л.

a) 224; b) 2,24; c) 22,4; d) 44,8; e) 4,48.

7. Объем 5 моль сероводорода при нормальных условиях составляет ... л.

a) 112; b) 224; c) 448; d) 336; e) 56.

8. Молярная масса гидроксида калия (KOH) составляет ...

a) 56 моль; b) 39 г/моль; c) 56 кг;
d) 22,4 л; e) 56 г/моль.

9. Молярная масса хлороводорода (HCl) составляет ...

a) 36,5 кг; b) 3,65 г/моль; c) 36,5 г/моль;
d) 36,5 л; e) 36,5 моль.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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1.3.
СТЕХИОМЕТРИЧЕСКИЕ РАСЧЕТЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Химическое (стехиометрическое) уравнение:

aA + bB = cC + dD,

где A, B — формулы исходных (начальных, реагирующих) ве�
ществ; C, D — формулы конечных веществ (продуктов реакции);
a, b, c, d — стехиометрические коэффициенты.

Стехиометрический коэффициент — определяет количество
вещества (моль), участвующего в реакции.

Стехиометрические расчеты — расчеты по уравнениям хими�
ческих реакций.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Стехиометрия — раздел химии, занимающийся количест�
венными характеристиками химических соединений и химических
реакций. Термин «стехиометрия» происходит от двух греческих
слов: «стехион» — элементный состав и «метрейн» — измерять.

Химическая реакция подразумевает превращение одних ве�
ществ (их называют начальными, исходными или реагирующи!
ми веществами) в другие (их называют конечными веществами
или продуктами данной реакции). Процесс химического превра�
щения можно отразить химическим уравнением вида:

aA + bB = cС + dD,

где A, B, С, D — формулы химических соединений; а, b, с, d — сте�
хиометрические коэффициенты.

Каждый стехиометрический коэффициент определяет коли�
чество вещества, участвующего в реакции. Подбор стехиометри�
ческих коэффициентов обусловлен необходимостью обеспечения
равенства (баланса) по всем компонентам химического уравнения.

Химическое (стехиометрическое) уравнение показывает коли�
чественные соотношения всех веществ, участвующих в данной
реакции. Например, химическое уравнение:

2СО (г) + О2 (г) = 2СО2 (г)

можно «прочитать» следующим образом: 2 моль молекул газооб�
разного оксида углерода (II) взаимодействует с 1 моль молекул га�
зообразного дикислорода, при этом образуется 2 моль молекул га�
зообразного оксида углерода (IV).
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Стехиометрические расчеты подразумевают расчеты по урав�
нениям химических реакций. Рассчитаем, например, сколько лит�
ров молекулярного водорода выделится при действии избытка раз�
бавленной серной кислоты на 13,0 г цинка при нормальных усло�
виях.

Уравнение реакции имеет вид

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2�.

Из уравнения реакции следует, что молярное соотношение ме�
жду цинком и водородом равно 1:1, т. е. из 1 моль атомов цинка
образуется 1 моль молекул водорода. Молярная масса цинка со�
ставляет � 65 г/моль (в таблице элементов Д. И. Менделеева цинк
имеет атомный номер 30 и характеризуется относительной атом�
ной массой 65,39). 1 моль газообразного водорода при нормаль�
ных условиях занимает объем 22,4 л.

Следовательно, из 65 г (1 моль) цинка можно получить 22,4 л
(1 моль) водорода. В условии задачи дано 13,0 г цинка. Неслож�
ный пересчет дает:

65 г Zn — 22,4 л H2;

13,0 г Zn — x л H2;

x = 4,48 л.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Вычислите, сколько граммов гидроксида натрия потребу�
ется для нейтрализации раствора, содержащего 4,9 г серной ки�
слоты.

Стехиометрические расчеты широко применяются на практи�
ке: в количественном анализе, при расчетах выходов продуктов
реакции. Под последним термином имеется в виду масса веществ,
образовавшихся в данной реакции.

Относительный выход продукта реакции — это величина, по�
казывающая отношение реально полученной массы данного ве�
щества к теоретически рассчитанной по уравнению реакции. Вы�
ход принято выражать в процентах. Чаще всего выход продукта
составляет величины < 100%, поскольку потери в ходе проведе�
ния химического взаимодействия неизбежны. Правда, извест�
ны и реакции, в которых выход количественный, т. е. близок к
100%.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Вычислить относительный выход хлорида натрия в реакции

HCl + NaOH = NaCl + H2O,

если известно, что при действии хлороводородной кислоты на 4 г
гидроксида натрия получено 4 г соли.

Молярные массы гидроксида натрия и хлорида натрия равны:

MNaOH = 23 + 16 + 1 = 40 г/моль,
MNaCl = 23 + 35,5 = 58,5 г/моль.

Согласно уравнению реакции из 1 моль гидроксида натрия об�
разуется 1 моль хлорида натрия, т. е. из 40 г NaOH теоретически
должно получиться 58,5 г соли, а из 4 г — соответственно в 10 раз
меньше, т. е. 5,85 г NaCl. Однако получилось всего 4 г, что состав�
ляет 68,4%. Итак, относительный выход продукта данной реак�
ции — хлорида натрия составляет 68,4%.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Сколько граммов карбоната кальция можно получить, за�
тратив 44,8 л оксида углерода (IV) в реакции

CaO + CO2 = CaCO3,

если известно, что относительный выход этого продукта составля�
ет 60%.

Оценка выхода полезного продукта в промышленных химиче�
ских процессах позволяет технологам оценить их эффективность.
Речь идет о промышленной стехиометрии. Анализ изменения вы�
хода продукта при варьировании внешних условий позволяет вес�
ти поиск наиболее оптимального режима проведения химической
реакции.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО РЕШЕНИЯ*

1. Теоретический выход гидроксида бария в реакции 153 г BaO с из�
бытком H2O составляет составляет ... г.

2. Теоретический выход оксида магния при сжигании 48 г магния
составляет ... г.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 473                             .



3. Теоретический выход диоксида углерода при прокаливании 100 г
CaCO3 составляет ... л.

4. Теоретический выход диоксида углерода при реакции 200 г CaCO3

с избытком хлороводородной кислоты составляет ... л.

5. При взаимодействии 2 моль диводорода с 1 моль дикислорода об�
разуется ... л водяных паров.

6. При взаимодействии 1 моль диводорода с 1 моль дихлора образу�
ется ... л хлороводорода.

7. При действии избытка хлороводородной кислоты на 54 г алюми�
ния теоретически должно выделиться ... л молекулярного водорода.

8. При действии избытка хлороводородной кислоты на 65 г цинка
теоретически должно выделиться ... л молекулярного водорода.

9. При действии избытка разбавленной серной кислоты на 24 г маг�
ния теоретически должно выделиться ... л молекулярного водорода.

10. При действии избытка разбавленной серной кислоты на 40 г каль�
ция теоретически должно выделиться ... л молекулярного водорода.

30
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М О Д У Л Ь 2

СТРОЕНИЕ АТОМА

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� определять состав (число протонов и нейтронов) ядра атома данного

элемента;
� составлять уравнения ядерных реакций;
� составлять электронную и электронноAграфическую формулы атомов;
� указывать валентные электроны атома;
� распределять валентные электроны по квантовым ячейкам;
� определять спинAвалентность элемента в основном и возбужденном соA

стояниях атома.

2.1.
АТОМ И МАТЕРИЯ

Представлениям об атоме как некотором «первокирпичи�
ке» материи более двух тысяч лет. Каждый школьник сегодня зна�
ет, что слово это возникло от древнегреческого «���	�
», что озна�
чает «неделимый».

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Малоизвестен тот факт, что среди мыслителей Древней Греции не было
единства по вопросу о корпускулярной или непрерывной природе вещест�
ва. Обе противоположные точки зрения находили своих последователей.

Согласно первой из философских концепций материальный мир пред�
ставляет собой совокупность атомов и той пустоты, в которой эти атомы
перемещаются. Представители этой философской школы (Демокрит, Эпи�
кур) рассматривали атомы как мельчайшие неделимые частицы (корпуску�
лы), вечные и неизменные, пребывающие в постоянном движении и разли�
чающиеся формой и величиной. Термин «атом» подразумевал абсолютно
неделимую и неизменяемую частицу, представляющую собой предел дели�
мости материи.

Сторонники другого направления (Аристотель и его последователи)
придерживались прямо противоположной точки зрения. Они считали, что
вещество можно делить бесконечно. Вещество считалось непрерывным кон�
тинуумом. Последователи воззрений о бесконечной делимости вещества
использовали для выражения этого понятия термин «гайл».

В наше время представление об атомном строении вещества
является общепринятым. Однако существуют области науки, ко�
торые базируются на представлениях о непрерывной природе не�
которых форм материи (в частности, это относится к электромаг�
нитному и гравитационному полям).
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Две формы существования материи — вещество и поле — во
многих экспериментах проявляют себя весьма независимо. Тем не
менее их единство и взаимная дополнительность очевидны и мо�
гут расцениваться как общая иллюстрация единства окружающе�
го нас мира. Нет сомнений, что в будущем, с развитием техники
эксперимента понятие «атом» существенно дополнится и расши�
рится. Не исключено, что и сами представления об атоме сущест�
венным образом изменятся. Однако на данном этапе развития нау�
ки нет оснований ожидать революционных изменений в этой об�
ласти, поскольку атомная теория опирается на прочный фундамент
экспериментальных данных.

2.2.
ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫЕ
ДОКАЗАТЕЛЬСТВА
СЛОЖНОГО СТРОЕНИЯ АТОМА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Катодные лучи — лучи, испускаемые отрицательно заря�
женным электродом — катодом (Уильям Крукс и Эуген Гольд�
штейн).

Рентгеновские лучи — электромагнитные колебания с малой
длиной волн (Конрад Вильгельм Рентген).

Явление естественной радиоактивности — самопроизвольное
испускание излучения (совокупность ��, �� и ��излучения), вызы�
ваемого распадом атомов (Пьер и Мария Кюри).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Около 2300 лет атом считался самой малой простейшей час�
тицей, из множества которых построены все материальные тела.
Согласно таким представлениям атом не может иметь внутренней
структуры, являясь конечной неделимой частицей вещества, пре�
делом делимости материи.

Этот период продолжался с IV в. до н. э., когда древнегрече�
ский философ Демокрит (460...370 г. до н. э.) ввел это понятие, и
до конца XIX в., когда результаты исследований в области физи�
ки стали противоречить представлениям о неделимости атома.

Какие же экспериментальные факты свидетельствуют в поль�
зу сложного строения атома?

Конец XIX в. ознаменовался рядом открытий в области физи�
ки, показавших, что атом имеет сложную структуру и состоит из
частиц меньших размеров — субатомных частиц. Первое из них
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основывалось на изучении лучей, испускаемых отрицательно за�
ряженным электродом — катодом, и потому получивших назва�
ние катодных.

Существование катодных лучей было продемонстрировано
Уильямом Круксом и Эугеном Гольдштейном в 1870�е гг. Знако�
мый нам сегодня пример подобного явления — свечение неоновых
трубок, используемых в световой рекламе. Это же явление лежит
в основе работы кинескопа телевизора.

В 1895 г. Конрад Вильгельм Рентген открыл X�лучи, назван�
ные впоследствии рентгеновскими лучами (правда, американцы,
англичане и французы сохранили первоначальное название, дан�
ное Рентгеном, — «X�Rays» — X�лучи).

Проводя опыты с катодными лучами, 8 ноября 1895 г. Рентген
обнаружил слабое свечение экрана, несмотря на то что вся аппара�
тура была плотно закрыта черной бумагой. Он объяснил этот факт
проникновением через бумагу излучения, изучил и описал его
свойства. С помощью X�лучей Рентген сфотографировал скелет
кисти своей руки и кусочки металла, помещенные в деревянный
ящик. Рентген установил такие свойства X�лучей, как высокая про�
никающая способность, ионизирующее воздействие. Однако при�
рода рентгеновских лучей (представляющих собой электромагнит�
ные колебания с малой длиной волн) стала понятна существенно
позже.

В следующем году Антуан Анри Беккерель показал, что соль
урана самопроизвольно испускает невидимое глазу излучение,
подобное рентгеновским лучам. Беккерель изучил свойства этого
излучения и попытался раскрыть его природу. Однако ему это не
удалось: ученый ошибочно счел обнаруженное им излучение од�
ной из форм фосфоресценции.

«Лучи Беккереля» впоследствии были подробно изучены
Пьером и Марией Кюри. Самопроизвольное испускание излуче�
ния каким�либо элементом было названо ими радиоактивностью
(1898).

Мария Склодовская�Кюри установила, что, кроме урана, ра�
диоактивностью обладает также торий и его соединения. Далее
она предположила, что в природных рудах, в которых уран обыч�
но соседствует с торием, должен содержаться еще один, пока не�
известный элемент с более высокой активностью. Используя хи�
мические методы разделения, М. Кюри выделила из урановой руды
два новых радиоактивных элемента: полоний и радий. Радиоак�
тивность радия оказалась приблизительно в миллион раз выше,
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чем радиоактивность урана. Следует отметить, что содержание
радия в руде было весьма низким: из одной тонны руды удалось
выделить всего лишь 0,1 г радия.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Работа М. Склодовской�Кюри без преувеличения может быть названа
научным подвигом. Источником финансирования исследований был семей�
ный бюджет. В результате жесткой экономии были приобретены несколько
сот килограммов урановой руды, стоимость которой была крайне высока.
Каторжная работа по переработке огромного количества руды проводилась
в оборудованном под лабораторию заброшенном сарае (бывшем морге) с ас�
фальтовым полом и протекающей во время дождей стеклянной крышей.
В большой стеклянной ванне растворялось около двадцати килограммов
руды. Мария сама перетаскивала мешки с рудой, бутыли с растворами, не�
сколько часов подряд перемешивала кипящий раствор в чугунном сосуде...
Руда обрабатывалась горячей концентрированной соляной кислотой, а за�
тем сероводородом для осаждения труднорастворимых сульфидов. Условия
работы были совершенно невыносимыми: каждый входящий в лаборато�
рию задерживал дыхание, чтобы не задохнуться парами кислот. Из�за пло�
хой вентиляции окна держали открытыми, зимой температура воздуха в
сарае не превышала шести градусов тепла. Вместе с тем по оценке самой
Марии «...в этом дрянном сарае протекали лучшие и счастливейшие годы
нашей жизни, всецело посвященные работе». Нередко тут же готовилась
нехитрая еда, «чтобы не прерывать ход особо важной операции».

Следует добавить, что о смертельном воздействии радиоактивности на
человека никто и не догадывался... Радиоактивная пыль буквально витала
в воздухе, исследователи брали образцы радиоактивных веществ руками,
не подозревая о необходимости радиационной защиты.

В 1899 г. сотрудником Кюри Андре Дебьерном был открыт еще
один радиоактивный элемент — актиний.

М. Склодовская�Кюри предположила, что причиной радиоак�
тивности является распад атомов. Ею были обнаружены два типа
излучения, названные альфа (�)! и бета (�)!излучением. В 1900 г.
Пьер Кюри открыл излучение третьего типа, получившее назва�
ние гамма (�)!излучения.

В последующие несколько лет исследования радиоактивности
продолжили Эрнест Резерфорд и Фредерик Содди, установившие
природу альфа�лучей, представляющих собой поток двузарядных
ионов гелия.

Открытие радиоактивности, безусловно, относится к числу
наиболее выдающихся открытий современной науки. Оно послу�
жило значительной вехой в формировании представлений в об�
ласти структуры и свойств материи.
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2.3.
СУБАТОМНЫЕ ЧАСТИЦЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Размеры атома: � 10–8 см.
Размеры ядра: � 10–12...10–13 см.
Плотность ядерного вещества: � 1014 г/см3.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Первой из обнаруженных субатомных частиц был электрон.
О существовании самой маленькой частицы с отрицательным за�
рядом — об «атомном электричестве» — упоминалось еще в сере�
дине XVIII в. В одном из своих трактатов Франклин утверждал,
что «электрическая материя состоит из чрезвычайно тонких час�
тиц». Примерно в то же время Михаил Васильевич Ломоносов сде�
лал подобное замечание, размышляя о природе теплоты.

Формально термин «электрон» был введен в 1891 г. Джорджем
Джонстоном Стоуни для обозначения некоторого элементарного
отрицательного электрического заряда. Однако конкретизация и
уточнение содержания этого понятия стали возможными лишь
после фундаментальных работ по исследованию природы катод�
ных лучей Джозефа Джона Томсона, которого вполне заслуженно
и считают первооткрывателем электрона. Таким образом, элек�
трон получил свое название еще до того, как был открыт.

Томсону удалось измерить соотношение между массой и заря�
дом электрона. В 1909 г. Роберт Эндрюс Малликен, проводя свои
знаменитые эксперименты с капельками масла, определил заряд е
электрона.

В сочетании с найденным Томсоном отношением е/m это по�
зволяло вычислить массу m электрона. Принятые в настоящее вре�
мя значения этих величин составляют

е = –1,6022�10–19 Кл;
mе = 9,10960�10–31 кг.
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Вторым по очередности открытия субатомных частиц был про!
тон. В 1886 г. Э. Гольдштейн наблюдал положительно заряженные
лучи, испускаемые перфорированным катодом. Он назвал их ка�
наловыми лучами. В 1914 г., в процессе создания своей модели
атома, о которой мы поговорим несколько позже, Эрнест Резер�
форд предсказал существование протона и показал, что его масса
более чем в 1800 раз должна превышать массу электрона. На су�
ществование протона указывали результаты некоторых опытов по
исследованию радиоактивности, и приблизительно к 1920 г. были
установлены его название и свойства:

p = +1,602�10–19 Кл;
mp = 1,673�10–27 кг.

Резерфорд предсказал и существование нейтральной субатом�
ной частицы — нейтрона. Экспериментально нейтрон был обна�
ружен Джеймсом Чедвиком существенно позже (1932) при изуче�
нии результатов бомбардировки атомов бериллия альфа�частица�
ми. Масса нейтрона составляет 1,675�10–27 кг.

В последние десятилетия термин «элементарная частица» обыч�
но используют применительно к неделимым фрагментам атома. До
работ Поля Адриена Мориса Дирака считалось, что существуют
только три элементарные частицы — электрон, протон и нейтрон.
Вскоре после того, как Дирак предсказал существование античас�
тиц, другие физики выдвинули предположение о существовании
новых элементарных частиц. Наиболее известен из них Хидэки
Юкава, предположивший в 1935 г. существование мезона. С тех
пор было предсказано и экспериментально обнаружено несколько
сотен элементарных частиц.

В настоящее время истинно фундаментальными (элементарны�
ми в полном смысле этого слова, т. е. первичными элементами
материи) считают кварки и лептоны. Кварки были предсказаны
Мюреем Гелл�Маном и независимо Джорджем Цвейгом в 1964 г.
Слово «кварк» обязано своим происхождением рассказу Джеймса
Джойса «Поминки Финнегана», где посетитель кабачка произно�
сит таинственную фразу: «Три кварка для мистера Марка!», воз�
можно, подразумевая под тремя кварками три капли.

Согласно кварковой модели строения материи протоны и ней�
троны построены из кварков, а электрон относится к лептонам —
второму классу неделимых частиц. Кварки можно подразделить на
шесть типов, все они имеют дробный заряд. Так, протон построен
из кварков с зарядами +2/3 +2/3 и –1/3 (суммарный заряд +1),
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а нейтрон — из кварков с зарядами –1/3, –1/3 и +2/3 (суммарный
заряд 0).

На сегодняшний день не существует однозначных эксперимен�
тальных доказательств существования таких фундаментальных
частиц, как кварки и лептоны. Поэтому в последующем рассмотре�
нии мы ограничимся тремя фундаментальными частицами: элек�
троном, протоном и нейтроном.

2.4.
МОДЕЛИ АТОМА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Модель Томсона (1903): в положительно заряженной мате�
риальной субстанции «вкраплены» отрицательно заряженные
электроны.

Ядерная модель Резерфорда (1910): атом состоит из тяжело�
го, положительно заряженного ядра крайне малых размеров и дви�
жущихся вокруг него отрицательно заряженных электронов.

Планетарная модель Резерфорда — Бора (1913): электроны
движутся вокруг ядра по устойчивым круговым орбитам, кото�
рым отвечают различные значения энергии. Переход с одной ор�
биты на другую сопровождается дискретным поглощением или
выделением энергии.

Квантово!механическая модель атома.
1900 г. — М. Планк ввел понятие энергетического кванта.
1905 г. — А. Эйнштейн постулировал существование фотонов — квантов

излучения — для объяснения фотоэлектрического эффекта; воз�
никло представление о двойственной (корпускулярно�волновой)
природе света.

1924 г. — Л. де Бройль распространил это представление на электрон.
1925 г. — В. Паули сформулировал свой принцип запрета: в атоме не мо�

жет быть электронов с одинаковым набором всех четырех кван�
товых чисел.

1925 г. — С. Гаудсмит и Д. Уленбек ввели понятие спина электрона.
1926 г. — Э. Шредингер предложил волновое уравнение для описания дви�

жения субатомных частиц.
1927 г. — В. Гейзенберг сформулировал принцип неопределенностей: не�

возможно одновременно и точно определить положение и ско�
рость микрочастицы.

1928 г. — К. Дэвиссон, Л. Джермер и Д. Томпсон экспериментально под�
твердили волновую природу электрона.

1927 г. — М. Борн дал вероятностную интерпретацию волновой функции.
1928 г. — П. Дирак теоретически обосновал корпускулярно�волновой дуа�

лизм с помощью матричного метода, разработал релятивистскую
квантовую теорию.

1950�е гг. — создание квантовой электродинамики.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Моделирование объектов и процессов — эффективный спо�
соб познания их природы. К модельным представлениям челове�
ку свойственно прибегать в том случае, когда объект его изучения
по тем или иным причинам труднодоступен. Безусловно, модели�
рование в процессе создания теории строения атома имело осново�
полагающее значение на каждом его этапе.

Любая теория, любая теоретическая модель, пытающаяся рас�
крыть сущность некоторого объекта или явления, базируется на
результатах опытов, экспериментальных данных. Более того, она
«живет» до тех пор, пока не появятся новые практические резуль�
таты, объяснить которые данная теория уже не способна. Тогда
она рушится, и на ее основе рождается новая. В период открытия
электрона, протона и нейтрона были предложены модели строе�
ния атома, предлагавшие ту или иную интерпретацию экспери�
ментальных данных по мере их накопления.

К 1902 г. было проведено достаточное количество эксперимен�
тов, однозначно указывающих на то, что в состав атома входят
электроны. Электронейтральность атома в целом требовала нали�
чия и положительно заряженной части атома.

Первая из моделей — модель Томсона — позволила объяснить
наличие в атоме положительно и отрицательно заряженных компо�
нентов. Согласно представлениям Джозефа Джона Томсона (1903),
нейтральный атом содержит некоторое число электронов, отрица�
тельный заряд которых компенсируется некоей субстанцией, кото�
рая «способна действовать так, как если бы она имела бы положи�
тельный электрический заряд». Другими словами, положительно
заряженная часть атома распределена по всему объему атома, в нее
«вкраплены» отрицательно заряженные электроны. Часто модель
Томсона называют сливовым пудингом, иногда — булкой с изюмом
и даже арбузом (видимо, в зависимости от кулинарных пристрастий
авторов учебников, в которых об этой модели рассказывается). Но
одно очевидно: идея Томсона была еще более чем неопределенной.

Более четкий характер она приобрела позднее, после опубли�
кования работ его однофамильца Уильяма Томсона, получившего
за научные заслуги титул лорда Кельвина. Согласно Кельвину,
атом представлял собой совокупность центрального положитель�
ного заряда, равномерно «размазанного» по сфере, и электронов,
которые располагаются по сферическим концентрическим поверх�
ностям. Кельвин предположил возможность вращения электрон�
ных «сфер» вокруг их общего центра.
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Воспользовавшись представлениями Кельвина, Дж. Дж. Том�
сон в 1904 г. предложил свою модель атома: электроны располага�
ются в одной плоскости внутри сферы, имеющей положительный
заряд. Если число электронов велико, то они располагаются в
атоме по группам, или концентрически расположенным кольцам.
Таким образом, гениальной догадкой Томсона была слоистая
структура атома.

Следующим этапом в развитии теории строения атома стала
ядерная модель Эрнеста Резерфорда.

Прелюдией к опытам Резерфорда послужила его работа (совме�
стно с Гансом Гейгером и Фредериком Содди) по изучению альфа�
частиц, в результате которой удалось точно измерить заряд этой
частицы, подтвердив давнее предположение Резерфорда о том, что
альфа�частицы являются двузарядными ионами гелия.

Продолжая изучение природы альфа�частиц, Резерфорд пору�
чил своим сотрудникам — Гансу Гейгеру и Эрнсту Марсдену (по�
следнему не было и двадцати лет — он был самым молодым в груп�
пе Резерфорда) проверить, как ведут себя эти частицы при прохож�
дении через слой вещества, например через тонкую металлическую
фольгу. Исследователи собрали нехитрую по сегодняшним меркам
установку (рис. 2.1), сфокусировав поток альфа�частиц с помощью
«радиационной пушки» (свинцовый контейнер с отверстием) на
экран, покрытый слоем цинковой обманки, — вещества, способ�
ного фосфоресцировать при ударе частиц о его поверхность. Едва
уловимую вспышку, вызываемую каждой частицей на темном эк�
ране, можно было заметить только в полной темноте, поэтому при�
шлось работать ночами. Перед началом эксперимента требовалось
около получаса пробыть в затемненной комнате, пока глаза не при�
выкнут к темноте. В процессе проведения экспериментов Гейге�
ром был сконструирован счетчик альфа�частиц (впоследствии

Рис. 2.1
Опытная установка Г. Гейгера и Э. Марсдена
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названный его именем), позволявший зарегистрировать даже одну�
единственную альфа�частицу.

Результаты экспериментов оказались удивительными. Было
установлено, что альфа�частицы рассеиваются, а примерно одна
из 8000 частиц отклоняется под углом от 90 до 180
. Позднее Ре�
зерфорд писал об этих событиях так: «Это было самым невероят�
ным событием за всю мою жизнь. Это было почти столь же неверо�
ятно, как если бы вы выстрелили 15�дюймовым снарядом в кусок
папиросной бумаги, а снаряд возвратился к вам и нанес вам удар».

Опровергая представления своего учителя Дж. Дж. Томсона,
Резерфорд предположил, что положительный заряд в атоме лока�
лизован: атом состоит из очень плотного положительно заряжен�
ного ядра, занимающего в атоме крайне малый объем. Вокруг ядра
движутся легкие отрицательно заряженные электроны. При этом
суммарный отрицательный заряд электронов и положительный
заряд ядра компенсируют друг друга, делая атом системой элек�
тронейтральной. Электроны движутся на относительно большом
расстоянии от ядра — атом, подобно Галактике, состоит в основ�
ном из пустоты. Именно поэтому бо́льшая часть альфа�частиц про�
летает сквозь вещество, практически не меняя первоначального
направления. И только те частицы, которые проходят вблизи тя�
желого положительно заряженного ядра, отталкиваясь, практи�
чески отбрасываются назад.

Несколько иллюстраций к фразе: «Электроны движутся на от�
носительно большом расстоянии от ядра». Размеры атома и атом�
ного ядра соотносятся друг с другом примерно так, как 1 см и 1 км.
Если представить себе атом размером с земной шар, то ядро будет
иметь размеры среднего яблока. Или ядро в атоме можно сопоста�
вить с крошечной булавочной головкой, лежащей в центре огром�
ной арены современного стадиона. А если вообразить себе атом
размерами с установку для запуска космических кораблей (хотя
бы на основании телерепортажей), то в этом масштабе ядро будет
иметь размеры горошины.

Несопоставимые масштабы! И вместе с тем именно в этой кро�
шечной горошине сосредоточена практически вся (более 99,9%)
масса атома. Следовательно, плотность ядерного вещества крайне
велика. Расчеты дают величину порядка 1014 г/см3, при этом раз�
меры ядра оцениваются величинами порядка 10–12...10–13 см при
размерах всего атома порядка 10–8 см.

В модели Резерфорда был один явный изъян, существование ко�
торого было очевидным и самому автору. По законам классической
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физики при движении вокруг ядра электрон должен был бы ин�
тенсивно излучать электромагнитные волны, постепенно терять
свою энергию и в конце концов упасть на ядро.

Время существования атома оценивалось бы временны ´м ин�
тервалом порядка 10–6 с. Но атом является устойчивой системой,
видимо, движение электрона происходит по иным законам. Кро�
ме того, модель Резерфорда была не способна объяснить проис�
хождение линейчатых атомных спектров: электрон, движущий�
ся по орбите, должен был бы давать излучение с непрерывным
спектром.

Дефект ядерной модели Резерфорда довольно скоро был исправ�
лен датским физиком Нильсом Хенриком Давидом Бором.

В 1900 г. Макс Карл Эрнст Планк предположил, что поглоще�
ние либо испускание энергии может осуществляться только стро�
го определенными — дискретными — порциями, названными им
квантами (от лат. квантум — количество). Величина этих пор�
ций энергии Е предполагалась связанной с частотой � излучения,
переносящего энергию, коэффициентом пропорциональности h,
получившим название постоянной Планка:

Е = h�.

Следовательно, энергия кванта тем больше, чем выше частота
излучения. Величина постоянной Планка составляет 6,6256�10–34

Дж�с. Столь малое значение постоянной Планка соответствует
крайне малой величине энергии, «заключенной» в каждом кван�
те. Поэтому в больших количествах энергии ее дискретная приро�
да практически не проявляется, поскольку небольшое изменение
числа квантов оказывается пренебрежимо малым.

Ответа на вопрос о том, почему энергия квантуется, нет — так
устроена природа!

Идея М. Планка пробыла в забвении несколько лет, так как
экспериментальных подтверждений существования квантов не
было, и многим физикам казалось, что кванты — всего лишь «лов�
кий фокус» автора для обоснования создаваемой им теории излу�
чения. Только спустя пять лет Альберт Эйнштейн использовал
гипотезу Планка о квантовании энергии для объяснения чисто
экспериментального факта — явления фотоэлектрического эффек�
та. В 1905 г. он постулировал, что любое излучение (в том числе и
световое) состоит из дискретных частиц — квантов излучения,
называемых фотонами. Масса покоя фотона равна нулю, а ско�
рость движения равна скорости света в вакууме.
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Эйнштейн использовал это представление для того, чтобы объ�
яснить, почему поверхность металлов, облучаемых светом, при
определенных условиях излучает электроны (именно это явление
получило название фотоэлектрического эффекта).

Бор применил квантовую теорию к модели атома Резерфорда,
допустив при этом, что электроны в атоме подчиняются законам
классической механики. Бор постулировал, что:
� каждый электрон в атоме может совершать устойчивое движе�

ние без излучения энергии;
� каждый электрон в атоме может переходить из одного состоя�

ния в другое, выделяя или поглощая при этом определенную
порцию энергии.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Экспериментальной основой для теории Бора явились спектры атомов.
Всякий спектр представляет собой развертку, разложение излучения на его
компоненты. Видимый свет является образцом непрерывного излучения.
В непрерывном излучении содержится излучение со всеми длинами волн в
пределах некоторого диапазона. Примером такого непрерывного (сплош�
ного) спектра является радуга. Атомы элементов поглощают или испуска�
ют излучение с фиксированными длинами волн, а не излучение с непрерыв�
ным (сплошным) спектром. Ответ на вопрос, почему это так, стал одним из
величайших достижений Бора. Он установил соответствие между линиями
атомного спектра и энергиями электронов в атоме.

Бор предположил, что энергия электрона в атоме принимает
не любые, а лишь строго фиксированные значения. Эти значения
энергии Бор назвал дискретными или квантовыми уровнями. Ка�
ждому такому значению энергии Бор приписал определенное чис�
ло, которое он назвал квантовым числом. Электрон может пере�
скакивать с одного уровня на другой, испуская или поглощая при
этом определенное, фиксированное количество энергии — кван�
тов энергии.

Электрон на своем низшем энергетическом уровне считается
находящимся в основном состоянии. Электроны на более высо�
ких энергетических уровнях считаются находящимися в возбуж!
денных состояниях. Переход электрона на более высокий энерге�
тический уровень называется возбуждением.

Согласно модели Бора, электроны в атомах вращаются вокруг
ядра по круговым орбитам, подобно планетам, совершающим свое
движение вокруг Солнца, поэтому модель Резерфорда — Бора при�
нято называть планетарной.
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Планетарная модель вскоре получила и экспериментальное
подтверждение: Бор вычислил энергию и радиус орбиты электро�
на водородного атома. Результаты показали хорошее соответст�
вие с данными спектров.

Продолжая совершенствовать свою модель, Бор высказал пред�
положение о распределении электронов по электронным слоям:
два в первом, восемь во втором и т. д.

Некоторое дополнение (представления об эллиптических тра�
екториях движения электрона) получила эта модель в работах
Арнольда Зоммерфельда.

Предложенная Бором модель атома до сих пор используется в
ряде случаев. Она применима для объяснений линий в спектре ато�
марного водорода.

Однако модель Бора имеет несколько недостатков. Во�первых,
она не позволяет объяснить некоторые особенности спектров эле�
ментов, более тяжелых, чем водород. Во�вторых, эксперименталь�
но не подтверждается, что электроны в атомах вращаются вокруг
ядра по круговым орбитам со строго определенным угловым мо�
ментом. Безусловно, попытка сохранить аппарат классической
механики применительно к движению электрона в атоме не могла
быть плодотворной: электрон движется по иным законам, а следо�
вательно, для описания его движения нужна иная механика.

2.5.
АТОМ И КВАНТОВАЯ МЕХАНИКА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Все виды материи обладают как корпускулярными, так и
волновыми свойствами.

Электрон — частица (наличие массы покоя) и волна (дифрак�
ция и интерференция) одновременно.

Движение электрона может быть представлено как стоячая
волна (Луи де Бройль, 1924).

Уравнение де Бройля:

.h
mv

� �

Экспериментальное подтверждение наличия у электрона вол!
новых свойств (Клинтон Джозеф Дэвиссон, Лестер Халберт Джер�
мер, Джордж Паджет Томсон, 1928).

Принцип неопределенности Гейзенберга: положение и им�
пульс электрона не поддаются одновременному определению с аб�
солютной точностью.
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Атомная орбиталь — область пространства, в которой вероят�
ность обнаружения электрона достаточно высока.

Квантование энергии — энергия микрообъекта изменяется не
непрерывно, а дискретно — порциями, квантами.

Корпускулярно!волновой дуализм микрообъектов — сочета�
ние свойств частицы и волны.

Волновая функция � � (x, y, z, t) — функция, используемая
для математического описания состояния электрона в квантово�
механической модели.

Вероятность обнаружения электрона в данной точке простран�
ства в данный момент времени пропорциональна квадрату абсо�
лютного значения |�|2.

Уравнение Шредингера — математическое уравнение, описы�
вающее состояние электрона в атоме, рассматривая его как своего
рода стоячую волну.

Спин — собственный момент импульса электрона (от англ.
spin — волчок, вертушка).

Квантовые числа — параметры, применяемые для характери�
стики электронного состояния в квантово�механической модели
и связанные с решением уравнения Шредингера.

Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов с оди�
наковым набором всех четырех квантовых чисел.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

В 1925–1926 гг. возник новый взгляд на природу субатом�
ных явлений, классическое представление об орбитах электрона
было отброшено. Началась эра волновой механики, составившей
основу квантово!механической теории атома.

Решающий шаг в развитии этой теории произошел в 1924 г.,
когда Луи�Виктор�Пьер�Раймон де Бройль высказал предположе�
ние о том, что все виды материи обладают как корпускулярными,
так и волновыми свойствами, и любой движущийся микро� или
макрообъект может быть охарактеризован длиной волны и часто�
той, связанной с его движением. К тому времени было уже извест�
но, что электромагнитное излучение способно проявлять и волно�
вые, и корпускулярные свойства. В последнем случае электромаг�
нитное излучение ведет себя как поток частиц — фотонов.

Распространяя указанные представления на электрон, де Бройль
предложил рассматривать его как стоячую волну, которая долж�
на умещаться на круговой атомной орбите. Этим определяется
требование к длине волны электрона — она должна уложиться на
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орбите целое число раз. Это число соответствует квантовому чис�
лу электрона.

В 1928 г. наличие волновых свойств электрона эксперимен�
тально подтвердили опыты Клинтона Джозефа Дэвиссона и Лес�
тера Халберта Джермера, а также независимо Джорджа Паджета
Томсона. Они обнаружили, что пучок электронов, подобно пучку
света, испытывает дифракцию, проходя через кристалл или через
металлическую фольгу. Вместе с тем другие эксперименты свиде�
тельствовали как в пользу волновых, так и в пользу корпускуляр!
ных свойств электрона (табл. 2.1).

Таким образом, в сущности электрона (впрочем, как и любого
объекта) уживаются две противоположные тенденции: волновая
и корпускулярная, он является и частицей, и волной одновремен�
но. В зависимости от того, какие явления с участием электронов
мы наблюдаем, мы обнаруживаем те или иные свойства, нераз�
рывным образом сосуществующие в природе этих микрочастиц.

Волновые свойства проявляют любые объекты окружающего
нас мира. Однако соответствующая макрообъектам длина волны �,
которую можно рассчитать с помощью уравнения де Бройля:

,h
mv

� �

где h — постоянная Планка; mv — импульс частицы (произведе�
ние ее массы m на скорость v), ничтожно мала.

Например, для винтовочной пули массой 25,0 г, движущейся
со скоростью 9,00�104 см/c, длина волны составит

27
33

4

6,62 10 2,94 10 см.
25,0 9,00 10

�
��� � � �

� �

Такая величина несопоставимо мала в масштабах самого объ�
екта. Поэтому при характеристике движения макрообъектов их
волновыми свойствами вполне можно пренебречь.
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Что же касается электрона, то ему соответствует вполне изме�
римая длина волны

27
8

28 8

6,62 10 2,4 10 см.
9,1 10 3,00 10

�
�

�
�� � � �

� � �
Такая длина волны сопоставима с размерами самого атома,

которые оцениваются величинами порядка 10–8 см. Это говорит о
том, что характеристика движения электрона в атоме не может не
учитывать наличия у него волновых свойств.

Принципиальные различия между микро� и макрообъектами
накладывают свой отпечаток и на наблюдения за ними. Определе�
ние положения и скорости движения макрообъекта можно произ�
вести визуально. В данном случае носителем информации являет�
ся отраженный от объекта свет, который не оказывает никакого
влияния на изучаемые характеристики. Если же мы попытаемся
аналогичным образом вести наблюдения за электроном, то взаи�
модействие электрона с фотоном (массы и импульсы этих частиц
вполне сопоставимы друг с другом) приведет к существенным ис�
кажениям характеристик электронного движения.

В 1927 г. Вернер Карл Гейзенберг пришел к мысли о том, что в
природе должен существовать общий принцип, ограничивающий
эксперименты по изучению отдельных событий микромира.

Согласно принципу неопределенности Гейзенберга положение
и импульс электрона не поддаются одновременному определению
с абсолютной точностью.

Другими словами, чем точнее мы определяем положение мик�
рообъекта, тем бо ´льшую неопределенность мы получаем в значе�
нии его импульса или скорости. Напротив, чем точнее значение
скорости движения микрообъекта, тем неопределеннее его поло�
жение в пространстве (координаты). Следует иметь в виду, что
указанные неопределенности связаны вовсе не с несовершенством
наших измерений. Принцип неопределенности никоим образом
не умаляет и достоинств квантовой механики. Причина — в при�
роде микрообъекта, в особом характере его движения.

Квантовая теория не способна предсказать результат отдель�
ного события в микромире, однако она с большой точностью дает
средние значения для большого числа событий. Именно в этом и
состоит основной смысл принципа неопределенности.

Несмотря на невозможность точного определения положения
электрона, можно указать вероятность нахождения электрона в
определенном положении в любой момент времени. Вероятность —
это основа характеристики состояния и движения электрона в
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квантово!механической модели. При этом из обсуждения прин�
ципиально исключаются такие понятия, как траектории движе�
ния электронов, подобные орбитам планет.

Итак, рождение квантово�механической модели обусловлено
тремя особенностями микромира и происходящих в нем процессов:
� квантование энергии (энергия микрообъекта изменяется не

непрерывно, а дискретно — порциями, квантами);
� корпускулярно�волновой дуализм микрообъектов (сочетание

свойств частицы и волны);
� необходимость вероятностного подхода к описанию процессов.

Область пространства, в которой вероятность обнаружения
электрона достаточно высока, называется атомной орбиталью.

Понятие «орбиталь» не следует отождествлять с понятием ор�
бит в теории Бора (под орбитой в теории Бора понималась траекто�
рия движения электрона вокруг ядра). Если бы мы имели возмож�
ность особым образом «фотографировать» электрон, фиксируя его
местоположение в каждый момент времени в виде точки в трех�
мерном пространстве, то наложение множества этих объемных
«фотографий» дало бы нам некую совокупность таких точек. При
этом плотность расположения точек была бы максимальна в той
области пространства около атомного ядра, где электрон «бывает
чаще всего», и минимальна там, где вероятность его обнаружения
крайне мала.

Электронные орбитали могут быть представлены трехмерны�
ми ограничивающими их поверхностями. Области пространства,
ограниченные этими поверхностями, обычно выбирают так, что�
бы вероятность обнаружения внутри них электрона составляла не
менее 95%.

Поскольку электрон имеет отрицательный заряд, орбиталь
можно рассматривать как некоторое распределение заряда, резуль�
тат его делокализации в соответствующей части пространства.
Такое распределение принято называть электронным облаком.

Для математического описания состояния электрона в кван�
товой механике используется так называемая волновая функ!
ция ��, являющаяся функцией координат и времени (x, y, z, t).
Волновая функция используется для характеристики вероятно�
сти обнаружения электрона в данной точке пространства с коор�
динатами x, y, z в момент времени t. Состояния, для которых эта
вероятность со временем не меняется, называются стационарны!
ми. В этом случае функция � является функцией только коорди�
нат: � (x, y, z).
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Реальный физический смысл волновая функция � обретает
только в виде квадрата абсолютного значения |�|2, который про�
порционален вероятности обнаружения электрона в данной точ�
ке пространства в данный момент времени. Именно вероятност�
ная интерпретация волновой функции является наиболее строгой.
Впервые такая трактовка � была предложена Максом Борном в
1926 г.

Поскольку физический смысл волновой функции связан с ве�
роятностью обнаружения электрона, то волновая функция долж�
на быть:
� однозначной (на вопрос о вероятности пребывания электрона в

данной области пространства должен быть только один опре�
деленный ответ);

� конечной (вероятность не может принимать бесконечные зна�
чения);

� непрерывной (вероятность обнаружения электрона должна
быть доступной для оценки в любой точке пространства);

� нормированной, т. е. суммирование ее значений по всему про�
странству должно дать единицу: ведь где�нибудь в пространст�
ве электрон, безусловно, существует!
Принцип неопределенности, представления о корпускулярно�

волновом дуализме электрона и введенное Бором понятие о кван�
товых уровнях электрона были использованы австрийским физи�
ком Эрвином Шредингером, который в 1926 г. дал математиче�
ское описание электрона в атоме, рассматривая его как своего рода
стоячую волну.

Шредингеру удалось приспособить общее уравнение, описы�
вающее волновое движение, к условиям, которые существуют для
электрона в атоме водорода. При этом предполагается, что в такой
одноэлектронной системе электрон находится в центрально�сим�
метричном электростатическом поле ядра. В этом уравнении* учи�
тываются корпускулярный характер электрона, его потенциаль�
ная энергия, заряд и масса:

2
2

2
8 ( ) 0,n

m E E
h
�� � � � � �

где E, En — полная и потенциальная энергия электрона соответ�
ственно; m — масса электрона; � — оператор — математический
символ, указывающий, какие именно математические операции

* Приведено уравнение Шредингера для стационарного состояния.
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(в данном случае суммирование вторых производных по коорди�
натам) следует совершить над стоящей под его знаком функцией.

Из уравнения Шредингера следует основополагающий вывод:
поскольку значения волновой функции ограничены требования�
ми однозначности, конечности, непрерывности и нормированно�
сти, то и энергия электрона может принимать не любые, а лишь
строго определенные значения.

Великий триумф квантовой механики: принцип квантования
энергии обоснован самым естественным образом!

Точные решения уравнения Шредингера получены всего лишь
для нескольких случаев, но приближенные решения удалось по�
лучить даже для сложных многоэлектронных атомов.

Для решения уравнения Шредингера применяется метод раз�
деления переменных, используемый обычно при решении диффе�
ренциальных уравнений. Исходное уравнение преобразуют таким
образом, чтобы в одной из его частей оставалась всего одна пере�
менная, после чего обе части уравнения полагают равными неко�
торой постоянной величине. Этот процесс повторяют до тех пор,
пока не получится ряд уравнений, каждое из которых содержит
всего по одной переменной.

Таким образом, приходится ввести всего три постоянные, на�
зываемые квантовыми числами и обозначаемые n, �, m�. Каждое
из этих квантовых чисел может принимать множество различных
значений, и каждой разрешенной (особыми правилами) комбина�
ции этих значений соответствует одно из решений волнового урав�
нения Шредингера — ��функция данного электрона, описываю�
щая атомную орбиталь.

В 1925 г. Самуэль Гаудсмит и Джордж Уленбек для объясне�
ния спектральных дублетов предположили наличие у электрона
собственного момента импульса и собственного магнитного момен�
та в дополнение к моментам, обусловленным его орбитальным дви�
жением. Собственный момент импульса электрона называют спи!
ном (от англ. spin — волчок, вертушка).

С классической точки зрения можно представить электрон в
виде заряженного вращающегося шарика, механическое враще�
ние которого порождает момент импульса, а вращающийся за�
ряд эквивалентен некоторому круговому току и, следовательно,
характеризуется определенным магнитным моментом. Такая
классическая интерпретация теряет смысл в рамках квантовой
теории (где речь идет только о собственном моменте импульса и
собственном магнитном моменте электрона, являющихся таки�



51

ми же внутренними свойствами электрона, как заряд и масса),
однако часто используется в упрощенных рассуждениях на эту
тему. На самом деле наглядно представить себе явление спина
электрона просто невозможно, классических аналогов ему не су�
ществует.

Волновое уравнение Э. Шредингера, принцип неопределенно�
сти В. Гейзенберга, понятие спина электрона ознаменовали собой
важный этап развития квантово�механической теории, достовер�
ность которой проявилась прежде всего в объяснении спектров
атома водорода и других одноэлектронных систем. Однако описа�
ние характеристик многоэлектронных атомов все еще представ�
ляло значительные затруднения. Прежде всего это касалось сис�
тематизации свойств химических элементов и их положения в пе�
риодической системе Д. И. Менделеева.

На данном этапе развития квантово�механической теории уда�
лось лишь постулировать, что электроны в атоме располагаются
слоями или оболочками, причем каждая из них застраивается пол�
ностью у элемента, завершающего период таблицы Д. И. Мен�
делеева (благородного газа). При этом каждый из шести периодов
заканчивается элементами с порядковыми номерами 2, 10, 18, 36,
54 и 86 соответственно.

Разгадка оболочечной структуры атома была дана в 1925 г.
Вольфгангом Эрнстом Фридрихом Паули, который предположил,
что в каждой оболочке не может находиться сколь угодно боль�
шое количество электронов, а ограничение этого количества име�
ет фундаментальную причину.

Согласно одному из основополагающих принципов кванто�
вой механики — принципу Паули — в атоме не может быть
двух электронов с одинаковым набором всех четырех кванто�
вых чисел.

Принцип Паули позволил объяснить структуру электронных
оболочек атомов (см. тему «Электронные формулы атомов»).

Дальнейшее развитие квантово�механической теории связано
с созданием квантовой электродинамики, базирующейся на реля�
тивистской квантовой теории П. Дирака и учитывающей кванто�
вую природу электромагнитного поля.

Квантовая электродинамика отличается очень высокой точно�
стью прогнозов относительно свойств микрообъектов. Так, вычис�
ленное на ее основе значение собственного магнитного момента
электрона совпадает с экспериментально найденной величиной с
точностью до 10–6.
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2.6.
КВАНТОВЫЕ ЧИСЛА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........
Классическая механика, позволяющая охарактеризовать

движение любого макрообъекта, оказывается принципиально не�
применимой к описанию движения микрообъектов, в том числе
электрона.

Квантово�механическое состояние электрона в атоме может
быть охарактеризовано набором четырех квантовых чисел, кото�
рые определяют энергию (n), момент импульса (�), проекцию мо�
мента импульса на заданное направление (m�) и проекцию спина
на направление момента импульса (ms).

Рассмотрим более подробно каждое из квантовых чисел, пред�
ставляющих собой по сути ключ к шифру, с помощью которого
удается зашифровать квантовые состояния электрона.

Главное квантовое число (n) принимает значения в ряду це�
лых чисел от 1 до бесконечности: 1, 2, 3, 4, 5, ... и характеризует
энергетический уровень электрона.

При n = 1 электрон находится в самом низком по энергии раз�
решенном состоянии. По мере возрастания n энергия электрона
повышается. Условно принято нумеровать энергетические уров�
ни с помощью значений главного квантового числа (рис. 2.2).

Электронам с одним и тем же главным квантовым числом n
принято давать буквенные обозначения: электроны с n = 1 назы�
вают K�электронами, с n = 2 — L�электронами, с n = 3 — M�элек�
тронами и далее: N, O, P, Q. Этими же буквами обозначают обо�
лочки в электронной структуре атома.

Главное квантовое число несет информацию и о размерах элек�
тронной орбитали: чем больше значение n, тем больше орбиталь�
ный радиус.
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Рис. 2.2
Энергетические уровни

Рис. 2.3
Формы орбиталей
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Орбитальное квантовое число (�) определяет геометрическую
форму электронной орбитали и принимает целочисленные значе�
ния в ряду: 0, 1, 2, 3, ..., n – 1 (где n — главное квантовое число).
Каждому значению орбитального числа � приписывают орбиталь
определенной формы (см. рис. 2.3) и обозначают ее латинскими
буквами s (� = 0), p (� = 1), d (� = 2), f (� = 3) (первые буквы от на�
званий спектральных линий в спектре атома водорода: sharp, prin�
cipal, diffuse, fundamental).

Изучение спектральных характеристик атомов выявило эф�
фект расщепления спектральных линий, что потребовало введения
наряду с понятием энергетических уровней соответствующего по�
нятия энергетических подуровней. Значения орбитального кван�
тового числа � характеризуют энергетические подуровни электро�
на в пределах каждого энергетического уровня для многоэлектрон�
ного атома. Подуровни обозначаются теми же буквами: s, p, d и f.

Так, на первом энергетическом уровне (n = 1) имеется всего
один подуровень s (� = 0), на втором (n = 2) — два подуровня: s
(� = 0) и p (� = 1) и т. д. (рис. 2.4).

Третье квантовое число называется магнитным квантовым
числом (m�) и принимает целочисленные значения в диапазоне от
–� до +� включительно: –�, ..., –1, 0, +1, ..., +�.

Все орбитали, относящиеся к одному и тому же подуровню, в
изолированном атоме при обычных условиях обладают одинако�
вой энергией. Орбитали, имеющие одинаковую энергию, называ�
ются вырожденными. В условиях, когда атом взаимодействует с
другими атомами или с электрическим полем, пространственное
расположение и энергия орбиталей могут изменяться.

Значения m� характеризуют разрешенные ориентации элек�
тронного облака в магнитном поле, под действием которого выро�
ждение орбиталей снимается и орбитальные энергии становятся
квантовыми (дискретными). Число таких разрешенных ориента�
ций связано с геометрической формой орбиталей. Количество зна�
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Рис. 2.4
Энергетические

подуровни
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чений этого квантового числа позволяет определить число орбита�
лей на данном энергетическом подуровне. Так, на s�подуровне
(� = 0) всего одна орбиталь (см. рис. 2.3), характеризующаяся един�
ственным значением магнитного квантового числа: m� = 0.

На p�подуровне (�= 1) — три орбитали (для �= 1 m� принимает
три значения: –1, 0 и +1), каждая из которых ориентирована: по
оси х (орбиталь px), по оси у (орбиталь py) и по оси z (орбиталь pz) де�
картовой системы координат (рис. 2.3). Оси трех соответствующих
гантелеобразных орбиталей направлены под углом 90
 друг к другу.

При � = 2 (d�подуровень) число m� имеет пять разрешенных зна�
чений: –2, –1, 0, +1, +2 (рис. 2.3). Пять d�орбиталей также обо�
значаются с помощью индексов, связанных с координатами x, y,
z: dxy, dxz, dyz, 2

zd  и 2 2 .x yd �
Буквой f обозначают подуровень с � = 3 (f�подуровень), для ко�

торого магнитное квантовое число принимает семь значений: –3,
–2, –1, 0, +1, +2, +3. Этот подуровень является совокупностью
семи орбиталей.

Магнитное спиновое квантовое число (ms) — единственное
квантовое число, не связанное с решениями уравнения Шредин�
гера. При каждом заданном значении m� спиновое квантовое чис�
ло принимает всего два значения: +1/2 и –1/2.

Спиновое квантовое число s характеризует величину спиново�
го углового момента электрона. Магнитное спиновое квантовое
число ms определяет направление спинового углового момента
электрона.

Итак, каждое из четырех квантовых чисел «отвечает» за опре�
деленный аспект характеристики электронного состояния. Набор
всех четырех квантовых чисел позволяет полностью охарактери�
зовать состояние электрона в атоме с позиций квантово�механи�
ческой модели.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Энергию электрона полностью характеризуют квантовые числа ...

a) �, m�; b) n, m�; c) m�, ms; d) n, �; e) �, ms.

2. Форму электронной орбитали определяет значение квантового
числа ...

a) n; b) �; c) m�; d) ms; e) s.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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3. Полностью характеризуют электронную орбиталь квантовые числа ...

a) m�, ms; b) n, �; c) n, �, m�; d) �, m�; e) �, ms.

4. Значения квантовых чисел n и � для электронов 4f�подуровня
равны ...

a) 4, 4; b) 4, 0; c) 4, 1; d) 4, 2; e) 4, 3.

5. Значения квантовых чисел n и � для электронов 5d�подуровня
равны ...

a) 5, 1; b) 5, 0; c) 5, 2; d) 5, 3.

6. Соответствие между значением орбитального квантового числа и
обозначением подуровня.
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2.7.
КВАНТОВЫЕ ЯЧЕЙКИ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Квантовая ячейка — условное изображение электронной
орбитали в виде клетки.

Условные обозначения: ms = +1/2 �, ms = –1/2 �.
Правило Хунда (принцип максимальной мультиплетности) —

абсолютное значение суммарного спинового числа электронов
данного энергетического подуровня должно быть максимальным
(максимальное число квантовых ячеек должно быть занято элек�
тронами).

Неспаренные электроны — электроны с одинаковыми зна�
чениями квантового числа ms (электроны с параллельными спи�
нами).

Спаренные электроны — электроны с противоположными зна�
чениями квантового числа ms (электроны с антипараллельными
спинами).

Основное состояние атома — состояние, отвечающее его ми�
нимальной энергии.
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Возбужденное состояние атома — состояние, в которое атом
переходит при получении дополнительной энергии (электроны из
полностью заполненных орбиталей переходят на вакантные орби�
тали того же энергетического подуровня).

Максимальная емкость энергетических подуровней:
� s�подуровень — два электрона;
� р�подуровень — шесть электронов;
� d�подуровень — десять электронов;
� f�подуровень — четырнадцать электронов.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Существует очень простая и наглядная система обозначе�
ний, в которой принято символически изображать каждую орби�
таль клеткой (так называемой квантовой ячейкой) (рис. 2.5), а зна�
чения спинового квантового числа отождествлять с направлением
стрелки: � (ms = +1/2), � (ms = –1/2).

Согласно правилу Хунда (принципу
максимальной мультиплетности) абсо�
лютное значение суммарного спинового
числа электронов данного энергетиче�
ского подуровня должно быть максималь�
ным.

Другими словами, в основном состоя!
нии атома (такое состояние отвечает его
минимальной энергии) максимальное
число квантовых ячеек должно быть за�
нято электронами, поэтому при построе�
нии схемы распределения электронов по квантовым ячейкам сле�
дует сначала помещать по одному электрону в каждую из них
(спины всех электронов данного подуровня должны быть парал�
лельными), и только после того, как одиночные электроны за�
полнят все ячейки, в них помещается второй электрон с антипа�
раллельным спином.

Например, единственно верным вариантом распределения че�
тырех электронов на d�энергетический подуровень является сле�
дующий:

�� �� �� �� �
��������	
���

так как именно в этом случае суммарное спиновое число достигает
максимального значения: +1/2 + 1/2 + 1/2 + 1/2 = +4/2.

� � � � � � �
� � � �� � � �
� � � � � � �
� � �� � �
� � � � � � �
� �� �
� � � � � � �

��
� Рис. 2.5

Квантовые ячейки
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Электроны с одинаковыми значениями квантового числа ms

(т. е. электроны с параллельными спинами) называют неспарен!
ными. Именно эти электроны играют решающую роль в процессе
образования химической связи между атомами, определяя их ва�
лентные состояния.

Если же число электронов превышает количество квантовых
ячеек, то нахождение электронов в одной и той же квантовой
ячейке возможно лишь в том случае, если значения спиновых
квантовых чисел этих электронов противоположны (такие элек�
троны с антипараллельными спинами называют спаренными).
Например, семь электронов заполняют ячейки d�состояния сле�
дующим образом:

��� ��� �� �� ��
��������	
���

�При получении атомом дополнительной энергии он переходит
из основного в возбужденное состояние. При этом электроны из
полностью заполненных орбиталей переходят на вакантные орби�
тали того же энергетического подуровня. Число неспаренных элек�
тронов при этом увеличивается, и валентные возможности атома
изменяются.

Из принципа Паули следует, что в одной и той же квантовой
ячейке (квантовые числа n, �, m� для таких электронов уже совпа�
дают) могут находиться максимум два электрона с противополож�
ными значениями спинового квантового числа ms. Это позволяет
установить предельную емкость каждого энергетического подуров�
ня (рис. 2.6).

Итак, каждый энергетический подуровень имеет ограничения
по количеству электронов, которые его заполняют.
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Рис. 2.6
Максимальная емкость энергетических подуровней
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ

1. Максимальная емкость s�подуровня составляет ...

a) 5 электронов; b) 3 электрона; c) 4 электрона;
d) 2 электрона; e) 6 электронов.

2. Максимальная емкость d�подуровня составляет ...

a) 5 электронов; b) 3 электрона; c) 14 электронов;
d) 10 электронов; e) 6 электронов.

3. Значения квантовых чисел n, �, m� для электрона, находящегося в
5s�состоянии, равны ...

a) 1, 5, 1; b) 5, 1, 0; c) 5, 0, 0; d) 0, 5, 0; e) 0, 0, 5.

4. Правильной схемой распределения электронов по квантовым ячей�
кам f�подуровня является схема ...
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2.8.
ЭЛЕКТРОННЫЕ ФОРМУЛЫ
АТОМОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Состояние электрона в атоме — набор четырех квантовых
чисел n, �, m� и ms.

Атомная орбиталь — набор трех квантовых чисел n, �, m�.
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ЭЛЕКТРОННЫЕ ФОРМУЛЫ АТОМОВ

Электронная формула атома — условная запись, в которой
зашифровано распределение электронов этого атома по энергети�
ческим уровням и подуровням.

Чтобы составить электронную формулу атома, необходимо
знать следующее:

1. Систему обозначений:

n�х,

где n — номер энергетического уровня: 1, 2, 3, ...; �— буквенное
обозначение подуровня: s, p, d, f; x — число электронов.

Примеры: 5s2 — два электрона на s�подуровне пятого энерге�
тического уровня (n = 5, � = 0), 4d8 — восемь электронов на d�под�
уровне четвертого энергетического уровня (n = 4, � = 2).

2. Последовательность заполнения энергетических подуровней:

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s <
< 4d < 5p < 6s < 4f < 5d < 6p < 7s < 5f ...

(каждый подуровень заполняется только после того, как полно�
стью застроится предыдущий в этом ряду).

3. Максимальную емкость подуровней:
� s — 2 электрона;
� d — 10 электронов;
� р — 6 электронов;
� f — 14 электронов.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Представить электронное строение многоэлектронного ато�
ма — это значит в условной форме дать распределение электро�
нов этого атома по энергетическим уровням и подуровням, т. е.
составить так называемую электронную формулу атома. Элек�
тронная формула — это своего рода шифр, основу которого со�
ставляют квантовые числа. Электронная формула атома строит�
ся из блоков вида

n�х,

где n — главное квантовое число (номер энергетического уровня,
его значение указывается цифрой 1, 2, 3, 4, 5, ...), �— орбиталь�
ное квантовое число (его значение обозначается соответствующей
латинской буквой s, p, d, f); x — число электронов, находящихся
в данном квантовом состоянии.
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Например, запись 4d7 означает, что семь электронов занимают
четвертый энергетический уровень, d�подуровень, т. е. для этих
семи электронов n = 4 и � = 2.

Электронная формула атома составляется для его основного
состояния, т. е. для состояния, которому отвечает минимальная
энергия. При составлении электронных формул следует произво�
дить заполнение энергетических подуровней в порядке роста их
энергии, низшие по энергии подуровни всегда заполняются пер�
выми (принцип наименьшей энергии).

Энергия подуровней растет в соответствии с ростом суммарно�
го значения квантовых чисел n + �, а в случае их равенства пер�
вым заполняется подуровень с меньшим значением n.

Порядок заполнения энергетических подуровней легко выве�
сти из диаграммы, представленной на рис. 2.7.

В этой диаграмме в столбик выписаны энергетические поду�
ровни каждого из семи уровней. При движении справа налево по
диагонали данной диаграммы Вы получаете порядок, в котором
следует заполнять энергетические подуровни электронами при
составлении электронных формул атомов.

��

�� �� �� ��

�����	


����
���
��������������������������������������������������������������

�




�

�

�

�

�

�


� 
�

�� �� ��

�� �� �� ��

�� �� �� ��

�� ���

Рис. 2.7
Диаграмма энергетических подуровней
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Учитывая рассмотренные выше закономерности, электронные
формулы атомов алюминия (порядковый номер элемента 13, атом
содержит 13 электронов) и скандия (порядковый номер элемен�
та 21, атом содержит 21 электрон) можно представить в виде

13Al 1s22s22p63s23p1

21Sc 1s22s22p63s23p64s23d1 или 21Sc 1s22s22p63s23p63d14s2,

если чисто формально скомпоновать подуровни третьего энерге�
тического уровня вместе.

Электронные формулы многоэлектронных атомов можно изо�
бразить и в более краткой форме, если учесть, что полностью за�
строенные оболочки характеризуют электронное состояние бла�
городных газов — элементов, завершающих каждый период пе�
риодической системы Д. И. Менделеева:

He (1s2)
Ne (1s22s22p6)
Ar (1s22s22p63s23p6)
Kr (1s22s22p63s23p63d104s24p6)
Xe (1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p6)
Rn (1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s26p6).

Поэтому в электронных формулах можно указать символ соот�
ветствующего благородного газа в квадратных скобках, а далее
привести распределение тех электронов атома, число которых пре�
вышает число электронов в атоме этого благородного газа. Для
рассмотренных выше полных электронных формул алюминия и
скандия такая модификация дает следующий результат:

13Al [Ne] 3s23p1

21Sc [Ar] 3d14s2.

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составить полные и краткие электронные формулы атомов
титана, брома, радия.

Электроны внешнего (последнего) энергетического уровня и,
как правило, предвнешнего (предпоследнего) уровня d�подуров�
ня, если он застроен неполностью, называют валентными элек!
тронами.

Так, валентными электронами Al считаются 3s23p1, а Sc —
3d14s2.
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Наряду с электронными формулами атомов используют и так
называемые электронно!графические формулы, основанные на
рассмотренных выше представлениях о квантовых ячейках.
В этом случае каждый энергетический подуровень представля�
ется набором соответствующих квантовых ячеек, которые за�
полняют электронами согласно требованиям принципа Паули и
правила Хунда.

Например, электронно�графические формулы атомов алюми�
ния и скандия выглядят так:
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ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Составить электронно�графические формулы атомов тита�
на, брома, радия.

В ряде случаев наряду с энергетическими требованиями на
электронное строение атомов в основном состоянии оказывает
влияние симметрия электронного распределения.

Например, согласно указанным выше правилам электронные
формулы атомов хрома и меди в основном состоянии должны быть
такими:

24Cr 1s22s22p63s23p63d44s2 или [Ar] 3d44s2

29Cu 1s22s22p63s23p63d94s2 или [Ar] 3d94s2.

Однако энергетически более выгодной является конфигурация
с наиболее симметричным распределением электронов d5 и d10 (на�
половину и полностью застроенный d�подуровень соответственно);
происходит явление, называемое электронным перескоком: один
из 4s�электронов переходит на 3d�подуровень:

24Cr 1s22s22p63s23p63d54s1 или [Ar] 3d54s1

29Cu 1s22s22p63s23p63d104s1 или [Ar] 3d104s1.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Правильная последовательность энергетических подуровней ...

a) 3d, 5s, 4s, 4p; b) 4s, 4p, 3d, 5s; c) 3d, 4s, 4p, 5s;
d) 4s, 3d, 4p, 5s; e) 4s, 5s, 3d, 4p.

2. В атоме, электронная формула которого 1s22s22p63s23p63d104s24p6

4d35s2,  ... валентных электронов.

a) 9; b) 2; c) 5; d) 11; e) 13.

3. В атоме скандия ... валентных электронов.

a) 1; b) 2; c) 3; d) 5; e) 4.

4. Соответствие между символами химических элементов и электрон�
ными формулами их атомов (атомы находятся в основном состоянии).
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5. В атоме химического элемента ... валентные электроны распреде�

лены по квантовым ячейкам в основном состоянии следующим образом:

�� �� �� � � � ���
�� � ��

a) Zr; b) Mn; c) Sc; d) Nb; e) Tc.

6. В атоме химического элемента ... валентные электроны распреде�
лены по квантовым ячейкам в основном состоянии следующим образом:

��� � �� �� ��
�� � ��

a) Te; b) Tl; c) Sb; d) Ti; e) Ta.

7. Электронная формула атома марганца в основном состоянии име�
ет вид ...

a) 1s22s22p53s23p53d9; b) 1s22s22p63s23p63d7;
c) 1s12s12p63s23p63d74s1; d) 1s22s22p83s23p43d64s1;
e) 1s22s22p63s23p63d54s2.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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2.9.
ЯДРО АТОМА
2.9.1.
ВВЕДЕНИЕ

История развития теории атомного строения неразрывно свя�
зана с изучением двух компонентов атома: ядра и электронов. Од�
нако объектом тщательного изучения атомное ядро стало лишь в
1930�е гг. Во всех предшествующих исследованиях ядро рассмат�
ривалось лишь как инертная сердцевина атома, активного во все�
возможных оптических и химических явлениях исключительно
за счет своих электронов.

Казалось бы, атомное ядро — объект интересов ядерной физи�
ки, в ходе химических реакций оно не претерпевает никаких из�
менений. Действительно, только электронная структура атома
предопределяет его химическое поведение, реакционную способ�
ность вещества, в состав которого он входит.

Однако интерес химиков к атомному ядру не случаен. В наи�
большей степени это связано с эффективным применением ра�
диоактивных изотопов («меченых атомов») для изучения тонких
механизмов сложнейших химических превращений. Например,
именно этим методом был установлен механизм фотосинтеза.
Применение радиоактивных изотопов в качестве индикаторов в
биохимических исследованиях внесло неоценимый вклад в раз�
витие этой науки.

Ядерная химия играет существенную роль в качественном и
количественном анализе различных веществ и смесей, в установ�
лении структуры сложных органических молекул. В качестве при�
мера здесь можно привести такой наиболее успешно применяемый
в современной химии метод исследования, как метод ядерного
магнитного резонанса — ЯМР. Большой интерес вызывают и хи�
мические реакции, инициируемые радиоактивным излучением (их
изучает радиационная химия).

2.9.2.
ХАРАКТЕРИСТИКИ АТОМНОГО ЯДРА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Атомное ядро (нуклид) построено из нуклонов — ядерных
частиц — протонов и нейтронов.

Атомный номер Z = заряд ядра = число протонов.
Массовое число А = число протонов (Z) + число нейтронов (N).
Число нейтронов N: N = A – Z.
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Изотопы — нуклиды, имеющие одинаковое число протонов,
но разное число нейтронов (одинаковый Z, но разное А).

Обозначение нуклида:

A
Z Э,

где верхний индекс — массовое число A; нижний индекс — атом�
ный номер Z, Э — символ химического элемента.

Пример: изотоп хлора: 36
17 Cl.  Сокращенное обозначение: 36 Cl.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Атомное ядро (нуклид) построено из нуклонов — ядерных
частиц — протонов и нейтронов. Термин «нуклон» происходит от
латинского «nucleus» — ядро. Авторство протонно�нейтронной
теории ядра (1932) разделяют Вернер Карл Гейзенберг и русский
ученый Дмитрий Дмитриевич Иваненко.

Характеристиками атомного ядра являются его заряд (Z) и
массовое число (А).

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

В 1913 г. молодой сотрудник Э. Резерфорда Генри Гвин Джеффрис Моз�
ли установил соответствие между частотой спектральных линий характе�
ристического рентгеновского излучения и порядковым номером излучаю�
щего химического элемента в периодической системе Д. И. Менделеева. Тем
самым высказанное ранее А. Ван�ден�Бруком предположение о равенстве
между порядковым номером элемента и зарядом ядра его атома получило
экспериментально обоснованное доказательство.

Заряд ядра (Z) определяется числом протонов, так как нейтро�
ны не несут электрического заряда и, следовательно, никакого
вклада в эту характеристику атомного ядра не вносят. Понятно,
что, в свою очередь, число протонов равно порядковому номеру
элемента в периодической системе Д. И. Менделеева. Z называют
также атомным номером элемента. Поскольку атом — система
электронейтральная, то атомный номер элемента показывает не
только число протонов в ядре его атома, но и количество электро�
нов, окружающих ядро.

Массовое число (А) — это суммарное число протонов (Z) и ней�
тронов (N). Число нейтронов (N) для данного нуклида легко вы�
числить по разности между массовым числом (А) и числом прото�
нов (Z):

N = A – Z.
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Массовое число нуклида принято указывать в виде верхнего
индекса, а атомный номер — в виде нижнего индекса слева от сим�
вола соответствующего элемента.

Обозначение нуклида:

A
Z Э,

где верхний индекс — массовое число A; нижний индекс — атом�
ный номер Z; Э — символ химического элемента.

Например, нуклид меди (атомный номер элемента 29) с массо�
вым числом 63 обозначается символом

63
29 Cu.

Другой нуклид меди с массовым числом 65 можно обозначить
следующим образом:

65
29 Cu.

Поскольку атомный номер для данного химического элемента
может иметь только одно�единственное значение, то использова�
ние символа элемента фактически предопределяет значение его
атомного номера. По этой причине его можно не приводить и ис�
пользовать сокращенные обозначения нуклидов

63 65Cu Cu.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Сколько протонов и нейтронов содержит нуклид 36 Cl?
Элемент хлор стоит в таблице химических элементов Д. И. Мен�

делеева под номером 17. Это говорит о том, что заряд ядра его ато�
ма +17. Массовое число указано в условии задачи: 36. Следова�
тельно, число протонов равно 17, число нейтронов 36 – 17 = 19.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Нуклид 41Ca содержит ... протонов и ... нейтронов.

a) 20, 41; b) 21, 20; c) 20, 21; d) 41, 20; e) 41, 41.

2. Нуклид 23Na содержит ... протонов и ... нейтронов.

a) 11, 23; b) 12, 11; c) 12, 23; d) 11, 12; e) 23, 23.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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2.9.3.
ИЗОТОПЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Изотопы — один атомный номер, разные атомные массы (ядро
содержит одинаковое число протонов, разное число нейтронов).

Изотопное содержание — содержание каждого изотопа в изо�
топной смеси.

Относительная атомная масса 7
rA * химического элемента —

среднее значение относительных изотопных масс с учетом изотоп�
ного содержания.

Мононуклидные химические элементы — элементы, которые
представлены в природе одним стабильным изотопом: Be, F, Na,
Al, P, Sc, Mn, Co, As, Y, Nb, Rh, I, Cs, Pr, Tb, Ho, Tm, Au, Bi.

Атомная единица массы (а. е. м.) — 1/12 часть массы нуклида
12C (масса 12,0000 а. е. м.). Истинное значение атомной единицы
массы составляет 1,661�10–27 кг.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Нуклиды атомов одного и того же химического элемента
имеют одно и то же число протонов, однако могут различаться чис�
лом нейтронов. Атомы одного и того же элемента (следовательно,
имеющие одинаковое число протонов в ядре), различающиеся чис�
лом нейтронов в ядре, называют изотопами. Следовательно, изо�
топы имеют один и тот же атомный номер, но различаются массо�
вым числом. Например, для трех изотопов углерода:

12
6 C  (6 протонов, 6 нейтронов);

13
6 C  (6 протонов, 7 нейтронов);

14
6 C  (6 протонов, 8 нейтронов).

Изотопы были открыты Дж. Дж. Томсоном в 1912 г. при изу�
чении явления отклонения пучка ионов неона в электрическом и
магнитном полях. Было установлено, что атомы неона существу�
ют в трех «разновидностях», различающихся атомной массой.
Последующие исследования показали, что химические свойства
неона не зависят от этих различий, а следовательно, они обуслов�
лены разным составом ядра. Разновидности атомов одного и того
же элемента, различающиеся массой атомов, были названы «изо�

* Индекс «r» — от лат. relativus — относительный.
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топами» («изос» — одинаковый, «топос» — место), так как они
занимают одно и то же место в периодической системе Д. И. Мен�
делеева.

После открытия нейтрона Джеймсом Чедвиком и предполо�
жения Д. Д. Иваненко о том, что атомное ядро построено из про�
тонов и нейтронов, стало очевидным, что изотопы различаются
числом нейтронов в ядре.

Почти все химические элементы имеют изотопы. Даже у пер�
вого элемента — водорода — три изотопа. Они называются про�
тий (1Н), дейтерий (2Н или D) и тритий (3Н или Т). Состав соответ�
ствующих ядер: один протон, один протон + один нейтрон, один
протон + два нейтрона.

В природной смеси изотопов преобладает протий — 99,984%,
дейтерия там всего 0,0156%. Еще меньше радиоактивного три�
тия: один из 1017 атомов в природном веществе представляет этот
изотоп водорода.

Оксид дейтерия — D2O — называют «тяжелой водой». Тяже�
лая вода кипит при 101,4
С, имеет плотность 1,108 г/см3 (при
4
С). Лед, полученный из тяжелой воды, плавится при 3,8
С.

Ныне известно 280 стабильных и 46 радиоактивных изотопов,
существующих в природе. Около 1500 изотопов получено искус�
ственным путем. Среди них более 150 изотопов трансурановых
элементов.

Содержание каждого изотопа в изотопной смеси называется
изотопным содержанием. Изотопное содержание указывают в про�
центах. Суммарное изотопное содержание, естественно, должно
составлять 100%. Например, кремний обнаруживается в природ�
ных соединениях с таким естественным изотопным содержанием:

92,28% 28Si, 4,67% 29Si, 3,05% 30Si.

Изотопы находят широкое применение в научных исследова�
ниях, в различных областях промышленности и сельского хо�
зяйства, в ядерной энергетике (как замедлители и поглотители
нейтронов), современной биологии и медицине, в исследованиях
окружающей среды и других областях. Стабильные изотопы ис�
пользуют для изучения механизма химических реакций, в спек�
трометрии, в биологии, физиологии, биохимии и агрохимии (для
изучения процессов обмена веществ в живых организмах, пре�
вращения белков, жирных и аминокислот, процессов фотосин�
теза в растениях, движения воды от корня по стеблю к листьям и
плодам).
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УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Радиоактивные изотопы применяются в медицине как для постановки
диагноза, так и для терапевтических целей. Применение изотопов в меди�
цине позволило раскрыть механизмы развития (патогенез) ряда заболева�
ний, процессов обмена веществ и сделать более эффективной диагностику
многих заболеваний.

Изотопное сканирование — это один из способов медицинской диагно�
стики, основанный на введении в организм человека ничтожно малых коли�
честв радиоактивных изотопов с последующей регистрацией их излучения и
анализа накопления в определенных органах и тканях. Введенные радиоак�
тивные изотопы неравномерно распределяются в организме человека, раз�
личные ткани и органы обладают разной способностью к накапливанию изо�
топов. Уровень накопления изотопов, их перемещение и перераспределение
регистрируют радиометрическими приборами, сканированием, авторадиогра�
фией и др. На основании полученных данных можно судить о физиологиче�
ских и биохимических процессах, протекающих в организме пациента. В част�
ности, применение этого диагностического метода позволяет диагностиро�
вать раковые заболевания на самой ранней стадии развития, когда лечение
онкологической патологии наиболее эффективно. Современные счетчики по�
зволяют улавливать ничтожно малые количества радиации, благодаря чему
изотопное сканирование практически безвредно для человека.

Одним из наиболее широко применяемых изотопов в изотопной меди�
цине является 99Tc. Это вызвано в первую очередь тем, что этот изотоп
имеет достаточно малый период полураспада — около 6 ч и поэтому доста�
точно безвреден для человека в связи с кратковременностью воздействия.
Вторым преимуществом применения 99Tc является ��излучение, сопрово�
ждающее его превращения в организме. Это позволяет проводить меди�
цинские исследования при помощи рентгеновской камеры или сканера.
Раствор соединения, содержащего указанный изотоп, вводится в тело па�
циента посредством инъекции. Затем пациент проходит рентгеновское
обследование. Таким образом можно получить изображение мозга, серд�
ца, легких, костей, опухолей и т. д.

Состояние большого и малого круга кровообращения, сердечного кро�
вообращения, скорости кроветока, патологию полостей сердца определяют
с помощью 24Na, 131I, 99Tc; для изучения легочной вентиляции и заболева�
ний спинного мозга применяют 99Tc, 133Xe; макроагрегаты альбумина чело�
веческой сыворотки с 131I используют для диагностики различных воспали�
тельных процессов и процессов образования опухолей в легких, а также
при различных заболеваниях щитовидной железы. Изображение кишечни�
ка, желудка получают с помощью 99Tc, селезенки — 99Tc или 51Сr; диагно�
стику заболеваний поджелудочной железы проводят с помощью 75Se. Диаг�
ностическое применение имеет также 85Sr.

Геохронология — один из изотопных методов изучения геологических про�
цессов, основанных на исследовании содержания и соотношений радиоактив�
ных, радиогенных и стабильных изотопов химических элементов в горных
породах, минералах, природных водах, газах и органических веществах.
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По соотношению радиоактивных изотопов и дочерних продуктов их
распада, например 235U – 207Pb; 238U – 206Pb; 232Th – 208Pb и др. определяют
абсолютный возраст горных пород и минералов. Методами абсолютной гео�
хронологии определен возраст пород Земли, Луны, метеоритов; по изотоп�
ному составу инертных газов (Ar, Xe и др.) судят о радиационном возрасте
метеоритов (времени воздействия на них космического облучения). Изо�
топный состав инертных газов Земли и метеоритов несет богатую информа�
цию об особенностях образования вещества Солнечной системы.

К методам изотопного определения возраста различных природных ве�
ществ относится радиоуглеродный метод, основанный на анализе содержа�
ния 14C (T1/2 = 5,6 тыс. лет) и позволяющий определять возраст археологи�
ческих находок. Криптонный метод эффективен для значительно более ста�
рых образцов, поскольку период полураспада 81Kr составляет 230 тыс. лет.

Относительная атомная масса Аr* химического элемента (имен�
но она приведена наряду с символом элемента и его порядковым но�
мером в каждой клетке периодической системы Д. И. Менделеева)
представляет собой среднее значение относительных изотопных
масс с учетом изотопного содержания. Относительная атомная
масса фактически показывает, во сколько раз масса данного ато�
ма больше, чем масса 1/12 изотопа углерода. Как любая относи�
тельная величина, Ar является величиной безразмерной.

Для мононуклидных химических элементов — элементов, ко�
торые представлены в природе одним стабильным изотопом (та�
ких элементов двадцать: Be, F, Na, Al, P, Sc, Mn, Co, As, Y, Nb, Rh,
I, Cs, Pr, Tb, Ho, Tm, Au, Bi), атомная масса элемента численно
совпадает с атомной массой этого изотопа. Атомные массы этих
двадцати мононуклидных элементов могут рассматриваться как
природные константы (постоянные величины). Если элемент —
смесь изотопов, то его атомную массу вычисляют как среднее зна�
чение из атомной массы отдельных его изотопов, с учетом относи�
тельного содержания каждого из них.

Так, относительная атомная масса водорода составляет вели�
чину 1,0080, т. е. близка к единице. Это понятно: изотоп 1Н со�
ставляет 99,984% природной изотопной смеси.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Вычислить значение относительной атомной массы (Ar) хло�
ра, если распределение изотопов в природном веществе: 75,77%
35Cl и 24,23% 37Cl. Относительные изотопные массы 35Cl и 37Cl со�
ставляют 34,97 и 36,97 соответственно.

* Индекс «r» — от лат. relativus — относительный.



72

Относительная атомная масса хлора есть среднее значение мас�
сового числа двух изотопов:

r � � � �75,77 24,23A 34,97 36,97 35,45.
100 100

� � �

2. Природное серебро состоит из двух стабильных изотопов
107Ag и 109Ag.

Исходя из средней относительной атомной массы серебра, рав�
ной 107,87, рассчитайте изотопный состав серебра в процентах по
массе.

107X + 109(1 – X) = 107,87,

где Х — атомная доля 107Ag.
Отсюда Х = 0,565 или 56,5%.

За единицу измерения атомной массы (атомная единица мас!
сы — а. е. м.) в настоящее время принята 1/12 часть массы нукли�
да 12C. Этому нуклиду приписывают массу 12,0000 а. е. м. Истин�
ное значение атомной единицы массы составляет 1,661�10–27 кг.

Массы трех фундаментальных частиц, выраженные в а. е. м.,
имеют следующие значения:
� масса протона — 1,007277 а. е. м.;
� масса нейтрона — 1,008665 а. е. м.;
� масса электрона — 0,000548 а. е. м.

Можно считать, что массы протона и нейтрона приблизитель�
но равны единице. Поэтому масса ядра с массовым числом А при�
близительно равна А а. е. м.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Изотопы элемента различаются числом ...

a) электронов; b) протонов; c) нуклонов;
d) нейтронов; e) позитронов.

2. Нуклиды 33
16 S  и ... являются изотопами.

75 16 32 49
33 8 16 23a) As; b) O; c) S; d) V.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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2.9.4.
ДЕФЕКТ МАССЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Изотопная масса — сумма масс соответствующего числа
протонов и нейтронов.

Дефект массы — расхождение между вычисленным и экспе�
риментально найденным значениями изотопных масс.

Энергия связи — разность между энергией нуклонов в ядре и
их энергией в свободном состоянии, т. е. энергия, которую нужно
затратить для разделения ядра на составляющие его нуклоны.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Если рассчитать массу какого�либо изотопа (изотопную
массу), суммируя массы соответствующего числа протонов, ней�
тронов и электронов, результат не даст точного соответствия с экс�
периментом. Расхождение между вычисленным и эксперименталь�
но найденным значениями изотопных масс называют дефектом
массы.

Так, например, изотопная масса одного из изотопов хлора 35Cl,
полученная сложением масс семнадцати протонов, восемнадцати
нейтронов и семнадцати электронов, равна

17 � 1,007277 + 18 � 1,008665 + 17 � 0,000548 = 35,289005 а. е. м.

Однако точные экспериментальные определения этой вели�
чины дают результат 34,96885 а. е. м. Дефект массы составляет
0,32016 а. е. м.

Объяснение явлению дефекта массы можно дать с помощью
представлений, сформулированных Альбертом Эйнштейном в тео�
рии относительности. Дефект массы соответствует той энергии,
которая необходима для преодоления сил отталкивания между
протонами.

Иными словами, дефект массы есть мера энергии связи ядер�
ных частиц. Если бы удалось разделить ядро на составляющие его
нуклоны, то масса системы возросла бы на величину дефекта мас�
сы. Энергия связи показывает разность между энергией нуклонов
в ядре и их энергией в свободном состоянии, т. е. энергия связи —
это энергия, которую нужно затратить для разделения ядра на со�
ставляющие его нуклоны.

Энергию связи можно вычислить по формуле А. Эйнштейна:

E = mc2,
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где m — масса в кг; с — скорость света — 2,9979�108 м/с; E — энер�
гия в Дж.

Например, энергия связи для одного моль (4 г) нуклида 4He
(молярный дефект массы составляет 3,0378�10–5 кг) равна:

�Е = (3,0378�10–5 кг/моль)(2,9979�108 м/с)2 =
= 2,730�1012 Дж/моль.

Такая энергия превышает энергию обычной ковалентной свя�
зи более чем в 10 млн раз. Для получения подобной энергии за
счет химической реакции нужно было бы использовать десятки
тонн вещества.

Поскольку энергия связи крайне велика, принято выражать
ее в мегаэлектронвольтах (1 МэВ = 9,6�1010 Дж/моль) на один ну�
клон. Так, энергия связи на один нуклон в ядре 4He составляет
примерно 7 МэВ, в ядре 35Cl — 8,5 МэВ.

2.9.5.
ЯДЕРНЫЕ СИЛЫ

Ядро атома — особый объект для изучения. Даже при поверх�
ностном его рассмотрении возникает множество недоумений. По�
чему протоны, входящие в состав ядра, не отталкиваются соглас�
но элементарным законам электростатики? Простейший расчет с
помощью закона Кулона показывает, что на ядерных расстояни�
ях два протона должны отталкиваться с силой около 6000 Н, а они
притягиваются друг к другу с силой, в 40 раз превосходящей эту
величину. Причем эта сила одинаково действует как между двумя
протонами, так и между двумя нейтронами, а также между прото�
ном и нейтроном, т. е. совершенно не зависит от заряда частиц.

Очевидно, ядерные силы представляют собой совершенно иной
класс сил, сводить их к электростатическим взаимодействиям
нельзя. Энергия, сопровождающая ядерные реакции, в миллио�
ны раз превышает энергию, характеризующую химические пре�
вращения.

Применение принципов квантовой механики к описанию дви�
жения электронов дает в настоящее время весьма удовлетворитель�
ные результаты. Можно ли использовать эту теорию для модели�
рования процессов, происходящих в ядре атома? Важнейшей осо�
бенностью ядерных сил является чрезвычайно малый радиус их
действия. Действительно, движение электрона происходит в облас�
ти пространства, оцениваемой величинами порядка 10–8 см, а все
внутриядерные явления происходят на расстояниях порядка 10–12 см
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и меньше. Эти величины чуть больше собственных размеров нукло�
нов. Соотношение масштабов, характеризующих движение элек�
трона, с одной стороны, и внутриядерных явлений — с другой, по
порядку величин можно сопоставить с тем же соотношением для
макромира, подчиняющегося законам классической механики, и
микромира, живущего по законам квантовой механики.

При столь малых размерах ядра в нем сосредоточена практи�
чески вся масса атома. Зная приблизительный объем ядра и массу
атома, можно оценить плотность ядерного вещества: она превос�
ходит среднюю плотность обычной материи в 2�1017 раз и состав�
ляет величину порядка 1013...1014 г/см3. Попытка реально осознать
подобные величины приводит к такой иллюстрации: при подоб�
ной плотности вещества в объеме спичечной головки (примерно
5 мм3) должна содержаться масса, равная массе 1 млн т воды. Если
бы такая спичечная головка упала на поверхность Земли, она про�
била бы все горные породы и проникла бы в центр планеты.

2.9.6.
МОДЕЛИ ЯДРА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Капельная модель (Н. Бор) — ядро рассматривается как
сплошная среда, в которой происходят исключительно коллектив�
ные движения ядерных частиц.

Оболочечная модель (М. Гепперт�Майер, И. Х. Д. Йенсен) — в
ядре существует общий центр притяжения, вокруг которого дви�
гаются нуклоны.

Обобщенная модель — заполненные нуклонные оболочки об�
разуют «остов» ядра, а остальные нуклоны взаимодействуют с «ос�
товом», вызывая его деформацию.

Квантово!механическая модель — совокупности протонов и
нейтронов в ядре могут находиться только в определенных дискрет�
ных энергетических состояниях, характерных для данного ядра.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Создать модель столь сложного и противоречивого объек�
та, как атомное ядро, весьма затруднительно, поэтому таких зна�
чительных результатов, которых достигло моделирование электрон�
ного состояния, здесь до сих пор нет. В процессе формирования со�
временных представлений об атомном ядре были предложены
различные модели, из которых наиболее известны две: капельная
и оболочечная.
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Согласно капельной модели, предложенной Н. Бором, ядро
подобно капле жидкости. В основе подобной аналогии лежат та�
кие опытные факты, как постоянство плотности ядерного вещест�
ва, пропорциональность объема ядра числу нуклонов, близость
значений удельных энергий связи в различных ядрах. Действи�
тельно, плотность жидкой капли и энергия взаимодействия моле�
кул в жидкости также постоянны и не зависят от размеров капли.
В рамках этой модели атомное ядро рассматривалось как сплош�
ная среда, в которой происходят исключительно коллективные
движения ядерных частиц.

Оболочечная модель ядра (авторами модели являются Мария
Гепперт�Майер и Иоханнес Ханс Даниэль Йенсен) представляет
собой попытку перенести модель атома на ядро. Согласно этой мо�
дели в ядре существует некий общий центр притяжения, вокруг
которого должны двигаться нуклоны. В противоположность ка�
пельной модели здесь говорится о движении отдельных ядерных
частиц внутри ядра. При этом, подобно электронам в атоме, ну�
клоны в ядре составляют оболочки, распределяются по энергети�
ческим уровням и подуровням, подчиняются принципу Паули,
характеризуются спином (спин протона, как и спин нейтрона, ра�
вен 1/2). Полностью застроенным оболочкам соответствуют так
называемые магические числа нуклонов, характеризующие их
повышенную стабильность. В этом можно усмотреть некоторую
аналогию с полностью застроенными электронными оболочками
в атомах благородных газов — элементов, завершающих периоды
таблицы Д. И. Менделеева.

Как капельная, так и оболочечная модели позволяют объяс�
нить весьма ограниченный круг явлений. Капельная модель удов�
летворительно описывает процессы деления тяжелых ядер. Обо�
лочечная модель позволяет объяснить периодичность изменения
некоторых свойств ядер.

Попытки создать модель более универсального характера при�
вели к формулированию обобщенной модели ядра, в которой пред�
полагается, что заполненные нуклонные оболочки образуют «ос�
тов» ядра, а остальные нуклоны взаимодействуют с «остовом»,
вызывая его деформацию. При этом движение нуклонов в запол�
ненных оболочках носит коллективный, а вне их — индивидуаль�
ный характер.

Современные представления о строении атомного ядра базиру�
ются на квантовой механике. Ядра нельзя рассматривать как кап�
ли ядерного вещества, построенные из нуклонов�«шариков», скле�
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енных неким особым «ядерным клеем». Ядерные частицы, как и
электроны, следует характеризовать не с классической, а с кван�
тово�механической точки зрения, говоря о распределении плот�
ности вероятности. По аналогии с формами орбиталей для элек�
тронов можно анализировать форму ядер, которая близка к форме
эллипсоида (вытянутого или сплющенного), а для некоторых ядер
имеет более сложную конфигурацию. Форма ядра характеризует
пространственное распределение вещества и заряда внутри него.
Поэтому, изучая свойства, зависящие от распределения заряда
внутри ядра, можно определять и его форму.

Энергетическое состояние ядра также следует характеризовать
с позиций квантовой теории: совокупности протонов и нейтронов
в ядре могут находиться только в определенных дискретных энер�
гетических состояниях, характерных для данного ядра.

2.9.7.
ЯДЕРНЫЕ ПРЕВРАЩЕНИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ
УРАВНЕНИЕ ЯДЕРНОЙ РЕАКЦИИ

В левой и правой части уравнения ядерной реакции должен
соблюдаться баланс между:
� суммами массовых чисел (верхних индексов);
� суммами атомных номеров (нижних индексов).

Пример:

� � � �239 1 98 139 1
94 0 40 54 0Pu n Zr Xe 3 n.

Суммарное массовое число:

239 + 1 = 98 + 139 + 3 � 1
240 = 240.

Сумма атомных номеров:

94 + 0 = 40 + 54 + 3 � 0
94 = 94.

CОКРАЩЕННАЯ ФОРМА ЗАПИСИ УРАВНЕНИЯ
ЯДЕРНОЙ РЕАКЦИИ

� слева — исходный нуклид;
� справа — конечный нуклид;
� в скобках между ними: частица, вызывающая данное превра�

щение, затем частица, испускаемая в его результате.
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Буквенные обозначения: � (альфа�частица), p (протон), n (ней�
трон), d (ядро дейтерия — дейтрон) и т. п.

Пример: 23Na (p, n)23Mg для реакции

23 1 23 1
11 1 12 0Na H Mg n.� � �

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Превращения атомных ядер, обусловленные их взаимодей�
ствиями с элементарными частицами или друг с другом, называ�
ются ядерными реакциями. Самопроизвольный распад ядер — ес!
тественная радиоактивность — сопровождается излучением трех
видов: альфа, бета и гамма.

Альфа!излучение представляет собой поток ядер атомов ге�
лия с зарядом +2 и массовым числом 4 (4He). Положительный
заряд этих частиц объясняет факт отклонения альфа�лучей в
электрическом поле в сторону отрицательно заряженной пласти�
ны, а сравнительно большой размер атомов гелия обосновывает
значительно меньшую по сравнению с двумя другими видами
излучений проникающую способность. Очевидно, при испуска�
нии такой частицы ядро теряет два протона и два нейтрона. По�
теря двух протонов уменьшает атомный номер на две единицы,
следовательно, результатом является образование нового хими�
ческого элемента.

Например, нуклид радия�226 при потере альфа�частицы пре�
вращается в нуклид радона�222, что может быть представлено в
виде уравнения ядерной реакции:

226 222 4
88 86 2Ra Rn He.� �

При составлении подобных уравнений следует соблюдать равен�
ство сумм атомных номеров и сумм массовых чисел в левой и пра�
вой части (должно быть обеспечено сохранение заряда и массы).

В ряде случаев используется и сокращенная форма записи
уравнения ядерной реакции: слева записывают исходный нук�
лид, справа — конечный, в скобках между ними указывают сна�
чала частицу, вызывающую данное превращение, а затем испус�
каемую в его результате. При этом для таких частиц применяют
буквенные обозначения: � (альфа�частица), p (протон), n (ней�
трон), d (ядро дейтерия — дейтрон) и т. п. Например, для рас�
смотренного выше альфа�распада:

226Ra(–, �)222Rn.
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Знак «–» говорит об отсутствии бомбардирующей частицы (рас�
пад ядра происходит самопроизвольно).

Бета!излучение в свою очередь подразделяется на �–� (его обыч�
но называют просто ��излучением) и �+�излучение. �–�излучение
представляет собой поток электронов, движущихся со скоростью,
близкой к скорости света. Эти электроны возникают в результате
превращения нейтрона:

1 1 0
1 10 n p e.�� �

Поскольку в ядре возникает дополнительный протон, атомный
номер увеличивается на единицу, происходит образование нового
химического элемента, например:

234 234 0
190 91Th Pa e.�� �

Нуклиды тория�234 и протактиния�234 обладают одинаковы�
ми массовыми числами. Такие нуклиды называются изобарами.

Возникновение �+�излучения обусловлено превращением про�
тона в нейтрон, сопровождаемое испусканием позитрона — эле�
ментарной частицы, являющейся аналогом электрона, но обладаю�
щей положительным зарядом:

1 1 0
1 10p n e.�� �

При этом атомный номер уменьшается на единицу за счет по�
тери одного протона, а массовое число остается прежним: потеря
массы одного протона компенсируется массой возникающего ней�
трона. Примером ядерной реакции этого типа может служить пре�
вращение нуклида калия в нуклид аргона:

38 38 0
119 18K Ar e.�� �

Гамма!излучение является жестким электромагнитным излу�
чением с меньшими длинами волн, чем рентгеновское. Оно не от�
клоняется в электрическом и магнитном полях и обладает высо�
кой проникающей способностью.

Испускание ��лучей сопровождает �� и ��распад, а также про�
цесс электронного захвата ядром. В последнем случае ядро захва�
тывает электрон с низкого энергетического уровня (K� или L�элек�
трон), и один из протонов превращается в нейтрон:

1 0 1
1 1 0p e n.�� �
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Массовое число нуклида не изменяется, а атомный номер умень�
шается на единицу, например:

49 0 49
123 22V e Ti.�� �

Неустойчивые, самопроизвольно распадающиеся нуклиды на�
зывают радионуклидами или радиоактивными изотопами. Их
распад продолжается до тех пор, пока не образуются устойчивые
изотопы. Устойчивые изотопы уже не подвержены радиоактивно�
му распаду, поэтому они сохраняются в природе. Примерами мо�
гут служить 16O и 12C.

Периодом полураспада неустойчивого изотопа называют вре�
мя, в течение которого его радиоактивность уменьшается вдвое по
сравнению с исходной. Периоды полураспада могут составлять от
миллионных долей секунды до миллионов лет (табл. 2.2).

Многие реакции радиоактивного распада являются составны�
ми частями более сложных последовательных ядерных реакций —
так называемых рядов радиоактивных превращений или радио!
активных рядов.

Каждое превращение в таком ряду приводит к образованию не�
устойчивого изотопа, который, в свою очередь, претерпевает радио�
активный распад. Исходный нуклид называют материнским изото!
пом, а образующийся — дочерним изотопом. На следующей стадии
дочерний изотоп становится материнским, превращаясь в следую�
щий дочерний и т. д. Эта цепь последовательных превращений
продолжается до тех пор, пока результатом ядерной реакции не
станет устойчивый изотоп.

Так, радиоактивный ряд урана (рис. 2.8) начинается от изото�
па 238U и в результате четырнадцати последовательных реакций
ядерного распада заканчивается на устойчивом изотопе 206Pb. При
этом суммарная потеря массы составляет 32 единицы.
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Почему же одни нуклиды стабильны, а другие подвергаются
радиоактивному распаду? В чем причина устойчивости одних изо�
топов и неустойчивости других?

Устойчивость атомного ядра определяется не только энергией
связи входящих в него частиц, но и его составом: количеством
протонов и нейтронов. Устойчивые ядра характеризуются строго
определенным протонно�нейтронным соотношением. Анализ по�
казывает, что наиболее устойчивые ядра с атомными номерами
менее 20 имеют соотношение между числом протонов и нейтронов
1:1 (например, 12C и 16O). Кроме того, среди устойчивых изотопов
преобладают нуклиды с четным числом протонов и четным числом
нейтронов (например, 24Mg и 56Fe), а ядра с нечетным количеством
тех и других, как правило, нестабильны и редко встречаются в при�
роде. Очевидно, это можно сопоставить с бол́ьшей энергетической
выгодностью антипараллельных ядерных спинов по сравнению с
параллельными. Наибольшей устойчивостью обладают нуклиды с
так называемыми магическими числами нуклонов: 2, 8, 20, 26,
28, 50, 82 и 126. Возможно, эти числа соответствуют полностью
завершенным ядерным оболочкам и в определенном смысле ана�
логичны числу электронов, определяющих максимальную элек�
тронную стабильность атомов элементов, завершающих каждый
период периодической системы Д. И. Менделеева (благородных
газов): 2, 10, 18, 36, 54 и 86.

Как устойчивые, так и неустойчивые нуклиды можно полу�
чать с помощью ядерных реакций, бомбардируя ядра частицами с
высокой энергией. Первое искусственное ядерное превращение
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Рис. 2.8
Радиоактивный ряд урана�232
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осуществил Э. Резерфорд: в 1915 г., пропуская альфа�лучи через
азот, он получил устойчивый изотоп кислорода 17O. В 1935 г.
Ирен и Фредерик Жолио�Кюри доказали, что в результате бом�
бардировки алюминия альфа�частицами образуется радиоактив�
ный изотоп фосфора, излучающий позитроны. За открытие ис!
кусственной радиоактивности ученые были удостоены Нобелев�
ской премии.

При проведении ядерных реакций ядерную мишень бомбар�
дируют протонами, нейтронами, электронами, что приводит к
изменению ядерного состава и образованию нового химического
элемента. Бомбардирующие частицы должны обладать высокой
кинетической энергией для преодоления электростатических сил
отталкивания со стороны мишени. Поэтому частицы разгоняют
до высоких скоростей в специальных установках, называемых
ускорителями (два их основных типа: линейный ускоритель и
циклотрон).

Искусственные ядерные превращения можно классифициро�
вать по типу бомбардирующих и испускаемых в результате реак�
ции частиц (табл. 2.3).
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С помощью ядерных реакций были синтезированы новые хи�
мические элементы с порядковыми номерами 99 и более. С этой
целью ядерная мишень бомбардируется тяжелыми частицами,
например, 7N или 12C. Так, элемент эйнштейний был получен в
результате бомбардировки урана�238 ядрами азота�14:

238 14 248 1
92 7 99 0U N Es + 4 n,� �

а элемент с порядковым номером 102 (нобелий) — путем бомбар�
дировки кюрия�246 ядрами углерода�12:

246 12 254 1
96 6 102 0Cm C No + 4 n.� �

В Дубне в результате проведения ядерной реакции:

242 40 287 1
11494 20 0Pu Ca Э + 3 n� �

было получено два атома нового элемента (время жизни — несколь�
ко секунд). Имеется предварительная информация из США о син�
тезе нового элемента с порядковым номером 118, характеризую�
щимся временем жизни 100...200 микросекунд. Этот синтез осу�
ществлен с помощью следующей ядерной реакции:

208 86 293 1
82 36 118 0Pb Kr Э + n.� �

Однако все подобные сообщения носят предварительный ха�
рактер.

Среди многочисленных типов ядерных превращений можно
выделить два принципиально важных: ядерный синтез и ядерное
деление.

Ядерный синтез подразумевает слияние атомных ядер с обра�
зованием других ядер, характеризующихся бо ´льшими по величи�
не массовыми числами. При этом происходит выделение огром�
ных количеств энергии (термоядерная энергия). Так, слияние ядер
протия 1H и дейтерия 2H сопровождается выделением энергии по�
рядка 100 млн кДж/моль:

1 2 4 8
1 1 2H H He, E 5,2 10 кДж/моль.� � � � � �

Проведение реакции ядерного синтеза требует температур по�
рядка 100 млн 
C, так как исходные ядра должны сталкиваться
друг с другом с очень большими скоростями для преодоления элек�
тростатического отталкивания. При таких температурах вещест�
во переходит в плазменное состояние.
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Рис. 2.9
Цепная ядерная реакция

Именно плазма является наиболее распространенной формой
существования материи по Вселенной, из нее «построены» звезды
и Солнце. Поэтому в звездах происходят многочисленные и разно�
образные реакции ядерного синтеза, приводящие к образованию
все более и более тяжелых ядер, а следовательно, и новых химиче�
ских элементов. Например, кислород, необходимый для поддержа�
ния жизни на нашей планете, образуется при слиянии ядер углеро�
да�12 и гелия�4: 12 4 16

6 2 8C He O.� �

Как только звезда исчерпает свой запас ядер, способных сли�
ваться друг с другом (этот период составляет миллионы лет), про�
исходит взрывной ядерный синтез, образуется сверхновая звезда.
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Солнце состоит из 95% водорода и 5% смеси гелия с более тяже�
лыми элементами. Время жизни этой звезды, дающей жизнь на�
шей планете, оценивается величиной порядка 1011 лет.

Ядерное деление — это процесс расщепления ядра. В 1938 г.
Отто Ган и Фриц Штрассман обнаружили присутствие радиоак�
тивного бария в продуктах бомбардировки урана нейтронами.
Дальнейшие исследования показали, что 235U под действием ней�
тронов превращается в изотоп 236U, который распадается:

236 141 92 1
93 56 36 0U Ba Kr + 3 n.� �

Из приведенного выше уравнения видно, что при делении ка�
ждого ядра урана�235 происходит испускание нейтронов, способ�
ных атаковать новые ядра урана. Это приводит к развитию цепно�
го ядерного процесса (см. рис. 2.9).

Эта реакция была первым примером ядерного деления. Была
установлена и энергия, сопровождающая это ядерное превраще�
ние, она составляла 6,8�107 кДж на 1 г урана. Открытие О. Гана и
Ф. Штрассмана стало поворотным моментом в развитии ядерной
физики. Перед человечеством открылись невиданные до сих пор
перспективы использования ядерной энергии. Однако одна из этих
перспектив вела мир к катастрофе. В 1942 г. под руководством
Энрико Ферми в Чикаго был пущен первый реактор для осуществ�
ления реакции урана�235 с нейтронами, а уже в 1945 г. атомные
бомбы были сброшены над японскими городами Хиросима и На�
гасаки. Человечество узнало о могуществе ядерной энергии не из
научных публикаций и докладов ученых, а из военных отчетов и
результатов поражающей способности ядерного оружия... Лишь
в 1954 г. была построена первая в мире атомная электростанция.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. В результате �–�распада из нуклида 137Cs получается изотоп эле�
мента ...

a) 223Fr; b) 138La; c) 137Ba; d) 87Rb.

2. В результате ��распада из нуклида 114In получается изотоп эле�
мента ...

a) 110Ag; b) 120Sb; c) 118Sn; d) 112Cd.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Определите символ элемента и найдите величины, помечен�
ные в таблице знаком «?». Составьте электронную и электронно�
графическую формулы атома соответствующего элемента в основ�
ном состоянии.

Атомный (порядковый) номер химического элемента опреде�
ляет заряд ядра его атомов. Ядро атома построено из нуклонов:
протонов (заряд +1, масса 1) и нейтронов (заряд 0, масса 1). Следо�
вательно, заряд ядра атома есть суммарный заряд его протонов
(нейтроны заряда не несут), а массовое число — суммарная масса
протонов и нейтронов. Поскольку и заряды, и массы этих частиц
имеют единичные значения, то от них можно легко перейти непо�
средственно к числу частиц.

Следовательно, заряд ядра данного атома равен +27, а атом�
ный номер элемента 27. Под указанным номером в таблице хими�
ческих элементов Д. И. Менделеева находится кобальт (Со).

Число нейтронов можно вычислить по разности между массо�
вым числом и числом протонов: 59 – 27 = 32. Массовое число ука�
зывается верхним индексом слева от символа элемента: 59Co.

Итак, для указанного в условии задачи изотопа:

Атом электронейтрален. Положительный заряд ядра атома
компенсирует суммарный отрицательный заряд его электронов.
Следовательно, число электронов в атоме равно числу протонов в
его ядре. Для рассматриваемого в задаче элемента Co число элек�
тронов составляет 27.

Электронная формула атома — это условная запись, в которой
зашифровано распределение электронов данного атома по энергети�
ческим уровням и подуровням. Энергетические подуровни запол�
няются электронами в порядке, соответствующем росту их энергии:
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Максимальная емкость подуровней:
� s — 2 электрона;
� d — 10 электронов;
� p — 6 электронов;
� f — 14 электронов.

Для составления электронной формулы распределяем 27 элек�
тронов атома кобальта по энергетическим подуровням в указан�
ном порядке, помещая на каждый подуровень указанное число
электронов. Электронная формула атома рассматриваемого эле�
мента имеет вид

27Co 1s22s22p63s23p64s23d7.

Можно переписать формулу так, чтобы подуровни третьего
энергетического уровня были бы скомпонованы вместе:

27Co 1s22s22p63s23p63d74s2.

При составлении электронно�графи�
ческой формулы необходимо каждый
энергетический подуровень представить
графически как совокупность кванто�
вых ячеек.

Значение спинового квантового чис�
ла ms условно обозначается с помощью
стрелки, направление которой определя�
ется его знаком: � (+1/2) и � (–1/2).

Распределение электронов по кван�
товым ячейкам происходит в соответ�
ствии с правилом Хунда: по возможности каждому электрону
следует предоставлять отдельную квантовую ячейку и, помес�
тив во все имеющиеся ячейки по одному электрону, приступать
к «подселению» второго электрона.

Два электрона, помещаемые в одну и ту же квантовую ячейку,
должны обладать противоположными значениями спинового кван�
тового числа (следствие из принципа Паули): ��.

Электроны атома элемента кобальта распределены по кванто�
вым ячейкам следующим образом (в основном, т. е. отвечающем
его минимальной энергии, состоянии):
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М О Д У Л Ь 3

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА
Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

В ходе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� объяснять связь между положением элемента в таблице (период, групA

па, подгруппа) и электронной конфигурацией его атомов (номер последA
него энергетического уровня, число валентных электронов, электронA
ное семейство);

� сравнивать (в терминах «большеAменьше») степень проявления металA
лических и неметаллических свойств, величины энергий ионизации, энерA
гий сродства к электрону, электроотрицательности элементов, располоA
женных в одном и том же периоде или в одной и той же подгруппе
таблицы;

� сравнивать силу кислот и оснований на основании положения соответA
ствующих элементов в таблице;

� составлять химические формулы высших оксидов и гидроксидов элеменA
тов на основании их положения в таблице;

� прогнозировать кислотноAосновные и окислительноAвосстановительные
свойства соединений элементов на основании их положения в таблице.

3.1.
ВВЕДЕНИЕ

Периодический закон, сформулированный русским ученым
Дмитрием Ивановичем Менделеевым в 1860�е гг., представляет
собой наиболее общий и значимый закон химии, позволивший не
только систематизировать и обобщить свойства уже известных
элементов и их соединений, но и прогнозировать свойства тех эле�
ментов, которые еще не открыты. Глубинный характер закона
выводит его за рамки конкретной естественнонаучной дисципли�
ны — химии и ставит в ряд таких достижений человеческой мыс�
ли, как работы Ньютона, Коперника, Ломоносова, Дарвина, Ло�
бачевского и многих других из этой великой плеяды представите�
лей человечества.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Одну из наиболее ранних попыток классификации элементов (точнее —
«простых тел») предпринял Антуан Лоран Лавуазье в 1789 г. Лавуазье пред�
ложил «Таблицу простых тел», в которой все известные тогда простые ве�
щества (к которым добавлялись тепло и свет) распределялись на четыре
группы:

1) тепло, свет, кислород, азот, водород;
2) сера, фосфор, углерод и радикалы кислот;
3) металлы (медь, олово, свинец, цинк, серебро и т. д.);



89

4) «простые землистые вещества, способные давать соли»: известь, ба�
рит, глинозем, кремнезем.

Таким образом, таблица Лавуазье представляла собой первую попытку
классификации элементов по их химическим свойствам.

В 1817 г. Иоганн Вольфганг Деберейнер впервые сопоставил атомные
массы некоторых элементов и открыл интересную закономерность. Так,
Деберейнер установил, что атомная масса стронция приблизительно равна
среднему арифметическому суммы атомных масс кальция и бария. Он вы�
делил несколько групп элементов, обладающих сходными физическими и
химическими свойствами, и обнаружил, что при расположении элементов,
проявляющих общность химических свойств, по возрастанию их атомных
масс масса каждого из трех элементов оказывается приблизительно равной
среднему арифметическому суммы атомных масс соседних элементов. Де�
берейнер назвал такие семейства элементов триадами, поэтому найден�
ная им и окончательно сформулированная в 1829 г. закономерность полу�
чила название закона триад. Для известных в то время элементов им были
составлены четыре триады:

литий кальций сера хлор
натрий стронций селен бром
калий барий теллур иод

Деберейнер пытался составить и другие триады из родственных по свой�
ствам элементов, но каждый раз ему недоставало третьего элемента, напри�
мер P и As, Sb и Bi. Если бы он не искал непременно триады, он мог бы
заметить связь между четырьмя элементами: P, As, Sb, Bi.

Однако именно триады долгое время считались единственно верной ос�
новой для построения систем элементов, и все последующие изыскания в
этой области преследовали цель сгруппировать все известные к тому време�
ни химические элементы именно в триады.

Дальнейшие исследования в области классификации элементов также
базировались на сопоставлении величин атомных масс. Так, в 1850 г. Макс
Петтенкофер обратил внимание на то обстоятельство, что атомные массы
элементов отличаются друг от друга на величины, кратные 8. На работы
Петтенкофера явно оказало влияния открытие гомологических рядов орга�
нических соединений: он попытался выявить некий аналог гомологической
разности.

В своих рассуждениях Петтенкофер наконец отказался от триад эле�
ментов и предположил наличие существенно более общих связей между ве�
личинами атомных масс.

В 1851 г. Жан�Батист�Андре Дюма, специализирующийся в области
органической химии, поддержал идею Петтенкофера о существовании пра�
вильных численных соотношений между атомными массами элементов и
составил простые математические формулы для расчета атомных масс в от�
дельных группах сходных по свойствам элементов.

В 1857 г. была опубликована таблица Э. Ленссена, состоящая из два�
дцати триад элементов. В каждой триаде Э. Ленссен рассчитал атомную
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массу среднего элемента на основании атомных масс крайних элементов
методом Деберейнера и получил неплохое соответствие экспериментальным
данным. Кроме того, он построил объединения из 9 элементов, названные
им эннеадами (от греческого названия числительного 9). Например, одна
из эннеад выглядела так:

калий барий кадмий
натрий стронций цинк
литий кальций магний

Пользуясь триадами и эннеадами, Э. Ленссен пытался рассчитать и
атомные массы неизвестных элементов.

Впоследствии Д. И. Менделеев, отдавая дань своим предшественникам,
занимавшимся поиском закономерностей в величинах атомных масс и по�
будившим его тем самым «к поискам закона», в первую очередь назвал имен�
но эти два имени — Дюма и Ленссен.

Из других попыток классификации элементов по их атомным массам,
осуществленных в 1850�е гг., следует назвать таблицу Леопольда Гмели�
на — автора известного справочного руководства по неорганической химии.
В 1853 г. эту таблицу дополнил Глэдстон, включив в нее некоторые редко�
земельные элементы. Таблица Гмелина — Глэдстона представляла собой
набор триад, тетрад («тетра» означает 4) и пентад («пента» означает 5) эле�
ментов, расположенных в порядке возрастания их атомной массы (иногда
этот порядок нарушался).

В 1860�е гг. характер исследований в области систематизации хими�
ческих элементов существенно изменился. Внимание исследователей было
обращено на группы химически сходных элементов. Стали публиковать�
ся всевозможные таблицы элементов, авторы которых преследовали раз�
ные цели. Одни пытались проиллюстрировать генезис элементов из неко�
торой «первичной материи», другие анализировали все те же различия
атомных масс и пытались выявить закономерности в изменении этих ве�
личин.

В 1857 г. появилась первая таблица Уильяма Одлинга, в которой 49 эле�
ментов были разбиты на 13 групп. В течение нескольких лет Одлинг совер�
шенствовал и расширял свою таблицу — в варианте 1864 г. в ней присутст�
вовал уже 61 элемент. В таблицах Олдинга элементы перечислялись в по�
рядке возрастания атомной массы (для некоторых элементов они были вдвое
меньше истинных, поэтому правильная последовательность элементов на�
рушалась) и располагались в трех колонках, причем условие химического
сходства элементов далеко не всегда выполнялось.

В 1863 г. Александр Эмиль Бегюйе де Шанкуртуа предложил распо�
ложить элементы по спирали на поверхности цилиндра в порядке возрас�
тания их относительной атомной массы. Цилиндр был разделен на верти�
кальные полосы, и элементы со сходными физическими и химическими
свойствами оказывались на одной и той же вертикали. Работа де Шан�
куртуа не получила признания в научных кругах, хотя явно того заслу�
живала.
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В том же 1863 г. Джон Александер Рейна Ньюлендс, анализируя триа�
ды элементов, заметил, что между элементами, входящими в состав каж�
дой триады, располагается строго определенное число других элементов.
Если расположить элементы в порядке возрастания их атомных масс, то
каждый восьмой элемент в какой�то мере подобен первому. Будучи не
только химиком, но и музыкантом, Ньюлендс увидел в этом аналогию с
положением нот в музыкальной октаве и назвал обнаруженную им зако�
номерность законом октав. В 1865 г. он построил таблицу, в которой рас�
положил все известные тогда 63 элемента в порядке возрастания «атом�
ных номеров» (т. е. атомных масс). Первые три ряда этой таблицы выгля�
дели так:

H Li Be B C N O
F Na Mg Al Si P S
Cl K Ca Cr Ti Mn Fe ...

Нетрудно заметить, что после 17 элементов (последний из них Ca) логи�
ка в расположении элементов явно нарушается: например, Mn мало похож
по свойствам на P, а Fe — на S и т. д. Однако важнейшим достижением Нью�
лендса была идея о периодичности свойств элементов, которая, правда, не
была им осознана и четко сформулирована.

Следующий этап поисков закономерностей в классификации элемен�
тов по их атомным массам связан с именем Лотара Юлиуса Мейера. В 1864 г.
им была опубликована таблица, в которой 44 из известных тогда 63 элемен�
тов были расположены в порядке возрастания атомных масс в шести столб�
цах в соответствии с их высшей валентностью по водороду. Группы включа�
ли в себя столбцы элементов, начиная с С, N, O, F, Li, Be. Таким образом, в
таблицу вошли далеко не все элементы, а их свойства ограничивались ва�
лентностью по водороду. По этим причинам таблица Мейера носила доволь�
но частный характер.

В декабре 1869 г. (т. е. уже после первой публикации таблицы Д. И. Мен�
делеева) Мейер опубликовал расширенный вариант своей таблицы, куда
включил уже 57 элементов. Это был значительный шаг вперед. Мейер
проанализировал график зависимости атомного объема элементов от их
атомной массы, который показывал наличие четкой периодической за�
висимости. Этот график и послужил основой для создания таблицы эле�
ментов.

Подводя итоги исторического анализа состояния химии в 1850–1860�е гг.,
можно отметить, что идея о периодичности, представления об атомной
массе как основании для классификации химических элементов букваль�
но «витали в воздухе». Речь шла лишь о том, кому из исследователей уда�
стся наиболее успешно (для дальнейшего развития науки) обобщить нако�
пленный к тому времени материал, абстрагироваться от многочисленных
конкретных фактов и придать обнаруженным закономерностям наиболее
общий характер, найти наиболее общие связи и выявить наиболее глубин�
ные закономерности.
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3.2.
ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА
ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Формы таблицы — короткая и длиннопериодная.
В каждой клетке таблицы приведен символ химического эле�

мента, его название, порядковый номер и относительная атомная
масса (Ar).

Периоды — горизонтальные строки элементов.
Группы — вертикальные столбцы элементов.
Щелочные металлы — элементы главной подгруппы I группы

(Li–Fr).
Галогены — элементы главной подгруппы VII группы (F–At).
Халькогены — элементы главной подгруппы VI группы (O–Po).
Благородные газы — элементы главной подгруппы VIII группы

(He–Rn).
Лантаноиды и актиноиды — элементы побочной подгруппы

III группы, представлены под таблицей в двух отдельных строках.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

В 1869 г. Д. И. Менделеев предложил таблицу, в которой элементы были
расположены по возрастанию их атомных масс. Первая таблица элементов,
озаглавленная им «Опыты системы элементов, основанной на их атомном
весе и химическом сходстве», содержащая все известные в то время 63 хи�
мических элемента, была составлена и подписана автором 1 марта 1869 г.
(рис. 3.1).

Таблица была напечатана на русском и французском языках и 13 марта
1869 г. разослана многим русским и зарубежным химикам. 19 марта того
же года друг Менделеева профессор Н. А. Меншуткин зачитал на заседании
Русского химического общества сообщение о периодическом законе (сам
автор был в этот день нездоров). В более позднем варианте 1871 г. (он ока�
зался, по мнению Д. И. Менделеева, более кратким и четким) формулиров�
ка периодического закона звучала так: «свойства элементов, а потому и
свойства образуемых ими простых и сложных тел стоят в периодической
зависимости (т. е. правильно повторяются) от их атомного веса».

Таблица элементов стала иллюстрацией выявленной Д. И. Менделеевым
четкой закономерности, названной им периодическим законом. Д. И. Мен�
делееву удалось выявить всеобщую связь между отдельными элементами,
группами сходных и несходных элементов, т. е. дать естественную клас�
сификацию химических элементов в целом. Атомные массы служили ос�
нованием для классификации, однако не были единственным основопола�
гающим моментом в расположении элементов. Чисто арифметические
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соотношения между атомными массами элементов не ставились во главу
угла. Положение элементов в таблице базировалось прежде всего на их свой�
ствах, а также на формах их соединений. Сведения о свойствах и составе
соединений, публиковавшиеся в то время в научной печати, были подчас
противоречивыми и неполными, что побудило Д. И. Менделеева взяться за
самостоятельные исследования.

Свойства элементов автор таблицы подразделял на качественные и ко�
личественные. Под качественными он понимал металлические и неметал�
лические свойства элементов, а также их способность образовывать кисло�
ты или основания (т. е. кислотно�основные свойства). К количественным
он относил температуры кипения или плавления простых веществ, атом�
ные объемы, плотность, теплоемкость, реакционную способность по отно�
шению к кислороду, галогенам, воде и др. Особое внимание было уделено
формам соединений, в частности оксидов и гидридов. В последующих вари�
антах таблицы формы этих соединений были приведены под каждым столб�
цом элементов. Например, все элементы, отнесенные Д. И. Менделеевым к
I группе, образовывали оксиды состава R2O*, ко II группе — RO, к III — R2O3,
к IV — RO2 и т. д.

В ряде случаев Д. И. Менделееву пришлось нарушить последователь�
ность в расположении элементов. Так, ему пришлось поместить иод (атом�

Рис. 3.1
Первая таблица химических
элементов Д. И. Менделеева

(1869)

* Здесь сохранена система надстрочных индексов, используемая Д. И. Мен�
делеевым.
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ная масса 126,9) после теллура (атомная масса 127,6). Атомные массы не�
которых элементов, по мнению Д. И. Менделеева, были определены невер�
но. В частности, это относилось к титану, золоту, платине. Действительно,
позднее ошибки в измерениях были исправлены и значения атомных масс
откорректированы.

Серьезным испытанием периодической системы было открытие целого
семейства новых элементов — благородных газов: в 1893 г. Джон Рэлей и
Уильям Рамзай открыли аргон, а пятью годами позже были обнаружены ге�
лий, неон, криптон и ксенон. Эти элементы не были предсказаны Д. И. Мен�
делеевым и места в таблице для них «забронированы» не были. Однако вве�
дение в таблицу дополнительной нулевой группы элементов решило все про�
блемы. Это расширило таблицу, но никоим образом не нарушило логику ее
построения. «По видимости, периодическому закону будущее не грозит раз�
рушением, а только надстройки и развитие обещает», — пророчески пред�
рекал Д. И. Менделеев.

В тех случаях, когда логика в расположении элементов нарушалась,
автор оставлял пустые клетки, которые по его предположениям должны
были занять еще не открытые элементы. В то время это звучало фантасти�
чески. Однако убежденность автора таблицы в том, что открытие новых
элементов — дело ближайшего будущего, подкреплялась составленными им
прогнозами относительно свойств этих элементов. Причем предсказывалась
не только атомная масса, но и такие свойства, как температуры плавления
простого вещества, «удельный вес» и «удельный объем», способность к окис�
лению на воздухе, отношение к воде, формулы важнейших соединений и их
свойства.

Так, Д. И. Менделеев предсказал свойства элементов, названных им
«эка�алюминием», «эка�бором», «эка�кремнием» («эка» в переводе с сан�
скрита означает «одно и то же»). Эти прогнозы блестяще подтвердились
еще при жизни ученого: в 1875 г. Лекок де Буабодран открыл элемент гал�
лий («эка�алюминий»), в 1879 г. Ларс Фредерик Нильсон — элемент скан�
дий («эка�бор»), в 1886 г. Клеменс Александр Винклер — элемент герма�
ний («эка�кремний»).

Установленные экспериментальным путем свойства этих элементов и ряда
их соединений удивительнейшим образом совпали с прогнозом Д. И. Мен�
делеева. Именно с 1875 г. периодический закон и таблица Д. И. Менделеева
получили всеобщее признание. В течение многих лет именно прогностиче�
ский характер периодической системы Д. И. Менделеева составлял глав�
ную ее ценность.

В последующие после первого опубликования таблицы элементов годы
работа над ней активно продолжалась. Первый вариант таблицы можно было
бы назвать лишь эскизом, в ней даже расположение периодов и групп было
иным: периоды располагались вертикально, а группы — горизонтально.
Последний прижизненный вариант таблицы Д. И. Менделеева 1906 г. со�
держал уже 71 элемент. В этом варианте таблицы элементы были распреде�
лены по горизонтальным строкам — периодам (рядам) и восьми вертикаль�
ным столбцам — группам.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

За прошедшие с 1869 г. годы таблица Д. И. Менделеева пе�
режила многие попытки своей трансформации. Было предложено
более 500 вариантов графического отображения периодического
закона, из них около 80% в виде таблиц, остальные — разнооб�
разные геометрические фигуры, математические кривые (пред�
лагались спиральные, пирамидальные, сочлененные, круговые,
шарообразные, гиперболоидные и другие формы таблицы). В на�
стоящее время общепринятыми формами таблицы являются ко�
роткий и длиннопериодный варианты (см. Приложения 1, 2).
Длиннопериодный вариант таблицы утвержден IUPAC* в качест�
ве основного.

Химики широко пользуются и электронными версиями таб�
лицы Д. И. Менделеева, позволяющими практически мгновенно
вывести на экран дисплея информацию о любом из известных хи�
мических элементов, его свойствах и свойствах его соединений.
Периодическая система Д. И. Менделеева — уникальная «база дан�
ных», ее информационную емкость трудно переоценить.

В каждой клетке таблицы приведен символ химического эле�
мента, его название, порядковый номер и относительная атомная
масса (Ar). Нетрудно заметить, что точность, с которой приведены
значения Ar для разных элементов, весьма различна. Так, в табли�
це можно найти такие величины Ar для элементов фосфора (P),
стронция (Sr) и осмия (Os): 30,97376, 87,62 и 190,2. Дело в том,
что распределение изотопов некоторых элементов в природных
веществах (например, минералах) подвержено колебаниям, под�
час даже в разных геологических образцах одного и того же мине�
рала отклонения от среднего значения весьма существенны. Для
подобных элементов (к их числу относятся в частности Li, Kr, Sr,
Pb) определять значения Ar с точностью до пяти значащих цифр
после запятой не имеет смысла. Высокая точность определения Ar

целесообразна в случае постоянства изотопного состава, для дол�
гоживущих нуклидов (например, Th) или для так называемых
мононуклидных элементов — они представлены в природе един�
ственным стабильным изотопом (их перечень см. в Модуле 2). В ря�
де случаев можно увидеть в таблице значения Ar в квадратных
скобках. Это означает, что указано массовое число наиболее дол�
гоживущего изотопа.

* IUPAC (The International Union of Pure and Applied Chemistry) — Междуна�
родный союз теоретической и прикладной химии.
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Химические элементы в периодической системе образуют го�
ризонтальные строки — периоды и вертикальные столбцы — груп!
пы. Нумерация периодов представлена в столбце слева от табли�
цы, нумерация групп — в верхней строке над таблицей.

В коротком варианте таблицы (см. Приложение 1) группы ну�
меруют римскими цифрами. Группы элементов состоят из под!
групп. Подгруппы подразделяются на главные (их обозначают бу�
квой A) и побочные (их обозначают буквой B). В длиннопериод�
ном варианте таблицы подгруппы следует нумеровать арабскими
цифрами от 1 до 18 (см. Приложение 2).

Некоторые подгруппы имеют свои собственные названия. Так,
элементы главной подгруппы I группы (Li–Fr) называют щелоч!
ными металлами, элементы главной подгруппы II группы (Ca–Ra)
называют щелочно!земельными металлами, элементы главной
подгруппы VII группы (F–At) — галогенами, элементы главной
подгруппы VI группы (O–Po) — халькогенами. Название «пнико�
гены» для элементов главной подгруппы V группы (N–Bi) предло�
жено, но пока не утверждено IUPAC.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Простые вещества элементов IA подгруппы — мягкие и легкоплавкие
металлы, все, кроме цезия, серебристо�белые. Цезий является одним из трех
интенсивно окрашенных металлов (наряду с медью и золотом), он имеет золо�
тисто�желтый цвет. Все щелочные металлы придают характерную окраску
пламени, что является следствием легкости возбуждения внешних электро�
нов. Так, литий окрашивает пламя в малиновый, натрий — в желтый, ка�
лий — в фиолетовый, рубидий — в красно�фиолетовый, а цезий — в голубой
цвет. Это явление лежит в основе аналитического определения этих металлов
методом пламенной фотометрии или атомно�абсорбционной спектроскопии.

Название «галоген» было введено немецким ученым Иоганном Швей�
гером в 1811 г. для обозначения химического элемента хлора. Термин «га�
логен» происходит от греческих «халс» — соль и «геннао» — рождаю. В те
времена хлор был единственным известным химическим элементом, кото�
рый непосредственно реагировал с металлами с образованием солей.

Номенклатурная комиссия IUPAC с 1957 г. закрепила за элементами VIIA
подгруппы периодической системы единое групповое название — галогены.

Первым из элементов VIIIA подгруппы был открыт гелий. Это единст�
венный элемент, который был первоначально обнаружен вне нашей плане�
ты. В 1868 г. при наблюдении солнечного затмения Джозеф Норманн Локь�
ер (одновременно с французским астрономом П. Ж. Жансеном) обнару�
жил в спектре солнечной короны желтую линию (она получила название
D3�линии), которую нельзя было приписать ни одному из известных в то
время элементов. В 1871 г. Локьер объяснил ее происхождение присутст�
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вием на Солнце нового элемента, которому он дал название «гелий» (от греч.
Helio — солнце). На Земле гелий был обнаружен в 1895 г. английским хи�
миком Уильямом Рамзаем.

В 1894 г. Рамзай обнаружил присутствие в воздухе неизвестного до того
времени газа. Поскольку этот газ не вступал в химические реакции ни с
одним другим элементом, Рамзай назвал его аргоном (от греч. «бездеятель�
ный», «ленивый», «инертный»). Поскольку в существовавшем тогда вари�
анте периодической системы не было места для нового химического эле�
мента, Рамзай выдвинул смелую гипотезу о возможности существования
новой группы элементов.

Уже к 1898 г. Рамзай и М. У. Траверс выделили и охарактеризовали еще
три химических элемента: криптон (от греч. «скрытый», «спрятанный»), неон
(от греч. «новый») и ксенон (от греч. «странный»).

Элемент номер 86, последний представитель данной подгруппы — ко�
роткоживущий радиоактивный элемент, был получен и исследован в 1902 г.
Эрнестом Резерфордом и Фредериком Содди. Он был назван радием (от лат.
radius — луч).

Открытие совершенно новой группы элементов, ни один из представи�
телей которой не был точно известен ранее, — это совершенно уникальное
явление в истории химии.

В главной подгруппе VIII группы находятся элементы, назы�
ваемые благородными газами (первоначальное название «инерт�
ные газы» утратило свою актуальность после того, как эксперимен�
тальным путем были получены соединения некоторых из них —
фториды и оксиды).

Внизу под таблицей находятся две строки элементов — ланта!
ноиды и актиноиды. Их названия происходят от названий родо�
начальников — лантана и актиния («лантаноид» по�гречески оз�
начает «подобный лантану», «актиноид» — «подобный актинию»).
Однако некоторые авторы считают, что подобия в свойствах не
так уж много, и в своих изданиях предпочитают термины «ланта�
нид» и «актинид».

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Химическими элементами одной и той же подгруппы являются ...

a) Sc, Ga; b) K, Cu; c) Be, B; d) Zr, Nb; e) Ce, Pr.

2. Химическими элементами одного и того же периода являются ...

a) Ne, Ar; b) Zn, Cd; c) K, Br; d) Zr, Hf; e) Cs, I.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 474.
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3. Среди указанных химических элементов элементом подгруппы VA
является ...

a) Bi; b) V; c) Nb; d) Cd; e) Te.

4. Среди указанных химических элементов элементом подгруппы IVB
является ...

a) Ge; b) Hf; c) Ga; d) Cd; e) Pb.

5. Среди указанных химических элементов лантаноидом является ...

a) Ge; b) Gd; c) Ga; d) Cd; e) Th.

6. Среди указанных химических элементов галогеном является ...

a) Ge; b) At; c) Ga; d) Cd; e) Pb.

7. Соответствие описания положения химического элемента в табли�
це элементов и его символа.

3.3.
ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН
И СОВРЕМЕННАЯ ТЕОРИЯ
СТРОЕНИЯ АТОМА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Химический элемент — совокупность атомов с одинаковым
зарядом ядра.

Атомный номер (порядковый номер) элемента — заряд ядра
его атомов.

Современная формулировка периодического закона: свой�
ства элементов, а также формы и свойства соединений элемен�
тов находятся в периодической зависимости от зарядов ядер их
атомов.

Подгруппы: A — главные (s� и p�элементы) и B — побочные
(d� и f�элементы).

Номер периода — номер внешнего энергетического уровня в
электронной формуле атома элемента.
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Номер группы (для большинства элементов) — общее число
валентных электронов (электронов внешнего энергетического
уровня, а также предпоследнего d�подуровня, если он застроен
неполностью).

Число элементов в периоде — максимальная емкость соответ�
ствующего энергетического уровня:

1 период — 2 элемента (1s2);
2 период — 8 элементов (2s22p6);
3 период — 8 элементов (3s23p6);
4 период — 18 элементов (4s23d104p6);
5 период — 18 элементов (5s24d105p6);
6 период — 32 элемента (6s24f145d106p6);
7 период — не завершен.
Классификация химических элементов по электронным кон!

фигурациям их атомов (электронные семейства):

Построение периодов — в начале: два s�элемента, в конце:
шесть p�элементов. В четвертом и пятом периодах между ними
помещается по десять d�элементов, а в шестом и седьмом к ним
добавляются четырнадцать f�элементов.

В периоде — свойства элементов различаются между собой, так
как электронные конфигурации валентных электронов их атомов
различны.

В подгруппе — свойства элементов сходны между собой, так
как электронные конфигурации валентных электронов их атомов
аналогичны.

Причина периодичности свойств элементов заключается в
периодической повторяемости сходных электронных конфигу�
раций.

Периодическая система Д. И. Менделеева является естествен�
ной классификацией химических элементов по электронным кон�
фигурациям их атомов.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Если форма таблицы элементов за время ее существования
практически не претерпела существенных изменений, то сам прин�
цип расположения в ней химических элементов коренным обра�
зом изменился. Современная концепция периодичности свойств
химических элементов базируется на квантово�механической мо�
дели строения атома.

Причины периодичности свойств элементов по вполне объек�
тивным причинам (теории строения атома просто не существова�
ло!) к концу XIX в. установлены не были, и периодический закон
на том этапе развития правильнее называть постулатом. История
химии содержит немало примеров, когда на каком�то этапе осмыс�
ления экспериментальных данных рождалась некая гипотеза (под�
час достаточно безумная для своего времени), не находящая объ�
яснений и не подтверждаемая точными математическими выклад�
ками. И только время расставляло все по своим местам. Безумная,
сенсационная гипотеза со временем находила самое естественное
обоснование и занимала свое скромное место в составе гораздо бо�
лее общей теории или системы понятий. Так, например, закон
Лавуазье — Лапласа превратился в иллюстрацию общего закона
сохранения энергии, а термохимия стала лишь областью химиче�
ской термодинамики.

Современную теорию строения атома можно уподобить лучу
прожектора, высветившему систему элементов, мерцающую до это�
го в неверном пламени свечи, колеблющемся на ветру. Все стало
более четким и понятным. Правда, на сегодняшний день в таблице
Д. И. Менделеева немало аномалий. Но они лишь подчеркивают
многогранность и многоликость Природы, не терпящей ординар�
ности и примитивной прямолинейности в описании ее явлений.

После установления соответствия между порядковым номе�
ром элемента в таблице Д. И. Менделеева и зарядом ядра его ато�
ма (Генри Гвин Джефрис Мозли, 1913) стало очевидным, что
именно заряд ядра атома предопределяет последовательность рас�
положения элементов. Современное понятие химического эле�
мента звучит так: элемент — это совокупность атомов с одинако�
вым зарядом ядра.

Периодичность в изменении свойств химических элементов не
связана непосредственно с атомными массами, однако погрешность
в их определении в менделеевские времена была настолько вели�
ка, что последовательность в расположении элементов по атом�
ным массам практически совпала с той, которая принята сегодня —
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в порядке возрастания зарядов ядер их атомов (атомных номеров).
Сегодня, когда точность измерений атомных масс достаточно высо�
ка, существуют по крайней мере три пары элементов, расположение
которых не соответствует значениям их атомных масс. Это кобальт
и никель, аргон и калий, теллур и иод. Последняя аномалия сохра�
нилась со времен Д. И. Менделеева, хотя он и ожидал, что действи�
тельная атомная масса теллура окажется меньше, чем у иода. Впро�
чем, это не помешало ему расположить эти элементы правильно.

Теория строения атома позволила дать четкое обоснование пе�
риодической системе Д. И. Менделеева, объяснив причины перио�
дичности изменения свойств элементов. Современная формули!
ровка периодического закона имеет вид: свойства элементов, а
также формы и свойства соединений элементов находятся в пе�
риодической зависимости от зарядов ядер их атомов.

По характеру электронных конфигураций атомов химические
элементы делятся на электронные семейства. Различают семейст�
ва (рис. 3.2):
� s�элементов (застраивается внешний s�подуровень);
� p�элементов (застраивается внешний р�подуровень);
� d�элементов (застраивается предвнешний d�подуровень);
� f�элементов (застраивается третий снаружи f�подуровень).
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Рис. 3.2
Электронные семейства
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Химические элементы располагаются в системе в порядке воз�
растания их атомных номеров, а следовательно, зарядов ядер их
атомов и соответственно числа электронов. При переходе от одно�
го элемента к другому происходит закономерное увеличение чис�
ла электронов на единицу. При этом электроны заполняют энер�
гетические уровни и подуровни в соответствии с рассмотренными
выше правилами (принцип наименьшей энергии, принцип Пау�
ли). Кодом к расположению элементов в таблице является рассмот�
ренный ранее ряд:

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s <
< 4d < 5p < 6s < 4f < 5d < 6p < 7s < 5f...

Номер периода равен номеру внешнего энергетического уров�
ня в электронной формуле атома элемента. Например, фтор — эле�
мент второго периода, в электронной формуле его атома внешним
является второй энергетический уровень: F [He]2s22p5, строн�
ций — элемент пятого периода, внешний уровень — пятый, элек�
тронная формула его атома имеет вид Sr [Kr]5s2.

Номер группы (для большинства элементов) — общее число ва�
лентных электронов (электронов внешнего энергетического уров�
ня, а также предпоследнего d�подуровня, если он застроен неполно�
стью). Например, элемент марганец находится в VIIB подгруппе и
имеет электронную формулу Mn [Ar] 3d54s2 (семь валентных элек�
тронов), а элемент кальций с электронной формулой атома Ca [Ar]4s2

(два валентных электрона) является элементом IIA подгруппы.
Число элементов в периоде соответствует максимальной ем�

кости соответствующего энергетического уровня:
1 период — 2 элемента (1s2);
2 период — 8 элементов (2s22p6);
3 период — 8 элементов (3s23p6);
4 период — 18 элементов (4s23d104p6);
5 период — 18 элементов (5s24d105p6);
6 период — 32 элемента (6s24f145d106p6);
7 период — не завершен.
В атомах элементов 1 периода застраивается первый энергети�

ческий уровень:

H 1s1 He 1s2.

Этот период — самый короткий в системе элементов, так как
первый энергетический уровень способен «вместить» только два
электрона.
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2 период включает в себя восемь элементов от лития до неона.
В атомах этих элементов происходит застройка второго энергети�
ческого уровня, включающего два подуровня: s и p. Емкость вто�
рого энергетического уровня составляет 8 электронов — s2p6. Пер�
вые два элемента — литий и бериллий — относятся к семейству s!
элементов, в их атомах заполняется 2s�подуровень:

Li [He]2s1 Be [He]2s2.

Далее следуют шесть p!элементов, в атомах которых застраи�
вается 2p�подуровень:

B [He]2s22p1;
C [He]2s22p2;
N [He]2s22p3;
O [He]2s22p4;
F [He]2s22p5;
Ne [He]2s22p6.

Элементы 3 периода характеризуются застройкой третьего
энергетического уровня. В соответствии с конфигурацией 3s23p6

таких элементов восемь — от натрия до аргона. Вновь период от�
крывается двумя s�элементами:

Na [Ne]3s1;
Mg [Ne]3s2.

За ними следуют шесть элементов p�семейства:

Al [Ne]3s23p1;
Si [Ne]3s23p2;
P [Ne]3s23p3;
S [Ne]3s23p4;
Cl [Ne]3s23p5;
Ar [Ne]3s23p6.

Несмотря на то что на третьем энергетическом уровне имеется
еще и d�подуровень, d�элементов в 3 периоде нет. Это объясняется
тем, что подуровень 3d заполняется после 4s (см. последователь�
ность заполнения энергетических подуровней). Следовательно, d�
элементы могут появиться только в 4 периоде. Число элементов в
этом периоде составляет 18, что отвечает электронной конфигу�
рации 4s23d104p6. 4 период (как и два предыдущих) начинается с
двух s�элементов (K и Ca) и завершается шестью p�элементами
(от Ga до Kr). Однако между ними вклиниваются десять элемен�
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тов, в атомах которых происходит застройка 3d�подуровня (эле�
менты d�семейства):

Sc [Ar]4s23d1;
Ti [Ar]4s23d2;
V [Ar]4s23d3;
Cr [Ar]4s13d5;
Mn [Ar]4s23d5;
Fe [Ar]4s23d6;
Co [Ar]4s23d7;
Ni [Ar]4s23d8;
Cu [Ar]4s13d10;
Zn [Ar]4s23d10.

Следует обратить внимание на электронные конфигурации эле�
ментов Cr и Cu: здесь учтен эффект, называемый «электронным
перескоком» (см. с. 63).

5 период построен аналогично предыдущему и содержит так�
же 18 элементов: два элемента s�семейства (Rb и Sr), десять d�эле�
ментов (от Y до Cd) и шесть p�элементов (от In до Xe).

Увеличение числа элементов до 32 в 6 периоде вызвано застрой�
кой f�подуровня, вмещающего в себя 14 электронов. 14 элементов,
в атомах которых застраивается третий снаружи f�подуровень, от�
носят к f!элементам. f�элементы 6 периода называют лантаноида�
ми. Элементы данного электронного семейства принято выносить
за пределы таблицы в виде отдельной строки. Последнее объясня�
ется тем, что расположение элементов по вертикали — по группам
элементов — предполагает аналогичное строение валентного элек�
тронного слоя (электронов внешнего уровня и предвнешнего d�под�
уровня). По этой причине все лантаноиды должны находиться в
той же клетке таблицы, что и сам лантан. Удобнее, поставив у лан�
тана знак сноски, выделить эти элементы в отдельную строку.

7 период является незавершенным. В настоящее время можно
с уверенностью утверждать о наличии в нем двух элементов s�се�
мейства (Fr и Ra), четырнадцати элементов f�семейства — акти�
ноидов (от Th до Lr) и семи d�элементов (от Ac до Mt).

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Элементы с порядковыми номерами Z = 1...92, кроме технеция (Z = 43)
и прометия (Z = 61), встречаются в природе. Технеций и прометий получа�
ют посредством ядерных реакций. В июне 1937 г. итальянские ученые —
химик Карло Перрье и физик Эмилио Сегре — сообщили о первом синтезе
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химического элемента с порядковым номером 43, не обнаруженного на Зем�
ле. Элементы с Z = 85 (астат) и с Z = 87 (франций) встречаются в ничтожно
малых количествах, являясь членами природных радиоактивных рядов
урана и тория. Все известные трансурановые элементы (Z = 93...109) полу�
чены искусственно.

Нуклиды с Z > 103 удается синтезировать в столь малых количествах,
что полученные атомы буквально можно сосчитать — возникла «химия еди�
ничных атомов». Имеется предварительная информация о синтезе некото�
рых элементов с большими порядковыми номерами. По сообщениям из Гер�
мании, там в 1994 г. синтезированы элементы 110 и 111 в количестве несколь�
ких атомов. Стабильность элемента 111 оценивалась временным́ интервалом
в 0,0015 с. 28 октября 2000 г. средства массовой информации сообщили о
синтезе элемента с порядковым номером 116, время «жизни» которого оце�
нивалось 50 миллисекундами, а в феврале 2004 г. — о синтезе элементов 113
и 115. Это произошло в России, в Дубне, в Объединенном институте ядер�
ных исследований. Правда, сообщения носили предварительный характер.

Работы по синтезу новых химических элементов в настоящее время
активно продолжаются в России, США и Германии. Есть предположения о
том, что элементы с порядковыми номерами в интервале 122...124 должны
обладать бо ´льшей стабильностью, чем элементы 100...112.

Итак, подводя итоги данного рассмотрения, можно заключить:
периодическая система Д. И. Менделеева является естествен�
ной классификацией химических элементов по электронным кон�
фигурациям их атомов.

Действительно, систему элементов можно рассматривать как
иллюстрацию приведенного выше ряда заполнения энергетиче�
ских подуровней: переход от одного элемента к другому сопрово�
ждается закономерным изменением электронной конфигурации
их атомов: каждый вновь поступающий электрон занимает тот или
иной энергетический подуровень в строгом соответствии с рядом
заполнения. Число элементов в каждом периоде определяется ем�
костью соответствующего энергетического уровня.

Если составить электронные формулы всех известных на сего�
дняшний день химических элементов и расположить их по прин�
ципу аналогии электронных конфигураций валентного слоя, то
можно самостоятельно воссоздать таблицу Д. И. Менделеева.

Понимание взаимосвязи между электронной конфигурацией
валентного слоя и положением элемента в периодической системе
позволяет составлять электронную формулу атома более рацио�
нальным путем. Например, электронные формулы элементов с
порядковыми номерами 43 (технеций) и 83 (висмут) можно вы�
вести, исходя из следующих соображений.
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Технеций располагается в таблице в 5 периоде, подгруппе VIIB
(побочная подгруппа VII группы). Это говорит о том, что послед�
ний энергетический уровень в его электронной формуле — пятый,
а число валентных электронов, равное номеру группы, — семь.
Чтобы выяснить, как распределены семь его валентных электро�
нов по энергетическим подуровням, проанализируем расположе�
ние элемента в периоде. В своем периоде технеций стоит после двух
элементов s�семейства (рубидия и стронция) пятым по счету d�
элементом. Следовательно, его валентные электроны имеют кон�
фигурацию: 4d55s2. Энергетические подуровни, предшествующие
данным, застроены полностью. Это отвечает электронной форму�
ле благородного газа предыдущего периода — криптона. Поэтому
можно записать электронную формулу технеция в виде [Kr]4d55s2

или полностью: 1s22s22p63s23p63d104s24p64d55s2.
Висмут — элемент 6 периода, подгруппы VA (главная подгруп�

па группы V). Следовательно, внешний (последний в формуле)
энергетический уровень, заполняемый электронами его атома, —
шестой, а число валентных электронов (равное номеру группы) —
пять. Шестой период начинается с двух s�элементов (цезий и ба�
рий), обеспечивающих конфигурацию 6s2. Далее следует семейст�
во d�элементов, которому соответствует конфигурация 5d10. Один
из элементов d�семейства — лантан добавляет конфигурацию 4f14

за счет семейства лантаноидов. Наконец, завершается период се�
мейством p�элементов, в котором висмут занимает третью пози�
цию (после таллия и свинца). Следовательно, конфигурация ва�
лентного слоя имеет вид 6s26p3. Все предыдущие электронные слои
застроены полностью. Это позволяет вывести сокращенную

[Xe]4f145d106s26p3

и полную

1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s26p3

электронные формулы висмута.
Теория строения атома позволила ответить и на вопрос о при!

чинах периодичности свойств элементов. Под периодической за�
висимостью понимается повторение значений некоторой функции
через определенный интервал значений аргумента. Поскольку
свойства элементов определяются в первую очередь структурой
валентного слоя их атомов, то в пределах периода, где эта струк�
тура постоянно изменяется в результате добавления электрона
при переходе от одного элемента к другому, аналогии в свойствах



107

элементов не наблюдается. Однако, как только период заканчива�
ется и мы переходим к следующему, электронные конфигурации
валентного слоя начинают повторяться. Элементы одной и той же
подгруппы (главные подгруппы образованы s� и p�элементами, а
побочные подгруппы — d� и f�элементами) демонстрируют анало�
гию в свойствах, так как их атомы характеризуются сходными элек�
тронными конфигурациями. Например, щелочные металлы — эле�
менты главной подгруппы I группы (подгруппа IA) обладают элек�
тронной конфигурацией s1, а галогены — элементы главной
подгруппы VII группы (подгруппа VIIA) — конфигурацией s2p5.

Итак, причина периодичности свойств химических элемен�
тов заключается в периодической повторяемости сходных элек�
тронных конфигураций валентного слоя электронов их атомов.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Свойства химических элементов, а также формы и свойства соеди�
нений элементов находятся в периодической зависимости от ...

a) радиусов атомов; b) числа нейтронов в ядрах атомов;
c) числа энергетических уровней в атомах;
d) зарядов ядер атомов; e) массовых чисел.

2. Порядковый номер элемента в таблице Д. И. Менделеева равен ...
(несколько правильных ответов).

a) числу протонов в его атоме; b) массовому числу;
c) заряду ядра атома; d) числу нейтронов в его атоме;
e) числу электронов в его атоме; f) относительной атомной массе.

3. Соответствие между символом химического элемента и типом элек�
тронного семейства.
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4. В атоме химического элемента ... три d�электрона на предвнешнем

энергетическом уровне.

a) Ta; b) Tl; c) Ti; d) Te; e) Tc.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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5. В атоме химического элемента ... два d�электрона на предвнешнем
энергетическом уровне.

a) Mo; b) Ge; c) Hf; d) Po; e) Xe.

6. В атоме химического элемента ... два s�электрона на внешнем энер�
гетическом уровне.

a) Re; b) Ra; c) Rn; d) Ru; e) Rh.

7. В атоме химического элемента ... три p�электрона на внешнем энер�
гетическом уровне.

a) Sc; b) Se; c) Sb; d) Ge; e) Si.

8. В атоме химического элемента ... шесть р�электронов на внешнем
энергетическом уровне.

a) W; b) In; c) V; d) Kr; e) Bi.

9. Химический элемент, электронная формула атома которого име�
ет вид

1s22s22p63s23p63d104s24p6,

находится в ... периоде, ... группе, ... подгруппе периодической системы
Д. И. Менделеева.

a) IV, 6, побочной; b) IV, 8, побочной; c) IV, 8, главной;
d) IV, 6, главной; e) III, 8, главной.

10. Химический элемент, электронная формула атома которого име�
ет вид

1s22s22p63s23p63d54s2,

находится в ... периоде, ... группе, ... подгруппе периодической системы
Д. И. Менделеева.

a) IV, 2, побочной; b) IV, 7, побочной; c) IV, 5, главной;
d) IV, 5, побочной; e) IV, 7, главной.

11. Химический элемент, электронная формула атома которого име�
ет вид

[Kr]4d35s2,

расположен в ... периоде, ... подгруппе периодической системы Д. И. Мен�
делеева.

a) 5, VB; b) 5, VA; c) 4, VB; d) 4, VA; e) 5, IIA.

12. В атоме химического элемента ... пять валентных электронов.

a) W; b) Tc; c) V; d) Kr; e) Bа.
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3.4.
СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Классификация химических элементов по свойствам:
� металлы — элементы главных подгрупп с числом валентных

электронов от 1 до 3 (подгруппы IA, IIA, IIIA, кроме элемента
бора), а также германий, олово, свинец, сурьма, висмут и по�
лоний;

� неметаллы — бор и элементы главных подгрупп с числом ва�
лентных электронов от 4 до 7 (подгруппы IVA, VA, VIA, VIIA),
кроме германия, олова, свинца, сурьмы, висмута и полония;

� переходные элементы — элементы побочных подгрупп (IB...
VIIB); в виде простых веществ ведут себя как металлы;

� благородные газы — элементы подгруппы VIIIA, полностью
застроенные энергетические подуровни s2p6, для гелия s2.
Периодически изменяются:

� металлические свойства (энергия ионизации);
� неметаллические свойства (энергия сродства к электрону);
� электроотрицательность;
� атомные радиусы;
� формы и свойства соединений.

Микроскопические свойства — свойства изолированных атомов.
Макроскопические свойства — свойства реальных веществ.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Химические элементы можно классифицировать не толь�
ко по характеру застройки их электронных конфигураций, но и
по их свойствам. Классификация химических элементов по свой�
ствам подразумевает их деление на:
� металлы — элементы главных подгрупп с числом валентных

электронов от 1 до 3 (подгруппы IA, IIA, IIIA, кроме элемента
бора), а также германий, олово, свинец, сурьма, висмут и по�
лоний;

� неметаллы — бор и элементы главных подгрупп с числом ва�
лентных электронов от 4 до 7 (подгруппы IVA, VA, VIA, VIIA),
кроме германия, олова, свинца, сурьмы, висмута и полония;

� переходные элементы — элементы побочных подгрупп (IB...
VIIB), в виде простых веществ ведут себя как металлы;

� благородные газы — элементы подгруппы VIIIA, атомы кото�
рых отличаются наиболее стабильными электронными конфи�
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гурациями (полностью застроенные энергетические подуров�
ни s2p6, для гелия s2) и, как следствие, крайне низкой реакци�
онной способностью.
Однако следует отметить, что классификация элементов на ме�

таллы и неметаллы весьма условна. Пожалуй, лишь для s�элемен�
тов (подгруппы IA и IIA) отнесение к металлам однозначно. В об�
щем случае переход от металлических свойств к неметаллическим
происходит довольно плавно: некоторые элементы проявляют и те,
и другие. В природе одних из них преобладают металлические, в
природе других — неметаллические свойства. В случае p�элемен�
тов можно провести условную диагональную линию, которая при�
близительно отделяет металлы от неметаллов (рис. 3.3). При этом
«пограничные» элементы как раз и демонстрируют двойственность
своего химического поведения. Раньше для обозначения подобных
элементов применялись термины «полуметаллы» или «металло�
иды». В настоящее время эти термины считаются устаревшими.

Любой период, кроме самого короткого — первого, начинает�
ся с типичных металлов (первые элементы периода — наиболее
активные щелочные металлы) и заканчивается благородным га�
зом. В четвертом и пятом периодах между ними появляются де�
сять переходных элементов d�семейства. Их называют вставными
декадами («дека» означает десять). В шестом и седьмом периодах
к ним добавляются переходные элементы f�семейства. Свойства
переходных элементов различаются между собой крайне незначи�
тельно, так как различия в их электронных конфигурациях про�
являются главным образом на предвнешнем d� или третьем сна�
ружи f�подуровне соответственно. Переходные элементы триад:
Fe–Co–Ni, Ru–Rh–Pd, Os–Ir–Pt включают в побочную подгруппу
VIII группы (подгруппа VIIIB).

О каких же свойствах элементов идет речь в формулировке пе�
риодического закона? Выделим из них некоторые:
� металлические свойства (энергия

ионизации);
� неметаллические свойства (энер�

гия сродства к электрону);
� электроотрицательность;
� атомные и ионные радиусы.

Наряду с перечисленными мно�
гие другие свойства химических эле�
ментов, например температуры кипе�
ния и плавления простых веществ,
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� Рис. 3.3

Деление p�элементов
на металлы и неметаллы
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теплоты плавления и испарения, энергии атомизации и др., изменя�
ются периодически. Периодическую зависимость свойств элементов
удобно представлять графически, указывая на оси абсцисс значения
атомного номера. Периодически изменяются также формы и свой�
ства соединений элементов. Аналогичным образом можно постро�
ить графики изменения свойств простейших бинарных соединений
элементов — гидридов, галогенидов, оксидов, сульфидов и т. п.,
например теплот образования, температур плавления и кипения.

Такие графики удобно использовать для анализа характера
изменения заданного свойства химического элемента или его со�
единения, а также применять интерполяцию и экстраполяцию для
оценки неизвестных количественных параметров, характеризую�
щих то или иное свойство элемента или его соединения. Однако
далеко не всегда подобные прогнозы дают достоверный результат.
Так, основываясь на экстраполяции в ряду иод, бром, хлор, мож�
но оценить энергию диссоциации молекулы дифтора, которую
весьма затруднительно определить экспериментально. Однако по�
лученное таким образом значение этой характеристики молекулы
оказывается весьма далеким от экспериментальных величин, по�
лученных в последнее время.

При обсуждении свойств необходимо учитывать их деление
на микроскопические и макроскопические. Следует различать
свойства химических элементов, например, Mg, Fe, Ag и свойст�
ва реальных веществ магния, железа, серебра. В первом случае
объектом рассмотрения являются изолированные атомы с их
электронной структурой, энергией ионизации, атомными и ион�
ными радиусами и т. п. Во втором — совокупность большого чис�
ла таких атомов, взаимодействие между которыми существенно
изменяет свойства каждого из них.

3.4.1.
МЕТАЛЛИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

СВОЙСТВА ЭЛЕМЕНТОВ

Металлические свойства (восстановительная активность) —
способность атомов элементов к отдаче электронов.
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Энергия ионизации свойств — минимальная энергия, необхо�
димая для отрыва электрона от атома. Чем в бо ´льшей степени про�
являются металлические свойства, тем меньше величина энергии
ионизации.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Под металлическими, или восстановительными, свойства!
ми элементов понимают способность их атомов к отдаче валент�
ных электронов.

Металлические свойства наиболее характерны для элементов,
атомы которых имеют небольшое число электронов на внешнем
энергетическом уровне. Очевидно, движущей силой этого процесса
является стремление атомов приобрести наиболее стабильную вось�
миэлектронную конфигурацию благородных газов. При малом чис�
ле валентных электронов атому энергетически выгоднее отдать их
другим атомам в процессе взаимодействия и приобрести конфигу�
рацию благородного газа предыдущего периода. Количественно эту
тенденцию характеризуют с помощью энергии ионизации.

Энергия ионизации (обозначается буквой I от Ionization) — это
минимальная энергия, необходимая для отрыва электрона от ней�
трального атома. Под ионизацией понимается процесс перевода ней�
трального атома в заряженную частицу — ион. При отрыве электро�
на от атома последний превращается в положительно заряженный
ион. В зависимости от того, который по счету электрон отрывают от
атома, энергия ионизации может быть первой (I1), второй (I2), треть�
ей (I3) и т. д. Единицы измерения I — кДж/моль. Затратам энергии
на осуществление ионизации атома отвечают положительные зна�
чения энергии ионизации (эндотермический процесс).

Одним из экспериментальных методов определения энергии
ионизации является метод электронного удара. При этом атомы в
газе подвергаются бомбардировке электронами, получающими не�
обходимую энергию за счет определенной разности потенциалов.
Минимальное значение разности потенциалов, необходимое для
того, чтобы электронный удар вызвал ионизацию нейтрального
атома, называют потенциалом ионизации. Потенциалы иониза�
ции принято измерять в электронвольтах (эВ): 1 эВ = 96 кДж.
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Изменения величин первых энергий ионизации для s� и p�эле�
ментов носят достаточно четкий периодический характер. В пре�
делах периода системы элементов с ростом порядкового номера
происходит закономерный рост числа валентных электронов и уве�
личение эффективного заряда ядра (под эффективным понимают
величину заряда ядра с учетом экранирования его электронами),
что проявляется в общей тенденции — ослаблении металлических
свойств и соответственно возрастании энергии ионизации. Одна�
ко, как и многие другие свойства элементов, рассмотренные ниже,
изменение энергии ионизации носит не монотонный, а скачкооб�
разный характер (рис. 3.4).

Тем не менее общая, преобладающая тенденция в изменении
энергии ионизации достаточно очевидна.

Наименьшей энергией ионизации обладают щелочные метал�
лы (подгруппа IA), наибольшей — благородные газы (подгруппа
VIIIA). Например, первая энергия ионизации щелочного металла
лития составляет 520 кДж/моль, тогда как для представителя бла�
городных газов неона она равна 2080 кДж/моль.

Рис. 3.4
Энергии ионизации элементов
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В пределах подгруппы системы элементов металлические свой�
ства s� и p�элементов усиливаются с ростом порядкового номера
элемента, так как при одном и том же числе валентных электро�
нов происходит увеличение атомного радиуса, приводящее ко все
большей удаленности валентных электронов от ядра и ослабле�
нию силы его притяжения.

Так, щелочные металлы, атомы которых имеют валентную
конфигурацию s1, различаются номером энергетического уровня,
соответствующего этому единственному валентному электрону:

Li — 2s1 (элемент 2 периода);
Na — 3s1 (элемент 3 периода);
K — 4s1 (элемент 4 периода);
Rb — 5s1 (элемент 5 периода);
Cs — 6s1 (элемент 6 периода);
Fr — 7s1 (элемент 7 периода).
Валентному уровню атома лития предшествует всего один энер�

гетический уровень, в то время как валентный уровень франция —
седьмой по счету. Очевидно, что при такой относительной удален�
ности валентного электрона франция от положительно заряжен�
ного ядра сила его притяжения ядром будет существенно меньше,
чем в случае лития, что приводит к тому, что среди щелочных ме�
таллов — элементов с наиболее сильно выраженными металличе�
скими свойствами — франций должен быть своеобразным «чем�
пионом». Энергия ионизации этого элемента должна быть наи�
меньшей среди известных ныне химических элементов. Однако
свойства этого элемента изучены слабо, и установленная для него
величина энергии ионизации на сегодняшний день не считается
вполне достоверной. Причина заключается в том, что франций
является самым неустойчивым из первых ста элементов системы:
период полураспада его самого стабильного изотопа составляет
22 мин. Минимальная из известных ныне первых энергий иони�
зации характеризует щелочной металл цезий: I = 376 кДж/моль.

Металлические свойства (и значения энергии ионизации) пе�
реходных элементов при движении по периоду системы элемен�
тов меняются весьма несущественно. Такого значительного диа�
пазона в изменении свойств (от металлов к неметаллам и далее к
благородным газам), как у s� и p�элементов, здесь не наблюдает�
ся: все переходные элементы одного и того же периода — метал�
лы, свойства их различаются очень незначительно. Ионизация
атомов d�элементов затрагивает в первую очередь внешние s�элек�
троны.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Выбрать последовательность химических элементов IIA подгруп�
пы в порядке усиления металлических свойств.

a) Ca, Mg, Be, Sr, Ra, Ba; b) Mg, Be, Ca, Ra, Sr, Be;
c) Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra; d) Sr, Ra, Ba, Ca, Be, Mg;
e) Ra, Ba, Sr, Ca, Mg, Be.

2. Выбрать последовательность химических элементов 2�го периода
в порядке усиления металлических свойств.

a) N, C, Be, F, O; b) O, N, C, Be, F;
c) F, O, N, C, Be; d) C, N, O, Be, F.

3.4.2.
НЕМЕТАЛЛИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Неметаллические свойства (окислительная активность) —
способность атомов элементов к присоединению электронов.

Энергия сродства к электрону — энергия, которая сопровож�
дает процесс присоединения электрона к нейтральному атому. Чем
в бо ´льшей степени проявляются неметаллические свойства, тем
больше величина энергии сродства к электрону.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Неметаллическими (окислительными) свойствами счита�
ют способность нейтральных атомов элементов к присоединению
дополнительных электронов. Движущей силой этого процесса яв�

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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ляется стремление атомов приобрести наиболее стабильную вось�
миэлектронную конфигурацию благородных газов. Наибольшую
тенденцию к присоединению электронов имеют атомы p�элемен�
тов, обладающие относительно большим числом собственных ва�
лентных электронов.

Энергия сродства к электрону (обозначается буквой A от Affi�
nity — «сродство») характеризуется энергией, которая сопровож�
дает процесс присоединения электрона к нейтральному атому. При
этом атом превращается в отрицательно заряженный ион. Энер�
гия сродства к электрону измеряется в кДж/моль.

Энергия сродства к электрону характеризует степень проявле�
ния элементами неметаллических свойств. Ее величину можно со�
поставить с величинами �H (см. Модуль 5, тема 5.3) процесса при�
соединения электрона к нейтральному атому, при этом А = –�H.
Для атомов элементов�неметаллов, характеризующихся преобла�
данием окислительной активности и склонных к присоединению
электронов в процессе химического взаимодействия, значения �H
отрицательны (экзотермический процесс) — энергия выделяется.
При этом говорят, что такие элементы проявляют положительное
сродство к электрону. Напротив, присоединение дополнительно�
го электрона к атомам, не проявляющим окислительных свойств,
отвечает положительным величинам �H (эндотермический про�
цесс) — необходимо затратить энергию для осуществления этого
процесса. Такие элементы демонстрируют отрицательное сродст�
во к электрону.

Присоединение электрона к нейтральному атому происходит
в результате притяжения этого электрона положительно заря�
женным ядром. Вместе с тем собственные электроны атома пре�
пятствуют этому за счет электростатических сил отталкивания.
Следовательно, энергичность рассматриваемого процесса долж�
на зависеть от величины эффективного заряда ядра, общего числа
собственных электронов атома, а также их конфигурации.

Поскольку действие указанных факторов проявляется в неоди�
наковой мере, изменение величин сродства к электрону в преде�
лах периодов и подгрупп таблицы Д. И. Менделеева не носит столь
четкого периодического характера, как это наблюдается для ве�
личин энергии ионизации. Число отклонений от общей тенден�
ции здесь весьма велико.

В периоде системы Д. И. Менделеева число валентных электро�
нов и эффективный заряд ядра растут с ростом порядкового номе�
ра, что сопровождается возрастанием склонности к проявлению

 

                            16 / 50
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неметаллических свойств и со�
ответственно должно отвечать
общей тенденции к увеличению
энергии сродства к электрону.

Действительно, наибольшим
сродством к электрону характе�
ризуются галогены — элементы
подгруппы VIIA (для атомов этих
элементов присоединение одного
электрона приводит к образова�
нию наиболее устойчивой элек�
тронной конфигурации s2p6).

Однако характер изменения
величины А для s� и p�элементов
в пределах периода достаточно
сложен (рис. 3.5). Наименьшими
величинами энергии сродства к
электрону характеризуются ато�
мы с заполненными s� и p�подуров�
нями (например, среди элементов
2�го и 3�го периодов это атомы бе�
риллия и магния, имеющие элек�
тронные конфигурации s2, а также
неона, аргона с конфигурациями
s2p6). Эти элементы характеризу�
ются отрицательным сродством к электрону («добровольно» ато�
мы таких элементов электроны не присоединяют).

У азота и фосфора (конфигурации s2p3 — наполовину застро�
енный p�подуровень) величины А оказываются значительно мень�
шими, чем у соседних по периоду элементов (энергия сродства к
электрону для азота практически равна нулю).

Напротив, энергия сродства к электрону для углерода (кон�
фигурация s2p2) велика (А = 122 кДж/моль): его p�подуровень
становится наполовину заполненным в результате присоедине�
ния дополнительного электрона. Эти факты свидетельствуют в
пользу повышенной стабильности таких электронных конфигу�
раций.

В подгруппе системы элементов с ростом порядкового номера
неметаллические свойства элементов ослабевают. Это объясняет�
ся тем, что в этом же направлении возрастает число энергетиче�
ских уровней и увеличивается радиус атомов.

Рис. 3.5
Энергии сродства к электрону
элементов 2�го и 3�го периодов

�
H

 с
р

од
ст

ва
 к

 э
л

ек
тр

он
у

, 
к

Д
ж

/м
ол

ь



118

Если атомное ядро экранировано многими электронными слоя�
ми собственного атома, сила его притяжения по отношению к элек�
трону, поступающему извне, невелика по сравнению с ядром, окру�
женным небольшим числом собственных электронных слоев. Со�
ответственно эта тенденция должна сопровождаться уменьшением
величин энергии сродства к электрону.

Так, например, атомы галогенов характеризуются валентной
конфигурацией s2p5. Все они — наиболее активные неметаллы в
таблице элементов.

В зависимости от принадлежности каждого из них к тому или
иному периоду семь валентных электронов этих атомов находятся
на следующих энергетических уровнях:

F — 2s2p5 (элемент 2 периода);
Cl — 3s2p5 (элемент 3 периода);
Br — 4s2p5 (элемент 4 периода);
I — 5s2p5 (элемент 5 периода);
At — 6s2p5 (элемент 6 периода).
Атомное ядро элемента астата закрыто шестью электронны�

ми слоями, тогда как ядро атома фтора, обладающего наимень�
шим атомным радиусом среди галогенов, экранировано лишь дву�
мя электронными слоями. По этой причине способность к притя�
жению дополнительного электрона (атомам галогенов недостает
всего одного электрона до восьмиэлектронной оболочки благо�
родного газа) у ядра атома фтора существенно выше, чем у ядра
атома астата.

Фтор — наиболее активный неметалл среди элементов систе�
мы Д. И. Менделеева. Теоретический прогноз позволяет предпо�
лагать для него наивысшее сродство к электрону. Однако экспе�
риментальное определение энергии сродства к электрону дает ве�
личину, промежуточную между соответствующими величинами
для хлора и брома: AF = 328 кДж/моль, ACl = 349 кДж/моль,
ABr = 325 кДж/моль.

Аналогичное отклонение от теоретических прогнозов наблю�
дается и для пары элементов кислород — сера (АО = 141 кДж/моль,
АS = 200 кДж/моль).

Аномальный характер изменения свойств при переходе от эле�
ментов 2�го периода (эти элементы являются первыми для каж�
дой подгруппы) к элементам тех же подгрупп, расположенных в
3�м и далее периодах — явление, достаточно распространенное.
Возможно, это связано с тем, что подобный переход сопровожда�
ется появлением d�подуровня в атомах элементов 3�го периода.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Выбрать последовательность химических элементов VIIA подгруп�
пы в порядке усиления неметаллических свойств.

a) Cl, At, I, Br, F; b) I, At, Cl, Br, F; c) Br, Cl, F, At, I;
d) At, I, Br, Cl, F; e) F, Cl, Br, I, At.

2. Выбрать последовательность химических элементов 2�го периода
в порядке ослабления неметаллических свойств.

a) N, C, Be, F, O; b) O, N, C, Be, F; c) F, O, N, C, Be;
d) C, N, O, Be, F; e) Be, C, N, O, F.

3.4.3.
ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Электроотрицательность — способность атомов элементов
к смещению электронной плотности.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Если энергия ионизации характеризует процесс отдачи
электрона атомом, а энергия сродства к электрону — процесс при�
соединения электрона к нейтральному атому, то электроотрица�
тельность определяет некую промежуточную тенденцию — тен�
денцию к смещению электронной плотности от одного атома к
другому.

Энергия ионизации и энергия сродства к электрону являются
характеристиками изолированных атомов, электроотрицатель�
ность есть свойство атомов, которое проявляется лишь в процессе
взаимодействия между ними, т. е. свойство атома в молекуле.

Электроотрицательность обозначают символом EN (от Elec�
tronegativity) или ЭО (в русскоязычном варианте) и измеряют в тех

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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же единицах, что и энергию ионизации, и энергию сродства к элек�
трону — в кДж/моль.

Электроотрицательность не является строго определенной фи�
зической величиной, а может расцениваться как некая условная
характеристика, позволяющая делать удачные прогнозы, напри�
мер в области природы химической связи между атомами.

Понятие электроотрицательности как «способности атома в
молекуле оттягивать электроны на себя» было впервые введено
Лайнусом Полингом. В Приложении 3 помещена именно эта шка�
ла электроотрицательности элементов как наиболее распростра�
ненная.

Имеется несколько других шкал электроотрицательности эле�
ментов, базирующихся на разных экспериментальных или рас�
четных данных, например, шкала Малликена и шкала Оллре�
да — Рохова. Так, шкала Малликена основана на использовании
среднего значения энергии ионизации и энергии сродства к элек�
трону:

I AEN .
2
��

Нужно отметить, что рассчитанные таким образом величины
электроотрицательностей совершенно не соответствуют величи�
нам по шкале Полинга.

Учитывая проведенный выше анализ изменения энергии иони�
зации и энергии сродства к электрону по периодам и группам таб�
лицы Д. И. Менделеева, можно заключить, что электроотрица�
тельность s� и p�элементов возрастает в периоде и уменьшается в
подгруппе с ростом порядкового номера элементов. Наименьши�
ми электроотрицательностями характеризуются элемент франций
(теоретически) и цезий (0,7), наибольшей — элемент фтор (4,0).

Электроотрицательность переходных элементов меняется не
столь существенно, однако ее увеличение с ростом порядкового
номера в пределах периода прослеживается довольно четко.

3.4.4.
АТОМНЫЕ РАДИУСЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Атомный радиус — условная величина, отождествляемая
с размерами сферы, внутри которой сосредоточено 90...99% элек�
тронной плотности.
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Лантаноидное сжатие — уменьшение радиусов атомов 4f�эле�
ментов (лантаноидов) с ростом их порядкового номера.

Актиноидное сжатие — уменьшение радиусов атомов 5f�эле�
ментов (актиноидов) с ростом их порядкового номера.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Атомные и ионные радиусы определяют геометрические
размеры атомов и ионов, оказывающие значительное влияние на
многие свойства как самих элементов, так и их соединений. Эти
параметры изменяются периодически в зависимости от порядко�
вого номера элемента.

Атомный радиус — величина условная, так как очертить точ�
ные границы электронного облака невозможно. Строго говоря,
атом не является сферой с четко определенной поверхностью и ра�
диусом. Электронная плотность равна нулю лишь на бесконечном
расстоянии от ядра. Размеры атома принято отождествлять с раз�
мерами сферы, внутри которой сосредоточено 90...99% электрон�
ной плотности.

Экспериментальной основой для расчета атомных радиусов
служит определение межатомных расстояний в кристаллах или
газах. В зависимости от природы кристалла (металлический,
ионный) получают значения металлического или ионного ра!
диусов. Измерения в газах дают возможность оценить ковалент!
ный радиус. Такие эксперименты проводят с помощью рентге�
ноструктурного анализа или электронографии. За радиус атома
принимают половину наименьшего межъядерного расстояния
между одинаковыми атомами. Нужно иметь в виду, что кова�
лентные радиусы различаются для одинарной, двойной и трой�
ной связей.

В периоде с ростом порядкового номера атомные радиусы, как
правило, уменьшаются (есть исключения!), в группе, напротив,
увеличиваются (см. рис. 3.6).

Уменьшение атомных радиусов элементов одного и того же
периода можно объяснить увеличением величины эффективного
заряда ядра на фоне постоянства числа электронных слоев. Силы
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притяжения между ядром и электронами начинают играть преоб�
ладающую роль по сравнению с силами отталкивания между элек�
тронами.

Уменьшение радиусов атомов 4f�элементов (лантаноидов) и
5f�элементов (актиноидов) с ростом их порядкового номера назы�
вают соответственно лантаноидным и актиноидным сжатием.

Увеличение атомных радиусов в подгруппе с ростом порядко�
вого номера вполне понятно: именно в этом направлении возрас�
тает число энергетических уровней, заполняемых электронами.

Атомные радиусы уменьшаются в пределах периода примерно с
такой же «скоростью», как увеличиваются в пределах подгрупп: пе�
ремещение из одной клетки периодической системы в другую по го�
ризонтали сопровождается приблизительно таким же изменением
радиуса, как и перемещение из одной клетки в другую по вертикали
(только в первом случае он уменьшается, а во втором — увеличива�
ется). Это приводит к тому, что радиусы атомов, расположенных в
таблице Д. И. Менделеева по диагонали (например, Li–Mg, Be–Al),
оказываются близкими по величине. Близость атомных радиусов
вызывает появление и некоторых аналогий в свойствах. Подобное
явление получило название диагональной периодичности.

Рис. 3.6
Атомные радиусы
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Выбрать последовательность химических элементов VIIA подгруп�
пы в порядке возрастания атомного радиуса.

a) I, Br, F, At, Cl; b) Cl, Br, I, F, At; c) Br, I, F, At, Cl;
d) F, Cl, Br, I, At; e) At, I, Br, Cl, F.

2. Выбрать последовательность химических элементов 3�го периода
в порядке возрастания атомного радиуса.

a) P, S, Na, Si, Cl; b) S, Cl, P, Na, Si; c) Cl, S, P, Si, Na;
d) Si, P, S, Na, Cl; e) Na, Si, P, S, Cl.

3.5.
СВОЙСТВА СОЕДИНЕНИЙ ЭЛЕМЕНТОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Свойства соединений элементов — кислотно�основные и
окислительно�восстановительные.

Кислотные свойства проявляют соединения типичных неме�
таллов (IVA...VIIA подгруппы) и элементов d�семейств, если их
атомы находятся в высшей степени окисления.

Химические реакции, доказывающие наличие кислотных
свойств оксидов:
� образование кислоты в реакции с водой;
� взаимодействие со щелочами с образованием солей соответ�

ствующих кислот.
Основные свойства проявляют соединения типичных метал�

лов (элементов IA...IIIA подгруппы, кроме бора) и элементов d�се�
мейств, если их атомы находятся в степени окисления < 3. Следу�
ет обратить внимание на указанные ниже амфотерные металлы,
входящие в перечисленные категории элементов!

Химические реакции, доказывающие наличие основных свойств
оксидов:
� образование основания в реакции с водой (в реакцию вступают

оксиды щелочных и щелочно�земельных металлов);
� взаимодействие с кислотами с образованием солей.

Амфотерные свойства — сочетание кислотных и основных
свойств. Амфотерные оксиды образуют: Be, Al и многие d�элементы

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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(Zn, d�элементы с переменной валентностью, если степени окис�
ления их атомов занимают промежуточные значения между ми�
нимальной и максимальной, например Cr+3, Mn+4).

Химические реакции, доказывающие наличие амфотерных
свойств оксидов:
� взаимодействие с кислотами с образованием солей;
� взаимодействие со щелочами с образованием гидроксо�ком�

плексов, например тетрагидроксоцинката или тетрагидроксо�
хромата (III).

Общая закономерность изменения кислотно�основных свойств
соединений элементов d�семейства:

основные свойства амфотерные свойства кислотные свойства

        MnO, CrO                          MnO2, Cr2O3                          Mn2O7, CrO3

Восстановительные свойства — металлы и переходные элемен�
ты в нулевой степени окисления, а также соединения, содержа�
щие атомы неметаллов в низших степенях окисления.

Окислительные свойства — соединения неметаллов и переход�
ных элементов в высших степенях окисления их атомов.

Окислительно!восстановительная двойственность — соедине�
ния элементов в промежуточной степени окисления их атомов.
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степень окисления

Mn2O7, CrO3

SO3, N2O5

восстановительные
свойства

окислительно�восстанови�
тельная двойственность

окислительные
свойства

Mn, Cr
H2S, NH3

MnO2, Cr2O3

SO2, NO

степень окисления
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Как формы соединений элементов, так и свойства этих со�
единений демонстрируют общую тенденцию (сопровождающуюся
рядом отклонений и аномалий), отображающую периодический
характер зависимости от зарядов ядер атомов элементов.

В ряде случаев можно установить параллели между характером
изменения (увеличением или уменьшением) степени проявления
тех или иных свойств соединений и характером изменения метал�
лических или неметаллических свойств элементов, эти соединения
образующих. Это позволяет прогнозировать степень проявления
свойств соединений элементов по положению этих элементов в пе�
риодах и группах периодической системы. Например, тенденция к
проявлению металлических свойств в подгруппе щелочно�земель�
ных металлов возрастает от Ca к Ra, и основный характер гидро�
ксидов указанных элементов возрастает от Ca(OH)2 к Ra(OH)2.

Среди свойств соединений наиболее важными являются ки�
слотно�основные и окислительно�восстановительные.

Кислотные свойства характерны для соединений типичных
неметаллов (IVA...VIIA подгруппы) и элементов d�семейств, если
их атомы находятся в высшей степени окисления.

Наличие кислотных свойств может быть установлено экспе�
риментально. Кислотные оксиды при растворении в воде дают рас�
творы соответствующих кислот, например

SO3 + H2O = H2SO4;
Mn2O7 + H2O = 2HMnO4.

Кроме того, кислотные оксиды вступают в реакцию со щелоча�
ми, приводящую к образованию солей соответствующих кислот,
например

SO3 + 2NaOH = Na2SO4 + H2O;
Mn2O7 + 2KOH = 2KMnO4 + H2O.

Основные свойства характерны для соединений типичных ме�
таллов (элементов IA, IIA, и IIIA подгруппы, кроме бора) и элемен�
тов d�семейств, если их атомы находятся в степени окисления < 3.

Для доказательства наличия у оксидов основных свойств ис�
пользуют реакцию с водой (образуется раствор соответствующего
основания) и реакцию с кислотой (образуется соль).

Однако реакция с водой в данном случае имеет существенные
ограничения, связанные с плохой растворимостью многих окси�
дов и оснований. В реакцию с водой вступают только оксиды ще�
лочных и щелочно�земельных металлов, например
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BaO + H2O = Ba(OH)2;
Na2O + H2O = 2NaOH.

Более широкое применение находит реакция взаимодействия
с кислотами, приводящая к образованию солей, например

CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O;
MnO + H2SO4 = MnSO4 + H2O.

Амфотерные свойства проявляются в сочетании кислотных и
основных свойств. Амфотерные оксиды образуют: Be, Al и многие
d�элементы (Zn, d�элементы с переменной валентностью, если сте�
пени окисления их атомов занимают промежуточные значения

между минимальной и максимальной, например 
3 4

Cr,Mn).
� �

Поскольку кислотные оксиды вступают в реакцию с основа�
ниями, а основные оксиды — в реакцию с кислотами, то для ам�
фотерных оксидов нужно ожидать способности участвовать и в той
и в другой реакции.

Действительно, амфотерные оксиды взаимодействуют как с
кислотами с образованием солей, например

ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2O;
Cr2O3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3H2O,

так и со щелочами — с образованием гидроксо�комплексов, на�
пример тетрагидроксоцинката или тетрагидроксохромата (III):

ZnO + 2NaOH + H2O = Na2[Zn(OH)4];
Cr2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Cr(OH)4].

Химические элементы d�семейства проявляют переменные сте�
пени окисления. При этом наблюдается общая закономерность
изменения кислотно�основных свойств соединений этих элемен�
тов в зависимости от величины степени окисления:

основные свойства амфотерные свойства кислотные свойства

степень окисления

   MnO, CrO MnO2, Cr2O3 Mn2O7, CrO3

Закономерности в изменениях свойств соединений элементов,
а также иллюстрирующие их химические реакции будут рассмот�
рены более подробно в соответствующих модулях раздела «Пре�
вращение вещества».
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Амфотерным оксидом является ...

a) BaO; b) B2O3; c) BeO; d) Br2O.

2. Кислотным оксидом является ...

a) Mn2O3; b) MnO2; c) MnO; d) Mn2O7.

3. Кислотным оксидом является ...

a) Na2O; b) Cl2O7; c) CaO; d) Al2O3.

4. Основным оксидом является ...

a) ZnO; b) Cr2O3; c) Na2O; d) Al2O3.

5. Основным оксидом является ...

a) SO3; b) Fe2O3; c) N2O; d) RaO.

6. При растворении оксида азота (V) в воде ...

a) среда становится кислой;
b) среда становится щелочной;
c) характер среды не изменяется;
d) происходит окислительно�восстановительная реакция.

7. При растворении оксида стронция в воде ...
a) среда становится кислой;
b) среда становится щелочной;
c) характер среды не изменяется;
d) происходит окислительно�восстановительная реакция.

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

На основании положения химического элемента № 14 и его
электронной формулы составьте прогноз его химических свойств,
ответив на следующие вопросы:

1. В каких периоде, группе и подгруппе располагается данный
элемент в периодической системе Д. И. Менделеева?

2. Каково соответствие между положением элемента в перио�
дической системе Д. И. Менделеева и его электронной формулой
(номером внешнего энергетического уровня, общим числом валент�
ных электронов, характером их распределения по энергетическим
подуровням)?

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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3. К какому электронному семейству относится данный эле�
мент?

4. Каковы валентные состояния атомов данного элемента в ос�
новном и возбужденных состояниях (покажите с помощью элек�
тронно�графических формул)?

5. Чему равны максимальная и минимальная степени окисле�
ния атомов этого элемента?

6. Каковы формулы высшего оксида и соответствующего гид�
роксида этого элемента?

Данный элемент (атомный номер 14) располагается в периоди�
ческой системе в периоде № 3, в группе IV, в главной подгруппе.

Электронная формула элемента имеет вид

14Si 1s22s22p63s23p2.

Номер внешнего энергетического уровня (n = 3) соответствует
номеру периода. Общее число валентных электронов (электронов
внешнего энергетического уровня, а также предвнешнего d�поду�
ровня, если он застроен неполностью) для большинства элементов
соответствует номеру группы.

Валентные электроны данного элемента: 3s23p2, их общее чис�
ло равно 4, что соответствует номеру группы (IV).

Принадлежность элементов к главным или побочным подгруп�
пам определяется типом электронного семейства: s� и p�элементы
составляют главные подгруппы, d� и f�элементы образуют побоч�
ные подгруппы.

Элемент Si принадлежит к р�электронному семейству и нахо�
дится в периодической системе в главной подгруппе (IVA).

Валентные состояния атомов определяются наличием одиноч�
ных неспаренных валентных электронов (спиновая валентность).

Для определения спиновой валентности элемента в основном
состоянии (т. е. отвечающем его минимальной энергии) распреде�
ляем его валентные электроны по квантовым ячейкам в соответ�
ствии с принципом Паули и правилом Хунда:

��� ��� � �� �� �
� ���� � ����

Число одиночных неспаренных валентных электронов равно 2.
Кроме представленного выше основного состояния атома, мож�

но представить возбужденные состояния, в которые атом перехо�
дит при получении им дополнительных порций энергии и кото�
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рые характеризуются переходами электронов из занятых ячеек в
свободные в пределах данного уровня, что проявляется в измене�
нии спиновой валентности элемента. Если свободные квантовые
ячейки на данном энергетическом уровне отсутствуют, то возбуж�
денные состояния невозможны и спиновая валентность в таком
случае постоянна.

Возбужденное состояние атома рассматриваемого в задаче эле�
мента можно отобразить следующей схемой:

���� �� � �� �� ��
� ���� � ����
�Значение спиновой валентности (число одиночных неспарен�

ных валентных электронов) для возбужденного состояния равно 4.
Высшую (максимальную) степень окисления атом приобрета�

ет, отдав все свои валентные электроны. Поэтому для большин�
ства элементов максимальная степень окисления равна номеру
группы, в которой находится данный элемент в таблице Д. И. Мен�
делеева.

Следовательно, для элемента Si максимальная степень окис�
ления составляет +4.

Низшая (минимальная) степень окисления соответствует чис�
лу электронов, необходимых атому для достройки внешнего элек�
тронного слоя до октета (восьмиэлектронной структуры). Поэтому
минимальную степень окисления можно вычислить по формуле

Nгруппы – 8.

Однако присоединение электронов свойственно только атомам
типичных неметаллов, поэтому для металлов и переходных эле!
ментов минимальная степень окисления равна нулю.

Рассматриваемый в задаче элемент Si проявляет минимальную
степень окисления:

4 – 8 = –4.

Зная величины максимальной и минимальной степени окис�
ления атомов элементов, можно составить формулы их соедине!
ний в этих степенях окисления.

Оксиды — это соединения элементов с кислородом. Общая фор�
мула оксида: ЭmOn (Э — символ элемента, О — символ кислорода,
числа m и n показывают количественное соотношение между ато�
мами элементов). Кислород проявляет минимальную степень окис�
ления –2 (элемент VI группы).
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Поэтому для обеспечения электронейтральности химической
формулы необходимо подобрать следующие соотношения m:n для
указанного в задаче элемента:

Si:О = 4:2,

и формула его высшего оксида имеет вид SiO2.
Гидроксиды — это основания (для типичных металлов и d�эле�

ментов, если их атомы находятся в степени окисления не выше
+3) и кислоты (для типичных неметаллов и d�элементов в степе�
нях окисления > 3).

Общая формула основания:

Me(OH)n (n � 3, n = 3),

при этом число гидроксильных групп (ОН–) соответствует валент�
ности металла.

Элемент Si не образует оснований, так как относится к типич�
ным неметаллам.

Наиболее распространенные кислоты, в состав которых вхо�
дят атомы элементов в максимальной степени окисления, имеют
общую формулу HmЭO4.

Используя значения степеней окисления атомов (H+1, O–2 и
высшей степени окисления элемента Э = Si), составляем формулу
кислоты:

H4SiO4.

Для кислот с m = 3 или 4 (орто�кислоты) возможно отщепле�
ние молекулы воды (–H2O) и образование второй формы кисло�
ты — мета�формы (Hm–2ЭO3)

Для данного элемента образование мета�кислоты возможно, ее
формула имеет вид

H2SiO3.
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М О Д У Л Ь 4

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� прогнозировать характер химической связи в конкретном химическом

соединении;
� строить электронные схемы молекул;
� определять кратность ковалентной связи;
� определять геометрическую форму молекулы методом ВС.

4.1.
ВВЕДЕНИЕ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Химическая связь — совокупность сил, удерживающих
атомы или ионы в пределах некоторых образований (молекул или
кристаллов).

В процессе образования химической связи из нейтральных
атомов энергия системы понижается — процесс энергетически
выгоден.

Классификация химических связей:
� ковалентная;
� ионная;
� донорно�акцепторная;
� металлическая;
� водородная (как пример межмолекулярных взаимодействий).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Большинство элементов существует в природе не в виде от�
дельных атомов, а виде химических соединений. Взаимодействие
между атомами приводит к образованию молекул или ионов.

Под химической связью понимают совокупность сил, удержи�
вающих частицы (атомы или ионы) в пределах какого�либо обра�
зования, например молекулы или кристалла. Например, атомы
хлора и атомы водорода в молекуле хлороводорода HCl или катио�
ны натрия и анионы хлора в кристалле поваренной соли (NaCl)
связаны между собой химической связью, природа которой раз�
лична.

В зависимости от природы сил взаимодействия между части�
цами химическую связь подразделяют на несколько типов, из ко�
торых можно выделить следующие:
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� ковалентная (неполярная и полярная);
� ионная;
� донорно�акцепторная;
� металлическая.

В ряде случаев образование химических связей происходит и
между молекулами. В этом случае говорят о межмолекулярных
взаимодействиях, примером которых может служить водородная
связь.

Обсуждение химической связи при всем многообразии отдель�
ных ее проявлений подразумевает ответ на два принципиальных
вопроса: «Почему и как?». Почему достаточно устойчивые и ста�
бильные нейтральные атомы стремятся образовать более сложные
системы — молекулы? Как это происходит? Каков механизм об�
разования химической связи?

4.2.
ПРИЧИНЫ ОБРАЗОВАНИЯ
ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Причина образования химической связи: в процессе обра�
зования химической связи между изолированными атомами энер�
гия системы понижается (процесс образования химической связи
энергетически выгоден).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

На вопрос: «Почему образуется химическая связь?» мож�
но ответить, сравнив энергию двух модельных систем: системы
двух изолированных атомов и системы, в которой эти два атома
связаны химической связью.

Представим себе, что два атома водорода сближаются друг с
другом из бесконечности (рис. 4.1). На бесконечно большом рас�
стоянии взаимодействия между атомами нет. Как только атомы
входят в «зону действия» друг друга, между ними начинают дей�
ствовать электростатические силы двух типов: силы притяжения
(между ядром первого атома и электроном второго, ядром второго
атома и электроном первого) и силы отталкивания (между ядром
первого атома и ядром второго, между электроном первого атома и
электроном второго). Соотношение между этими силами есть функ�
ция межъядерного расстояния: преобладание сил притяжения при�
водит к тому, что общая энергия системы начинает снижаться и
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достигает минимального значе�
ния при расстоянии rо, а на рас�
стояниях < rо резко возрастают
силы  отталкивания,  и  энергия
системы бесконечно возрастает.
Состояние рассматриваемой сис�
темы, отвечающее межъядерному
расстоянию rо, наиболее энерге�
тически выгодно (потенциальная
энергия двух взаимодействующих
атомов минимальна). Именно в
этом состоянии осуществляется
оптимальное соотношение меж�
ду силами притяжения и оттал�
кивания и образуется химиче�
ская связь.

Расстояние rо является межъ�
ядерным расстоянием в молеку�
ле, его называют длиной связи.

Квантово�механический ана�
лиз процесса сближения двух нейтральных атомов вносит в этот
вывод некоторые дополнения: химическая связь между атомами
образуется только в том случае, если спины электронов антипа�
раллельны (��).

В случае параллельных спинов (��) энергия системы моно�
тонно возрастает, причем ее значения превосходят сумму энер�
гий изолированных атомов при любых расстояниях между ними,
и образования химической связи не происходит.

Итак, образование химической связи — процесс энергетиче�
ски выгодный: его сопровождает выделение энергии. Энергию,
которая выделяется при образовании химической связи между
атомами, называют энергией связи. Величину этой энергии отно�
сят к одному моль связей и выражают в кДж/моль. Чтобы полу�
чить значение энергии одной связи, необходимо разделить моль�
ную энергию на 6,022045�1023 моль–1 (постоянная Авогадро, см.
Модуль 1).

Энергия химической связи является мерой ее прочности, по�
скольку именно столько энергии нужно затратить на разрыв этой
связи (разделение атомов и удаление их на расстояние, на кото�
ром они не взаимодействуют друг с другом). Энергию связи опре�
деляют экспериментальным путем.

Рис. 4.1
Кривая потенциальной энергии для
молекулы водорода (кривая Морзе)
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4.3.
МЕХАНИЗМ ОБРАЗОВАНИЯ
ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Валентность элемента — количественная характеристика
возможности его атомов взаимодействовать с другими атомами.

Электронная теория валентности (Д. Н. Льюис и В. Коссель,
1916).

Спиновая теория валентности — квантово�механическая тео�
рия химической связи.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Если энергетический аспект процесса образования хими�
ческой связи является общим для различных ее видов, то меха�
низм образования связи различается в зависимости от ее природы
и характера.

В общем случае основной вклад во взаимодействие между ато�
мами вносят электростатические силы притяжения между поло�
жительно заряженными ядрами и отрицательно заряженными
электронами. Отсюда понятно, что первостепенное значение в про�
цессе образования химической связи имеют электронные конфи�
гурации взаимодействующих атомов.

Валентность элемента количественно характеризует возможно�
сти его атомов взаимодействовать с другими атомами. Термин «ва�
лентность» происходит от лат. valentia — сила. В 1852 г. Эдуард
Франкланд выдвинул теорию, которая позднее стала известна как
теория валентности. Согласно представлениям Э. Франкланда,
каждый атом характеризуется определенной «способностью к на�
сыщению». Так, атом водорода соединяется только с одним ато�
мом другого элемента, а атом кислорода — не менее чем с двумя
такими атомами. Поэтому водород одновалентен, а кислород ха�
рактеризуется валентностью, равной двум.

Современные представления о природе химической связи ба�
зируются на электронной теории валентности, предложенной не�
зависимо Джильбертом Ньютоном Льюисом и Вальтером Коссе�
лем. В 1916 г. Д. Н. Льюис постулировал, что химическая связь
осуществляется парой электронов, принадлежащих одновремен�
но обоим взаимодействующим атомам. В 1917 г. В. Коссель выдви�
нул гипотезу, согласно которой электронная пара связи перехо�
дит целиком к одному из атомов с образованием ионной пары ка�
тион — анион, удерживающихся в молекуле электростатическими
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силами. Согласно обеим гипотезам наиболее устойчивыми оказы�
ваются соединения, в которых валентные электроны распределя�
лись так, чтобы каждый атом был окружен оболочкой, имитирую�
щей электронную оболочку ближайшего инертного газа (правило
октета). Гипотеза Льюиса положила начало электронной теории
ковалентной связи и ковалентности, гипотеза Косселя — теории
ионной связи и гетеровалентности. Обе представляли крайние слу�
чаи общей картины полярной связи, когда электронная пара сме�
щена к одному из атомов лишь частично и степень смещения мо�
жет варьировать от 0 до 1.

С развитием квантовой механики возникла спиновая теория
валентности. Обе теории рассмотрены ниже.

4.4.
КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗЬ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Ковалентная связь образуется за счет обобщения атомами
своих валентных электронов и образования общих электронных
пар. Каждый атом вносит в общее владение с партнером одинако�
вое число электронов:

обменный механизм: A� + �B � A : B
Основные характеристики ковалентной связи:

� энергия;
� длина;
� насыщаемость;
� кратность;
� полярность;
� направленность в пространстве.

Энергия связи — энергия, которая выделяется при образова�
нии молекулы из атомов, или энергия, которую нужно затратить
на разрыв этой связи (разделение атомов и удаление их на рас�
стояние, на котором они не взаимодействуют друг с другом).

Длина связи — межъядерное расстояние между атомами в мо�
лекуле.

Насыщаемость связи — число образуемых атомом ковалент�
ных связей имеет определенные ограничения, связанные с его ва�
лентными возможностями (особенностями электронной структу�
ры атома).

Кратность ковалентной связи — число общих электронных пар
между каждой парой атомов: одинарная — одна пара, двойная —
две пары, тройная — три пары.
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Электронная схема молекулы:
� определить число валентных электронов каждого атома по но�

меру группы в периодической системе Д. И. Менделеева;
� выяснить, сколько электронов необходимо каждому атому для

достижения восьмиэлектронной структуры (октета);
� нарисовать схему обобщения электронов между атомами, учи�

тывая необходимость равного вклада участников и изображая
электрон точкой.
Полярность одинарной ковалентной связи определяется раз�

ностью электроотрицательностей взаимодействующих атомов.
Предельными вариантами полярной ковалентной связи являются
неполярная ковалентная и ионная связи.

Направленность ковалентной связи — следствие наличия у
атомных орбиталей определенной геометрической формы и опре�
деленное (фиксированное в пространстве) направление их пере�
крывания.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Одной из наиболее ранних теорий, объясняющих, как ато�
мы образуют молекулы, была теория Джильберта Ньютона Льюи�
са (1916). Автор исходил из следующих соображений:
� в процессе образования химической связи каждый атом стре�

мится достроить свою электронную оболочку до наиболее
выгодной восьмиэлектронной оболочки соответствующего бла�
городного газа — правило октета (исключение составляет атом
водорода, для которого подобным «идеалом» является двух�
электронная структура гелия);

� в процессе взаимодействия между атомами происходит обоб�
щение их валентных электронов (при условии равенства «вкла�
дов») и образование общих (т. е. принадлежащих в равной сте�
пени обоим атомам) электронных пар;

� число общих электронных пар, образовавшихся между двумя
атомами, определяет кратность химической связи (одна пара —
одинарная или ординарная, что означает «простая», две пары —
двойная, три пары — тройная).
Независимо от Д. Н. Льюиса к подобным представлениям при�

шел и другой американский химик — Ирвинг Ленгмюр. Поэтому
рассматриваемую теорию корректнее называть теорией Льюиса —
Ленгмюра.

Химическая связь, образующаяся в результате обобщения ато�
мами их валентных электронов, получила название ковалентной.

Процесс образования ковалентной связи можно наглядно ото�
бразить с помощью так называемой электронной схемы молеку!
лы, в которой электрон изображают точкой.

Составим в качестве примеров электронные схемы некоторых
ковалентных молекул.

Молекула брома двухатомна: Br2. Элемент бром является пред�
ставителем VII группы периодической системы Д. И. Менделеева,
следовательно, число валентных электронов в его атоме — семь.
До октета недостает всего одного электрона, что и является при�
чиной образования между атомами брома только одной общей элек�
тронной пары (каждый атом предоставляет по одному валентному
электрону), следовательно, одинарной ковалентной связи:

BrBr
......

..
....Br .. ���Br

Молекула азота, как и молекула брома, двухатомна: N2. Одна�
ко в этом случае кратность связи между атомами иная. Элемент
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азот — представитель V группы периодической системы Д. И. Мен�
делеева, а потому его атом является обладателем пяти валентных
электронов. В этом случае до октета недостает трех электронов,
что побуждает атомы предоставить в общее владение по три своих
валентных электрона и образовать тройную ковалентную связь:

.. .. .....N . ���N NN

Наконец, примером двойной ковалентной связи может служить
молекула диоксида углерода CO2. В этом случае во взаимодейст�
вие вступают атом углерода и два атома кислорода. Положение
элементов в периодической системе Д. И. Менделеева: углерод на�
ходится в IV группе, кислород — в VI группе. Необходимость до�
строить электронную оболочку до октета требует два дополнитель�
ных электрона для атома кислорода и четыре дополнительных
электрона для атома углерода. Обобщение электронов происходит
согласно схеме: .... ..

........ .. ���O OC O OC

Кроме кратности, ковалентную связь можно охарактеризо�
вать такими свойствами, как насыщаемость, полярность и на�
правленность. Теория Льюиса в состоянии объяснить только два
первых.

Под насыщаемостью ковалентной связи имеют в виду способ�
ность атомов образовывать ограниченное число ковалентных свя�
зей. Иными словами, число образуемых атомом ковалентных свя�
зей (ковалентность) имеет определенные ограничения, связанные
с особенностями электронной структуры этого атома.

Полярность ковалентной связи предполагает смещение общей
электронной пары в направлении более электроотрицательного
атома. Это приводит к возникновению положительного и отрица�
тельного полюсов (отсюда и название). Атом с бо ´льшей электроот�
рицательностью приобретает некоторый дробный (< 1) отрицатель�
ный заряд –�, так как электронная пара сдвинута в бо́льшей сте�
пени в его направлении, но полного перехода электрона (ему бы
соответствовал полноценный заряд –1) не происходит. Атом с
меньшей электроотрицательностью, напротив, приобретает час�
тичный положительный заряд +�. На современном языке то же
самое можно сформулировать так: различия в электроотрицатель�
ностях взаимодействующих атомов вызывает смещение электрон�
ной плотности, приводящее к нарушению симметрии в ее распре�
делении между атомами.
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Например, в молекуле бромоводорода HBr электронная плот�
ность смещается в направлении более электроотрицательного бро�
ма. Связь H–Br полярна, атом водорода поляризован положитель�
но, атом брома — отрицательно.

Очевидно, степень полярности одинарной ковалентной связи
определяется величиной разности электроотрицательностей тех
атомов, которые ее образуют (для кратных связей такой прогноз
не всегда однозначен). Если эта разность невелика, связь является
малополярной. И обратно: с увеличением различий в электроот�
рицательности полярность связи возрастает.

Если разность электроотрицательностей равна нулю (чаще
всего это происходит в том случае, когда во взаимодействие всту�
пают атомы одного и того же элемента), образующаяся химиче�
ская связь называется неполярной ковалентной связью. Приме�
рами могут служить двухатомные гомоядерные молекулы: H2,
Cl2, Br2, O2, N2 и т. п.

Напротив, если разность электроотрицательностей крайне ве�
лика (например, во взаимодействие вступают атом элемента с ярко
выраженными металлическими свойствами и атом типичного не�
металла), то разделение зарядов приобретает предельный харак�
тер: атом металла, теряя электроны, превращается в положитель�
но заряженный ион, а атом неметалла, приобретая дополнитель�
ные электроны, переходит в состояние отрицательно заряженного
иона. Электростатическое притяжение между разноименно заря�
женными ионами называют ионной связью.

К числу ионных соединений относятся, например, галогени�
ды типичных металлов, в частности KI, NaCl, CaBr2 и т. п.

Термин «молекула» теряет для ионных соединений свой смысл
по крайней мере для обычных условий, в которых каждый ион�
ный кристалл можно представить как бесконечное чередование
положительно и отрицательно заряженных ионов. Число ионов
противоположного знака, окружающих данный ион, называют
координационным числом. Его величина зависит от геометриче�
ских размеров ионов и удовлетворяет оптимальному соотношению
сил притяжения между разноименными ионами и сил отталкива�
ния между одноименными ионами.

Например, в кристалле поваренной соли каждый катион натрия
окружен шестью анионами хлора, а в окружении каждого аниона
хлора находятся шесть катионов натрия. В особых условиях в газо�
вой фазе удалось экспериментально получить ионную молекулу
NaCl, что относится к разряду своеобразной химической экзотики.
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Ионная связь не обладает свойством направленности в про�
странстве, так как электростатические поля, образуемые ионами,
сферически симметричны, т. е. распространяются равномерно по
всем направлениям в пространстве.

Полярность ковалентной связи выражается количественно в
виде значений электрического момента диполя (	).

В общем смысле диполь — это система из двух противополож�
ных, но равных по абсолютной величине электрических зарядов,
находящихся на некотором расстоянии друг от друга. Момент ди�
поля — произведение величины заряда на это расстояние (едини�
ца измерения — кулон�метр). Чем больше полярность ковалент�
ной связи, тем больше и величина 	. Очевидно, электрический
момент диполя неполярной ковалентной связи равен нулю.

Понятие электрического момента диполя применимо и к мо�
лекуле в целом. В этом случае под этим термином понимают ре�
зультат векторного сложения величин 	 для всех химических свя�
зей в данной молекуле. Геометрия молекулы играет при этом пер�
востепенное значение.

Так, электрический момент диполя молекулы диоксида углеро�
да равен нулю, несмотря на высокую полярность связей C=O. При�
чина этого явления заключается в линейной форме рассматривае�
мой молекулы:

���� ������ � � �
�� ��

O OC

Неполярный ковалентный и ионный типы химической связи
являются двумя предельными вариантами полярной ковалентной
связи. Можно говорить о своеобразной шкале, в которой мини�
мум отвечает неполярной ковалентной связи, максимум — ион�
ной связи, а промежуточное положение занимает полярная кова�
лентная связь. В зависимости от положения на этой подвижной
шкале (определяемого природой данного химического соединения)
можно говорить о степени полярности (степени ионности) поляр�
ной ковалентной связи или о частично ковалентном характере
ионной связи — степени ее ковалентности.

Действительно, и ионная, и ковалентная связи являются весь�
ма идеализированными моделями. Можно лишь утверждать о пре�
имущественно ионном или преимущественно ковалентном ха�
рактере химических связей. Даже в галогенидах щелочных ме�
таллов эффективные заряды ионов меньше единицы (например,
+0,83 у катиона натрия и –0,83 у аниона хлора в хлориде натрия).
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Соединения элементов, расположенных в противоположных
концах периодической системы Д. И. Менделеева, имеют преиму�
щественно ионную природу. По мере сближения элементов по го�
ризонтали (в пределах периода) ионный характер химической свя�
зи уменьшается, а ковалентный — возрастает. Предел такого сбли�
жения — связь между атомами одного и того же элемента.

Иллюстрацией указанной закономерности могут быть, напри�
мер, хлориды элементов третьего периода периодической систе�
мы. Полярность химической связи в этих соединениях уменьша�
ется слева направо: от преимущественно ионного хлорида натрия
к неполярной ковалентной связи в двухатомной молекуле хлора,
между которыми располагаются прочие хлориды с широким диа�
пазоном степени полярности химической связи.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. В молекуле ... полярная ковалентная связь.

a) NH3; b) N2; c) Br2; d) KBr; e) Cl2.

2. В молекуле ... неполярная ковалентная связь.

a) AsH3; b) PH3; c) СH4; d) H2; e) H2O.

3. Полярная ковалентная химическая связь имеется в ...

a) молекуле селеноводорода H2Se;
b) молекуле диброма Br2;
c) кристалле селенида калия K2Se;
d) кристалле фторида кальция CaF2;
e) молекуле диводорода H2.

4. Неполярная ковалентная химическая связь имеется в ...

a) кристалле бромида калия KBr;
b) молекуле пентахлорида фосфора PCl5;
c) молекуле дифтора F2;
d) кристалле хлорида бария ВaF2;
e) молекуле астатоводорода HAt.

5. Ионная химическая связь имеется в ...

a) кристалле серебра;
b) кристалле льда;
c) кристалле фторида кальция CaF2;

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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d) молекуле петаоксида фосфора P2O5;
e) молекуле озона O3.

6. В молекуле ... только одинарные ковалентные связи.

a) H2SO4; b) P2O5; c) AsH3; d) SO3; e) HCN.

7. В молекуле ... двойные ковалентные связи.

a) PH3; b) SеO3; c) H2O; d) N2; e) HCN.

8. В молекуле ... тройные ковалентные связи.

a) HCOOH; b) CH4; c) CO2; d) C2H6; e) C2H2.

9. В молекуле ... химическая связь наиболее полярна.

a) SeBr6; b) GeBr4; c) AsBr5; d) KBr; e) Br2.

10. Молекула ... обладает наименьшей величиной электрического
момента диполя.

a) CH3Cl; b) HC; c) Cl2O; d) Cl2; e) Cl2O7.

11. Последовательность, соответствующая возрастанию полярности
химической связи ...

a) F2–NF3–CF4–BF3–BeF2–LiF; b) F2–NF3–CF4–LiF–BF3–BeF2;
c) F2–NF3–LiF–BF3–BeF2–CF4; d) CF4–LiF–BF3–F2–NF3–BeF2;
e) LiF–BeF2–BF3–CF4–NF3–BeF2.

12. Последовательность, соответствующая убыванию полярности
химической связи ...

a) H2S–H2Se–H2Te–H2O–H2Po; b) H2O–H2S–H2Se–H2Te–H2Po;
c) H2O–H2S–H2Se–H2Po–H2Te; d) H2S–H2Se–H2O–H2Po–H2Te;
e) H2Po–H2Te–H2Se–H2S–H2O.

13. Степень ионности связи максимальна в ...

a) SbCl5; b) BeCl2; c) AlCl3; d) GeCl4; e) LiCl.

14. Степень ионности связи минимальна в ...

a) GeBr4; b) GaBr3; c) Br2; d) AsBr3; e) SeBr2.

4.5.
ДОНОРНО!АКЦЕПТОРНАЯ СВЯЗЬ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Донорно!акцепторная связь — ковалентная связь, образо�
ванная по особому (донорно�акцепторному) механизму: электрон�
ные пары частицы�донора размещаются на свободные орбитали
частицы�акцептора.
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� �
акцептордонор

� : A B A Bдонорно акцепторный механизм : :

Донор — частица, имеющая свободные электронные пары.
Акцептор — частица, имеющая вакантные орбитали.
Координационная связь — химическая связь в комплексах,

имеет донорно�акцепторную природу.
Комплексные соединения образуются в результате координа�

ции ионов или нейтральных молекул относительно центрального
атома или иона, происходящей по донорно�акцепторному меха�
низму.

Комплексообразователи — центральные атомы (катионы или
нейтральные атомы металлов) в комплексных соединениях.

Лиганды — частицы, координирующиеся вокруг комплексо�
образователя.

Координационное число комплексообразователя — общее чис�
ло лигандов.

Координационная формула комплексного соединения — внут�
ренняя сфера + внешняя сфера.

Внутренняя сфера (комплексный ион) — комплексообразова�
тель + лиганды.

Внешняя сфера — противоионы.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Рассмотренный в рамках модели Льюиса механизм образо�
вания ковалентной связи не является единственно возможным.

В ряде случаев электронные вклады участников процесса могут
быть неравными: одна из взаимодействующих частиц (атом, ион
или молекула) поставляет сразу два электрона — готовую электрон�
ную пару в общее владение с партнером по взаимодействию (ато�
мом, ионом или молекулой), а вторая частица не вносит электронов
вообще. Частицы первого типа называются донорами электронной
пары, частицы второго — акцепторами электронной пары.

В результате такого, называемого донорно�акцепторным, взаи�
модействия образуется обычная ковалентная связь, поэтому пра�
вильнее говорить не «донорно�акцепторная связь», а «ковалент�
ная связь, образованная по донорно�акцепторному механизму».
Различия между двумя механизмами образования ковалентной
связи можно пояснить схемой:

� �
� �

� �

акцептордонор

: A B A B

� : A B A B

обменный механизм
донорно акцепторный механизм

:
: :
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Характерный признак донорных свойств частиц — наличие у
них электронных пар, не занятых в процессе образования собст�
венных химических связей. Такие электронные пары называют
неподеленными.

Высокими донорными свойствами отличаются анионы галоге�
нов (F–, Cl–, Br–, I–, At–), характеризующиеся восьмиэлектронной
оболочкой — электронным октетом, цианид�анион СN–, гидро�
ксид�анион OH–, многие другие анионы. Из нейтральных молекул
значительными донорными свойствами обладают молекулы воды
и аммиака.

В молекуле H2O атом кислорода имеет две неподеленные элек�
тронные пары. Действительно, атом кислорода затрачивает толь�
ко два из шести своих валентных электронов на образование свя�
зей O–H. В молекуле NH3 у атома азота имеется одна неподелен�
ная пара: на образование трех ковалентных связей N–H затрачено
три из его пяти валентных электронов.

Согласно современным представлениям о донорно�акцептор�
ном механизме образования ковалентной связи электронные пары
донора размещаются на вакантных (свободных от собственных
электронов) орбиталях акцептора. Поэтому именно наличие та�
ких свободных орбиталей у частицы и является показателем ее
акцепторных свойств.

Классическим примером акцептора является катион водоро�
да H+ — частица, полностью лишенная электронов. Взаимодейст�
вие катиона водорода с молекулами воды и аммиака приводит к
образованию катионов гидроксония H3O+ и аммония 4NH�  соот�
ветственно. Никакими экспериментальными методами исследо�
вания невозможно различить, какая из трех ковалентных связей
в первом многоатомном ионе или какая из четырех — во втором
образовались именно по донорно�акцепторному механизму.

Активные акцепторы — катионы переходных элементов, на�
пример Cu2+, Fe3+, Co2+, Cr3+, Ni2+, Ag+ и т. п. Их акцепторные воз�
можности обусловлены наличием свободных d�орбиталей. Акцеп�
торные свойства характеризуют и катионы некоторых элементов
других электронных семейств, например Al3+, Be2+. Взаимодейст�
вие подобных акцепторов (не только катионов, но и нейтральных
атомов) с разнообразными донорами приводит к возникновению
особого класса химических соединений, называемых комплекс!
ными соединениями.

Комплексные соединения образуются в результате координа�
ции ионов или нейтральных молекул относительно центрального



145

атома или иона, происходящей по донорно�акцепторному меха�
низму. В большинстве случаев комплексообразователь является
акцептором, а координирующиеся частицы — донорами.

Химическую связь в комплексах называют координационной
связью. Координационная связь чаще всего имеет преимущест�
венно ковалентный характер, причем кратность этой связи может
быть > 1.

Центральные атомы (как правило, в их роли выступают ка�
тионы или нейтральные атомы металлов) в комплексных соедине�
ниях называют комплексообразователями, а координирующиеся
вокруг них частицы — лигандами. Общее число лигандов опреде�
ляет значение координационного числа комплексообразователя.

В формуле комплексного соединения различают внутреннюю
(комплексный ион – комплексообразователь + лиганды) и внеш!
нюю сферы. Обе сферы отделяются квадратными скобками. На�
пример для гексацианоферрата (III) калия и тетраоксосульфата
(VI) тетрамминмеди (II):

Гипотетически образование комплекса можно представить так.
Первоначально в результате донорно�акцепторных взаимодействий
между частицами происходит координация лигандов относитель�
но комплексообразователя с образованием комплексного иона. При
этом число координирующихся лигандов соответствует значению
координационного числа комплексообразователя. Например:
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[Fe(CN)6];
[Cu(NH3)4],

здесь в первом случае координационное число комплексообразо�
вателя равно 6, а во втором 4.

В зависимости от зарядов и числа образующих его частиц ком�
плексный ион может иметь различный заряд, а именно быть катио�
ном, анионом или нейтральной частицей. Первый из рассматривае�
мых в качестве примера комплексный ион составлен из катиона
железа Fe3+ и шести цианид�анионов CN–. Поэтому суммарный за�
ряд комплексного иона составит +3 + 6(–1) = –3:

[Fe(CN)6]3–.

Для второго комплексного иона этот заряд равен заряду Cu2+,
так как молекулы аммиака NH3 электронейтральны:

[Cu(NH3)4]2+.

Следующая стадия рассматриваемого нами гипотетического
процесса образования комплекса заключается в том, что образо�
вавшийся комплексный ион электростатически взаимодействует
с какими�либо простыми ионами, образуя с ними ионные связи.
В химической формуле последний процесс отображается включе�
нием во внешнюю сферу координационной формулы противоио�
нов для обеспечения ее электронейтральности. Например:

K3[Fe(CN)6];
[Cu(NH3)4]SO4.

В ряде случаев координация лигандов относительно комплек�
сообразователя приводит к образованию нейтральной системы.
В этом случае внешняя сфера в координационной формуле отсут�
ствует. Например:

[Cr(H2O)3Cl3];
[Co(NH3)3(NO2)3].

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Комплексные соединения находят широкое практическое применение
в самых разнообразных областях науки и техники, играют значительную
роль в живой природе. Так, гемоглобин и хлорофилл представляют собой
координационные металлоорганические соединения. Комплексообразова�
телями в них являются железо и магний соответственно. Гемоглобин пред�
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ставляет собой гем (комплекс железа и органических лигандов), связанный
с белком (глобином). Белковая часть гемоглобина неодинакова у различ�
ных живых организмов, а гем — един для всех (и для человека, и для кита,
и для мухи). Определенная концентрация гемоглобина в крови — жизненно
важный параметр для организма. Гемоглобин является переносчиком кисло�
рода: в ходе биологических процессов с его участием происходит поперемен�
ное присоединение и высвобождение молекулы кислорода. Некоторые хими�
ческие соединения, например сероводород или угарный газ (оксид углерода
(II)), способны образовать с гемоглобином более прочные химические свя�
зи, чем кислород. Именно этим объясняется их токсичность, особенно
высокая для угарного газа, легко образующегося в процессах горения
(например, при пожаре). Угарный газ образует устойчивый комплекс с ге�
моглобином, блокирует его функцию переносчика кислорода в организме,
вызывая его смерть.

Процесс комплексообразования лежит в основе цианидного процесса
выделения золота из золотосодержащих горных пород. Цианидный способ
выделения золота был разработан русским химиком П. P. Багратионом в
1843 г. Этот метод широко используется до сих пор и позволяет практиче�
ски полностью выделить золото даже из самых бедных руд.

Для извлечения золота измельченный до консистенции тонкого по�
рошка рудный концентрат обрабатывают разбавленным раствором циа�
нида натрия (NaCN), насыщенным воздухом. При этом происходит обра�
зование растворимого в воде комплексного соединения — дицианоаурата
(II) натрия:

4Au + 8NaCN + O2 + H2O = 4Na[Au(CN)2] + 4NaOH.

После этого сам металл осаждают цинковой пылью:

2Na[Au(CN)2] + Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Au.

Метод цианирования позволил значительно увеличить мировую добы�
чу золота. Тем же способом можно получать другие металлы, способные
образовывать растворимые цианидные комплексы, например серебро. Вме�
сте с тем применение цианидов экологически опасно. Поэтому перспектив�
ными направлениями в этой области являются бесцианидные, экологиче�
ски безопасные, но в то же время экономически эффективные способы пе�
реработки золотосодержащих руд.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Химическая связь, образованная по донорно�акцепторному меха�
низму, имеется в ...

a) N2; b) KCl; c) H2O; d) CF4; e) NH4Cl.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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2. Химическая связь, образованная по донорно�акцепторному меха�
низму, имеется в ...

a) Al(CH3COO)3; b) K[Al(OH)]4; c) Al(OH)3;
d) Al2O3; e) Al(NO3)3.

3. Заряд комплексного иона [Hg(NH3)2Cl2] равен ... (комплексообра�
зователем является ртуть (II)).

a) 1+; b) 1–; c) 0; d) 2+; e) 2–.

4. Cтепень окисления комплексообразователя в комплексном соеди�
нении [Co(NH3)5I]SO4 равна ...

a) +2; b) –3; c) +3; d) –2; e) +1.

5. Координационное число комплексообразователя в комплексном
соединении K3[Cr(C2O4)3] равно ...

a) 6; b) 8; c) 3; d) 4; e) 2.

6. Формула комплекса, название которого «хлоропентаквоалюминий
(III)», следующая:

a) [Al(H2O)4Cl2]+; b) [Al(H2O)3Cl3]; c) [Al(H2O)2Cl4]1–;
d) [Al(H2O)Cl5]2–; e) [Al(H2O)5Cl]2+.

7. Комплексообразователем в K[Ag(NCS)2] является ...

a) K; b) Ag; c) N; d) S; e) C.

4.6.
ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Водородная связь — взаимодействие между двумя электро�
отрицательными атомами одной или разных молекул посредством
атома водорода: А–Н...В (чертой обозначена ковалентная связь,
тремя точками — водородная связь).

Природа водородной связи — совокупность электростатиче�
ских и донорно�акцепторных взаимодействий с участием положи�
тельно поляризованного атома водорода.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Водородная связь возникает в результате электростатиче�
ских и донорно�акцепторных взаимодействий с участием поло�
жительно поляризованного атома водорода. Положительно по�
ляризованный атом водорода обладает аномальными свойствами
вследствие отсутствия у него внутренних электронных слоев, эк�
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ранирующих ядро, чрезвычайно малых размеров и наличия зна�
чительных акцепторных способностей, что позволяет этой части�
це вступать не только в электростатические взаимодействия, но и
проникать под электронные оболочки других атомов, взаимодей�
ствовать по донорно�акцепторному механизму.

Водородная связь является примером межмолекулярных взаи!
модействий, т. е. образуется не между атомами в молекуле, а меж�
ду молекулами в структуре вещества. Правда, среди сложных орга�
нических соединений встречается и внутримолекулярная водород�
ная связь (например, это становится возможным при благоприятных
взаимных ориентациях заместителей в циклических молекулах),
но среди неорганических соединений такие примеры довольно
малочисленны.

Для возникновения водородной связи между двумя молекула�
ми необходимо:
� наличие атома водорода с достаточно большим частичным по�

ложительным зарядом в одной из них (т. е. собственные связи
в этой молекуле должны быть полярными);

� наличие отрицательно поляризованного атома элемента с высо�
кой электроотрицательностью и малыми размерами в другой.
Последнее обусловлено необходимостью обеспечения достаточ�

но сильных электростатических полей.
Такие элементы, как фтор, кислород, азот вполне удовлетво�

ряют этим требованиям. Поэтому именно их соединения и иллю�
стрируют главным образом понятие межмолекулярной водород�
ной связи. Несмотря на то что электроотрицательности других
элементов, например хлора или серы, сопоставимы по величине с
электроотрицательностями вышеперечисленных элементов, они
не способны к образованию прочных водородных связей по при�
чине относительно больших размеров атомов.

Водородные связи определяют структуру многих кристалли�
ческих веществ. Самым распространенным примером межмоле�
кулярной водородной связи является лед — кристаллическое ве�
щество, структурными элементами которого являются молекулы
воды. Ковалентные связи в молекуле воды относятся к категории
полярных: электронная плотность смещена в направлении более
электроотрицательного атома кислорода. В результате этого сме�
щения на атоме водорода имеется частичный положительный, а
на атоме кислорода — частичный отрицательный заряд. Поляр�
ность связей, а также угловая форма молекулы воды объясняет
значительную величину ее электрического момента диполя, он
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составляет 0,61�10–29 Кл�м. Кроме того, атом кислорода имеет две
неподеленные электронные пары, наличие которых придает ему
донорные свойства, а положительные заряды на атомах водорода
придают им акцепторные способности.

Следствием всех этих эффектов является возникновение во�
дородных связей между молекулами воды, занимающими узлы
кристаллической решетки льда. При этом каждая молекула взаи�
модействует за счет двух атомов водорода и двух неподеленных
электронных пар атома кислорода с четырьмя соседними, нахо�
дящимися от нее на равных расстояниях.

Геометрически эта ситуация проявляется в образовании тетра�
эдрической структуры (рис. 4.2). Такая высокосимметричная струк�
тура характерна для алмаза, поэтому ее называют алмазоподобной.

Прочность водородной связи в рассматриваемом случае весьма
невелика, она значительно меньше прочности полярной ковалент�
ной связи в молекуле воды. При таянии льда (температура 0
C)
значительная часть водородных связей разрывается, при перехо�
де из жидкого состояния воды в парообразное происходит разрыв
всех оставшихся водородных связей.

Ассоциация молекул за счет межмолекулярных водородных
связей оказывает значительное влияние на физические и химиче�
ские свойства веществ. Именно водородные связи являются при�
чиной столь выраженных аномалий в свойствах воды.

Действительно, свойства этого соединения совершенно не от�
вечают теоретическим прогнозам, которые можно построить, ис�

Рис. 4.2
Водородные связи
в структуре льда
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ходя из периодичности изменений свойств соединений элементов.
Такие прогнозы применительно к воде резко расходятся с реаль�
ными свойствами этого соединения.

Так, при обычном атмосферном давлении вода должна была
бы закипать при температуре –70
С, а замерзать при –90
С. Всем
известно, что в действительности вода кипит при 100
С (на 170
С
выше прогнозируемой температуры) и замерзает при 0
С (на 90
C
выше расчетной точки замерзания). Лед должен был бы тонуть, а
не плавать на поверхности воды. Сахар в воде должен был бы рас�
творяться медленно и плохо, в лучшем случае несколько крупи�
нок на стакан воды.

Поскольку свойства веществ являются проявлением особенно�
стей их внутренней структуры, становится понятным, что необык�
новенно высокие по сравнению с теоретически предсказанными
температуры кипения и плавления воды объясняются тем, что
энергетические затраты, необходимые для перевода воды из жид�
кого состояния в газообразное или из твердого в жидкое, дополня�
ются энергией, необходимой для разрыва водородных связей. Тет�
раэдрическая кристаллическая структура льда объясняет удиви�
тельную способность воды расширяться при замерзании.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Образование водородных связей между молекулами воды, наличием
которой мы отчасти обязаны возможностью своего существования на этой
планете, является несомненным благом для человечества. Если бы водород�
ные связи не образовывались, наша планета лишилась бы всех природных
водоемов — вода в них просто испарилась бы!

Аномально высокая энтальпия испарения воды, обусловленная нали�
чием в ней водородных связей, делает воду эффективным средством охлаж�
дения, что широко используется на практике. Частичное сохранение тетра�
эдрической структуры при переходе воды из твердого состояния в жидкое,
по�видимому, может быть связано с высокой биологической активностью
воды, получаемой при таянии льда.

Примером возникновения водородной связи существенно боль�
шей прочности, чем в структуре льда, является связь между моле�
кулами фтороводорода.

Высокая электроотрицательность и малые размеры атома фто�
ра обусловливают необыкновенно высокую прочность водородных
связей, за счет которых множество полярных молекул HF связы�
ваются в бесконечно длинные зигзагообразные цепи (HF)n. В кри�
сталле «n» — бесконечно большая величина, в жидком состоянии
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«n» — порядка 100, в газовой фазе при температурах, близких к
точке кипения, «n» принимает значения от 2 до 9.

Раствор фтороводорода в воде называется фтороводородной (три�
виальное название — плавиковая) кислотой. Эта кислота известна
своим широким практическим применением в качестве средства для
травления стекла — нанесения на его поверхность надписей и цифр
(в частности, на ветровое стекло автомобиля), художественной рос�
писи стекла (матовые рисунки на блестящей стеклянной поверхно�
сти всевозможных ваз, фужеров и прочих художественных изде�
лий являются продуктами действия фтороводородной кислоты).

Исходя из теоретического прогноза на основании положения
элемента фтора в периодической системе Д. И. Менделеева, мож�
но было бы ожидать, что фтороводородная кислота проявит наи�
большие кислотные свойства среди родственных соединений дру�
гих элементов таблицы элементов (фтор характеризуется макси�
мальной электроотрицательностью). На практике это не так —
фтороводородная кислота относится к слабым кислотам. Причи�
на такого несоответствия заключается в образовании водородных
связей, не позволяющих фтороводородной кислоте проявить свою
истинную реакционную способность.

Способность различных химических соединений к образова�
нию водородных связей проявляется в их растворимости в воде:
высокой растворимостью характеризуются те из них, которые спо�
собны образовать водородные связи с молекулами воды, причем
более прочные, чем водородные связи в самой воде.

Водородные связи играют заметную роль в биохимических про�
цессах. Например, механизм памяти человека включает в себя про�
цессы образования и разрыва водородных связей. Водородные связи
оказывают определяющее влияние на конформации и структурные
особенности полипептидных цепей белковых молекул. Строение
нуклеиновых кислот, контролирующих синтез белков в клетках
живых организмов и передающих посредством генов наследствен�
ную информацию, также определяется водородными связями.

4.7.
МЕТАЛЛИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Металлическая связь — химическая связь в металлах, ха�
рактеризующаяся взаимодействием свободных, делокализован�
ных по всей кристаллической решетке электронов с катионами
металла, находящимися в ее узлах.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Металлическая связь — химическая связь в металлах. Все
металлы, кроме ртути, в обычном состоянии являются кристал�
лическими веществами. Специфика металлической связи заклю�
чается в том, что она относится к огромному количеству близко
расположенных друг от друга атомов одного и того же элемента.

Простейшая модель внутренней структуры металлов (модель
Друде — Лоренца) выглядит следующим образом (рис. 4.3).

Кристаллическая структура металлов построена из положи�
тельно заряженных ионов (катионов) и свободно перемещающих�
ся «коллективизированных» электронов. Электроны не принад�
лежат какому�либо конкретному атому металла, они делокали�
зованы между катионами. Катионы металла плотно упакованы в
структуре.

Подобная модель дает достаточно удов�
летворительные интерпретации некоторых
свойств металлов. Так, высокие тепло� и
электропроводности металлов можно объ�
яснить способностью свободных электро�
нов перемещаться (например, под действи�
ем внешнего электрического потенциала),
а характерный для металлических кристал�
лов «металлический блеск» — высокой от�
ражательной способностью, являющейся
следствием плотной упаковки частиц в кри�
сталлической решетке.

Формально металлическая связь в этой интерпретации соче�
тает в себе некоторые элементы ковалентной (обобщение элек�
тронов) и ионной (наличие заряженных частиц — катионов) свя�
зей, являясь промежуточной между первой и второй. Однако
лишь квантово�механические методы позволяют строго и обос�
нованно охарактеризовать ее природу (см. раздел 4.8.3).

4.8.
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ
И КВАНТОВАЯ МЕХАНИКА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Два квантово�механических метода интерпретации меха�
низма образования ковалентной связи: метод валентных связей
(ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО).

Рис. 4.3
Металлическая связь

� � � �

� � � �

� � � �

� � � �
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МЕТОД ВС

Для решения задачи по характеристике молекулы методом ВС
необходимо:
� составить электронные формулы атомов элементов;
� выбрать валентные электроны;
� распределить их по квантовым ячейкам;
� выбрать неспаренные электроны;
� нарисовать схему перекрывания орбиталей, соответствующих

этим неспаренным электронам;
� определить геометрическую форму молекулы.

ГИБРИДИЗАЦИЯ АТОМНЫХ ОРБИТАЛЕЙ

МЕТОД МО

Связывающие орбитали — повышенная электронная плот�
ность между ядрами, разрыхляющие орбитали — минимальная
электронная плотность в межъядерном пространстве.

Порядок связи в молекуле: разность между числом электро�
нов, занимающих связывающие и разрыхляющие орбитали, де�
ленная на 2.

Энергетическая диаграмма уровней: слева и справа — исход�
ные атомные орбитали, в центре — образующиеся молекулярные
орбитали, заполненные соответствующим числом электронов.

Обозначения молекулярных орбиталей: �, � (связывающие) и
�*, �* (разрыхляющие).

Последовательность заполнения молекулярных орбиталей
электронами:

� � � �� � � � � � � � �����������������������(1 ), (1 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (3 ), ... Энергияs s s s p p p p s
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Электронная формула молекулы: составляется по тем же пра�
вилам, что и электронная формула атома. Например, для водорода:
(�1s)2. Здесь � — тип молекулярной орбитали, 1s — тип атомных
орбиталей, из которых она получена, верхний индекс (2) — число
электронов, которые эту молекулярную орбиталь занимают.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Существуют два квантово�механических метода интерпре�
тации механизма образования ковалентной связи:
� метод валентных связей (метод ВС);
� метод молекулярных орбиталей (метод МО).

Первый из них (метод ВС) анализирует распределение элек�
тронной плотности в молекуле и дает возможность моделировать
ее геометрию. Второй (метод МО) акцентирует свое внимание на
энергетических аспектах взаимодействия атомов в молекуле.

Оба метода — две стороны одной модели — квантово�механи�
ческой модели молекулы. Исторически первым из них явился ме�
тод ВС. Метод ВС более нагляден, носит скорее описательный ха�
рактер. Метод МО более «математичен», поскольку предполагает
проведение расчетов энергетических уровней и подуровней в мо�
лекуле. И те и другие проблемы решаются сегодня с применением
компьютерной техники. Современная химия придает первостепен�
ное значение количественным данным об энергетических состоя�
ниях молекул, поэтому метод МО более перспективен и в настоя�
щее время активно развивается.

4.8.1.
МЕТОД ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ (МЕТОД ВС)

Метод ВС является по сути дела переводом теории Льюиса на
язык квантовой механики. Здесь также идет речь об обобщении
электронов и образовании общих электронных пар, однако те�
перь об этом говорится так: при взаимодействии атомов в про�
странстве образуется некая область, в которой с равной вероят�
ностью можно обнаружить электроны и одного, и другого атомов
одновременно. Другими словами, происходит обмен электрона�
ми между атомами, при этом оба электрона находятся в поле двух
ядер одновременно.

Поскольку за вероятность обнаружения электронов в простран�
стве «отвечают» атомные орбитали, то факт образования общей
электронной пары может быть проиллюстрирован их перекрыва�
нием. Область перекрывания орбиталей характеризуется повы�
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шенной электронной плотностью, обеспечивающей связывание
между атомами.

В соответствии с принципом Паули спины обобщаемых ато�
мами электронов должны быть антипараллельными. Очевидно,
спаренные валентные электроны атомов не участвуют в этом про�
цессе (однако они являются главными участниками процесса
образования ковалентной связи по донорно�акцепторному ме�
ханизму).

Итак, процесс образования химической связи в рамках кван�
тово�механического метода ВС интерпретируется как перекрыва�
ние орбиталей неспаренных валентных электронов взаимодейст�
вующих атомов. Перекрывание орбиталей происходит в направ�
лении, отвечающем максимальной симметрии и максимальной
области перекрывания.

Поскольку орбитали обладают определенной геометрической
формой, и их перекрывание происходит в заданном направлении,
ковалентная связь направлена в пространстве, а молекулы обла�
дают определенной геометрией.

Направленность ковалентной связи получила таким образом
свое обоснование (теория Льюиса не могла объяснить это свойство
ковалентной связи).

Для того чтобы определить, какие именно орбитали перекры�
ваются при образовании химической связи между данными ато�
мами, необходимо распределить валентные электроны атомов по
квантовым ячейкам и выбрать из них только одиночные (неспа�
ренные).

Число одиночных (неспаренных) валентных электронов атома
называют его спиновой валентностью (спин!валентностью). Спи�
новая валентность позволяет прогнозировать число ковалентных
связей, которые может образовать атом данного элемента (его ко!
валентность). Для многих элементов спиновая валентность есть
величина переменная.

Например, для атомов алюминия и скандия в основном состоя!
нии (т. е. состоянии, отвечающем минимальной энергии атома)
спиновая валентность равна 1:

��� ��� � �� � � � �
� ���� � ���� � �
�	� �� � � � � � ���
� ���� � 
���
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Наряду с основным состоянием для атомов многих элементов
возможны и возбужденные состояния, возникающие при полу�
чении атомами дополнительной порции энергии и характеризую�
щиеся переходом электронов в свободные квантовые ячейки, если
таковые имеются на данном энергетическом уровне. При этом
изменяется значение спиновой валентности элемента. Если же
свободных квантовых ячеек на данном уровне нет, подобные элек�
тронные переходы невозможны, элемент характеризуется посто�
янной спиновой валентностью.

Для алюминия и скандия возможно лишь одно возбужденное
состояние:

���� �� � �� �� � � �
� ���� � ���� � �

	
�� �� �� � � � � ��
� ���� � ����
�А такой элемент, как хлор, наряду с основным состоянием, в

котором его спиновая валентность равна 1, может находиться и в
одном из трех возбужденных состояний, которым отвечают значе�
ния спиновой валентности 3, 5 и 7 соответственно:
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���� �� � �� �� �� � �� �� �� � � ����
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� ���� � ���� � ���� �
�Переменная валентность хлора обусловлена наличием на треть�

ем энергетическом уровне вакантных орбиталей 3d, на которые и
переходят валентные электроны атома при получении им допол�
нительной энергии. У ближайшего «родственника» хлора — фто�
ра — таких вакантных орбиталей нет, так как его валентные элек�
троны относятся к s� и p�подуровням второго энергетического уров�
ня, на котором d�подуровень отсутствует: F 2s22p5.

�� ��� � ��� ��� ��
� ���� � ����
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По этой причине спиновая валентность фтора постоянна и
равна 1.

Следует отметить, что энергия, затрачиваемая на перевод ато�
ма в возбужденное состояние, в полной мере окупается энергией,
выделяющейся в процессе образования химической связи. Поэто�
му атому энергетически выгодно проявлять свои валентные воз�
можности в наибольшей степени.

Способы перекрывания орбиталей можно подразделить на не�
сколько типов. Основание для подобной классификации носит ис�
ключительно геометрический характер. Ограничимся наиболее
простыми способами.

Первый из них — �!способ. Его иногда называют лобовым спо�
собом перекрывания. В этом случае орбитали располагаются по
линии, соединяющей ядра, и при этом возникает только одна об�
ласть перекрывания (рис. 4.4а).

Рис. 4.4
Способы перекрывания орбиталей:

а — ��перекрывание; б — ��перекрывание.

а

б
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Между двумя атомами в молекуле возможна только одна
��связь. Для двух s�орбиталей, одной s� и одной p�орбиталей, оче�
видно, такой способ перекрывания является единственно возмож�
ным.

Две p�орбитали перекрываются ��способом только в том слу�
чае, если они ориентированы вдоль одной прямой. ��способом пе�
рекрываются не только s� и p�орбитали, но и орбитали более слож�
ной геометрической формы, например гибридные (см. далее).

Две p�орбитали, расположенные по параллельным осям, могут
перекрываться �!способом, под которым подразумевается боковое
перекрывание орбиталей с образованием двух областей перекры�
вания: над и под осью, соединяющей ядра (рис. 4.4б). ��связь воз�
никает только в том случае, если два атома уже связаны между
собой ��связью.

Для того чтобы уяснить возможность бокового перекрывания
p�орбиталей, полезно вспомнить о том, что атомные орбитали не
могут иметь точно очерченных границ, так как вероятность за�
фиксировать электрон за пределами той условной поверхности,
которая ограничивает область максимальной вероятности его об�
наружения, не равна нулю. На схемах принято показывать ��связь
условно, изображая p�орбитали на некотором расстоянии друг от
друга и показывая факт их бокового перекрывания волнистой или
пунктирной линией.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Охарактеризовать двухатомную молекулу дихлора Cl2 мето�
дом ВС.

Конфигурация валентных электронов атома хлора имеет вид
3s23p5. Распределение этих электронов по квантовым ячейкам по�
казывает, что из семи валентных электронов этого атома только
один является неспаренным. Взаимодействие неспаренных элек�
тронов двух атомов хлора и приводит к образованию двухатомной
молекулы.

Схема распределения валентных электронов атома хлора по
квантовым ячейках представлена ниже:

��� ��� � ��� ��� �� � � � � �
� ���� � � ���� � � � � � �
� � � � � �� ��� ��� � ��� ���
� � � � � ���� � ���� �
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При образовании молекулы взаимодействуют два неспаренных
p�электрона (по одному от каждого атома), причем их спины анти�
параллельны.

Этот процесс можно отобразить схемой перекрывания орбита�
лей (рис. 4.5).

В молекуле хлора одинарная ковалентная связь: Cl–Cl.
2. Охарактеризовать двухатомную молекулу диазота N2 мето�

дом ВС.
Электронная формула атома азота имеет вид 1s22s22p3. Конфи�

гурация валентных электронов: 2s22p3. В этом случае участника�
ми процесса взаимодействия являются три неспаренных p�элек�
трона каждого атома азота:

� 	�	� � 	��� � � �
�� ��� � �� �� �� � � �
� � � � � � � � �
� � � �� �� �� � ��� ��
� � � ���� � ���� �
�

Три p�орбитали каждого атома азота располагаются в простран�
стве взаимно перпендикулярно — по соответствующим осям де�
картовой системы координат. Те орбитали разных атомов азота,
которые оказываются ориентированными по одной и той же оси,
перекрываются ��способом, а те орбитали, которые в силу своего
расположения оказываются взаимно параллельными, — ��спосо�
бом (рис. 4.6). В итоге между атомами азота осуществляется трое�
кратное связывание: ��связь + две ��связи, что соответствует трой�
ной ковалентной связи в этой молекуле: N�N.

В рассмотренных примерах рассуждения о геометрии молеку�
лы вряд ли требуются: молекулы Cl2 и N2 содержат всего лишь по
два атома. В более сложных молекулах подобные выводы делают�
ся на основании схемы перекрывания орбиталей.

3. Охарактеризовать молекулу фосфина PH3 методом ВС.
Молекула фосфина — PH3 — построена из одного атома фос�

фора и трех атомов водорода. Электронная конфигурация атома

Рис. 4.5
Молекула Cl2

Рис. 4.6
Молекула N2
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фосфора: 1s22s22p63s23p3, валентными электронами являются
3s23p3. Распределение валентных электронов по квантовым ячей�
кам дает следующий результат:

�� ��� � �� �� ��
� ���� � ����

Следовательно, валентное состояние рассматриваемого атома
характеризуется наличием трех одиночных неспаренных электро�
нов. В процессе образования молекулы PH3 эти электроны взаи�
модействуют с неспаренными электронами трех атомов водорода:
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Этот процесс можно отобразить с помощью схемы, на которой
представлено перекрывание трех взаимно перпендикулярных p�
орбиталей атома фосфора со сферическими водородными 1s�орби�
талями (рис. 4.7).

В этом случае четыре атомных ядра составляют геометриче�
скую фигуру — пирамиду.

Если неспаренные валентные электроны атома находятся на
разных подуровнях (например, один на s�подуровне, а другие на р�
подуровне), то в процессе перекрывания участвуют не «чистые» s�
или р�орбитали, а их гибриды. Гибридные орбитали образуются в
результате квантово�механического смешения разных по форме и
энергии орбиталей, они равноценны между собой по этим пара�
метрам (рис. 4.8). Другими словами, предполагается, что проис�
ходит некое перераспределение электронной плотности, в резуль�
тате которого образуются «усредненные» по форме и энергии атом�
ные орбитали.

Гибридные орбитали располагаются в пространстве по прин�
ципу максимальной симметрии. Их характер предопределяет гео�
метрию молекулы в целом. Тип гибридизации орбиталей указы�
вается с помощью символов вида: sp, sp2, sp3, d2sp3 и т. п., в кото�
рых указываются исходные орбитали и их число.

Рис. 4.7
Молекула PH3
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В случае sp�гибридизации две (по числу исходных) гибридные
орбитали располагаются по одной прямой (под углом 180
 друг к
другу), обеспечивая линейную форму молекулы.

Три sp2�гибридных орбитали образуют равносторонний тре�
угольник (угол между связями в молекуле 120
), а четыре sp3�гиб�
ридных орбитали — тетраэдр (угол между связями в молекуле
109
28�).

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Охарактеризовать молекулу дихлорида бериллия BeCl2 ме�
тодом ВС.

Несмотря на принадлежность элемента бериллия к подгруппе
типичных металлов (IIA), степень ковалентности образуемых им
химических связей довольно велика.

Атом бериллия имеет два валентных электрона на 2s�подуров�
не, что соответствует конфигурации 2s2. Распределение этих элек�
тронов по квантовым ячейкам дает нулевой результат для спино�
вой валентности этого элемента:

��� ���
� ����
�

Очевидно, атом бериллия образует химическую связь, нахо�
дясь не в основном, а в возбужденном состоянии. На втором энер�
гетическом уровне кроме s�подуровня имеется еще и p�подуровень,
на который может перейти один из валентных электронов атома
бериллия:

Рис. 4.8
Гибридизация s� и p�орбиталей
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���� �� � �� � �
� ���� � ����

Из схемы следует, что при образовании химической связи с
другими атомами атом бериллия должен использовать две совер�
шенно разные по форме орбитали: одну s (сферическая форма) и
одну p (гантелеобразная форма). Следовательно, ожидать равно�
ценности двух его связей не приходится. Это противоречит экспе�
риментальным данным: в BeCl2 обе связи Be–Cl равноценны и на�
правлены под углом 180
 друг к другу (молекула линейна).

Подобные противоречия возникают в любом случае, когда не�
спаренные валентные электроны атома занимают разные энерге�
тические подуровни, в частности s и p, и в ряде других случаев.
Разрешить эти противоречия удается с помощью представлений о
гибридизации атомных орбиталей.

Очевидно, для атома берил�
лия  характерно  sp�гибридное
состояние, что в полной мере со�
гласуется с экспериментальны�
ми данными: молекула линей�
на, обе связи Be–Cl равноценны
(рис. 4.9).

2. Охарактеризовать молекулу гидрида бора BH3 методом ВС.
Атом бора имеет валентную конфигурацию 2s22p1:

�� ��� � �� � �
� ���� � ����

В такой электронной конфигурации атом бора имеет только
один неспаренный электрон. Однако в большинстве своих соеди�
нений он трехвалентен. Это валентное состояние атома бора явля�
ется возбужденным и отвечает конфигурации 2s12p2:

��� �� � �� �� �
� ���� � ����

Химические связи в молекуле гидрида
бора образуются за счет перекрывания sp2�
гибридных орбиталей атома бора с s�орбита�
лями атомов водорода, что обусловливает
плоскую треугольную форму этой молекулы
(рис. 4.10).

Рис. 4.9
Молекула BeCl2

Рис. 4.10
Молекула BH3
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3. Охарактеризовать молекулу метана СH4 методом ВС.
Четыре валентных электрона атома углерода занимают s� и p�под�

уровни второго энергетического уровня: 2s2p2. В метане (рис. 4.11)
углерод четырехвалентен. Следовательно, атом углерода участву�
ет в образовании ковалентной связи в этой молекуле не в основ�
ном, а в возбужденном состоянии атома, характеризующемся пе�
реходом одного из s�электронов на свободный р�подуровень.

�� ��� � �� �� �
� ���� � ����
��� �� � �� �� ��
� ���� � � ���� �
�В случае sp3�гибридного состояния, в ко�

тором задействованы все имеющиеся p�орби�
тали, атом углерода образует четыре одинар�
ных ковалентных связи, образуя тетраэдри�
ческие структуры.

Углерод — родоначальник огромного числа химических соеди�
нений, выделенных в особую область химии, — органическую хи�
мию. Этот элемент во многом уникален, в том числе и в способно�
сти находиться во всех возможных гибридных состояниях (sp, sp2,
sp3). Наиболее характерно четырехвалентное состояние атома уг�
лерода, возникающее при переходе электрона с 2s� на 2p�подуро�
вень (2s1p3 — возбужденное состояние), рассмотренное выше. Это
происходит не только в молекуле метана, но и других алканов —
предельных (насыщенных) углеводородов.

В образовании sp2�гибрида заняты только две p�орбитали, тре�
тья остается свободной. Такая гибридизация имеет место в соеди�
нениях с двойными С=С�связями, например в алкенах. Так, в мо�

лекуле этена (этилена) H2C=CH2

гибридные орбитали, перекрываю�
щиеся друг с другом и с s�орбита�
лями атомов водорода, образуют
плоскую фигуру — равносторон�
ний треугольник, а свободные (не
занятые в образовании гибрида)
p�орбитали, ориентированные по
параллельным осям, участвуют в
перекрывании по ��типу. В итоге

Рис. 4.11
Молекула CH4

Рис. 4.12
Молекула H2C=CH2
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связь между углеродными атомами оказывается двойной (� + �).
На рис. 4.12 показаны только ��связи в молекуле этена.

Наконец, атом углерода способен образовывать химические
связи, находясь в sp�гибридном состоянии. Это происходит, на�
пример, в этине (ацетилене) HC�CH и других алкинах. В этом слу�
чае в образовании sp�гибрида занята только одна p�орбиталь, а две
другие остаются свободными. Перекрывание гибридных орбита�
лей друг с другом происходит по ��типу, а свободные p�орбитали,
ориентированные по параллельным осям, перекрываются попар�
но друг с другом ��способом. В итоге связь между атомами углеро�
да оказывается тройной (� + 2�) (рис. 4.13).

Следует отметить, что в ряде случаев в процесс гибридизации
включаются не только орбитали, занятые неспаренными валент�
ными электронами, но и орбитали, которые соответствуют непо�
деленным электронным парам атома.

Так, согласно экспериментальным данным пространственное
расположение связей в молекулах аммиака и воды близко к тетра�
эдрическому, углы между связями составляют 107,8 и 104,5
 со�
ответственно. Теоретический прогноз дает иной результат: по�
скольку химические связи в этих молекулах образуются в резуль�
тате перекрывания трех взаимно перпендикулярных p�орбиталей

Рис. 4.13
Молекула HC�CH
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атомов азота (в NH3) или двух взаимно перпендикулярных p�ор�
биталей атома кислорода (в H2O):

�� ��� � �� �� ��
� ���� � ����
�� ��� � ��� �� ��
� ���� � ����

с s�орбиталями атомов водорода, углы между связями должны
быть равны 90
. Соответствия эксперименту можно добиться, пред�
положив, что в атомах азота и кислорода гибридизации подверга�
ются все орбитали 2�го энергетического уровня (и 2s�, и 2p�) — тип
гибридизации sp3. При этом в молекуле аммиака одна из четырех
гибридных орбиталей занята парой электронов, а в молекуле воды
две гибридные орбитали заселены электронными парами. Осталь�
ные три орбитали атома азота и две орбитали атома кислорода уча�
ствуют в перекрывании с орбиталями атомов водорода.

Аналогичные соединения других элементов тех же подгрупп —
PH3, AsH3, SbH3 (подгруппа VA) и H2S, H2Se, H2Te (подгруппа VIA)
не требуют подобных рассмотрений — углы между связями в этих
молекулах близки к 90
. Очевидно, в данных случаях гибридиза�
ции не происходит, и в образовании химических связей участву�
ют р�орбитали. С фактом аномального поведения элементов вто�
рого периода мы уже встречались ранее, это лишь еще один из
примеров.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. В молекуле ... центральный атом находится в состоянии sp�гибри�
дизации.

a) GeF4; b) BF3; c) SiF4; d) BeF2; e) AlF3.

2. В молекуле ... центральный атом находится в состоянии sp3�гиб�
ридизации.

a) SCl6; b) BCl3; c) SiCl4; d) AlCl3.

3. В молекуле этина HC–CH ... тип гибридизации центрального атома.

a) sp3d; b) sp2; c) sp3; d) sp2d2; e) sp.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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4. Соответствие между конфигурацией атомных орбиталей и типом
гибридизации:
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5. Схема перекрывания атомных орбиталей в молекуле ... имеет вид

a) SiCl4; b) GeF4; c) GeH4; d) BH3; e) BF3.
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6. Схема перекрывания атомных орбиталей в молекуле ... имеет вид

a) BeBr2; b) BH3; c) BBr3; d) BeH2; e) SiBr4.

7. Молекула ... имеет линейное строение.

a) BBr3; b) BH3; c) PBr3; d) BeH2; e) SiBr4.

8. Молекула ... имеет угловую форму.

a) PF3; b) BF3; c) H2Te; d) BBr3; e) SiBr4.

9. Молекула ... имеет тетраэдрическую форму.

a) BeBr2; b) SiBr4; c) PBr3; d) H2Te; e) BBr3.

4.8.2.
МЕТОД МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ
(МЕТОД МО)

Если метод ВС предполагает, что состояние атомов, образую�
щих химическую связь, изменяется незначительно, поскольку
взаимодействие затрагивает лишь их неспаренные валентные элек�
троны, а внутренние электронные слои остаются неприкосновен�
ными, то в основе метода МО лежат представления о том, что, вхо�
дя в состав молекулы, атомы полностью лишаются своей индиви�
дуальности.

Согласно этой модели молекула является качественно новой
системой, в которой все электроны, принадлежащие до взаимо�
действия отдельным атомам, находятся в поле всех ядер одновре�
менно. Состояние электронов в молекуле описывается таким же
образом, как и состояние электронов в атоме, поскольку и атом, и
молекула являются объектами одной и той же квантово�механи�
ческой модели. Понятия энергетических уровней, энергетических
подуровней, орбиталей остаются в силе. Только теперь они назы�
ваются молекулярными. По аналогии с электронной формулой
атома вводится понятие электронной формулы молекулы, в кото�
рой обозначения подуровней латинскими буквами s, p, d, f заме�
няются обозначениями с помощью греческих букв �, �, �.

В отличие от одноцентровых атомных орбиталей (одно ядро —
один центр), молекулярные орбитали являются многоцентровы�
ми (несколько ядер — несколько центров). Заполнение молеку�
лярных орбиталей электронами подчиняется тем же закономер�
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ностям, что и заполнение атомных
орбиталей: принцип наименьшей
энергии, принцип Паули, прави�
ло Хунда.

Описание пространственного
распределения и энергий электро�
нов на молекулярных орбиталях
обычно осуществляется с помо�
щью математической процедуры,
называемой линейной комбина!
цией атомных орбиталей (ЛКАО). При этом исходными орбиталя�
ми для этой процедуры служат обычные атомные орбитали (s, p, d, f).
Линейная комбинация орбиталей подразумевает две математи�
ческие операции: сложение и вычитание соответствующих вол�
новых функций. Если взять за основу две s�атомные орбитали
(например, водородные 1s�орбитали), то проведение этих опера�
ций даст следующие итоги (рис. 4.14).

В результате первой операции (сложение) образуется молеку�
лярная орбиталь, которая характеризуется повышенной электрон�
ной плотностью между ядрами и уменьшением ее за пределами
межъядерной области. Такая МО называется связывающей и обо�
значается буквой �. Орбиталь этого типа характеризуется более
низкой энергией, чем исходные атомные орбитали (АО), — она
энергетически выгодна.

В результате операции вычитания образуется разрыхляющая
молекулярная орбиталь, отличающаяся минимумом электронной
плотности между ядрами и повышенной электронной плотностью
за пределами межъядерной области. Ее обозначают символом �*.
Разрыхляющая орбиталь имеет более высокую энергию, чем свя�
зывающая орбиталь того же типа. По этой причине первоначаль�
но заселяются связывающие МО.

Результаты линейной комбинации p�орбиталей представлены
на рис. 4.15. В этом случае из трех исходных p�орбиталей (px, py,
pz) образуются одна пара ��орбиталей (связывающая и разрыхляю�
щая) и две пары ��орбиталей (одна пара связывающих и одна —
разрыхляющих). При этом ��орбитали образуются из p�орбиталей,
ориентированных по одной оси, а ��орбитали — из атомных орби�
талей, расположенных по параллельным осям.

Как связывающая, так и разрыхляющая ��молекулярные ор�
битали могут быть заняты либо одним электроном, либо двумя
электронами с противоположными спинами.

Рис. 4.14
Образование связывающей

и разрыхляющей МО из s�АО

S–S
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Последовательность заполнения молекулярных орбиталей элек�
тронами имеет вид

(1 ), (1 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (2 ), (3 ), ... Энергия.
� � � �� � � � � � � � �����������������������s s s s p p p p s

Стабильность молекулы определяется соотношением чисел
электронов, занимающих связывающие и разрыхляющие моле�
кулярные орбитали.

Разность между числом электронов, занимающих связываю�
щие и разрыхляющие орбитали, деленная на 2, называется поряд!
ком связи в данной молекуле.

Итогом характеристики моле�
кулы методом МО является энер!
гетическая диаграмма уровней, в
которой представлены (слева и
справа) исходные атомные и обра�
зующиеся молекулярные (в цен�
тре) орбитали, заполненные соот�
ветствующим числом электронов.
Подобная диаграмма, отображаю�
щая процесс образования молеку�
лы водорода из двух водородных
атомов, представлена на рис. 4.16.

По аналогии с электронной
формулой атома водорода 1s1 мож�

но построить электронную формулу молекулы водорода: (�1s)2.
Здесь указан тип молекулярной орбитали (�), тип атомных орбита�
лей, из которых она получена (1s), и число электронов, которые
эту молекулярную орбиталь занимают (2 — верхний индекс).

Поскольку два электрона в молекуле водорода занимают свя�
зывающую орбиталь, а разрыхляющая орбиталь остается незаня�
той, порядок связи в молекуле H2 равен: (2 – 0)/2 = 1.

Рис. 4.16
Молекулярные орбитали

в молекуле водорода

Рис. 4.15
Образование связывающих

и разрыхляющих МО из p�АО

px–py
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Метод МО успешно интерпретирует и прогнозирует ряд свойств
молекул, в том числе магнитные (метод ВС этого сделать не мо�
жет). Частица является парамагнитной, если в ее электронной
структуре имеются неспаренные электроны. Если такие электро�
ны отсутствуют, частица диамагнитна.

Простое объяснение парамагнетизма молекулы кислорода было
одним из первых практических достижений метода МО.

Действительно, заселение молекулярных орбиталей в молеку�
ле кислорода шестнадцатью электронами приводит к следующе�
му результату: на �*�орбитали оказываются два неспаренных элек�
трона (рис. 4.17). Электронная формула молекулы O2 выглядит
следующим образом:

(�1s)2(�*1s)2(�2s)2(�*2s)2(�2p)2(�2p)4(�*2p)2,

а порядок связи в этой молекуле оказывается равным (6 – 2)/2 = 2.

Рис. 4.17
Молекулярные орбитали в молекуле кислорода

(1s–АО не показаны)
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Двухатомная молекула фтора (F2) диамагнитна. Энергетиче�
ская диаграмма молекулярных орбиталей для этой молекулы име�
ет вид, показанный на рис. 4.18.

В этом случае все электроны, занимающие МО в этой молеку�
ле, являются спаренными. Восемнадцать электронов молекулы
фтора распределены по молекулярным орбиталям так:

(�1s)2(�*1s)2(�2s)2(�*2s)2(�2p)2(�2p)4(�*2p)4.

Кратность связи в этой молекуле составляет: (8 – 6)/2 = 1.
Приведенные выше МО�диаграммы гомоядерных молекул сим�

метричны: атомные орбитали взаимодействующих атомов обла�
дают одинаковой энергией, каждая МО содержит равные вклады
от атомных орбиталей каждого атома. Для гетероядерных моле�
кул МО�диаграммы такой симметрией не обладают. Вклад атом�
ных орбиталей атома в МО определяется его электроотрицатель�

Рис. 4.18
Молекулярные орбитали в молекуле фтора

(1s–АО не показаны)
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ностью — чем больше электроотрицательность, тем больше вклад
АО в формирование связывающих МО. По этой причине АО более
электроотрицательного атома на диаграмме изображают ближе к
связывающим МО. АО менее электроотрицательного атома поме�
щают в диаграмме ближе к разрыхляющим МО. На рис. 4.19 пред�
ставлена диаграмма для молекулы воды.

4.8.3.
ЗОННАЯ ТЕОРИЯ

Применение метода МО не к отдельно взятой молекуле, а к бо�
лее сложным объектам — кристаллам (в частности, к металлам)
привело к появлению так называемой зонной теории вещества.
Как и сам метод МО, зонная теория — это модель электронного
строения твердых веществ, представляющая распределение элек�
тронов по энергии. Модель эта довольно абстрактна, но вместе с тем

Рис. 4.19
Молекулярные орбитали в молекуле воды

(1s–АО атома кислорода не показаны)



174

она достаточно успешно интерпретирует многие эксперименталь�
ные факты, связанные с физическими и химическими свойствами
этих веществ.

Если мысленно представить себе процесс сближения множест�
ва изолированных атомов, приводящий к образованию кристал�
лической структуры, то нетрудно понять, что на определенных
расстояниях все электроны сближающихся атомов начинают взаи�
модействовать друг с другом, причем наиболее активно взаимо�
действуют валентные электроны — электроны, находящиеся на
внешних атомных орбиталях.

В рамках метода МО это взаимодействие можно смоделиро�
вать образованием молекулярных орбиталей. При сближении
двух атомов образуются две МО, при сближении четырех ато�
мов — четыре МО, при сближении бесконечного множества ато�
мов — бесконечное множество МО. Эти орбитали охватывают всю
совокупность взаимодействующих частиц. Все множество элек�
тронов образует единое электронное облако, простирающееся на
весь кристалл.

Число молекулярных орбиталей, образующихся при взаимо�
действии множества атомов, очень велико. Кроме того, частицы,
составляющие кристалл, располагаются на крайне малых рас�
стояниях друг от друга. Это приводит к возникновению системы
очень близких друг к другу энергетических уровней. Близость
этих уровней такова, что они образуют практически непрерыв�
ную зону.

Энергетические зоны, характеризующие кристалл, принято
подразделять на валентную зону и зону проводимости. Эти зоны
разделены некоторым энергетическим барьером, называемым за!
прещенной зоной. Валентная зона характеризуется более низки�
ми значениями энергии.

Свойства веществ, и в первую очередь электропроводность, оп�
ределяются взаимным расположением этих зон (разумеется, в
шкале энергий!).

В металлах (рис. 4.20) запрещенная зона вообще отсутствует,
валентная зона и зона проводимости перекрываются. Отсутствие
запрещенной зоны позволяет электронам беспрепятственно миг�
рировать из валентной зоны в зону проводимости, обеспечивая вы�
сокие тепло� и электропроводность металлов. Еще два характер�
ных для металлов свойства — ковкость (обеспечивающая возмож�
ность прокатывать металл в тонкие листы) и пластичность (дающая
возможность вытягивать металл в виде проволоки) объясняются
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тем, что смещение атомов относительно друг друга в металличе�
ском кристалле происходит без разрыва каких�либо химических
связей (все валентные электроны делокализованы по кристалли�
ческой решетке и направленных химических связей нет). В кри�
сталлах с направленными ковалентными связями любое смеще�
ние атомов связано с разрывом таких связей и приводит к разру�
шению кристалла.

Зонная модель позволяет также объяснить присущий метал�
лам специфический блеск. Электроны металла способны погло�
щать кванты света, переходя на более высокие энергетические
уровни в валентной зоне или в зоне проводимости, а затем возвра�
щаться на более низкие энергетические уровни, «возвращая» эти
кванты.

Наличие большого числа близких энергетических уровней при�
водит к тому, что свет, падающий на металлический кристалл,
отражается им практически полностью.

В полупроводниках (рис. 4.21) валентная зона заполнена,
зона проводимости пуста, запрещенная зона невелика. Сравни�
тельно небольшая высота энергетического барьера, характери�
зующего запрещенную зону, приводит к тому, что электропро�
водность полупроводника легко обеспечивается либо  введением
примесей  (что уменьшает высоту барьера), либо подачей энер�
гии извне (что повышает энергию электронов). Возбуждение элек�
тронов может быть проведено нагреванием (терморезисторы), ос�
вещением (фоторезисторы)  или  с  помощью  внешнего потенциа�
ла (теристоры).

В изоляторах (диэлектриках) (см. рис. 4.22) валентная зона
заполнена, а зона проводимости, как и в полупроводниках, пус�
та. Однако в этом случае ширина запрещенной зоны настолько

Рис. 4.20
Зонная структура металлов

Рис. 4.21
Зонная структура полупроводников
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велика, что электроны не могут ее
преодолеть и перейти из валент�
ной зоны в зону проводимости.

Ширину  запрещенной  зоны
можно снизить сближением атомов
при высоких давлениях. Напри�
мер, алмаз и кварц при обычных ус�
ловиях являются диэлектриками,
а при давлениях в несколько мега�
паскалей переходят в металличе�
скую форму. При очень высоких
давлениях даже водород приобрета�
ет свойства металла (так называе�
мый «металлический водород»).

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Определите тип химической связи (неполярная ковалентная,
полярная ковалентная или ионная) в веществах диброме и броми�
де бария. В случае полярной или ионной связи укажите направле�
ние смещения электронов. В случае ковалентной (полярной или
неполярной) связи постройте электронные схемы молекул (тео�
рия Льюиса) и определите кратность связи, постройте схемы пе�
рекрывания электронных орбиталей (метод ВС) и определите гео�
метрическую форму молекулы.

Электроотрицательность (EN) характеризует способность ато�
мов элементов к смещению электронной плотности. В периоде сис�
темы элементов Д. И. Менделеева она возрастает слева направо, в
подгруппе убывает сверху вниз (для s� и p�элементов).

Тип химической связи (неполярная ковалентная, полярная
ковалентная или ионная), образующейся в результате взаимодей�
ствия атомов А и В, можно установить по величине разности элек�
троотрицательностей �EN этих атомов:
� если она равна (или близка к) нулю, то электронная плотность

распределена симметрично между атомами, химическая связь
является неполярной ковалентной; такая связь наиболее ха�
рактерна для молекул, образованных атомами одного и того
же элемента;

� если она не равна нулю, но невелика (взаимодействуют атомы
элементов�неметаллов), химическая связь относится к типу по�
лярной ковалентной; при этом электронная плотность смеща�
ется от менее электроотрицательного атома А (положительный

Рис. 4.22
Зонная структура изоляторов
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полюс А+) к более электроотрицательному В (отрицательный
полюс В–);

� если она крайне велика (во взаимодействие вступают атом эле�
мента А�типичного металла и атом элемента В�типичного не�
металла), происходит передача электронов от менее элек�
троотрицательного атома (он превращается в положительно
заряженный ион Аm+) к более электроотрицательному атому
(он превращается в отрицательно заряженный ион Вn–). Про�
цесс передачи электронов можно отобразить с помощью урав�
нений:

A0 – me– = Am+;
В0 + ne– = Вn–.

Электростатическое притяжение между разноименно заряжен�
ными ионами называют ионной связью.

Для рассматриваемых в задаче веществ:
� разность электроотрицательностей атомов брома в молекуле

Br2 равна нулю (атомы одного и того же элемента);
� разность электроотрицательностей атомов элементов бария

(Ba) и брома (Br) крайне различна, так как один из них (Ba) —
типичный металл, а второй (Br) — типичный неметалл, поэто�
му типы химической связи в этих веществах:

� неполярная ковалентная в Br2;
� ионная в BaBr2.

В случае ионной связи (вещество BaBr2) уравнения переходов
нейтральных атомов в ионы:

Ba0 – 2e– = Ba2+;
Br0 + 1e– = Br1–.

В случае ковалентной связи необходимо представить электрон�
ную схему молекулы (теория Льюиса) и схему перекрывания элек�
тронных орбиталей (метод ВС).

Согласно простейшим представлениям о механизме образова�
ния ковалентной связи (теория Льюиса) атомы обобщают свои ва�
лентные электроны, достраивая свою электронную оболочку до
октета (8 электронов) — конфигурации благородных газов. Исклю�
чение составляет атом водорода, способный достроить свою элек�
тронную оболочку лишь до двух электронов (электронная конфи�
гурация атома гелия). Электронная схема молекулы показывает,
сколько электронов обобщают атомы, при этом электрон изобра�
жается точкой.
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Число общих электронных пар между двумя атомами опреде�
ляет кратность ковалентной связи: одна пара — одинарная, две
пары — двойная, три пары — тройная.

Для построения электронной схемы необходимо:
� определить общее число валентных электронов каждого атома

по номеру группы в периодической системе Д. И. Менделеева;
� выяснить, сколько электронов недостает каждому из них до

октета;
� построить схему обобщения, изображая электроны в виде точек.

Электронная схема молекулы Br2, в состав которой входят
атомы элемента VII группы периодической системы Д. И. Мен�
делеева, имеющие 7 валентных электронов, выглядит следующим
образом:

BrBr
..
..

..Br
......

..Br ���

Поскольку в результате обобщения электронов между атома�
ми образовалась одна общая электронная пара, то кратность дан�
ной ковалентной связи в молекуле Br2 равна 1 (ординарная кова�
лентная связь).

Одна из квантово�механических интерпретаций механизма
образования ковалентной связи — метод ВС — предусматривает
изображение схемы перекрывания орбиталей, соответствующих
одиночным (неспаренным) валентным электронам каждого из ато�
мов. Для построения данной схемы необходимо:
� составить электронные формулы атомов, образующих данную

молекулу;
� выбрать валентные электроны;
� распределить эти электроны по квантовым ячейкам;
� найти одиночные (неспаренные) валентные электроны и опре�

делить орбитали, которые им соответствуют;
� нарисовать схему перекрывания этих орбиталей.

Если неспаренные валентные электроны атома занимают раз�
ные подуровни, то в образовании ковалентной связи участвуют не
«чистые» s� и p�орбитали, а их гибриды. Гибридные орбитали об�
разуются в результате геометрического сложения обычных орби�
талей (сферической s�орбитали и симметричной гантелеобразной
р�орбитали) и представляют собой усредненные по форме орбита�
ли (несимметричная гантелеобразная орбиталь, одна из лопастей
которой увеличена по сравнению с исходной, а другая уменьшена
по сравнению с исходной). Число гибридных орбиталей равно чис�
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лу исходных s� и р�орбиталей. Тип гибрида (sp, sp2, sp3) указывает
число и вид исходных орбиталей. Взаимное расположение гибрид�
ных орбиталей в пространстве должно обеспечивать максималь�
ную симметрию.

Выполняем указанные действия для молекулы Br2:
� электронная формула атома брома: 1s22s22p63s23p63d104s24p5;
� валентные электроны атома брома: 4s24p5;
� распределение валентных электронов по квантовым ячейкам;

��� � ��� ��� ��
#��� � ����

� число неспаренных электронов атома брома: 1 (на р�орбитали);
� cхема перекрывания двух р�орбиталей для молекулы диброма.
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ПРЕВРАЩЕНИЕ ВЕЩЕСТВА
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М О Д У Л Ь 5

ХИМИЧЕСКАЯ
ТЕРМОДИНАМИКА

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� производить вычисления изменений термодинамических функций состояA

ния (�H, �S, �G) в ходе химической реакции;
� определять экзоA или эндотермический характер реакции по величине�H;
� анализировать характер изменений неупорядоченности состояния реA

акционной системы по величине �S;
� прогнозировать принципиальную возможность самопроизвольного проA

текания реакции по величине �G.

5.1.
ПРЕДМЕТ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

Химическая термодинамика изучает превращения энергии в
ходе химической реакции, а также способность химических систем
к выполнению полезной работы. Слово «термодинамика» происхо�
дит от греческих названий теплоты («термос») и работы («динамос»).

5.2.
ОБЩИЕ ПОНЯТИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Система — некое тело или совокупность тел, взаимодейст�
вующих между собой и обособленных от окружающей среды.

Состояние системы — совокупность свойств (физических и
химических) данной системы.

Фаза — это однородная часть системы, отделенная от других
частей границей раздела.

Функции состояния — макроскопические величины, характе�
ризующие состояние термодинамической системы.

Уравнения состояния — математические соотношения, связы�
вающие между собой функции состояния.

Для характеристики внутреннего состояния вещества, а так�
же его изменения в ходе химической реакции в термодинамике
используют термодинамические функции состояния.

Термодинамическими функциями состояния являются: H (эн�
тальпия), S (энтропия) и G (свободная энергия Гиббса или термо�
динамический потенциал).

Изменение термодинамических функций состояния в ходе хи�
мической реакции не зависит от пути этой реакции, а определяет�
ся только начальными и конечными веществами.
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Вычисление �H, �S, �G для реакции общего вида:

aA + bB = cC + dD

производят по формуле

�� = (c�C + d�D) – (a�A + b�B),

где � — любая из трех функций H, S или G.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Системой называют некое тело или совокупность тел, взаи�
модействующих между собой и обособленных от окружающей сре�
ды. В зависимости от предмета исследования выбор системы мо�
жет меняться — это понятие весьма условно. Системой может быть
названо содержимое колбы, в которой происходит химическая
реакция. Если Вы изучаете процесс растворения некоторого веще�
ства в воде, то системой будет считаться получаемый раствор. Если
же объектом Вашего интереса становится давление насыщенного
пара над раствором, то система дополнится газовой фазой — па�
ром над раствором.

Совокупность свойств (физических и химических) данной сис�
темы характеризует ее состояние.

Фаза — это однородная часть системы, отделенная от других
частей границей раздела. При этом под однородностью подразу�
мевают физическую, химическую и термодинамическую однород�
ность. В соответствии с агрегатным состоянием фазы подразде�
ляют на твердые, жидкие и газовые. Рисунок 5.1 иллюстрирует
различия между понятиями состояния и фазы. Первая из пред�
ставленных на рисунке систем (a) является четырехфазной, при
этом все фазы находятся в одинаковом, жидком состоянии (че�
тыре несмешивающихся жидкости — наличие границ раздела ме�
жду ними). Вторая система (б) — трехфазная (три фазы: твердая,
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жидкая и газовая), фазы находят�
ся в разных состояниях (твердом,
жидком и газообразном).

Макроскопические величины,
характеризующие состояние тер�
модинамической системы, назы�
ваются функциями состояния.
Функции состояния связаны ме�
жду собой математическими соот�
ношениями, называемыми урав!
нениями состояния. Примером
может служить изучаемое в кур�
се физики уравнение состояния
идеального газа, связывающее та�
кие его функции состояния, как
давление, объем и температура:

pV = nRT,

где n — количество газообразно�
го вещества; p — давление; T —
температура; V — объем; R — га�
зовая постоянная.

Для характеристики внутреннего состояния вещества в хими�
ческой термодинамике используют так называемые термодина!
мические функции состояния (�), например внутренняя энергия
(U), энтальпия (H), энтропия (S). Для изобарно�изотермических
условий (т. е. при постоянном давлении и температуре) применя�
ют свободную энергию Гиббса (G), которую называют также изо�
барно�изотермическим потенциалом. В изохорно�изотермических
условиях (т. е. при постоянных объеме и температуре) использу�
ют свободную энергию Гельмгольца (F) — изохорно�изотермиче�
ский потенциал. Каждая из функций «отвечает» за одну из сторон
характеристики состояния вещества или процесса, а совокупность
значений всех функций позволяет провести полный термодина�
мический анализ химического превращения.

Функции состояния обладают общим свойством: изменение лю�
бой из них зависит только от начального и конечного состояний
системы и не зависит от того, каким именно способом это измене�
ние осуществилось. Поэтому изменения термодинамических функ�
ций состояния в ходе химической реакции не зависят от пути про�
хождения этой реакции, а определяются только конечными и на�

а б

Рис. 5.1
Многофазные системы
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чальными веществами. Это позволяет производить вычисления
изменений любой термодинамической функции �� в ходе реак�
ции по разности между суммарными значениями соответствую�
щей функции для конечных веществ и суммарными значениями
той же функции для начальных веществ:

aA + bB = cC + dD,
�� = (c�C + d�D) – (a�A + b�B).

Греческая буква � (дельта) традиционно используется для обо�
значения изменения (разности значений, интервала) данной ве�
личины.

В уравнениях реакций, используемых для проведения термо�
динамических расчетов, принято указывать физическое состоя�
ние каждого вещества, используя общепринятую символику:
«г» — газ, «ж» — жидкость, «к» — кристалл, «р» — раствор и т. д.,
например

H2 (г) + 1/2 O2 (г) = H2O (ж).

Расчеты термодинамических функций принято приводить к
стандартным условиям. Общепринятыми стандартными условия�
ми в термодинамике считаются температура 298 К (25
С) и давле�
ние 101,3 кПа (1 атм). Предполагается, что при этих условиях каж�
дый из участников реакции находится в своем стандартном физиче�
ском состоянии — устойчивом при стандартных условиях. Например,
стандартное состояние кислорода — газообразное, а воды — жидкое.

Значение термодинамической функции, рассчитанное для
1 моль вещества при стандартных условиях, называется стандарт!
ной молярной функцией (энтальпией, энтропией или свободной
энергией Гиббса). Стандартные значения термодинамических функ�
ций обозначаются символом �0 (например, H0, S0, G0, F0).

Рассмотрим содержание, физический смысл и информацион�
ную ценность каждой из термодинамических функций состояния.

5.3.
ЭНТАЛЬПИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Энтальпия — одна из термодинамических функций состоя�
ния, обозначается буквой Н и характеризует запас внутренней
энергии вещества. Значения энтальпии выражаются в Дж (кДж) —
единицах измерения энергии.
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В ходе протекания химической реакции происходит измене�
ние энтальпии (�H).

Вычисление �H для реакции общего вида:

aA + bB = cC + dD

производят по формуле

0 0 0 0 0( ) ( ),fC fD fA fBH с H d H a H b H� � � � � � � � �

где 0 0 0 0, ,fC fD fA fBс H d H H b H� � � � — стандартные энтальпии образова�
ния веществ C, D, A, B.

Экзотермическая реакция: �H < 0, выделение тепла.
Эндотермическая реакция: �H > 0, поглощение тепла.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Под внутренней энергией системы понимается сумма ки�
нетической и потенциальной энергий всех частиц, составляющих
данную систему. К внутренней энергии относят: кинетическую
энергию, обусловленную поступательными, вращательными и ко�
лебательными движениями частиц, и потенциальную энергию,
обусловленную электростатическими силами, действующими как
внутри частиц (например, между электронами и ядром), так и ме�
жду частицами (например, диполь�дипольные взаимодействия).

Внутренняя энергия является функцией состояния системы.
Ее обозначают буквой U и измеряют в единицах энергии (Дж).
Абсолютное значение внутренней энергии невозможно измерить
экспериментальным путем, возможно лишь определить ее изме�
нение. Если система теряет энергию, величина U уменьшается и
�U < 0. Напротив, неравенство �U > 0 характеризует увеличение
величины U, которое происходит в том случае, если система при�
обретает дополнительную энергию из окружающей среды.

Энергия не создается и не уничтожается, а может лишь пре�
вращаться из одной формы в другую. Существуют два способа об�
мена энергией между системой и окружающей средой: передача
теплоты (Q) и выполнение работы (A):

�U = Q + A.

Это математическое выражение представляет собой одну из
интерпретаций закона сохранения энергии и отражает содержа�
ние первого начала термодинамики.

Если ограничить рассмотрение химическими реакциями, то
работа, как правило, связана с расширением системы (например,
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это происходит в том случае, когда один из продуктов реакции —
газ). Тогда работа A, выполняемая системой, определяется выра�
жением

A = –P�V,

где P — внешнее давление; �V — изменение объема системы. Знак
«–» соответствует потере энергии системой, выполняющей работу.

Изменение внутренней энергии в подобных процессах выра�
зится формулой

�U = Q – P�V.

Если же протекание химической реакции не сопровождается
расширением (например, газообразных продуктов в ней не образу�
ется, и система состоит только из жидких и твердых компонентов),
и она происходит при постоянном объеме, то �V = 0, а следователь�
но, и A = 0. В этом случае теплота, поглощаемая системой при по�
стоянном объеме (Qv), равна изменению внутренней энергии:

�U = Qv.

Химические реакции чаще всего проводят в открытых реак�
ционных сосудах, и давление в системе совпадает с внешним (ат�
мосферным). По этим причинам термодинамическая функция со�
стояния, называемая энтальпией и призванная характеризовать
энергетические аспекты внутреннего состояния веществ, опреде�
ляется следующим математическим выражением:

H = U + pV,

где H — энтальпия; U — внутренняя энергия системы; p — внут�
реннее давление в системе; V — объем системы.

Очевидно, изменение энтальпии, сопровождающее процесс,
происходящий при постоянном давлении, выразится следующим
соотношением:

�H = �U + p�V.

Если в химической реакции отсутствуют газообразные компо�
ненты (в ней участвуют только твердые и жидкие вещества), то
p�V равно (или близко) нулю, и

�H = �U,

т. е. изменение энтальпии определяется только изменением внут�
ренней энергии системы.
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В иных случаях, поскольку �U = Q – P�V:

�H = Qp – P�V + p�V.

Так как для химических реакций, проходящих в открытых
реакционных сосудах, внешнее давление (P — давление, действую�
щее на систему) и внутреннее давление в системе (p) равны, то:

�H = Qp,

т. е. изменение энтальпии для реакций, происходящих при посто�
янном давлении, равно количеству теплоты, выделяющейся или
поглощающейся данной системой.

На практике изменение энтальпии в ходе химического взаимо�
действия проявляется в наличии определенного теплового эффек!
та — количества тепла, выделяющегося или поглощающегося в ходе
химической реакции. Реакции, в процессе которых тепло выделя�
ется, называются экзотермическими. Реакции, сопровождающие�
ся поглощением тепла, называются эндотермическими.

В ходе экзотермических реакций запасы внутренней энергии
веществ уменьшаются (часть энергии выделяется в тепловой фор�
ме в окружающую среду), поэтому для таких реакций �H < 0. На�
против, в ходе эндотермических процессов энтальпия возрастает
(происходит поглощение энергии из внешней среды) и �H > 0.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Тепловые эффекты химических реакций подчас весьма значительны.
Например, в процессе реакции оксида железа (III) с алюминием

Fe2O3 + 2Al = 2Fe + Al2O3,

используемой на практике для восстановления металла из его оксида (так
называемый термитный процесс, алюмотермия), повышение температуры
достигает таких величин, что металл плавится, и его получают в виде слит�
ка. Если поджечь с помощью магниевой ленты смесь порошкообразного алю�
миния и оксида железа (III), а затем разбить остывший тигель молотком, то
из застывшей массы (пека) можно извлечь королек (маленький слиток) ме�
талла. Аналогичным образом можно получить корольки других переход�
ных металлов, например хрома, марганца, ванадия.

Изменение энтальпии в процессе образования 1 моль химиче�
ского соединения в его стандартном состоянии из простых веществ,
также находящихся в их стандартных состояниях, при стандарт�
ных условиях называют стандартной молярной энтальпией обра!
зования данного соединения 0

обр.( H�  или 0,fH�  где индекс «f» про�
исходит от англ. formation, что в переводе и означает «образова�
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ние»). Соответственно тепловой эффект образования 1 моль дан�
ного соединения из простых веществ в их стандартных состояни�
ях при стандартных условиях называют его стандартной тепло!
той образования, обозначаемой теми же символами. Размерность
этих величин: Дж/моль.

Так, если экспериментальным путем измерить тепловые эф�
фекты реакций

2H2 (г) + S (тв) = H2S (г),
Mg (тв) + H2SO4 (р) = MgSO4(р) + H2S (г) + H2O (ж)

и затем привести полученные значения к 1 моль сероводорода (34 г),
то стандартной молярной энтальпией образования сероводорода
будет являться лишь та величина, которая относится к первой ре�
акции — реакции образования сероводорода из простых веществ
(водорода и серы), находящихся в их стандартных состояниях.

Большинство химических соединений характеризуется отри�
цательными величинами стандартных молярных энтальпий об�
разования. Их называют экзотермическими соединениями. Эн�
дотермические соединения встречаются существенно реже. Им
соответствуют положительные энтальпии образования. Энталь�
пии образования простых веществ (веществ, образованных ато�
мами одного и того же элемента) приняты равными нулю.

Величины энтальпий образования химических соединений
позволяют судить об их стабильности (устойчивости) относитель�
но тех простых веществ, из которых они образованы. Как прави�
ло, большей устойчивости соединения отвечают более отрицатель�
ные величины энтальпий образования.

Область химии, которая занимается изучением тепловых эф�
фектов, сопровождающих химические или фазовые превращения,
называется термохимией. Экспериментальная методика, позво�
ляющая опытным путем определить значение тепловых эффек�
тов, носит название калориметрии (термин произошел от назва�
ния ныне устаревшей единицы измерения энергии — калории,
составляющей 4,184 Дж).

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Термохимия как область химической науки сформировалась гораздо
раньше, чем химическая термодинамика, и носила первоначально преиму�
щественно опытно�описательный характер. Тот факт, что многие химиче�
ские реакции сопровождаются выделением тепла (достаточно упомянуть
процесс горения), был установлен человечеством задолго до тех времен,
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когда термодинамика произвела обобщение и систематику огромного экс�
периментального материала и установленных на его базисе закономерно�
стей и правил. В настоящее время термохимия занимает свое естественное
место в единой системе термодинамических знаний. Ряд понятий, касаю�
щихся экспериментальных определяемых величин (например, тепловой
эффект, теплота образования, теплота сгорания и т. п.), не утратили своего
значения и продолжают использоваться на практике и в настоящее время.

Одним из законов термохимии является закон Г. И. Гесса (закон был
сформулирован Германом Ивановичем Гессом в 1840 г. и сегодня является
частным проявлением общего свойства термодинамических функций состоя�
ния — не зависеть от пути прохождения реакций и следствием первого на�
чала термодинамики): тепловой эффект химической реакции зависит
только от состояния исходных и конечных веществ и не зависит от чис�
ла промежуточных стадий.

Расчет изменения энтальпии в ходе химической реакции

aA + bB = cC + dD

проводят по формуле

�H = (c�HfC + d�HfD) – (a�HfA + b�HfB),

при этом требуемые для расчета энтальпии образования веществ,
участвующих в данной реакции, можно найти в справочных таб�
лицах термодинамических величин (см. Приложение 4).

Например, изменения энтальпии в ходе реакции нейтрализации

H2SO4 (р) + 2KOH (р) = K2SO4 (р) + 2H2O (ж)

можно вычислить с помощью изменений энтальпий образования
серной кислоты, гидроксида калия, сульфата калия и воды:

2 4 2 2 4K SO H O H SO KOH( 2 ) ( 2 );

114,2 кДж.
f f f fH H H H H

H

� � � � � � � � �

� � �

Полученный результат (�H < 0) характеризует данную реакцию
как экзотермическую, в ходе ее прохождения выделяется тепло.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Интересен тот факт, что тепловой эффект любой (за немногим исклю�
чением) реакции между сильной кислотой и щелочью в расчете на 1 моль
образующейся воды оказывается равным –57,1 кДж независимо от того,
какие конкретно сильные кислоты и щелочи вводят в реакцию. Именно
этот факт привел шведского исследователя Сванте Августа Аррениуса к соз�
данию теории электролитической диссоциации (см. модуль 9).
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Изменение энтальпии при образовании 1 моль воды в резуль�
тате реакции кислоты и щелочи при стандартных условиях назы�
вают стандартной молярной энтальпией нейтрализации.

Расчеты тепловых эффектов проводят на практике, например,
для оценки теплот сгорания веществ, теплотворной способности
топлива или энергетической ценности продуктов питания.

Реакции горения издавна используются человечеством для
получения тепла.

Стандартной молярной энтальпией сгорания (теплотой сгора!
ния) называют изменение энтальпии (тепловой эффект), сопрово�
ждающее полное сгорание в кислороде одного моль данного веще�
ства при стандартных условиях.

Большими величинами теплот сгорания характеризуются ор�
ганические соединения, особенно углеводороды. Так, теплоты сго�
рания метана, этана, пропана, бутана и жидкого бензола состав�
ляют: –890,2, –1559,7, –2219,7, –2878,6, –3267,4 кДж/моль.

Вещества, обладающие значительными величинами теплот сго�
рания, входят в состав топлива.

Под теплотворной способностью топлива подразумевается те�
пловой эффект реакции его полного сгорания в расчете на 1 кг
(для жидкого или твердого топлива) или 1 м3 (для газообразного
топлива). Так, теплотворная способность таких традиционных
топливных материалов, как дрова, торф, каменный уголь, ан�
трацит, составляет: 19 800, 18 700, 32 100, 32 600 кДж/кг соот�
ветственно.

В качестве топлива используют как индивидуальные химиче�
ские соединения (например, пропан или бутан), так и их смеси.
Например, природный газ представляет собой смесь углеводоро�
дов С1–С4, среди которых преобладает метан (70...80%).

Важнейшим природным источником топливных материалов
является нефть. Фракционированием (т. е. разделением на отдель�
ные фракции путем атмосферной или вакуумной перегонки) неф�
ти получают различные виды топлива, например бензин (смесь уг�
леводородов С6–С12) и керосин (смесь углеводородов С11–С16). Бен�
зин представляет собой наиболее легкую фракцию с температурой
кипения 35...200
С. Далее следуют лигроин (110...230
С), керо�
син (140...330
С), солярка (280...380
С). В кубовом остатке нахо�
дится мазут.

В промышленности, технике, на транспорте используются раз�
личные виды топлива. Правильный подбор сортов топлива для раз�
личных типов двигателей позволяет значительно снизить уровень
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эксплуатационных расходов. Физико�химические показатели топ�
лива строго регламентированы соответствующими стандартами.
Критериями качества топлива являются высокая теплотворная
способность, взрывобезопасность, обеспечение текучести при низ�
ких температурах (для обеспечения бесперебойной подачи топли�
ва в топливный насос и форсунку), обеспечение стабильного про�
цесса горения (отсутствие нагара — твердого углеродистого остат�
ка и веществ, вызывающих коррозию деталей двигателя).

Энергетическая ценность пищевых продуктов определяется
практически по тем же принципам, что и теплоты сгорания. Дей�
ствительно, продукты питания являются для человека своеобраз�
ным топливом, обеспечивающим его жизнедеятельность. Экспе�
риментально эту величину получают, сжигая образец продукта
известной массы в калориметре.

Так как энергия поступает в тело человека преимущественно с
продуктами питания (вклад энергии, поступающей в тепловой
форме, пренебрежимо мал), выполнение оптимального соотноше�
ния между калорийностью питания и уровнем расхода энергии в
процессе обмена веществ, поддержания определенной температу�
ры тела и выполнения мышечной работы является жизненно не�
обходимым. Особенно это важно для людей, испытывающих тя�
желые физические нагрузки. Например, такие режимы двигатель�
ной активности, как ходьба или бег, вызывают расход энергии 16
и 40 кДж/мин соответственно.

Расчет калорийности питания составляет основу любой дие�
ты. Калорийность некоторых продуктов питания приведена в
табл. 4.1.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Реакция, протекание которой сопровождается выделением энер�
гии, называется ...

a) гомогенной; b) эндотермической;
c) экзотермической; d) гетерогенной.

2. Реакция, протекание которой сопровождается поглощением энер�
гии, называется ...

a) гетерогенной; b) экзотермической;
c) гомогенной; d) эндотермической.

3. Изменение энтальпии в ходе реакции ... при стандартных услови�
ях соответствует стандартной энтальпии образования жидкой хлорной
кислоты.

a) 1/2 H2O (ж) + 1/2 Cl2O7 (ж) = HClO4 (ж);
b) 1/2 H2O (г) + 1/2 Cl2O7 (ж) = HClO4 (ж);
c) AgClO4 (т) + HCl (г) = AgCl (т) + HClO4 (ж);
d) 1/2 H2 (г) + 1/2 Cl2 (г) + 2O2 (г) = HClO4 (ж);
e) 1/2 H2 (г) + 1/2 Cl2 (г) + 2O2 (ж) = HClO4 (ж).

4. Тепловой эффект реакции ... соответствует стандартной энтальпии
образования оксида азота (IV).

a) 1/2 N2 (г) + O2 (г) = NO2 (г);
b) 2N2O (г) + 3O2 (г) = 4NO2 (г);
c) 2NO (г) + O2 (г) = 2NO2 (г);
d) 4NH3 (г) + 7O2 (г) = 4NO2 (г) + 6H2O (г);
e) Cu (тв) + 4HNO3 (ж) = Cu(NO3)2 (р) + 2NO2 (г) + 2H2O (г).

5. Отрезок ... на диаграмме по�
казывает значение теплового эффек�
та реакции.

a) а;

b) б;

c) в;

d) а–б;

e) г.

6. При взаимодействии 6,3 г железа с серой выделилось 11,31 кДж
теплоты. Теплота образования сульфида железа FeS составляет ...
кДж/моль.

a) –100,5; b) +100,5; c) –11,31; d) +11,31; e) –113,1.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 475.
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7. Формула для расчета изменения энтальпии в ходе химической
реакции, протекающей по уравнению A + 3B = 2С + D, имеет вид ...

a) �H0 = (2�HC + �HD) – (�HA + 3�HB);

b) �H0 = (�HC + �HD) – (�HA + �HB);

c) �H0 = (�HA + 3�HB) – (2�HC + �HD);

d) �H0 = (2�HC + �HD) + (�HA + 3�HB);

e) �H0 = (�HA + �HB) + (�HC + �HD).

5.4.
ЭНТРОПИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Энтропия (S) характеризует неупорядоченность состояния
данной химической системы.

Вычисление 	S для реакции общего вида:

aA + bB = cC + dD

производят по формуле

0 0 0 0 0( ) ( ),D BC AS cS dS aS bS� � � � �

где 0 0 0 0, , ,D BC AS S S S — стандартные энтропии веществ C, D, A, B.
Возрастание неупорядоченности (уменьшение упорядоченно�

сти) состояния системы: �S0 > 0. Примеры: превращения твердых
веществ в жидкие или газообразные, превращения жидких ве�
ществ в газообразные, газовые реакции, сопровождающиеся уве�
личением количеств газообразных веществ.

Уменьшение неупорядоченности (возрастание упорядоченно�
сти) состояния системы: �S0 < 0. Примеры: превращения газооб�
разных или жидких веществ в твердые, газовые реакции, сопро�
вождающиеся уменьшением количеств газообразных веществ.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Второй термодинамической функцией состояния является
энтропия — функция, ответственная за неупорядоченность состоя�
ния данной химической системы: чем бо ´льшей хаотичностью и
беспорядком (т. е. бо ´льшей неупорядоченностью) характеризует�
ся данная система, тем больше величина энтропии. Энтропия обо�
значается латинской буквой S и измеряется в Дж/K.

Второе начало термодинамики заключается в утверждении о
том, что все самопроизвольно протекающие процессы сопровож�
даются увеличением суммарной энтропии системы и ее окруже�
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ния. Иными словами, в любой изолированной системе с течением
времени происходит возрастание степени беспорядка (энтропии).

Энтропия пропорциональна так называемой термодинамиче!
ской вероятности W, определяемой через число микросостояний,
с помощью которых можно осуществить данное макросостояние,
согласно формуле Больцмана

S = klnW,

где k — константа Больцмана.
Макросостояние — это состояние системы в целом. Его можно

охарактеризовать такими параметрами, как, например, давление,
температура, объем. Микросостояние — это состояние каждого
объекта, входящего в состав данной системы, в отдельности. Каж�
дому макросостоянию отвечает огромное число микросостояний.

Для химических систем, характеризующихся очень большим
количеством объектов (1 моль соответствует 6,02�1023 частиц),
число микросостояний также очень велико, и величина энтропии
определяется относительной свободой их перемещения.

Наиболее упорядоченным состоянием вещества является кри�
сталлическое. Еще в начале XX в. в результате изучения свойств
кристаллов при низких температурах Вальтер Нернст пришел к
выводу о том, что энтропия кристаллических веществ с пониже�
нием температуры уменьшается, и предположил, что энтропия
кристалла стремится к нулю при стремлении температуры к абсо�
лютному нулю.

В 1911 г. Макс Планк сформулировал постулат, согласно ко�
торому гипотетическое состояние «идеальный кристалл при абсо�
лютном нуле» (идеальное, полностью симметричное состояние,
полное отсутствие движения частиц) характеризуется нулевым
значением энтропии. Это утверждение называют третьим нача!
лом термодинамики.

Далее (по возрастанию степени неупорядоченности состояния)
следует кристаллическое состояние при реальных температурах:
частицы занимают определенные положения в узлах кристалли�
ческой решетки и совершают лишь колебательные движения от�
носительно их центров (наличие ближнего и дальнего порядков).

Следующий переход: кристалл — жидкость сопровождается
новым скачком энтропии, степень неупорядоченности повышает�
ся. Жидкость отличается существенно бо ´льшей степенью неупо�
рядоченности, чем кристалл (наличие ближнего порядка и отсут�
ствие дальнего).
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Наиболее хаотичным является газообразное состояние веще�
ства (каждая частица движется независимо от других), поэтому
оно характеризуется наибольшими из рассматриваемых значения�
ми энтропий.

Поскольку изменения температуры влияют на интенсивность
движения частиц, составляющих данное вещество, энтропия за�
висит от температуры: с повышением температуры она возраста�
ет. По этой причине сравнение величин S для разных веществ кор�
ректно лишь в том случае, если они относятся к одним и тем же
условиям.

Стандартной молярной энтропией (S0) называют энтропию
1 моль вещества в его стандартном состоянии при стандартных
условиях. Стандартная молярная энтропия имеет размерность
Дж/моль�K. Стандартные молярные энтропии простых веществ
не равны нулю, так как они не являются изменениями функции в
процессе образования данного вещества, как это было с энтальпи�
ей образования, а представляют собой абсолютные значения.

По величинам стандартных молярных энтропий химических
соединений можно судить о некоторых особенностях их внутрен�
ней структуры. Так, стандартные молярные энтропии алмаза и
графита (двух аллотропных модификаций простого вещества —
углерода) имеют значения: 2,38 Дж/моль�К и 5,74 Дж/моль�К со�
ответственно. Эти величины указывают на существенно более вы�
сокую степень упорядоченности внутреннего строения алмаза по
сравнению с графитом (рис. 5.2).

Рис. 5.2
Структуры алмаза (а) и графита (б)

а б
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Действительно, внутренняя структура алмаза — образец вы�
сокоупорядоченной структуры: атомы углерода, связанные друг с
другом прочными неполярными ординарными ковалентными свя�
зями, образуют высокосимметричную структуру (тетраэдр), в ко�
торой каждый атом связан с четырьмя соседними и расстояния
между ними равны. Эти особенности внутренней структуры алма�
за проявляются и в его свойствах: высокой прочности, твердости,
высоких температурах плавления и кипения.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Алмаз — прозрачный минерал с высоким показателем преломления, с
самой высокой теплопроводностью (в 5 раз выше, чем у меди), с одним из
самых низких коэффициентов термического расширения, необыкновенно
прочный. У алмаза очень низкий коэффициент трения по металлу на возду�
хе — всего 0,1, что связано с образованием на поверхности кристалла тон�
ких пленок адсорбированного газа, играющих роль своеобразной смазки.
Температура плавления алмаза составляет 3700...4000�C. На воздухе алмаз
сгорает при 850...1000�C, в струе чистого кислорода горит слабо�голубым
пламенем при 720...800�C, конечным продуктом реакции является угле�
кислый газ. При нагревании до 2000�C без доступа воздуха алмаз переходит
в графит за 15...30 мин.

Алмаз — самый дорогой из известных драгоценных камней. Природ�
ными источниками алмазов являются Индия, Борнео, Бразилия, Южная
Африка, Австралия, Россия (Сибирь, Якутия, Урал). Природные образцы
массой более 50 карат встречаются очень редко. Самый крупный природ�
ный алмаз «Каллинан» был найден в 1905 г. Он весил 3106 каратов (621,2 г)
и имел размеры сжатого мужского кулака. Большинство природных алма�
зов по качеству могут быть отнесены скорее к техническим, а не к драгоцен�
ным камням. Красоту алмазу придает огранка, создающая условия для мно�
гократных внутренних отражений. Ограненный алмаз называется брилли�
антом. Технические алмазы используют в инструментах для гравировки
или резания, в хирургических ножах, в качестве точечных опор и филь�
ер — инструментов для волочения проволоки, как оптические стекла для
лазеров и т. п. В настоящее время 90% всех технических алмазов получают
искусственно, проводя их синтез из графита при высоких температурах (по�
рядка 1200...2880 К) и давлениях (до 100 кбар) и с использованием катали�
заторов — расплавленных металлов, таких как Cr, Fe или Ni.

Внутренняя структура графита, напротив, отличается малой
степенью упорядоченности: атомы углерода образуют друг с дру�
гом циклы, в которых чередуются ординарные и двойные С–С ко�
валентные связи. Структура графита имеет слоистую природу:
полициклы располагаются слоями, связи между которыми осу�
ществляются по механизму ван�дер�Ваальсовых взаимодействий
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(прочность их невысока). Следствием указанных особенностей
внутренней структуры графита являются его свойства: относитель�
ная мягкость (позволяющая использовать его как твердый смазоч�
ный материал), низкие температуры плавления и кипения. В про�
тивоположность алмазу графит — черный, хорошо отражает свет.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

При сильном лазерном воздействии на графит при температуре выше
10 000�С образуется смесь веществ, содержащих молекулы с четным чис�
лом углеродных атомов от C44 до C90 с преобладанием С60. Такие аллотроп�
ные модификации углерода называются фуллеренами. Своим названием
эти соединения обязаны инженеру и дизайнеру Ричарду Бакминстеру Фул�
леру, который в своих зданиях использовал геодезический купол, постро�
енный по тому же принципу, что и молекулы фуллеренов.

Фуллерены представляют собой серию
полиэдрических молекул, состоящих из ато�
мов углерода, объединенных в пяти� и шести�
угольники. Молекула С60 имеет симметрию
икосаэдра и состоит из 12 пятиугольников и
30 шестиугольников (рис. 5.3).

Фуллерены С60 и С70 были обнаружены в
некоторых природных минералах, например
в шунгите, единственное месторождение ко�
торого находится в Карелии.

Интересно, что фуллерен С60 при давле�
нии в 10 ГПа превращается в поликристал�
лический алмаз.

Относительные значения изменений энтропии (�S) позволяют
характеризовать процессы, происходящие с веществом, с точки зре�
ния изменений упорядоченности его состояния, в том числе и в хи�
мических реакциях. С другой стороны, анализ уравнения хими�
ческой реакции с указанных позиций позволяет прогнозировать
характер изменения энтропии в ходе химического превращения.
Проведем подобные прогнозы на примере следующих реакций:

NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (кр);
CaCO3 (тв) = CaO (тв) + CO2 (г);
2NO (г) + O2 (г) = 2NO2 (г);
H2 (г) + Cl2 (г) = 2HCl (г).

В первой реакции происходит превращение газообразных исход�
ных веществ (аммиака и хлороводорода) в кристаллический продукт
(хлорид аммония). При этом степень неупорядоченности состояния
системы резко снижается (переход из более неупорядоченного газо�

Рис. 5.3
Структура фуллерена С60
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образного состояния в менее неупорядоченное — кристаллическое),
что должно сопровождаться уменьшением энтропии (�S < 0).

Вторая реакция характеризуется химическим превращением
твердого карбоната кальция в твердый оксид кальция и газооб�
разный диоксид углерода. Именно так в промышленности полу�
чают негашеную известь (CaO) путем обжига известняка (горная
порода, содержащая CaCO3) при высоких температурах. В этом
случае степень неупорядоченности возрастает в ходе реакции (пе�
реход из менее неупорядоченного твердого состояния в более не�
упорядоченное газообразное состояние), что должно проявиться и
в увеличении энтропии (�S > 0).

Третья и четвертая реакции не сопровождаются столь карди�
нальными изменениями внутренних структур, как первые две: и
исходные, и конечные вещества — газы. Казалось бы, что степень
неупорядоченности состояния в этом случае изменяться не долж�
на. Однако в третьей реакции изменяется объем системы: из трех
моль газов (2 моль NO + 1 моль O2) образуются два (2 моль NO2).
Уменьшение объема системы вызовет и уменьшение неупорядо�
ченности ее состояния и, как следствие, уменьшение энтропии
(�S < 0). И лишь в четвертой реакции, действительно, не следует
ожидать изменений энтропии (�S близка к нулю), потому что объ�
ем газообразной системы постоянен: из двух моль газов (1 моль H2 +
+ 1 моль I2) образуются два (2 моль HI).

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

Предскажите характер изменения энтропии (�S < 0, �S > 0,
�S � 0) в ходе химических реакций:

N2 (г) + O2 (г) = 2NO(г);
2O3 (г) = 3O2 (г);
2NO (г) + Br2 (г) = 2NOBr (г);
H2O2 (г) + H2 (г) = 2H2O (г);
Fe (тв) + Cl2 (г) = FeCl2 (тв).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Химическая реакция протекает по уравнению 2A + 2B = С + 3D.
Правильной является расчетная формула ...

� � � � � � � � � �
� � � � � � � � � �
� � � � �

0 0 0 0 0 0 0 0 0 0

0 0 0 0 0 0 0 0 0 0

0 0 0 0 0

a) ( ) ( ); b) ( 3 ) (2 2 );
c) (2 ) ( 3 ); d) (2 3 ) (2 2 );
e) (2 2 ) ( 3 ).

D B D BC A C A

B D D BA C C A

B DA C

S S S S S S S S S S
S S S S S S S S S S
S S S S S

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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2. Наибольшему значению энтропии соответствует состояние воды ...

a) H2O (г) 398 К; b) H2O (тв) 200 К;
c) H2O (ж) 273 К; d) H2O (тв) 273 К.

3. В реакции ... можно ожидать уменьшения энтропии (определите,
не производя вычислений).

a) C (т) + O2 (г) = CO2 (г); b) 2H2 (г) + O2 (г) = 2H2O (ж);
c) 2NH3 (г) = N2 (г) + 3H2 (г); d) CO2 (тв) = CO2 (г);
e) 2CH3OH (г) + O2 (г) = 4H2O (г) + 2CO2 (г).

4. В реакции ... можно ожидать увеличения энтропии (определите,
не производя вычислений).

a) H2 (г) + Cl2 (г) = 2HCl (г); b) 2H2 (г) + O2 (г) = 2H2O (ж);
c) C (т) + O2 (г) = CO2 (г);
d) 2CH3OH (г) + O2 (г) = 4H2O (г) + 2CO2 (г);
e) NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (кр).

5.5.
СВОБОДНАЯ ЭНЕРГИЯ ГИББСА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Свободная энергия Гиббса — термодинамический потен�
циал, мера химического сродства.

Вычисление 	G для реакции общего вида:

aA + bB = cC + dD

производят по формуле

0 0 0 0 0( ) ( ),fC fD fA fBG c G d G a G b G� � � � � � � � �

где 0 0 0 0, , ,fC fD fA fBG G G G� — стандартные свободные энергии образо�
вания веществ C, D, A, B.

Величину �G0 рациональнее вычислять по формуле

�G0 = �H0 – T�S0.

(при этом для стандартных условий T = 298 К).
Критерии самопроизвольного протекания процесса:
1. �G0 < 0, данная химическая реакция принципиально осуще�

ствима при стандартных условиях.
2. �G0 > 0, данная химическая реакция принципиально неосуще�

ствима при стандартных условиях (происходит обратная реакция).
3. �G0 = 0, состояние химического равновесия.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Итак, энтальпия и энтропия характеризуют две противо�
положные тенденции, проявляющиеся в природе химической ре�
акции. Энтальпийный фактор определяет стремление системы к
минимальной энергии, а следовательно, к увеличению упорядо�
ченности (ассоциации ее компонентов). Энтропийный фактор,
напротив, характеризует стремление системы к максимальной
неупорядоченности. Обе тенденции сосуществуют в природе хи�
мической реакции, представляя собой два компонента единого це�
лого. Одни реакции характеризуются преобладанием энтальпий�
ной составляющей, в других преимущественное значение имеет
энтропийный фактор.

Третья термодинамическая функция состояния — свободная
энергия Гиббса (или изобарно�изотермический потенциал) являет�
ся своеобразной равнодействующей указанных выше факторов. Эта
функция состояния была введена Джозайей Виллардом Гиббсом
согласно уравнению

G = H – TS.

Значения функции G выражаются в Дж (кДж).
Соответственно изменение свободной энергии Гиббса в ходе

химической реакции при постоянных температуре и давлении
может быть рассчитано по формуле

�G = �H – T�S.

При стандартных условиях

�G0 = �H0 – T�S0.

Стандартной молярной свободной энергией Гиббса образова!
ния 0

обр( G�  или 0 )fG�  данного химического соединения называют
изменение этой функции, сопровождающее процесс образования
1 моль данного соединения в стандартном состоянии при стандарт�
ных условиях из простых веществ в их стандартных состояниях.
Свободные энергии образования выражаются в кДж/моль. Как и
для 0,fH�  значения 0

fG�  простых веществ приняты равными нулю.
Свободная энергия образования химических соединений являет�
ся мерой их устойчивости.

В ходе химической реакции происходит изменение свободной
энергии Гиббса. Если по значениям �H и �S можно прогнозировать
тип реакции (эндо� или экзотермический) и характер изменения
неупорядоченности системы в ходе ее протекания соответственно,
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то значения �G позволяют оценивать принципиальную возмож�
ность самопроизвольного протекания химического процесса при
тех условиях, для которых эти значения были вычислены.

Если протекание данной химической реакции сопровождает�
ся убылью термодинамического потенциала (�G < 0), то говорят о
принципиальной возможности ее самопроизвольного протекания
при данных условиях. При этом более отрицательные величины
�G отвечают бо́льшей энергичности химических взаимодействий.
Напротив, рост термодинамического потенциала (�G > 0) харак�
теризует реакции, самопроизвольное протекание которых при дан�
ных условиях принципиально невозможно. В этом случае осуще�
ствляется обратная реакция. Следует подчеркнуть тот факт, что
речь идет именно о самопроизвольном протекании реакции, а не о
том, что ее невозможно осуществить вообще. Наконец, равенство
�G = 0 отвечает состоянию химического равновесия.

Например, стандартное изменение свободной энергии Гиббса
для реакции термического разложения карбоната кальция:

CaCO3 (тв) = CaO (тв) + CO2 (г),

характеризующейся значениями �H0 = +178 кДж и �S0 = +161
Дж/К, составит:

�G = +178 – 298 � 0,161 = +130 кДж

(значение �S0 переведено в кДж/К согласно соотношению 1 Дж =
= 10–3 кДж).

Поскольку рассчитанная величина положительна, можно ут�
верждать, что рассматриваемая реакция не должна происходить
самопроизвольно при стандартных условиях, т. е. при температу�
ре 298 К (25
C). При каких же температурах можно ожидать про�
текания этого процесса?

Реакция протекает самопроизвольно при условии: �G < 0, т. е.
�H – T�S < 0 или T�S > �H или T > �H/�S, следовательно, раз�
ложение карбоната кальция требует температурного режима, ха�
рактеризуемого неравенством

178 кДж
,

0,161кДж
T �

т. е. T > 1106 К.
Анализ величин �G позволяет объяснить, почему возможно

самопроизвольное протекание эндотермических процессов, сопро�
вождающихся ростом энтропии. В этом случае первостепенную
роль играет величина T�S, которая компенсирует изменение эн�
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тальпии, в результате чего �G < 0. Очевидно, такое возможно, если
|�H| < |T�S|.

Если в эндотермической реакции энтропия уменьшается, то
сочетание �S < 0 с �H > 0 в любом случае приводит к положитель�
ным значениям �G и самопроизвольное протекание прямой реак�
ции становится принципиально неосуществимым при любых тем�
пературах.

Для экзотермических реакций, происходящих с увеличением
энтропии (�H < 0, �S > 0), величина �G будет отрицательной при
любых температурах, и процесс должен протекать самопроизволь�
но. Если же в таких реакциях �S < 0, то условием их самопроиз�
вольного протекания является |�H| < |T�S|.

Подводя итоги, можно заключить, что неравенство �G < 0 ука�
зывает на принципиальную возможность самопроизвольного про�
текания данной химической реакции при изобарно�изотермиче�
ских условиях. Аналогичным образом убыль величины свободной
энергии Гельмгольца (�F < 0) является условием возможности са�
мопроизвольного протекания реакции при изохорно�изотермиче�
ских условиях. Вопрос о том, будет ли эта реакция действительно
происходить, решается оценкой ее скорости. Скорость реакций
изучает следующий раздел химии — химическая кинетика.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Мерой химического сродства является ...

a) убыль энтропии; b) убыль энтальпии;
c) убыль энергии Гиббса; d) увеличение энергии Гиббса;
e) увеличение энтальпии.

2. Химическая реакция невозможна при любых температурах в слу�
чае ...

a) 	H < 0, 	S > 0; b) 	H < 0, 	S < 0;
c) 	H > 0, 	S > 0; d) 	H > 0, 	S < 0;
e) 	H < 0, 	S = 0.

3. Реакция ... принципиально возможна при стандартных условиях.

a) 	H < 0, 	S > 0; b) 	H < 0, 	S < 0;
c) 	H > 0, 	S > 0; d) 	H > 0, 	S < 0;
e) 	H < 0, 	S = 0.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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4. Энергия Гиббса образования хромата аммония равна изменению
энергии Гиббса реакции: ...

a) N2 (г) + 4H2 (г) + Cr (кр) + 2O2 (г) = (NH4)2CrO4 (кр);
b) 2NH3 (г) + H2CrO4 (ж) = (NH4)2CrO4 (кр);
c) 2NH3 (г) + CrO3 (кр) + H2O (ж) = (NH4)2CrO4 (кр);
d) 2N (г) + 2H2 (г) + Cr (кр) + 4O (г) = (NH4)2CrO4 (кр).

5. Реакция восстановления Fe2O3 водородом протекает по уравнению

Fe2O3 (к) + 3Н2 (г) = 2Fe (к) + 3Н2О (г);
�Н = +96,61 кДж; �S = 0,1387 кДж/К.

Для этой реакции справедливо утверждение ...

a) невозможна при стандартных условиях;
b) возможна при стандартных условиях;
c) система находится в состоянии равновесия;
d) преобладает прямая реакция.

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Вычислите стандартные величины 0 0 0
298 298 298, иH S G� � �  для ре�

акции

2N2 (г) + 5O2 (г)� 2N2O5 (г)

Объясните знак изменения энтальпии и энтропии. Возможно
ли самопроизвольное протекание данной реакции при стандарт�
ных условиях?

Для реакции, указанной в условии задачи, выписываем из
Приложения 4 необходимые справочные данные:

� � � �

� � � �

� � � �

2 2

2 2

2 5 2 5

0 0
2 N N

0 0
2 O O

0 0
2 5 N O N O

N : 0, 191,5 Дж/моль К;

O : 0, 205,04 Дж/моль К;

N O : 13,30 кДж/моль, 355,65 Дж/моль К.

H S

H S

H S

Составляем расчетные формулы и подставляем в них числен�
ные значения:

� � � � � � � � � � �

� � � � � � � � � � �

� � � � �
� � � � � � � � �

2 5 2 2

2 5 2 2

0 0 0 0
N O N O

0 0 0 0
N O N O

0 0 0

(2 ) (2 5 ) (13,30) (0 0) 13,30 кДж;

(2 ) (2 5 ) (2 355,65) (2 191,5 5 205,04)

711,3 1025,2 313,9 Дж/К 0,31 кДж/К;

298 13,30 298( 0,31) 105,68 кДж.

H H H H

S S S S

G H S

*

* 1 кДж = 1000 Дж.
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Изменения термодинамических функций H, S, G в ходе хими�
ческой реакции позволяют судить об особенностях протекания
данной реакции и ее природе.

�H определяет величину теплового эффекта химической ре�
акции.

В данной реакции величина �H > 0, следовательно, тепло в ходе
реакции поглощается и реакция является эндотермической.

�S характеризует изменение степени неупорядоченности сис�
темы.

Для данной реакции рассчитанная величина изменения энтро�
пии �S0 < 0, что свидетельствует об уменьшении неупорядоченно�
сти в данной системе. Действительно, из уравнения реакции вид�
но, что в ходе реакции из 7(2 + 5) моль газообразных веществ N2 и
O2 образуется 2 моль газообразного вещества N2O5, следователь�
но, степень неупорядоченности уменьшается.

Величина �G0 позволяет судить о принципиальной возможно!
сти самопроизвольного протекания химической реакции при стан�
дартных условиях.

Для рассматриваемой в задаче реакции вычисленная величи�
на �G0 составляет 105,68 кДж, т. е. �G0 > 0. Следовательно, дан�
ная химическая реакция при стандартных условиях принципи�
ально не осуществима.
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М О Д У Л Ь 6

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� составлять кинетическое уравнение химической реакции;
� определять частные порядки реакций по экспериментальным данным;
� вычислять, во сколько раз увеличится или уменьшится скорость данной

реакции при данном изменении концентраций веществ или общего давA
ления в системе;

� производить вычисления изменений скорости реакции при заданном
изменении температуры с помощью формулы ВантAГоффа.

6.1.
ПРЕДМЕТ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ

Химическая кинетика — это область химии, которая изу�
чает скорость химической реакции, а также факторы, влияющие
на ее величину. Химическая кинетика анализирует закономерно�
сти протекания реакции во времени, что позволяет делать опреде�
ленные выводы и о механизме химического взаимодействия.

Если термодинамический подход к характеристике химиче�
ской реакции абстрагируется от пути ее прохождения, базируясь
только на анализе состояния начальных и конечных веществ, то
кинетический подход к характеристике химического взаимодей�
ствия акцентирует свое внимание именно на пути перехода хими�
ческой системы от начального к конечному состоянию. Примене�
ние обоих методов — термодинамического и кинетического — по�
зволяет отвечать на вопросы, почему и как происходит химическое
взаимодействие. Ответы на эти вопросы открывают перед челове�
чеством широкие перспективы в области управления химически�
ми процессами в целях их практического использования.

6.2.
СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Средняя скорость химической реакции — скорость изме�
нения количества вещества (моль) в единице объема:

1 ,nv
V
��
��

где v — средняя скорость; V — объем; �� — промежуток времени;
�n — количество вещества, образовавшегося за данный промежу�
ток времени.
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Мгновенная скорость реакции (скорость в данный момент вре�
мени) — абсолютное значение первой производной молярной кон�
центрации (СМ) по времени (�):

м ,
dC

V
d

�
�

Относительная скорость реакции:

1,V �
�

где � — время, за которое в данной химической системе произош�
ли некоторые видимые изменения.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Любая химическая реакция происходит как в определен�
ной области пространства, так и в течение определенного времен�
но ´го интервала, что позволяет охарактеризовать ее протекание ве�
личиной скорости.

Диапазон скоростей химических реакций необыкновенно ши�
рок. Одни реакции идут практически мгновенно (например, об�
менные процессы в растворах электролитов), другие требуют для
своего осуществления месяцы (например, процесс ферментатив�
ного брожения виноградного сока, в результате которого образу�
ется вино), годы (например, процессы коррозионных разрушений
металлов), а подчас и столетия (формирование минералов в при�
роде). Некоторые химические превращения носят взрывной ха�
рактер и происходят за доли секунды (порядка 10–9 с).

Понятие скорости в химии имеет тот же смысл, что и в меха�
нике. Если Вы, предположим, решили определить, с какой сред�
ней скоростью проехал мимо Вас автомобиль, то Вам достаточно
зафиксировать расстояние, пройденное этим автомобилем за из�
меренный Вами промежуток времени, и разделить это расстояние
на время. Аналогичным образом измеряется средняя скорость хи�
мической реакции. Однако само понятие движения здесь принци�
пиально другое: речь идет об особой (химической) форме движе�
ния материи.

В ходе химической реакции концентрации всех участвующих
в ней веществ постоянно изменяются: одни вещества расходуются
(их концентрации в реакционной системе уменьшаются), другие
вещества накапливаются (их концентрации повышаются). Ско�
рость реакции можно сопоставить со скоростью расходования
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реагентов или со скоростью образования продуктов этой реакции.
Именно изменения концентраций веществ в ходе химического
взаимодействия и можно использовать для характеристики его
динамики.

Средняя скорость химической реакции определяется как ско�
рость изменения количества вещества (моль) в единице объема.
Если за некоторый промежуток времени �� в объеме V образова�
лось �n моль продукта реакции, то средняя скорость этого процес�
са v выразится следующим образом:

1 .nv
V
��
��

Под средней скоростью химической реакции, происходящей
при постоянном объеме реакционной смеси, понимают изменение
молярной концентрации любого участвующего в ней вещества в
единицу времени:

м ,
C

v
��
��

где �Cм — изменение молярной концентрации (Cм), �� — времен�
но ´й интервал. Поскольку величина скорости может принимать
только положительные значения, отношение �Cм к �� берется по
абсолютной величине. Если молярную концентрацию выразить в
традиционно используемых на практике единицах моль/л, а вре�
мя — в секундах, то единицы измерения скорости реакции —
моль/л�с.

Скорость химической реакции постоянно изменяется в ходе
протекания этой реакции за счет расходования реагентов. Сред�
няя скорость химической реакции (как и любая средняя величи�
на) может дать лишь приблизительную оценку динамики данно�
го химического взаимодействия. Очевидно, повышения точно�
сти можно добиться уменьшением временно ´го интервала (��).
Предел, к которому стремится �Cм при стремящемся к нулю ��,
есть первая производная концентрации по времени. Итак, мгно!
венная скорость реакции (скорость в данный момент времени)
представляет собой абсолютное значение первой производной кон�
центрации по времени:

м .
dC

V
d

�
�

На практике мгновенную скорость реакции определяют как
тангенс угла наклона касательной к так называемой кинетической
кривой в данной точке. Кинетическая кривая представляет собой
график зависимости концентрации вещества от времени в ходе
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химической реакции. Для ее получения экспериментально опре�
деляют значения молярной концентрации вещества в различные
моменты времени.

Иногда для упрощенного кинетического анализа, например для
сравнения скоростей реакции, проходящей при разных условиях,
используют так называемую относительную скорость реакции:

1,V �
�

где � — время, за которое в данной химической системе произош�
ли некоторые видимые изменения (например, изменения цвета или
прозрачности раствора в результате образования окрашенных или
малорастворимых продуктов реакции).

Классическим примером химической реакции, факт прохож�
дения которой можно констатировать по изменению цвета, явля�
ется реакция Ландольта:

2KIO3 + 5Na2SO3 + H2SO4 = I2 + K2SO4 + 5Na2SO4 + H2O.

Исходные растворы бесцветны и прозрачны, а в результате ре�
акции образуется молекулярный иод, который в присутствии крах�
мала окрашивает раствор в темно�синий цвет (по этой причине ре�
акция получила в свое время название «Египетская тьма»). Изме�
нение цвета происходит не сразу, а лишь через некоторый временно́й
интервал, который можно измерить.

6.3.
ТЕОРИИ АКТИВНЫХ СТОЛКНОВЕНИЙ
И ПЕРЕХОДНОГО СОСТОЯНИЯ РЕАКЦИИ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Скорость химической реакции — число столкновений ак�
тивных частиц в единицу времени в единице реакционного про�
странства.

Активные молекулы — молекулы, обладающие запасом энер�
гии, достаточным для химического взаимодействия (молекулы,
энергия которых не ниже энергии активации).

Энергия активации (Eа) — минимальная энергия, необходи�
мая молекулам для осуществления химического взаимодействия.

Активированный комплекс (переходное состояние реакции) —
особое нестабильное состояние реакционной системы, которое ха�
рактеризуется тем, что химические связи в молекулах исходных
веществ уже ослабли, но полностью еще не разорвались, а хими�
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ческие связи в молекулах продуктов реакции уже начали завязы�
ваться, но окончательно еще не сформировались.

Лимитирующая стадия — самая медленная стадия реакции,
определяющая величину ее скорости.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Почему же различные химические превращения характе�
ризуются разными величинами скорости? На этот вопрос можно
ответить, воспользовавшись теорией активных столкновений.

Теория столкновений была сформулирована в рамках кинети�
ческой теории газов, изучаемой в курсе физики.

Согласно этой теории взаимодействие между веществами про�
исходит в результате столкновений молекул, атомов или ионов.
При этом скорость химической реакции определяется числом
столкновений частиц реагирующих веществ в единицу времени в
единице реакционного пространства (см. раздел 5.4), а также до�
лей эффективных (т. е. завершающихся их химическим взаимо�
действием) столкновений.

Действительно, далеко не каждое столкновение частиц актив�
но, т. е. приводит к образованию новых химических соединений
(в противном случае любая химическая реакция происходила бы
практически мгновенно). Частицы, столкновение которых завер�
шается химическим взаимодействием, должны удовлетворять
двум условиям:
� их энергия должна быть достаточно высокой, превосходящей не�

кую минимальную величину, называемую энергией активации;
� их взаимная ориентация в момент столкновения должна быть

геометрически благоприятной.
Ориентационный фактор приобретает существенное значение

для многоатомных молекул, характеризующихся достаточно слож�
ной геометрией.

Проанализируем характер изменения энергии в процессе хи�
мического взаимодействия, протекающего в одну стадию, постро�
ив график зависимости энергии от некоторой условной величины,
характеризующей развертывание реакции во времени и называе�
мой координатой реакции (рис. 6.1).

Средняя энергия молекул исходных веществ представлена
здесь значением Е1, а средняя энергия продуктов реакции — Е2.
Превращение молекул исходных веществ в продукты реакции осу�
ществится лишь в том случае, если эти молекулы обладают запа�
сом энергии, достаточным для разрыва химических связей. Такие
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молекулы называются активны!
ми. Столкновение именно таких
молекул и завершается химиче�
ским взаимодействием.

Другими словами, перед мо�
лекулами стоит некий энергети�
ческий барьер, высоту которого
определяет величина энергии ак!
тивации (Eа), преодоление кото�
рого возможно лишь для актив�
ных молекул — молекул, энергия
которых не ниже энергии актива�
ции. При малой величине энергии
активации реакции происходят с
высокими скоростями, высокие
значения энергии активации обу�
словливают низкие скорости реакций.

Понятие энергии активации было введено Сванте Августом
Аррениусом в 1889 г.

Разность значений Е2 и Е1 характеризует энергетические из�
менения в процессе превращения исходных веществ в конечные и
может быть сопоставлена с величиной теплового эффекта данной
реакции. Очевидно, рассматриваемая реакция относится к разря�
ду экзотермических: средняя энергия исходных веществ превы�
шает среднюю энергию продуктов реакции, �H < 0. Попробуйте
самостоятельно построить подобный график для эндотермической
реакции.

Итак, величина скорости реакции определяется высотой акти!
вационного барьера и долей активных молекул. И то и другое мож�
но изменить экспериментальным путем. Так, активационнный барь�
ер можно снизить с помощью катализаторов, а долю активных мо�
лекул увеличить, например, повышением температуры.

Энергетический максимум на кривой, характеризующей энер�
гетический профиль реакции (рис. 6.1), соответствует особому со�
стоянию реакционной системы, называемому активированным
комплексом или переходным состоянием реакции.

Рассмотрим процесс образования переходного комплекса ре�
акции на примере реакции взаимодействия паров иода с газооб�
разным водородом, приводящей к образованию иодоводорода:

I2 (г) + H2 (г) = 2HI (г).

Рис. 6.1
Энергетический профиль односта�

дийной химической реакции
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Химическое взаимодействие между молекулами иода и водорода
можно интерпретировать как перераспределение химических связей:
разрываются химические связи I–I и H–H в молекулах иода и водо�
рода, образуются химические связи H–I в молекулах иодоводорода.

Однако сравнение экспериментально определенной для этой
реакции величины энергии активации с суммарной энергией, тре�
буемой на распад молекул иода и водорода на атомы, приводит к
явному несоответствию: суммарная энергия диссоциации молекул
исходных веществ значительно превышает величину Eа.

Это говорит о том, что процесса полного разрыва химических
связей в молекулах реагентов не происходит. Реакция идет через
некоторую промежуточную стадию. Превращение исходных веществ
в продукты реакции подразумевает образование нестабильной, про�
межуточной системы, активированного комплекса реакции, кото�
рый характеризуется тем, что химические связи в молекулах ис�
ходных веществ уже ослабли, но полностью еще не разорвались, а
химические связи в молекулах продуктов реакции уже начали за�
вязываться, но окончательно еще не сформировались (рис. 6.2).

Химическая реакция может происходить не в одну, а в несколь�
ко реакционных стадий. Изучение механизма реакции подразу�
мевает установление последовательности этих стадий. Одностадий�
ный процесс характеризуется единственным значением энергии
активации, для многостадийных реакций число максимумов на
энергетическом профиле соответствует числу реакционных ста�
дий. На каждой стадии образуется свое переходное состояние, ка�
ждой стадии соответствует свое значение энергии активации. По�
скольку высота активационного барьера определяет величину ско�
рости, то стадия с наиболее высокой энергией активации будет
происходить наиболее медленно.

Эта наиболее медленная стадия называется лимитирующей
стадией реакции, она и определяет величину ее скорости. При этом
совсем необязательно, чтобы эта стадия была первой.

Рис. 6.2
Образование активированного комплекса
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6.4.
СПОСОБЫ ИНИЦИИРОВАНИЯ
ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Фотохимические реакции — химические реакции, иниции�
руемые светом.

Цепная реакция — реакция, происходящая как цепь элемен�
тарных (стадийных) взаимодействий (инициирование, развитие
цепи и обрыв цепи).

Неразветвленная цепная реакция — каждый активный центр
образует только один новый активный центр.

Разветвленная цепная реакция — каждый активный центр
образует несколько новых активных центров.

Горение — химическая реакция взаимодействия веществ с кисло�
родом, сопровождающаяся выделением тепловой энергии и света.

Взрыв — химическая реакция, характеризующаяся высоки�
ми скоростями протекания, огромным экзотермическим эффек�
том и образованием быстрорасширяющихся газов.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

В ряде случаев частицы�реагенты могут получить энергию,
необходимую для преодоления активационного барьера, в форме
излучения. Химические реакции, инициируемые светом, называ�
ют фотохимическими. Эти реакции широко распространены в при�
роде. Примером может служить фотосинтез, а также реакции, про�
исходящие в атмосфере Земли под действием солнечного света.
Среди них первостепенное значение для жизни на Земле имеет
фотохимическое равновесие озон� кислород, которое может быть
нарушено в результате поступления в атмосферу веществ, являю�
щихся продуктами практической деятельности человека (выхлоп�
ных газов ракет и сверхзвуковых самолетов, продуктов сгорания
топливных материалов, аэрозолей, хлорфторуглеродов, применяе�
мых в качестве хладагентов в холодильной технике и т. п.).

Фотохимические процессы используются в фотолитографии,
технологии изготовления печатных плат, полупроводниковых
приборов, микроминиатюрных элементов схем и др.

Фотохимические процессы являются разновидностью так на�
зываемых цепных реакций. Реакции этого типа характеризуются
высокими скоростями и часто носят взрывной характер. Образо�
вание макроколичеств продукта реакции является результатом
цепи элементарных (стадийных) взаимодействий.
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Цепная реакция отличается взаимосвязанностью всех проме�
жуточных реакционных стадий. Выделяют три главные стадии:
инициирование, развитие цепи и обрыв цепи. На первой стадии
происходит образование активных частиц (радикалов), которые
затем вступают во взаимодействие с частицами реагентов, обра�
зуя частицы продуктов реакции и новые радикалы. В случае фо�
тохимических реакций радикалы образуются в результате дейст�
вия фотонов. Высокая реакционная способность радикалов объ�
ясняется наличием у них неспаренных электронов. Обрыв цепи
происходит в результате рекомбинации радикалов (взаимодейст�
вия их друг с другом).

Если при каждом элементарном акте реакции каждый актив�
ный центр образует только один новый активный центр, цепная
реакция называется неразветвленной. Если же каждый активный
центр образует несколько новых активных центров, такую реак�
цию называют разветвленной цепной реакцией. Такие реакции
представляют собой лавинообразные процессы, в которых каждая
активная частица порождает возрастающее число других активных
частиц. Скорость разветвленной цепной реакции спонтанно возрас�
тает благодаря увеличению числа новых активных центров, реак�
ция распространяется на весь объем реакционной системы — про�
исходит взрыв.

Теория разветвленных цепных реакций была разработана ака�
демиком Николаем Николаевичем Семеновым.

Классическим примером цепной реакции является взаимодей�
ствие водорода с хлором: в темноте эти газы могут находиться в
контакте друг с другом сколь угодно долго, однако световой им�
пульс (например, вспышка магния) вызывает взрыв — фотоны
инициируют протекание цепной фотохимической реакции обра�
зования хлороводорода.

Особенностью цепных процессов является зависимость их ско�
рости от размеров и формы реакционного сосуда (для развития
цепи необходима некая минимальная протяженность пространст�
ва). Кроме того, немаловажными факторами являются давление
газа или наличие в системе частиц посторонних веществ. Сово�
купность всех этих факторов определяет верхний и нижний пре�
делы взрываемости газовых смесей.

По цепному механизму протекают такие практически значи�
мые химические реакции, как горение, взрыв, полимеризация.
Цепные процессы играют важную роль в ядерных реакциях (ядер�
ное деление и ядерный синтез, рассмотренные в Модуле 2).
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Химическая реакция взаимодействия веществ с кислородом,
сопровождающаяся выделением тепловой энергии и света, назы�
вается горением. Горение представляет собой сложную последо�
вательность радикальных процессов. При определенных услови�
ях эта реакция может приобретать взрывной характер.

В качестве примера можно указать на взаимодействие водорода
с кислородом, приводящее к образованию воды. Если смесь газов
не поджигать, реакция между ними практически не происходит.
При достаточном количестве кислорода (или воздуха) водород сго�
рает достаточно быстро. При ограничении доступа кислорода реак�
ция может сопровождаться взрывом.

Характерный хлопок при внесении горящей лучинки в про�
бирку, заполненную водородом, — классический лабораторный
прием доказательства присутствия водорода. С кислородом возду�
ха водород образует взрывчатую смесь — гремучий газ.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Однажды директор Парижского музея науки, химик по образованию,
Пилатр де Розье (1756–1785) решил испытать действие водорода на челове�
ка и вдохнул этот газ. Не заметив никаких перемен, он решил проверить
факт наличия водорода в своих легких. Он еще раз глубоко вдохнул водо�
род, а затем выдохнул его на пламя свечи, ожидая увидеть вспышку пламе�
ни. Однако вместо этого произошел сильнейший взрыв, так как в легких
водород смешался с воздухом. Розье остался доволен экспериментом, едва
не ставшим для него последним в жизни.

При использовании больших объемов водорода реакция сопро�
вождается мощным взрывом. Трагический пример подобного взрыв�
ного процесса — катастрофа космического корабля многоразового
использования «Челленджер» в 1986 г. Космические корабли это�
го типа имеют топливный бак (размером с десятиэтажный дом), два
отсека которого заполнены жидким водородом (около 1 450 000 л)
и жидким кислородом (около 530 000 л). В начальный момент взлета
топливо поджигается, его сгорание приводит к образованию пере�
гретого водяного пара с температурой более 3000
С. После сгора�
ния топлива топливный бак отделяется от корпуса корабля и сго�
рает в атмосфере. Нарушение герметичности уплотнений привело
в итоге к мощному взрыву, приведшему к гибели корабля и его
экипажа.

Реакции взрывного типа (взрыв) характеризуются высокими
скоростями протекания, огромным экзотермическим эффектом и
образованием быстрорасширяющихся газов. Давление, оказываемое
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образующимся газом в результате его расширения, и создает взрыв�
ное действие, которое резко возрастает в том случае, если взрыв�
чатое вещество находится в замкнутом объеме.

Действительно, черный порох взрывается при поджигании в
том случае, когда он хотя бы завернут в оберточную бумагу (елоч�
ные хлопушки), но спокойно горит, если его рассыпать на откры�
той поверхности и поджечь.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Принадлежность нитроцеллюлозы к категории взрывчатых веществ
была обнаружена в свое время совершенно случайно. Швейцарский химик
Христиан Фридрих Шенбайн пролил азотную и серную кислоту во время
неудачного химического эксперимента и вытер стол своим хлопчатобумаж�
ным фартуком, который затем повесил на веревку посушиться. Через неко�
торое время ткань подсохла, раздался взрыв и фартук разнесло в клочья.
Сам того не зная, Шенбайн провел реакцию нитрования целлюлозы и про�
демонстрировал ее взрывчатый характер.

Нитроглицерин — взрывчатое вещество необыкновенно высо�
кой чувствительности. Практическое значение это вещество при�
обрело лишь после того, как в 1867 г. шведский инженер Альфред
Нобель использовал его для получения динамита, смешав нитро�
глицерин сначала с кремнистой землей, а потом с древесной цел�
люлозой.

Еще один «классический» представитель веществ рассматри�
ваемого типа — тринитротолуол (тротил). Взрывная сила тротила
принята за эталон мощности всех прочих взрывчатых веществ (тро�
тиловый эквивалент).

Способностью к взрыву обладают многие вещества, например
пары бензина, угольная пыль, водород.

Химические реакции могут быть инициированы и ядерными
излучениями. Химическое действие этих излучений изучает ра!
диационная химия.

Под влиянием ядерного или рентгеновского излучения проис�
ходят такие деструктивные процессы, как разрыв химических свя�
зей, образование свободных радикалов, ионизация и т. п. Это не
может не сказаться на свойствах химических веществ и материа�
лов, применяемых в управляющих и регистрирующих приборах
атомных реакторов. Кроме того, ядерные излучения повышают
число дефектов в кристаллических решетках полупроводниковых
кристаллов, что резко изменяет их свойства, в первую очередь
электрофизические.
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6.5.
ГОМОГЕННЫЕ И ГЕТЕРОГЕННЫЕ
ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Гомогенные химические реакции — реакции, происходя�
щие в однородной (гомогенной) однофазной среде (протекают рав�
номерно по объему реакционной системы).

Гетерогенные химические реакции — реакции, происходящие
в неоднородной (гетерогенной) многофазной системе (протекают
на границе раздела фаз).

Реакционное пространство — объем реакционной системы (для
гомогенных реакций) или поверхность раздела фаз (для гетеро�
генных реакций).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

По характеру протекания химические взаимодействия мож�
но подразделить на гомогенные и гетерогенные.

Гомогенные химические реакции происходят в однородной (го�
могенной) однофазной среде. Примерами могут служить газофаз�
ные реакции, а также реакции в растворах:

H2 (г) + Cl2 (г) = 2HCl (г);
NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (кр);
HCl (р) + NaOH (р) = NaCl (р) + H2O (ж);
BaCl2 (р) + Na2SO4 (р) = BaSO4 (тв) + 2NaCl (р).

Такие реакции происходят равномерно по объему реакцион�
ной системы. Например, образование осадка труднорастворимого
сульфата бария в последней реакции происходит во всем объеме
раствора.

Такие особенности протекания гомогенных реакций позволя�
ют понимать под реакционным пространством именно объем сис�
темы, а за единицу реакционного пространства принимать едини�
цу объема.

Гетерогенные химические реакции происходят в неоднород�
ной (гетерогенной) многофазной системе. В качестве примеров
можно назвать реакции горения твердого и жидкого топлива, ре�
акции металлов с кислотами или кислородом:

C (тв) + O2 (г) = CO2 (г);
Mg (тв) + H2SO4 (р) = MgSO4 (р) + H2 (г);
Zn (тв) + O2 (г) = ZnO (тв).
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Характерной особенностью таких реакций является их проте�
кание только на границе раздела фаз. В этом легко убедиться экс�
периментально, опустив, например, магниевую пластинку в рас�
твор кислоты и наблюдая выделение пузырьков газообразного во�
дорода на поверхности пластинки и их отсутствие в остальном
объеме раствора.

В случае гетерогенных реакций под реакционным пространст�
вом понимают поверхность раздела фаз, а за единицу реакционно�
го пространства считают единицу площади этой поверхности.

Скорость подобных реакций очень чувствительна к величине
указанной поверхности. Например, обычное железо окисляется
на воздухе довольно медленно, а измельченное в тонкий порошок
(пирофорное железо) мгновенно воспламеняется.

6.6.
ФАКТОРЫ, ВЛИЯЮЩИЕ
НА ВЕЛИЧИНУ СКОРОСТИ РЕАКЦИИ

Среди важнейших факторов, определяющих величину ско�
рости химической реакции, можно указать:
� природу реагирующих веществ;
� температуру;
� концентрацию реагирующих веществ;
� действие катализаторов.

6.6.1.
ПРИРОДА РЕАГИРУЮЩИХ ВЕЩЕСТВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Скорость химической реакции зависит от реакционной спо�
собности участвующих в ней веществ.

Реакционная способность вещества определяется электронны�
ми структурами атомов, характером химических связей, особен�
ностями строения кристаллических решеток и т. п.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Зависимость скорости химической реакции от природы
реагирующих веществ выражается в проявлении определенной
реакционной способности этих веществ. Реакционная способ�
ность вещества является следствием его строения (особенностей
внутренней структуры, характера химических связей, электрон�
ных конфигураций атомов и т. п.).
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Например, реакция щелочных металлов с водой характеризу�
ется самыми разнообразными скоростями в зависимости от восста�
новительной активности этих металлов. Литий реагирует медлен�
но, его поверхность постепенно покрывается пузырьками выделяю�
щегося водорода. Натрий реагирует более активно, выделяющийся
водород воспламеняется, сам металл расплавляется от значитель�
ного количества тепла, выделяющегося в ходе реакции, «бегает»
по поверхности воды, реакция заканчивается довольно быстро.
Реакция более активных металлов (калия, рубидия, цезия) с во�
дой носит взрывной характер и характеризуется значительными
тепловыми эффектами. Именно по этой причине смеси щелочных
металлов используют в качестве твердого топлива для торпед: вве�
дение этой смеси в контакт с забортной водой вызывает немедлен�
ную экзотермическую взрывную реакцию.

6.6.2.
ТЕМПЕРАТУРА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Зависимость скорости реакции от температуры (формула
Вант!Гоффа):
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где 
2tV — скорость реакции при температуре t2; 

1tV — скорость
реакции при температуре t1; � — постоянная для данной реакции
величина, называемая температурным коэффициентом реакции.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Химические реакции, как правило, обладают высокой чув�
ствительностью к температуре их проведения. Нагревание увели�
чивает скорость химических взаимодействий, а охлаждение, на�
против, замедляет химические процессы.

Именно последнее обстоятельство вынуждает нас хранить про�
дукты питания в холодильнике. При этом длительность хранения
продуктов определяется температурой: в то время как в обычном
холодильнике (температура порядка 5
С) время хранения не пре�
вышает нескольких дней, глубоко замороженные продукты в мо�
розильной камере при температуре –18
С можно хранить в тече�
ние нескольких месяцев.

При проведении некоторых кардио� и нейрохирургических опе�
раций тело пациента специально охлаждают в целях замедления
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протекающих в его организме метаболических процессов, а также
понижения скорости циркуляции крови и частоты дыхания.

Зависимость скорости химической реакции от температуры
может быть примерно оценена с помощью формулы Якоба Вант!
Гоффа:
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где 
2tV — скорость реакции при температуре t2; 

1tV — скорость
реакции при температуре t1; � — температурный коэффициент ре�
акции (показывает, во сколько раз увеличится скорость реакции
при повышении температуры на 10 градусов).

Приближенный характер правила Вант�Гоффа связан с неоди�
наковым влиянием температуры на скорость реакций, характери�
зующихся разной высотой активационного барьера.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Точное соотношение между константой скорости химической реакции
и температурой было установлено шведским химиком Сванте Августом Ар�
рениусом в 1889 г.

Уравнение Аррениуса имеет вид

a / ,E RTk Ae��
или в более удобной для практических расчетов логарифмической форме:

lnk = lnA – Ea/RT,

где k — константа скорости реакции; е — основание натуральных логариф�
мов; Ea — энергия активации, кДж/моль; A — предэкспотенциальный мно�
житель (константа Аррениуса); T — температура, К; R — газовая постоян�
ная (8,314�10–3 кДж/моль�К).

Для определения величин А и Ea необходимо экспериментальным пу�
тем измерить значения констант скорости данной реакции при разных тем�
пературах, затем построить график зависимости lnk от 1/T и определить
тангенс угла наклона к оси абсцисс, соответствующий величине Ea/RT. Кон�
станту Аррениуса вычисляют подстановкой в уравнение всех уже извест�
ных величин.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Во сколько раз увеличится скорость некоторой реакции, тем�
пературный коэффициент которой равен 3, при повышении тем�
пературы от 20 до 60
С?
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2. Чему равен температурный коэффициент скорости реакции,
если при понижении температуры с 70 до 20
С ее скорость умень�
шилась в 32 раза?
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3. На сколько градусов повысили температуру, если скорость
реакции, для которой � = 5, увеличилась в 125 раз?
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Скорость реакции (темпеpатуpный коэффициент pавен 3) при по�
вышении температуры от 300 до 340�С увеличивается в ... раз.

a) 4; b) 9; c) 27; d) 12; e) 81.

2. Темпеpатуpный коэффициент pеакции, скорость которой пpи по�
вышении темпеpатуpы на 30� увеличилась в 27 pаз, равен ...

a) 9; b) 5; c) 3; d) 6; e) 8.

3. Для уменьшения скоpости pеакции (темпеpатуpный коэффициент
pавен 4) в 64 pаза нужно понизить темпеpатуpу на ... гpадусов.

a) 30; b) 20; c) 60; d) 70; e) 50.

4. Для увеличения скоpости pеакции (темпеpатуpный коэффициент
pавен 2) в 256 pаз нужно повысить темпеpатуpу на ... гpадусов.

a) 80; b) 20; c) 60; d) 70; e) 50.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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6.6.3.
КОНЦЕНТРАЦИИ
РЕАГИРУЮЩИХ ВЕЩЕСТВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Кинетическое уравнение — зависимость скорости реакции
от концентраций реагирующих веществ:

,x x
BAV kC C�

где V — скорость реакции; k — константа скорости реакции; CA, CB —
концентрации веществ А и B соответственно; x, y — частные поряд!
ки реакции по реагентам А и В соответственно (сумма частных по�
рядков x + y называется общим порядком реакции).

Механизм реакции — последовательность реакционных стадий.
Молекулярность реакции — число частиц, принимающих уча�

стие в одной элементарной реакционной стадии.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Концентрации веществ, участвующих в химической реак�
ции, могут значительно изменить ее скорость. Согласно теории
столкновений увеличение концентрации какого�либо реагента
приводит к увеличению частоты активных столкновений частиц,
что и вызывает возрастание скорости реакции.

Так, процессы горения (реакции с кислородом, сопровождаю�
щиеся выделением тепловой и световой энергии) значительно ин�
тенсифицируются повышением концентрации кислорода. Этот
факт можно подтвердить простым лабораторным опытом: при вне�
сении тлеющей лучинки в цилиндр, заполненный кислородом,
лучинка ярко вспыхивает, так как резкое повышение концентра�
ции кислорода приводит к значительному увеличению скорости
реакции.

Этот безобидный опыт полезно (а подчас и жизненно необхо�
димо) вспомнить в экстремальных условиях пожара: все дейст�
вия, связанные с подачей дополнительных количеств кислорода,
а следовательно, с увеличением концентрации кислорода в замк�
нутом пространстве крайне опасны и приводят к катастрофиче�
скому возрастанию скорости стихийного процесса горения. По этой
причине нельзя открывать окна при пожаре в закрытом помеще�
нии. Напротив, локализация очага возгорания осуществляется,
например, с помощью брезента, препятствующего дополнитель�
ной подаче кислорода.
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Высокая концентрация кислорода в воздухе требует высочай�
ших предосторожностей противопожарного характера. Достаточ�
но случайной искры, чтобы инициировать реакцию горения, про�
текающую с очень высокой скоростью. В 1967 г. три американ�
ских космонавта погибли от пожара, произошедшего в командном
модуле их корабля «Аполлон» во время предполетных трениро�
вок. Практически мгновенное распространение пламени явилось
следствием чрезвычайно высокой концентрации кислорода (в те
времена атмосфера космических кораблей состояла на 100% из
кислорода, позже стали составлять атмосферу из 60% кислорода
и 40% азота).

Контролируемое проведение процессов с участием кислорода,
напротив, позволяет получить на практике весьма полезные ре�
зультаты. Так, повышение концентрации кислорода («поддув»
кислорода) успешно применяется на производстве (например, в
металлургии) для поддержания высоких скоростей промышлен�
ных процессов.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Впервые скорость химической реакции и ее зависимость от концентра�
ций исходных веществ исследовал немецкий химик Людвиг Фердинанд
Вильгельми (1812–1864) на примере кислотного гидролиза сахарозы до глю�
козы и фруктозы. В 1850 г. Вильгельми предложил математическое выра�
жение для скорости реакций, тем самым заложив основы химической ки�
нетики.

Зависимость скорости реакции от концентраций реагирующих
веществ в математической форме может быть представлена в виде
кинетического уравнения:

,x x
BAV kC C�

где V — скорость реакции; k — константа скорости реакции; CA, CB —
концентрации веществ А и B соответственно; x, y — частные по!
рядки реакции по реагентам А и В соответственно.

Частные порядки реакции могут принимать не только цело�
численные, но и дробные и нулевые значения. Сумма частных по�
рядков называется общим порядком реакции. Порядки реакции
можно определить исключительно опытным путем. Например,
экспериментальное исследование реакции

2NO (г) + O2 (г) = 2NO2 (г)
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показывает, что ее скорость возрастает в четыре раза при увеличе�
нии концентрации первого реагента (оксида азота (II)) вдвое или
при увеличении концентрации второго реагента (кислорода) в че�
тыре раза, т. е. скорость реакции пропорциональна:

2
2

ONOC .V kC�

Рассматриваемая реакция имеет первый порядок по кислоро�
ду, второй порядок по оксиду азота (II) и общий порядок, равный
1 + 2 = 3.

В рассмотренном примере частные порядки совпали с соответ�
ствующими стехиометрическими коэффициентами. Следует отме�
тить, что такие совпадения весьма редки. Кинетическое уравнение
чаще всего не соответствует общему стехиометрическому уравне�
нию реакции. Это вполне объяснимо многостадийным характером
большинства химических взаимодействий. Суммарная реакция
есть совокупность элементарных реакционных стадий. При этом
кинетическое уравнение каждой элементарной стадии реакции
отвечает ее стехиометрии. Однако общее кинетическое уравне�
ние многостадийной реакции вывести из ее стехиометрии невоз�
можно.

Последовательность стадий реакции называется механизмом
реакции. Заключения о механизме химической реакции прово�
дят на основании экспериментальных кинетических данных, а
также информации о промежуточных продуктах реакции — не�
стабильных, короткоживущих частиц, образующихся на проме�
жуточных стадиях и не представленных в стехиометрическом
уравнении реакции. В наиболее медленной (лимитирующей) ста�
дии этой стадии могут участвовать не все реагенты, представлен�
ные в полном уравнении реакции. Именно эта стадия и определя�
ет величину скорости всего процесса.

Число частиц, принимающих участие в одной элементарной
реакционной стадии (элементарном акте реакции), носит назва�
ние молекулярности реакции. Соответственно мономолекулярной
будет такая стадия реакции, в которой участвует только одна час�
тица, бимолекулярной — две частицы, тримолекулярной — три
частицы. Более высокая молекулярность крайне маловероятна.
Даже тримолекулярные реакции встречаются очень редко, по�
скольку вероятность одновременного благоприятного по взаимной
ориентации в пространстве столкновения трех частиц чрезвычай�
но мала.



225

Молекулярность реакции и ее общий порядок — разные поня�
тия. Например, реакция, характеризуемая общим порядком 1, мо�
жет протекать через несколько моно� и бимолекулярных стадий.

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ТИПИЧНОГО ЗАДАНИЯ

Во сколько раз возрастет скорость реакции

2NO (г) + Cl2 (г) = 2NOCl (г)

1) при увеличении концентрации оксида азота (II) в пять раз,
если порядок реакции по данному реагенту равен 2;

2) при повышении давления в три раза, если порядки реакции
по первому и второму реагенту равны соответственно 2 и 1.

Кинетическое уравнение рассматриваемой реакции имеет вид

2
2

ClNOC .V kC�

Отсюда следует, что при увеличении концентрации NO в 5 раз
скорость процесса возрастет в 52 = 25 раз. Повышение общего дав�
ления в системе в 3 раза равносильно одновременному повыше�
нию концентраций всех участников реакции в то же число раз.
Следовательно, исходя из кинетического уравнения, скорость ре�
акции увеличится в 32�3 = 27 раз.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Пpи повышении в 3 pаза концентpации уксусного альдегида в сис�
теме CH3CHO (г)� CH4 (г) + CO (г) скоpость пpямой pеакции увеличит�
ся в 9 pаз. Общий поpядок pеакции pавен ...

a) 2; b) 3; c) 6; d) 7; e) 5.

2. Скоpость пpямой pеакции в системе 2NO (г) + 2H2 (г)� N2 (г) +
+ 4H2O (г) уменьшается в 4 pаза пpи двукpатном уменьшении концентpации
монооксида азота или пpи четыpехкpатном уменьшении концентpации
водоpода. Общий поpядок pеакции pавен ...

a) 3; b) 2; c) 6; d) 7; e) 5.

3. Скоpость пpямой pеакции в системе 2NO (г) + Cl2 (г)� 2NOCl (г)
увеличивается в 16 pаз пpи 4�кpатном увеличении концентpации моно�
оксида азота или пpи 16�кpатном увеличении концентpации хлоpа. Об�
щий поpядок pеакции pавен ...

a) 3; b) 4; c) 6; d) 7; e) 5.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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6.6.4.
КАТАЛИЗ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Катализаты — вещества, способные изменять скорость хи�
мических реакций.

Гомогенный катализ — катализатор и вещества, участвующие
в химической реакции, находятся в одинаковых фазовых состоя�
ниях.

Гетерогенный катализ — катализатор и реакционная система
находятся в разных фазовых состояниях.

Биокатализаторы — ферменты.
Ингибиторы — вещества, способные замедлять химические

реакции.
Автокатализ — в роли катализатора выступает одно из ве�

ществ, образующихся в ходе реакции.
Теория промежуточных соединений — катализатор образует

промежуточные соединения с реагентами, разбивая общий про�
цесс взаимодействия на отдельные стадии, каждая из которых ха�
рактеризуется более низким активационным барьером.

Адсорбционная теория — теория гетерогенного катализа.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Катализаторы — вещества, способные изменять скорость
химических реакций в самых широких пределах. Если катализа�
тор и вещества, участвующие в химической реакции, находятся в
одинаковых фазовых состояниях, говорят о гомогенном катали!
зе. Гетерогенный катализ осуществляется в тех случаях, когда
катализатор и реакционная система находятся в разных фазовых
состояниях.

Например, пероксид водорода при стоянии медленно разлага�
ется на кислород и воду:

2H2O2 = O2 + 2H2O.

Процесс разложения ускоряется на свету (именно по этой при�
чине рекомендуется хранить растворы пероксида водорода в по�
суде, изготовленной из темного стекла). Добавление порошка ди�
оксида марганца (MnO2) вызывает резкое ускорение этой реакции:
пероксид водорода «вскипает» от бурного выделения газообразно�
го кислорода. Здесь мы имеем пример гетерогенного катализа:
диоксид марганца — твердое вещество, пероксид водорода нахо�
дится в жидком состоянии. Биокатализаторы — ферменты —
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также ускоряют эту реакцию. Последнее утверждение легко про�
верить, проводя обработку царапин или ран медицинским препа�
ратом того же состава: поверхность раны моментально покрыва�
ется пузырьками выделяющегося кислорода. Кислород в момент
выделения (in situ) придает пероксиду водорода бактерицидные
свойства.

Рассматриваемую реакцию можно не только ускорить, но и
замедлить добавлением веществ, не расходуемых в самой реакции
(например, глицерина). Такие вещества называют ингибиторами.

Иногда в роли катализатора выступает одно из веществ, обра�
зующихся в ходе реакции. По мере накопления этого продукта
реакции скорость процесса начинает резко возрастать. Такое яв�
ление называют автокатализом.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Еще в 1816 г. Гэмфри Дэви установил, что присутствие порошкооб�
разной платины резко ускоряет реакцию водорода с кислородом, а также
процессы гидрирования непредельных органических соединений. Термин
«катализ» был впервые предложен Берцелиусом в 1835 г. для характери�
стики явления изменения скорости химической реакции в присутствии
небольших (их впоследствии стали называть каталитическими) количеств
веществ (катализаторов), которые не принимают видимого участия в хи�
мической реакции.

В чем же причины действия
катализаторов на скорость хими�
ческой реакции? Катализатор не
расходуется в реакционном про�
цессе и не влияет на общее стехио�
метрическое уравнение реакции.
Причины действия катализатора
на скорость химического взаимо�
действия заключаются в его влия�
нии на механизм реакции.

Фридрих Вильгельм Оствальд
в 1894 г. сформулировал теорию
промежуточных соединений, по�
зволившую объяснить механизм
гомогенного катализа. Согласно
этой теории катализатор обра�
зует промежуточные соединения
с реагентами, разбивая общий

Рис. 6.3
Энергетический профиль

химической реакции в присутствии
катализатора
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процесс взаимодействия на отдельные стадии, каждая из кото�
рых характеризуется более низким активационным барьером
(см. рис. 6.3).

Так, например, величина энергии активации реакции разло�
жения пероксида водорода в отсутствие катализатора составляет
79 кДж/моль, тогда как в условиях ферментативного катализа она
снижается до 23 кДж/моль.

Действие ингибиторов можно объяснить их влиянием на путь
прохождения реакции. Ингибиторы вступают во взаимодействие
с каким�либо промежуточным соединением, удаляя его из реак�
ционной системы, затрудняя тем самым протекание всей последо�
вательности стадий в многостадийном процессе.

Теория промежуточных соединений, довольно успешно объ�
ясняющая механизм гомогенного катализа, существенно менее
эффективна в случае катализа гетерогенного.

В случае гетерогенного катализа катализатор находится в сис�
теме в виде самостоятельной фазы. Гетерогенные процессы проис�
ходят на поверхности раздела фаз и отличаются многостадийно�
стью. При этом взаимодействие жидких и газообразных веществ с
твердой поверхностью является важнейшей составляющей этого
процесса.

Процесс гетерогенного катализа можно условно разделить на
несколько этапов:
� движение молекул реагирующих веществ к поверхности ката�

лизатора (диффузия);
� адсорбция («захват») молекул поверхностью;
� химическое взаимодействие на поверхности катализатора;
� десорбция («высвобождение») продуктов реакции с поверхно�

сти;
� движение молекул продуктов реакции от поверхности (диф�

фузия).
Например, реакцию

3 4Fe,Fe O
2 2 2CO H O CO H ,� ����� �

протекающую на железооксидном катализаторе, можно разделить
на следующие стадии:
� диффузия молекул СО и Н2О к поверхности катализатора;
� адсорбция молекул СО и H2O на поверхности катализатора;
� химическое взаимодействие молекул СО и Н2О, адсорбирован�

ных на поверхности катализатора;
� диффузия молекул СО2 и H2 от поверхности катализатора.
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В зависимости от конкретных условий лимитирующей стадией
может быть любая из перечисленных, однако для катализа особен�
но важной является вторая: адсорбированные молекулы являются
более реакционноспособными за счет ослабления собственных хи�
мических связей в результате взаимодействия с поверхностью.

Отмечено, что каталитические процессы протекают только на
отдельных участках поверхности катализатора — активных цен�
трах, на которых образуются промежуточные (поверхностные)
соединения. Поэтому состояние поверхности катализатора игра�
ет важную роль. Очевидно, каталитическая активность находит�
ся в непосредственной связи с величиной поверхности, поэтому
катализаторы, как правило, используют в тонкоизмельченном
состоянии.

Теорию гетерогенного катализа называют адсорбционной тео!
рией.

Явление катализа широко используется на практике: крекинг
и риформинг нефти, получение полимерных материалов, бензи�
на, производство маргарина. Каталитические дожигатели умень�
шают токсичность выхлопных газов транспортных средств, сни�
жают концентрацию водорода в аккумуляторной яме подводной
лодки до безопасного уровня. С помощью катализаторов можно
провести химические реакции, не происходящие вообще в их от�
сутствие, или получать различные продукты реакции из одних и
тех же исходных веществ.

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Для реакции

2N2 (г) + 5O2 (г)� 2N2O5 (г)

� составьте кинетическое уравнение;
� вычислите, во сколько раз изменится скорость реакции при

заданных изменениях:
� температуры;
� общего давления (при изменении объема системы);
� концентраций реагентов.
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Р е ш е н и е.
Зависимость скорости реакции

aA + bB� cC + dD

от концентраций реагирующих веществ может быть охарактери�
зована кинетическим уравнением:

,� yx
BAV kC C

где V — скорость химической реакции; k — константа скорости
химической реакции; CA, CB — концентрации веществ А и В; x, y —
порядки реакции по реагентам А и В соответственно (порядки ре�
акции могут быть определены исключительно экспериментально).

Для приведенной в условии задачи реакции

2N2 (г) + 5O2 (г)� 2N2O5 (г)

кинетическое уравнение имеет вид

2 2

2
N O .V kC C�

При повышении концентрации первого реагента (N2) в 2 раза
��1 1( / )C С  скорость реакции возрастет в 21 = 2 раза.

При повышении концентрации второго реагента (O2) в 3 раза
��2 2( / )C C  скорость реакции возрастет в 32 = 9 раз.

При повышении давления в 4 раза ��1 1( / )P P  одновременно в та�
кое же число раз увеличатся концентрации обоих реагентов, при
этом скорость реакции возрастет в 4 � 42 = 64 раза.

Зависимость скорости реакции от температуры отображается
формулой Вант�Гоффа:

2 1
2

1

10 ,
t t

t

t

V

V

�

� �

где 
2tV — скорость реакции при температуре t2; 

1tV — скорость
реакции при температуре t1; � — постоянная для данной реакции
величина, называемая температурным коэффициентом реакции.

Данные, приведенные в условии задачи:

� = 2,0; t1 = 295 К; t2 = 335 К.

Вычисления по формуле Вант�Гоффа дают результат:

t2 – t1 = 335 – 295 = 40 К;     
2

1

42 16.t

t

V

V
� �

Таким образом, при повышении температуры на 40 К скорость
данной реакции возрастет в 16 раз.



231

М О Д У Л Ь 7

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� прогнозировать направление смещения равновесия при изменении внеA

шних условий (температура, давление, концентрации веществ) на осA
новании принципа Ле Шателье;

� подбирать условия (повышение или понижение температуры, повышеA
ние или понижение внешнего давления, добавление или отвод какихA
либо веществ) для преимущественного протекания одной из двух протиA
воположно направленных реакций.

7.1.
ПОНЯТИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Обратимые химические реакции — одновременно с прямой
реакцией протекает обратная.

Состояние химического равновесия — скорость прямой реак�
ции равна скорости обратной; ему отвечает минимальная энергия
системы.

Равновесная смесь — реакционная смесь в состоянии равно�
весия.

Равновесные концентрации — концентрации веществ в рав�
новесной смеси.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Большинство химических процессов является обратимы!
ми, т. е. одновременно с прямой реакцией взаимодействия веще�
ств A и B происходит обратная реакция между веществами С и D.

Факт обратимости реакции отображается в химическом урав�
нении знаком�:

aA + bB� cC + dD.

Любая система стремится к наиболее энергетически выгодно�
му состоянию — равновесному состоянию, отвечающему мини�
мальной энергии. Состоянию химического равновесия отвечает
равенство: �G = 0 (термодинамическая интерпретация понятия
химического равновесия).

С точки зрения кинетических представлений в системе обра�
тимых реакций наступает момент, когда скорости прямого и об�
ратного процессов выравниваются:

Vпрям. = Vобрат.
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Этим равенством выражается кинетический подход к понятию
химического равновесия. Итак: состояние реакционной системы,
которое отвечает ее минимальной энергии и характеризуется
равенством скоростей прямой и обратной реакций, называется
состоянием химического равновесия.

Реакционную смесь в состоянии равновесия называют равно!
весной смесью, а концентрации веществ в равновесной смеси —
равновесными концентрациями.

7.2.
ДИНАМИЧЕСКИЙ ХАРАКТЕР
ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Гомогенное равновесие — вещества находятся в одинако�
вом фазовом состоянии, реакция происходит в однородной, гомо�
генной среде.

Гетерогенное равновесие — вещества находятся в разных фа�
зовых состояниях, реакция протекает в неоднородной, гетероген�
ной среде.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

В момент равновесия все видимые изменения в системе пре�
кращаются, однако это совсем не означает, что химические реак�
ции (прямая и обратная) «останавливаются». Напротив, система
носит динамический характер, и реакции могут характеризовать�
ся весьма высокими значениями скоростей. Однако в единицу вре�
мени количества прореагировавших начальных веществ равны
количествам прореагировавших друг с другом продуктов прямой
реакции. Другими словами, равновесные концентрации всех ве�
ществ, участвующих в реакции, остаются постоянными.

Примеры динамического равновесия встречаются нам и в по�
вседневной жизни. Примером механического динамического рав�
новесия может служить человек, идущий по эскалатору в сторо�
ну, противоположную направлению движения эскалатора, и со
скоростью, равной скорости движения эскалатора. Несмотря на
прикладываемые человеком усилия, его результирующее положе�
ние остается неизменным. Другой пример — рыба, плывущая про�
тив течения быстрой горной реки: рыба кажется неподвижной, а
на самом деле она плывет вверх по течению с той же скоростью,
что и течение реки. Рыба находится в динамическом равновесии с
водным потоком.
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В химии наряду с химическими равновесиями большое значе�
ние имеют и физические равновесия, к числу которых можно от�
нести фазовые равновесия, т. е. равновесия, устанавливающиеся
между различными фазами одной и той же системы.

Примером фазового равновесия может служить равновесие
жидкость — пар. Динамическое равновесие в этой системе харак�
теризуется равенством скоростей испарения жидкости (переход
жидкость — пар) и конденсации пара (противоположный переход
пар — жидкость).

Реакционная система остается в состоянии динамического рав�
новесия сколь угодно долго, но лишь при условии, что данная сис�
тема является изолированной. Под изолированной системой име�
ется в виду система, которая не обменивается со своим окружени�
ем ни веществом, ни энергией.

Если все компоненты равновесной системы находятся в одина�
ковом состоянии (система является однофазной), равновесие на�
зывается гомогенным. Примером может служить реакция образо�
вания аммиака из азота и водорода, протекающая в газовой фазе:

N2 (г) + 3H2(г)� 2NH3 (г),

или обменная реакция, происходящая в растворе:

FeCl3 (p) + 3NH4CNS (p)� Fe(CNS)3 (p) + 3NH4Cl (p).

Если же компоненты равновесной системы находятся в разных
состояниях (многофазная система), равновесие называют гетеро!
генным. Например, рассмотренный ранее процесс обжига извест�
няка при высоких температурах является обратимой реакцией:

CaCO3 (тв)� CaO (тв) + CO2 (г).

Это — пример гетерогенного равновесия.

7.3.
КОНСТАНТА
ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Равновесные концентрации — концентрации реагирующих
веществ, которые устанавливаются при химическом равновесии.

Константа химического равновесия характеризует взаимосвязь
равновесных концентраций веществ, участвующих в данной ре�
акции. Константа химического равновесия (Kc или Kp для газов)
для реакции
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aA + bB� cC + dD,

c р
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A B p p
� �

В правую часть каждого из выражений включают концентра�
ции только газообразных и растворенных, но не чистых жидких
или твердых веществ, концентрации которых считают постоян�
ными.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Концентрации реагирующих веществ, которые устанавли�
ваются при химическом равновесии, называются равновесными
концентрациями.

Химическое равновесие можно охарактеризовать константой
химического равновесия (Kc):

aA + bB� cC + dD,

c р
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K K

A B p p

где [A], [B], [C] и [D] — равновесные молярные концентрации ве�
ществ A, B, C и D соответственно.

Это равенство, представляющее собой математическое выра�
жение закона действующих масс или закона химического равно!
весия, показывает, что равновесные концентрации всех участни�
ков реакции взаимосвязаны: отношение произведения равновесных
концентраций продуктов прямого процесса в степенях, показатели
которых равны соответствующим стехиометрическим коэффици�
ентам в уравнении реакции, к произведению равновесных концен�
траций исходных веществ в степенях, показатели которых равны
их стехиометрическим коэффициентам, является величиной, по�
стоянной при данной температуре.

Для реакций с участием газообразных веществ константу рав�
новесия более целесообразно выражать через парциальные давле�
ния газов (p), а не через их концентрации. В этом случае констан�
ту равновесия обозначают символом Kp:

р ,
c d

DC
a b

BA

p p
K

p p
�

где pA, pB, pC и pD — парциальные давления газов A, B, C и D соот�
ветственно.
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В выражение для константы химического равновесия записы�
вают только концентрации газообразных и растворенных веществ.
Концентрации твердых веществ и чистых жидкостей считаются
практически постоянными величинами.

Так, константы равновесия для рассмотренных выше равно�
весных систем имеют вид

3

2

2
2

3
3 4

c 3
3 4

2
NH

р р CO3
N H

[Fe(CNS) ][NH Cl]
;

[FeCl ][NH CNS]

; .

K

P
K K P

p p

�

� �

Последнее выражение имеет следующий смысл: химическое
равновесие в рассматриваемой системе наступает в тот момент,
когда парциальное давление углекислого газа достигает указан�
ной величины (равной константе равновесия). Другими словами,
давление, возникающее при нагревании карбоната кальция в замк�
нутом сосуде (например, в запаянной ампуле) при фиксированной
температуре, не зависит от количества карбоната кальция.

Константа равновесия может быть безразмерной величиной,
как в первом из рассматриваемых примеров

� �� �
� �� �

3

3 3

3

3 3

моль моль
м м ,

моль моль
м м

или иметь определенную размерность, устанавливаемую характе�
ром математической зависимости. Например, для реакции разло�
жения карбоната кальция на оксид кальция и диоксид углерода
(IV) размерность константы равновесия Па или бар (единицы дав�
ления, 105 Па = 1 бар), а для процесса синтеза аммиака из азота и
водорода:

2 2
2 2

3 2 3 2

(Па) (бар)1 1Па или бар .
(Па)(Па) (Па) (бар)(бар) (бар)

� �� � � �

Константа равновесия показывает взаимосвязь равновесных кон�
центраций всех веществ, участвующих в данной реакции. Величи�
на константы равновесия позволяет судить о том, насколько далеко
продвинулась данная реакция к моменту равновесия в прямом или
обратном направлении. Иными словами, величина константы рав�
новесия позволяет судить о положении равновесия, т. е. о том, на�
сколько реагенты превалируют над продуктами или наоборот.
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Если константа равновесия велика, равновесные концентра�
ции продуктов значительно превышают равновесные концентра�
ции реагентов. Напротив, малые величины константы равновесия
соответствуют преобладанию исходных веществ над продуктами
реакции.

Примерами малых величин констант равновесия могут слу�
жить константы диссоциации слабых электролитов (см. Прило�
жение 5), что находится в полном соответствии с преобладанием
недиссоциированных форм над ионами, образующимися в процес�
се диссоциации (см. Модуль 8).

В качестве процессов, характеризующихся большими величи�
нами констант равновесия, можно указать на реакцию образова�
ния воды из водорода и кислорода, осуществляемую при 298 К
(Kp = 3,5�1041 бар–3). Эта реакция может сопровождаться взрывом,
большая величина константы равновесия говорит о спонтанном
протекании процесса в прямом направлении.

Константа химического равновесия (Kp) связана с величиной из�
менения свободной энергии Гиббса (�G0) следующим соотношением:

�G0 = –RTlnKp,

где R — газовая постоянная (8,314�10–3 кДж/моль�К), T — темпе�
ратура, К.

Указанное соотношение называют изотермой реакции (оно
применимо при стандартном давлении). Подобную изотерму ре�
акции можно составить и для Kс, однако, строго говоря, в этом
случае потребуется замена реальных концентраций веществ на
активности, в противном случае ее пригодность ограничится лишь
разбавленными растворами веществ.

Из изотермы реакции следует, что:
� при �G0 = 0, Kp = 1, т. е. система находится в состоянии равно�

весия;
� при �G0 < 0, Kp > 1, а это означает, что продукты реакции пре�

обладают над исходными веществами (т. е. возможно самопро�
извольное протекание прямой реакции при стандартных усло�
виях);

� при �G0 > 0, Kp < 1, следовательно, исходные вещества преоб�
ладают над продуктами реакции (другими словами, самопро�
извольного протекания прямой реакции при стандартных ус�
ловиях не наблюдается, предпочтительна обратная реакция).
Таким образом, утверждения, сформулированные в разделе 4.4,

приобрели количественный характер.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить выражение для константы равновесия:

2CO (г) + O2 (г)� 2CO2 (г).

Данное равновесие является примером гомогенного химиче�
ского равновесия: все участники процесса — газообразные веще�
ства.

2

2

2
CO

p 2
OCO

.
p

K
p p

�

2. Составить выражение для константы равновесия:

2C (тв) + O2 (г)� 2CО (г).

Это равновесие является гетерогенным. При составлении вы�
ражения для константы равновесия следует помнить об особенно�
стях, связанных с концентрациями твердых веществ, поэтому:

�
2

2
CO

p
O

.
p

K
p

3. Составить выражение для константы равновесия:

H2S (р) + 2NH4OH (р)� (NH4)2S(р) + 2H2O (ж).

Гомогенная реакция в растворе характеризуется следующим
выражением для константы равновесия:

2
4 2 2

c 2
2 4

[(NH ) S][H O]
.

[H S][NH OH]
K �

4. Смешали 1 моль уксусной кислоты и 1 моль этанола при
298 К. В равновесной смеси обнаружили 0,67 моль этилацетата:

CH3COOH + CH3CH2OH� CH3COOCH2CH3 + H2O.

Вычислить константу равновесия.
Выражение для константы данного равновесия имеет вид

3 2 3 2
c

3 3 2

[CH COOCH CH ][H O]
.

[CH COOCH][CH CH OH]
K �

Согласно уравнению реакции 0,67 моль этилацетата образуется
из 0,67 моль уксусной кислоты (остается 0,33 моль) и 0,67 моль эта�
нола (остается 0,33 моль). Воды в реакции образуется столько же,
сколько и этилацетата — 0,67 моль. Подставляем данные в выра�
жение для константы равновесия и вычисляем ее значение:

c
0,67 0,67 4,12.
0,33 0,33

K �� �
�
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Для реакции CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г) укажите верное
выражение для константы равновесия:

� � �

� �

2 2 2
2 2 2 2

2 2
22 2 2

2 2
2 2

2 2
2 2

[CO][H O] [CO ][H ] [CO][H O]
a) ; b) ; c) ;

[CO ][CO ][H ] [CO][H O]

[H ] [H O]
d) ; e) .

[H O] [H ]

K K K

K K

2. Реакции ... соответствует выражение для константы равновесия
2

2 2
2

2

[CO ][H ]
.

[CO][H O]
K �

a) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (г) + 2H2 (г);
b) C (т) + 2H2O (г)� CO (г) + 2H2 (г);
c) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
d) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
e) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г).

3. Выражение для константы равновесия системы обратимых реак�
ций 2N2 (г) + O2 (г)� 2N2O (г) имеет вид ...

� �

� �

2
2 2
2

2 22 2

2 2
2 2 2

2 2
2 2

[N O] [N O]
a) ; b) ;

[N ][O ][N ] [O ]

[N ] [O ] [N O]
c) ; d) .

[N O] [N ]

K K

K K

4. Выражение для константы равновесия системы обратимых реак�
ций H2 (г) + Cl2 (г)� 2HCl (г) имеет вид ...

� �

� �

2

2 2 2 2

2 2
2 2

2 2

[HCl] [HCl]
a) ; b) ;

[H ][Cl ] [H ][Cl ]

[H ][Cl ] [H] [Cl]
c) ; d) .

[HCl] [HCl]

K K

K K

5. Выражение для константы равновесия системы обратимых реак�
ций CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г) имеет вид ...

� � �

� �

2 2 2
2 2 2 2

2 2
22 2 2

2 2
2 2

2 2
2 2

[CO ][H ] [CO][H O] [CO][H O]
a) ; b) ; c) ;

[CO ][CO][H O] [CO ][H ]

[H ] [H O]
d) ; e) .

[H O] [H ]

K K K

K K

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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6. Системой, для которой математическое выражение закона дейст�
вующих масс имеет вид K = [CO], является ...

a) Fe3O4 (тв) + C (тв)� 3FeO (тв) + CO (г);

b) CaCO3 (тв) + 4C (тв)� CaC2 (тв) + 3CO (г);

c) Fe3O4 (тв) + 4C (тв)� 3Fe (тв) + 4CO (г);

d) 2CO (г) + O2 (г)� 2CO2 (г).

7. Системой, для которой математическое выражение закона дейст�
вующих масс имеет вид

2
2 2

2
2

[CO ][H ]
,

[CO][H O]
K �

является ...

a) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (г) + 2H2 (г);
b) C (т) + 2H2O (г)� CO (г) + 2H2 (г);
c) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
d) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
e) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г).

7.4.
СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Принцип Ле Шателье — если на систему, находящуюся в
равновесии, оказывается воздействие извне, то равновесие смеща�
ется в сторону той реакции, протекание которой максимально
ослабляет внешнее воздействие.

Состояние химического равновесия — энергетически выгодно.
Воздействие извне — противодействие изменению условий, при
которых установилось химическое равновесие.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Обратимый характер химических взаимодействий — явле�
ние, крайне невыгодное для практической химии. Действитель�
но, полезной реакцией, т. е. реакцией, приводящей к образова�
нию ценного, полезного продукта, является только одна из двух
противоположно направленных реакций. Протекание второй ре�
акции в условиях крупнотоннажного химического производства
приводит к увеличению производственных затрат (энергии, мате�
риальных и людских ресурсов и т. п.) и, как следствие, стоимости
получаемого продукта. По этой причине проблема смещения хи�
мического равновесия в заданном направлении крайне актуальна
в химической технологии.

Химическое равновесие остается неизменным до тех пор, пока
не изменяются условия (концентрации реагирующих веществ, тем�
пература, давление), при которых оно установилось. Динамиче�
ский характер равновесия позволяет сместить равновесие, изме�
няя внешние условия.

Сместить химическое равновесие — это значит изменением
внешних условий добиться преимущественного протекания пря�
мой или обратной реакций (ускорения прямой реакции в ущерб
обратной или наоборот). В первом случае говорят, что равновесие
сместилось слева направо (в направлении прямой реакции), во вто�
ром — что равновесие сместилось справа налево (в сторону обрат�
ной реакции).

Общие закономерности этого явления были сформулирова�
ны Анри Ле Шателье в 1887 г. Авторская формулировка прин!
ципа Ле Шателье считается сегодня излишне длинной и тяже�
ловесной, поэтому принято использовать упрощенные, более
краткие варианты, один из которых выглядит следующим об�
разом: если на систему, находящуюся в равновесии, оказыва�
ется воздействие извне, то равновесие смещается в сторону
той реакции, протекание которой максимально ослабляет
внешнее воздействие.

Всякое воздействие на равновесную систему (таковыми могут
быть, в частности, изменения температуры, давления, концентра�
ций веществ) приводит к смещению равновесия в сторону сниже�
ния этого воздействия. Иными словами, действие извне на равно�
весную систему вызывает ее активное противодействие: системе
энергетически невыгодно выходить из состояния равновесия, от�
вечающего ее минимальной энергии. Экспериментатор, стремя�
щийся сместить химическое равновесие в направлении одной из
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двух противоположно протекающих реакций, и химическая сис�
тема, стремящаяся сохранить свое состояние равновесия как наи�
более выгодное энергетически, находятся в состоянии «противо�
борства».

Рассмотрим действие каждого из основных факторов, влияю�
щих на положение химического равновесия.

7.4.1.
ТЕМПЕРАТУРА

Изменение температуры, в отличие от других внешних воздей�
ствий, рассмотренных ниже, влияет на значение константы рав�
новесия. Кроме того, повышение температуры ускоряет момент
достижения системой равновесного состояния.

Повышение температуры вызывает ускорение той реакции,
протекание которой сопровождается поглощением тепла (эндотер�
мическая реакция, �Н > 0). Напротив, понижение температуры
благоприятствует протеканию экзотермической реакции — реак�
ции, сопровождающейся выделением тепла (�Н < 0). В первом слу�
чае в системе ускоряется та из двух противоположных реакций,
которая способна поглотить поступающее извне «лишнее», «не�
нужное» тепло, а во втором — реакция, способная восполнить ото�
бранное в результате охлаждения системы. Результатом такого
изменения скоростей реакций является максимальное ослабление
внешнего воздействия.

Следовательно, зная тепловой эффект некоторой реакции, мож�
но добиться ее преимущественного протекания, подобрав соответ�
ствующий температурный режим.

Например, тепловой эффект реакции образования хлороводо�
рода из водорода и хлора составляет –184 кДж (эта реакция от�
носится к классу экзотермических). Очевидно, понижение тем�
пературы (отвод тепла от системы) будет благоприятствовать про�
теканию указанного экзотермического процесса, а нагревание,
напротив, сместит равновесие в сторону обратной реакции (реак�
ции распада хлороводорода на простые вещества — водород и хлор),
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так как она характеризуется тепловым эффектом +184 кДж и яв�
ляется эндотермической:

H2 (г) + Cl2 (г)� 2HCl (г), �H = –184 кДж.

Иллюстрацией действия температурного фактора на равновес�
ную систему может служить следующий лабораторный опыт. Ре�
акционным сосудом для опыта служит система, изготовленная из
дважды согнутой под углом 90
 стеклянной трубки, запаянные
концы которой раздуты до шарообразной формы. Система запол�
няется диоксидом азота (NO2), находящимся в равновесии со сво�
ей димерной формой N2O4 (тетраоксидом диазота). Диоксид азота
бурого цвета, его димер бледно�желтый. Это позволяет наблюдать
смещение равновесия в системе

2NO2�N2O4, �H = –57 кДж

по изменению цвета. В данной равновесной системе прямая реак�
ция димеризации относится к разряду экзотермических, обрат�
ный процесс является эндотермическим. Если опустить оба шаро�
образных конца трубки в стаканы, один из которых наполнен ки�
пятком, а второй — водой со льдом, то можно наблюдать изменение
цвета. В той части системы, которая находится при повышенной
температуре, исходная желтая окраска постепенно углубляется и
переходит в бурую (равновесие смещается справа налево), напро�
тив, охлаждение вызывает ослабление окраски (равновесие сме�
щается слева направо). Если поменять шары местами, происходит
обратное изменение окраски.

Наряду с температурным фактором на практике часто исполь�
зуют и два других: изменение давления в системе (если хотя бы
один из компонентов — газ) и концентраций. Как и изменение тем�
пературы, изменение давления и концентрации увеличивает ско�
рость, с которой достигается равновесие в данной системе.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Какими изменениями температуры можно сместить равно�
весие влево в системе:

CH4 (г) + H2O (г)� CO (г) + 3H2 (г),   �H > 0.

Смещение равновесия влево означает его смещение в сторону
обратной реакции. Тепловой эффект обратной реакции будет иметь
противоположный знак: �H < 0 (тепло выделяется). Следователь�
но, для смещения равновесия в указанном направлении темпера�
туру следует понизить (по сравнению с равновесной).
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2. Какими изменениями температуры можно сместить равно�
весие слева направо в системе:

C (г) + 2H2 (г)� CH4 (г), �H = –75 кДж.

Для смещения равновесия слева направо (в сторону прямой
реакции) необходимо температуру понижать (прямая реакция яв�
ляется экзотермической, �H < 0).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. При понижении температуры химическое равновесие смещается в
сторону реакции, сопровождающейся ...

a) уменьшением объема; b) поглощением тепла;
c) увеличением объема; d) выделением тепла.

2. При повышении температуры химическое равновесие смещается
в сторону реакции, сопровождающейся ...

a) увеличением объема; b) выделением тепла;
c) поглощением тепла; d) уменьшением объема.

3. Для смещения равновесия в системе MgO (тв) + CO2 (г)�MgCO3 (тв),
	H0 < 0 в сторону продуктов реакции необходимо ...

a) ввести катализатор; b) ввести ингибитор;
c) понизить температуру; d) повысить температуру;
e) понизить концентрацию диоксида углерода.

7.4.2.
ДАВЛЕНИЕ

Повышение давления ускоряет ту реакцию, в которой проис�
ходит уменьшение количеств газообразных веществ, а понижение
давления — реакцию, сопровождающуюся увеличением количеств
газообразных веществ. Так, в реакции кислорода с водородом про�
исходит уменьшение количеств газообразных веществ

2H2 (г) + O2 (г)� 2H2O (г),

из 1 моль кислорода и 2 моль водорода (всего 3 моль) в результате
реакции образуются 2 моль водяных паров. Поэтому для смеще�
ния равновесия в сторону реакции образования воды давление не�
обходимо повышать.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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Если количества газов в ходе реакции не изменяются, то изме�
нение давления не оказывает влияния на положение химического
равновесия. Например, это относится к реакции образования иодо�
водорода из водорода и паров иода:

H2 (г) + I2 (г)� 2HI (г).

В этой реакции из 1 моль водорода и 1 моль иода (всего 2 моль
газов) образуется 2 моль газообразного иодоводорода.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. В какой из указанных систем можно сместить равновесие
вправо уменьшением давления?

1. H2 (г) + Cl2 (г)� 2HCl (г);
2. 2H2 (г) + O2 (г)� 2H2O (г);
3. NH3 (г) + HCl (г)�NH4Cl (тв);
4. N2 (г) + O2 (г)� 2NO (г);
5. N2O4 (г)� 2NO2 (г).
Для решения данной задачи необходимо проанализировать

изменение количеств газообразных веществ в прямой реакции:
1. 1 моль H2 + 1 моль Cl2 � 2 моль HCl (не изменяются);
2. 2 моль H2 + 1 моль O2 � 2 моль H2O (уменьшаются);
3. 1 моль NH3 + 1 моль HCl � 0 моль газов (уменьшаются);
4. 1 моль N2 + 1 моль O2 � 2 моль NO (не изменяются);
5. 1 моль N2O4 � 2 моль NO2 (увеличиваются).
Согласно условию задачи необходимо найти такую систему, в

которой в прямой реакции происходит увеличение количества га�
зообразных веществ. Очевидно, этому требованию удовлетворяет
последняя реакция.

2. Какими изменениями давления можно сместить равновесие
влево в системе:

CH4 (г) + H2O (г)� CO (г) + 3H2 (г), �H > 0.

В обратной реакции из 4 моль газов (1 моль СO + 3 моль H2) об�
разуется только два (1 моль CH4 + 1 моль H2), следовательно, эта
реакция характеризуется уменьшением количества газообразных
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веществ. По этой причине для смещения равновесия в сторону об�
ратной реакции следует повысить давление в системе.

3. Какими изменениями давления можно сместить равновесие
слева направо в системе:

C (графит) + 2H2 (г)� CH4 (г), �H = –75 кДж.

Для смещения равновесия слева направо (в сторону прямой
реакции) необходимо давление повышать (из 2 моль газообразно�
го водорода образуется 1 моль газообразного метана, количество
газообразных веществ уменьшается).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. При понижении давления химическое равновесие смещается в сто�
рону реакции, сопровождающейся ...

a) увеличением количеств газообразных веществ;
b) уменьшением количеств газообразных веществ;
c) поглощением тепла;
d) выделением тепла.

2. При повышении давления химическое равновесие смещается в сто�
рону реакции, сопровождающейся ...

a) уменьшением количеств газообразных веществ;
b) увеличением количеств газообразных веществ;
c) поглощением тепла;
d) выделением тепла.

3. Сместить pавновесие впpаво путем понижения давления можно в
системе ...

a) CH4 (г)� C (тв) + 2H2 (г);
b) H2 (г) + Cl2 (г)� 2HCl (г);
c) 2CO (г) + O2 (г)� CO2 (г);
d) 2SO2 (г) + O2 (г)� 2SO3 (г);
e) FeO (тв) + CO (г)� Fe (тв) + CO2 (г).

4. Сместить pавновесие впpаво путем повышения давления можно в
системе ...

a) 2NO2 (г)�N2O4 (г);
b) NO2 (г) + SO2 (г)�NO (г) + SO3 (г);
c) 2NO2 (г)� 2NO (г) + O2 (г);
d) N2 + O2� 2NO;
e) H2 (г) + Cl2 (г)� 2HCl (г).

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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5. Невозможно сместить равновесие изменением давления в системе ...

a) C (тв) + O2 (г)� CO2 (г);
b) 2C (тв) + O2 (г)� 2CO (г);
c) C (тв) + 2H2 (г)� СH4 (г);
d) 2C (тв) + 2H2 (г)� С2H4 (г);
e) 2NO2 (г)� N2O4 (г).

7.4.3.
КОНЦЕНТРАЦИИ

Добавление в реакционную систему какого�либо компонента
смещает равновесие в сторону той реакции, где этот компонент рас�
ходуется. Отвод какого�либо вещества из реакционной системы,
напротив, ускоряет реакцию, в которой это вещество образуется.

В рассмотренной выше реакции образования иодоводорода из
водорода и иода добавление в систему паров иода или водорода
смещает равновесие в сторону прямой реакции, так как именно в
этом направлении происходит расходование этих компонентов.
В том же направлении смещается равновесие при отводе образую�
щегося иодоводорода из реакционной системы. Напротив, сниже�
ние концентраций водорода или иода, а также повышение кон�
центрации иодоводорода смещает равновесие в сторону обратного
процесса.

В реальных промышленных процессах необходим учет всего
комплекса факторов. Среди них и те, которые обеспечивают сме�
щение равновесия в заданном направлении, и те, которые обеспе�
чивают общую технологическую целесообразность процесса (на�
пример, обеспечение достаточно высокого выхода продукта и зна�
чительной скорости реакции).

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Промышленное получение аммиака из азота и водорода (так
называемый процесс Габера, технология которого была разрабо�
тана немецким химиком Фрицем Габером в 1908 г.) основано на
проведении обратимой газофазной реакции
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N2 (г) + 3H2 (г)� 2NH3 (г).

Мировое производство этого продукта большой химии оцени�
вается сегодня цифрой порядка 7 млн т. Аммиак необходим для
получения азотсодержащих удобрений, полимерных материалов,
синтетических волокон, взрывчатых веществ и других продуктов.

Поскольку прямая реакция является экзотермической 
3

0
NH( fH� �

45,9 кДж),� � для смещения равновесия слева направо необходи�
мо понижать температуру, тем самым будет обеспечено повыше�
ние выхода аммиака. Однако с понижением температуры умень�
шается скорость химической реакции и процесс начинает проис�
ходить слишком медленно. Неравенство в количествах исходных
и конечных газообразных веществ в этой реакции (из 4 моль газов
получается 2 моль газообразного продукта) позволяет использо�
вать другой фактор — давление: повышение давления смещает рав�
новесие в нужном направлении. Поэтому в реальном процессе ис�
пользуют повышение давления для смещения равновесия и повы�
шение температуры для обеспечения высокой скорости реакции,
технологические условия процесса Габера таковы: температура
723 К, давление 202 600 кПа. Кроме того, применяют катализа�
тор (Fe3O4 в смеси с KOH, SiO2 и Al2O3).

Следует отметить, что катализаторы не способны сместить хими�
ческое равновесие, так как они в равной степени ускоряют как пря�
мую, так и обратную реакции. С помощью катализатора можно лишь
ускорить момент наступления в системе химического равновесия.

Рассмотренные выше закономерности носят универсальный
характер и применимы не только к химическим реакциям, но и к
разнообразным обратимым физико�химическим процессам (напри�
мер, процессам растворения или электролитической диссоциа�
ции). Некоторые примеры равновесных систем рассмотрены в по�
следующих главах.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Какими изменениями концентраций веществ можно сме�
стить равновесие влево в системе:

CH4 (г) + H2O (г)� CO (г) + 3H2 (г), �H > 0.

Смещение равновесия влево означает смещение равновесия в
сторону обратной реакции. В обратной реакции расходуются CO и
H2, образуются CH4 и H2O. Следовательно, для смещения равнове�
сия в указанном направлении необходимо добавлять CO или H2,
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которые в обратной реакции расходуются, а также отводить из
реакционной системы CH4 или H2O, которые в той же реакции
образуются.

2. Какими изменениями концентраций веществ можно сме�
стить равновесие слева направо в системе:

C (графит) + 2H2 (г)� CH4 (г), �H = –75 кДж.

Для смещения равновесия слева направо (в сторону прямой
реакции):
� концентрацию водорода необходимо повышать (водород рас�

ходуется в прямой реакции);
� концентрацию метана необходимо уменьшать (метан образу�

ется в ходе прямой реакции), отводя его из сферы реакции по
мере образования;

� графит является твердым веществом, его концентрация не
влияет на смещение равновесия.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. При повышении концентрации какого�либо вещества, участвую�
щего в реакции, химическое равновесие смещается в сторону ...

a) экзотермической реакции;
b) реакции образования этого вещества;
c) реакции расхода этого вещества;
d) эндотермической реакции.

2. При понижении концентрации какого�либо вещества, участвую�
щего в реакции, химическое равновесие смещается в сторону ...

a) реакции расхода этого вещества;
b) реакции образования этого вещества;
c) экзотермической реакции;
d) эндотермической реакции.

3. Повышением концентрации оксида углерода (II) можно сместить
равновесие влево в равновесной системе ...

a) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г);
b) C (т) + 2H2O (г)� CO (г) + 2H2 (г);
c) CO2 (г) + H2O (ж)�H2CO3 (р);
d) 2CO (г) + O2 (г)� 2CO2 (г);
e) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (г) + 2H2 (г).

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Для реакции:

2N2 (г) + 5O2 (г)� 2N2O5 (г)

� составьте выражение для константы равновесия;
� укажите, как необходимо изменить внешние параметры (тем�

пературу, общее давление, концентрации реагентов), чтобы
сместить равновесие вправо.
Константа химического равновесия характеризует взаимосвязь

равновесных концентраций веществ, участвующих в данной ре�
акции.

Для реакции общего вида:

aA + bB� cC + dD,

где A, B, C, D — химические формулы веществ; а, b, c, d — стехио�
метрические коэффициенты, выражение для константы химиче�
ского равновесия выглядит следующим образом:

c p
[ ] [ ]

, ,
[ ] [ ]

c dc d
DC

a b a b
BA

p pC D
K K

A B p p
� �

где [A], [B], [C], [D] — равновесные концентрации соответствую�
щих веществ (для реакции в растворе); pA, pB, pC, pD — парциаль�
ные давления тех же веществ (для реакции в газовой фазе).

Равновесие, отображенное схемой, приведенной в условии за�
дачи, относится к разряду гомогенных (все вещества, участвую�
щие в реакции, являются газами, т. е. находятся в одинаковом
фазовом состоянии, реакция происходит в однородной, гомоген�
ной среде), выражение для константы равновесия имеет вид

� 2 5

2 2

2
N O

p 2 5
N O

.
p

K
p p

Изменение внешних условий приводит к смещению химиче�
ского равновесия. Прогнозировать направление смещения равно�
весия можно с помощью принципа Ле Шателье:
� нагревание благоприятствует протеканию эндотермической

реакции (�H > 0), а охлаждение, напротив, смещает равнове�
сие в сторону протекание экзотермической реакции (�H < 0);

� повышение общего давления в системе смещает равновесие в
сторону реакции с образованием меньшего количества газооб�
разных веществ, а понижение — бол́ьшего;
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� добавление в реакционную систему какого�либо компонента
ускоряет ту реакцию, где этот компонент расходуется, а от�
вод — реакцию, в которой это вещество образуется.
Исходя из этого, для смещения равновесия слева направо в

рассматриваемой в задаче системе обратимых химических реак�
ций, в которой прямая реакция происходит с поглощением теп�
ла (�H > 0)* и уменьшением количеств газообразных веществ (из
7 моль газов в результате реакции образуется 2 моль газообразно�
го продукта), НЕОБХОДИМО:
� температуру повышать;
� давление повышать;
� концентрацию исходных веществ N2 и O2 повышать;
� концентрацию продуктов прямой реакции N2O5 понижать (от�

водить по мере образования из сферы реакции).

* Расчет величины �H этой реакции производится в ходе решения предыду�
щей задачи.
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М О Д У Л Ь 8

РАСТВОРЫ

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� проводить классификацию растворов по разным основаниям;
� вычислять массовую и молярную доли, молярную концентрацию расA

творов;
� производить пересчет с одного способа выражения концентрации на

другой.

8.1.
ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА
РАСТВОРОВ

Растворы — физико�химические системы, с которыми
нам, пожалуй, наиболее часто приходится встречаться в нашей
повседневной жизни. Самые разнообразные растворы имеются в
природе. Воздух, которым мы дышим, представляет собой газооб�
разный раствор, содержащий азот (78%), кислород (21%), аргон
(0,9%), диоксид углерода (0,03%) и небольшие количества дру�
гих веществ.  Морская вода — водный раствор многих солей. Ми�
нералы относят к твердым растворам.

В человеческом организме содержится большое количество
самых разнообразных растворов, начиная от простых растворов
солей и кислот и заканчивая такими сложными дисперсными сис�
темами, как кровь.

Огромное количество различных растворов создается челове�
ком искусственным путем для использования в практических це�
лях, например в технологии получения полупроводниковых ма�
териалов, очистки вещeств, гальванических процессах получе�
ния и рафинирования металлов, в работе химических источников
тока и т. п. Широкое использование жидких, особенно водных,
растворов обусловлено высокой технологичностью жидких сис�
тем — работать с ними проще, удобнее и экономически выгод�
нее, чем с другими.

Таким образом, в природе, в лаборатории, в заводской практи�
ке, в быту нам постоянно приходится иметь дело с растворами,
тогдa как чистые вещества встречаются существенно реже.
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8.2.
РАСТВОР
КАК ДИСПЕРСНАЯ СИСТЕМА
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Дисперсная система — система, образующаяся в результа�
те распределения одного вещества в другом.

Дисперсные системы — взвеси, коллоидные растворы, рас�
творы.

Раствор — гомогенная дисперсная система переменного соста�
ва, состоящая из двух или более компонентов.

Компоненты раствора — растворенное вещество и растворитель.
Растворимость — способность веществ образовывать растворы

при данных условиях.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Что же такое раствор? При каких условиях он образуется?
Какими параметрами может быть охарактеризован?

Раствор является частным случаем дисперсной системы — сис�
темы, образующейся в результате распределения одного вещества
(его называют диспергируемым веществом, оно составляет дис�
персную фазу) в другом (его называют дисперсионной средой).
Дисперсные системы и поверхностные явления в них изучает нау�
ка, называемая коллоидной химией.

Классификацию дисперсных систем проводят по разным при�
знакам, например, по размеру частиц, по агрегатному состоянию,
по характеру взаимодействия дисперсной фазы и дисперсионной
среды. Классификация по агрегатному состоянию дисперсной
фазы и дисперсионной среды предполагает использование систе�
мы обозначений типа: Ж/Ж (жидкость распределена в жидкости),
Г/Ж (газ распределен в жидкости), Т/Г (твердое вещество распре�
делено в газе), Т/Ж (твердое вещество распределено в жидкости),
Ж/Г (жидкость распределена в газе) и т. п.

Свойства и устойчивость дисперсных систем зависят прежде
всего от размеров распределенных частиц. Если взять этот фактор
за основу классификации дисперсных систем, то можно выделить
три их типа: взвеси, коллоидные растворы и собственно растворы.

Если распределенные частицы очень велики по сравнению с
молекулами, образуется взвесь. Такая дисперсная система неус�
тойчива и с течением некоторого времени распределенное вещест�
во оседает вниз или поднимается наверх (система расслаивается).
К взвесям относятся, в частности, эмульсии. В этом случае все ком�
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поненты взвеси — жидкости. Суспензии образуются при распре�
делении твердых частиц в жидкости.

Если же распределенное вещество присутствует в дисперсной
системе в виде частиц, не превышающих размеры молекул, то дан�
ная система обладает высокой устойчивостью и ее компоненты не
разделяются при сколь угодно долгом стоянии. Такая система и
является раствором.

Промежуточное положение, как по размерам частиц, так и по
стабильности занимают коллоидные растворы, имеющие особен�
но важное значение для живой природы.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Различия в устойчивости дисперсных систем трех указанных типов
можно проиллюстрировать с помощью одной довольно сложной по составу,
но хорошо всем известной дисперсной системы — молока. Компонентами
молока являются жир, казеин, молочный сахар и вода. Жир присутствует в
молоке в виде эмульсии и при стоянии молока постепенно поднимается на�
верх (образование сливок). Казеин находится в молоке в виде коллоидного
раствора и самопроизвольно не выделяется (коллоидные растворы устойчи�
вее взвесей), однако его легко осадить в виде творога при подкислении мо�
лока или при его естественном скисании. Наконец, молочный сахар при�
сутствует в молоке в виде раствора и может быть выделен лишь при испаре�
нии воды (раствор — наиболее устойчивая дисперсная система).

Наряду с устойчивостью можно указать ряд других, характер�
ных для растворов особенностей. Во�первых, растворы — системы
гомогенные, однородные. Растворяя твердый сахар в воде, мы по�
лучаем совершенно однородную, гомогенную систему, состоя�
щую только из одной фазы — жидкой.

Во�вторых, растворы являются многокомпонентными систе�
мами. В простейшем случае в них присутствуют два компонента:
растворитель и растворенное вещество. Примерами простых по
составу растворов могут служить столовый уксус — раствор ук�
сусной кислоты в воде, ювелирное золото — раствор золота и се�
ребра в меди (или наоборот); морская вода — пример сложного по
составу раствора, включающего в себя множество компонентов.

В�третьих, особенностью растворов является переменность их
состава. Действительно, количественный состав раствора, под ко�
торым понимается соотношение между растворенным веществом
и растворителем, можно варьировать порой в весьма широких
пределах. Рамки этого варьирования определяются растворимо!
стью — способностью веществ образовывать растворы при данных
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условиях. Действительно, количество поваренной соли, которое
мы растворяем в воде, будет различным в зависимости от того, для
чего предназначается получаемый раствор: для варки супа или
засолки грибов.

Обычно тот компонент раствора, который находится в нем в
меньшем количестве, называют растворенным веществом, а ком�
понент, который преобладает, — растворителем.

Например, в 3%�ном растворе сахара в воде сахар является рас�
творенным веществом, а вода — растворителем. Однако не всегда
распределение ролей столь очевидно. Действительно, для 50%�ного
раствора спирта и воды трудно peшить, что является растворенным
веществом, а что растворителем. Еще бо́льшие трудности возника�
ют при описании 98%�ного раствора серной кислоты. В таком рас�
творе на 98 г кислоты приходится всего 2 г воды, которая в данной
системе сама оказывается в роли растворенного вещества. Другими
словами, термины «растворенное вещество» и «растворитель» в из�
вестном смысле условны и вполне однозначны лишь применительно
к тем растворам, в которых один из компонентов явно преобладает.

Несколько бо́льшей четкости в данной терминологической про�
блеме можно добиться, если понимать под растворителем то веще�
ство, которое в чистом виде находится в такой же фазе, что и рас�
твор. В случае твердых растворов — это твердое вещество, в слу�
чае жидких — жидкость. Воду, как правило, всегда относят к
растворителям.

Итак, подводя итоги, можно заключить: раствором называ�
ется гомогенная дисперсная система переменного состава, со�
стоящая из двух или более компонентов.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Дисперсной средой эмульсии является ...

a) жидкость; b) газ;
c) твердое вещество; d) смесь газа и жидкости.

3. В соответствии с классификацией дисперсных систем по агрегат�
ному состоянию дисперсной фазы и дисперсионной среды к типу Ж/Ж
относят ... (несколько правильных ответов).

a) нефтяные масла; b) молоко;
c) облака; d) хлеб.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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2. Соответствие типа дисперсной системы и названия вещества.
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4. Отличительными признаками истинного раствора среди других
типов дисперсных систем являются ... (несколько правильных ответов).

a) гомогенность; b) однокомпонентность;
c) многокомпонентность; d) постоянство состава;
e) гетерогенность; f) переменность состава.

8.3.
ВОДА КАК РАСТВОРИТЕЛЬ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Физические состояния воды — жидкое, твердое (лед) и га�
зообразное (водяной пар).

Тетраэдрическая структура льда — каждая молекула воды
способна образовать четыре водородных связи с соседними моле�
кулами.

Молекула воды — диполь, отрицательный полюс — на атоме
кислорода, положительный полюс — на атомах водорода.

Вода как растворитель — высокая диэлектрическая проницае�
мость + способность образовывать водородные связи с молекула�
ми растворяемого вещества.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Среди всех растворов водные растворы имеют наибольшее зна�
чение как в природе, так и в практической деятельности человека.

Вода — наиболее распространенное химическое соединение
на Земле. Это единственное химическое соединение, которое
встречается в природе в трех физических состояниях: в виде жид�
кости, твердого вещества (лед) и газа (водяной пар). Ее запасы на
нашей планете достигают 1018 т, она покрывает приблизительно
четыре пятых земной поверхности. Правда, на долю пресной
воды приходятся всего лишь 3%, из которых 80% недоступны
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для использования, поскольку представляют собой лед, обра�
зующий полярные шапки.

Жизнедеятельность человеческого организма, две трети кото�
рого приходятся на долю воды, невозможна без этого химическо�
го соединения, формула которого известна, пожалуй, всем.

Как уже было рассмотрено ранее (см. Модуль 4), между молеку�
лами воды образуются особые (межмолекулярные) химические свя�
зи, представляющие собой сочетание электростатических и донор�
но�акцепторных взаимодействий, называемые водородными. Каж�
дая молекула воды способна образовать четыре водородных связи с
соседними молекулами. Именно этим объясняется тетраэдрическая
структура льда. В жидкой воде сохраняется лишь часть водород�
ных связей, а в парах водородные связи полностью отсутствуют.

Частичное сохранение тетраэдрической структуры при пере�
ходе воды из твердого состояния в жидкое, по�видимому, может
быть связано с высокой биологической активностью воды, полу�
чаемой при таянии льда.

Молекула воды — типичный диполь. Электрический момент
диполя воды почти вдвое больше, чем у ее ближайшего «родствен�
ника» по периодической системе Д. И. Менделеева — сероводоро�
да. По этой причине вода обладает высокой диэлектрической про�
ницаемостью. При растворении в воде ионных веществ молекулы
воды ориентируются вокруг ионов, сольватируя их. Водные рас�
творы ионных веществ являются электролитами (см. Модуль 9).

При введении в воду какого�либо ковалентного вещества про�
исходит перераспределение водородных связей: разрываются свя�
зи между молекулами воды и завязываются новые связи с молеку�
лами растворяемого вещества.

Итак, поведение воды как растворителя обусловлено, с одной
стороны, ее высокой диэлектрической проницаемостью, а с дру�
гой — способностью образовывать водородные связи с молекула�
ми растворяемого вещества. Способность различных веществ рас�
творяться в воде (т. е. обладать определенной растворимостью) обу�
словлена тем, насколько различаются энергии межмолекулярного
взаимодействия в чистом растворяемом веществе и в чистом рас�
творителе. Если значения энергии взаимодействия близки, то рас�
творимость, как правило, велика, если же эти энергии сильно раз�
личаются, то растворимость мала.

Именно отсюда и следует известный с древнейших времен прин�
цип: «Подобное растворяется в подобном». Смысл этого старинно�
го, известного еще алхимикам правила с точки зрения современ�
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ной науки состоит в том, что неполярный растворитель (бензол,
эфир и т. п.) должен хорошо растворять вещества с неполярными
или малополярными молекулами, хуже — вещества с высокой
полярностью молекул и практически совсем не будет растворять
вещества, построенные по ионному типу. Напротив, растворитель
с сильно выраженным полярным характером молекул (вода) бу�
дет, как правило, хорошо растворять вещества, образованные мо�
лекулами полярного типа и ионами, и плохо — вещества с непо�
лярными молекулами. Кроме того, хорошо растворяются в воде
вещества, молекулы которых способны образовывать водородные
связи, причем более прочные, чем между молекулами воды. При�
мером может служить аммиак.

Приготовление различных растворов, подбор растворителей —
задачи, которые приходится решать на практике специалистам
самых разных профессий.

Попробуем в качестве примера предсказать возможности об�
разования растворов между следующими веществами: бензолом,
гексаном, этиловым спиртом, водой.

Структура жидкого бензола определяется в основном диспер�
сионными взаимодействиями неполярных молекул, это типичный
неполярный растворитель. При введении в бензол другого веще�
ства с неполярными молекулами, например гексана, характер
взаимодействия между молекулами не меняется. Структуру воз�
никающего раствора, как и каждой из взятых жидкостей, обуслов�
ливают те же ненаправленные и ненасыщаемые дисперсионные
силы. Следствие сохранения структуры — хорошая растворимость
гексана в бензоле.

Если же ввести в бензол воду, обнаружим противоположный
эффект. Четкая граница между двумя практически не смешиваю�
щимися жидкостями говорит о плохой растворимости воды в бен�
золе.

Причину явления вновь нужно искать во внутренней структу�
ре системы. При введении воды в бензол происходит разрыв водо�
родных связей и нарушение структуры воды, причем новые водо�
родные связи в этом случае образоваться уже не могут. Отсюда
плохая растворимость бензола и воды.

Наконец, этиловый спирт прекрасно растворяется в воде. Спир�
ты — вещества с полярными молекулами, разрыв собственных
водородных связей в каждом из смешиваемых веществ сопровож�
дается образованием новых, более прочных водородных связей
между молекулами растворенного вещества и растворителя.



258

8.4.
ФИЗИКО!ХИМИЧЕСКАЯ ПРИРОДА
РАСТВОРОВ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Физико!химическая природа раствора — сочетание призна�
ков механической смеси и продукта химического взаимодействия.

Эффекты при растворении — изменение объема, выделение
или поглощение тепла, изменение цвета.

Идеальные растворы — разбавленные растворы, взаимодей�
ствия между частицами практически отсутствуют (близость к ме�
ханической смеси).

Реальные растворы — наличие взаимодействий между части�
цами.

Сольватация (для водных растворов гидратация) — совокуп�
ность всех процессов взаимодействия между растворенным вещест�
вом и растворителем, возникающих в результате появления в рас�
творителе растворенного вещества (от лат. solvent — растворять).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Что же представляет собой процесс растворения одного ве�
щества в другом? Какова физико�химическая природа растворов?
Какие силы действуют между молекулами растворенного вещест�
ва и растворителя?

Занимаясь приготовлением раствора, мы вводим в контакт как
минимум два химических вещества. В общем случае результата�
ми такого контакта могут быть:
� химическая реакция;
� механическая смесь;
� однородная, гомогенная система — раствор.

Представим себе результаты контакта с водой трех веществ:
песка (диоксида кремния), металлического натрия и пермангана�
та калия. В первом случае даже самое эффективное и тщательное
перемешивание компонентов приведет к образованию гетероген�
ной системы — механической смеси песка с водой, оба компонен�
та совершенно инертны друг к другу. При этом их очень легко
вернуть обратно, слив водный слой и подсушив песок.

Во втором случае контакт веществ вызовет протекание бурной
химической реакции, сопровождаемой выделением значительно�
го количества тепла. Натрий вступает в химическое взаимодейст�
вие с водой, образуются новые вещества — продукты этого взаи�
модействия: гидроксид натрия и газообразный водород. Вернуть
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обратно исходные компоненты сиcтемы простыми физическими
способами уже не представляется возможным.

Наконец, в третьем случае контакт веществ приведет к образо�
ванию гомогенной системы — раствора. Перманганат калия дает
с водой раствор характерного фиолетового цвета. Можно ли в этом
случае вернуть компоненты обратно? Да, для этого необходимо
просто испарить воду.

Что же общего у раствора, с одной стороны, и механической
смеси или результата химического взаимодействия — с другой?

Очевидно, раствор близок к механической смеси тем, что про�
стыми физическими методами его можно вновь разделить на ком�
поненты (в отличие от химической реакции, в ходе которой ком�
поненты претерпевают химические изменения). Но, в отличие от
гетерогенной механической смеси, при растворении образуется од�
нородная, гомогенная система.

По�видимому, раствор сочетает в себе одновременно некото�
рые характерные признаки механической смеси и продукта хи�
мического взаимодействия.

Современная теория растворов является результатом синтеза двух
противоположных точек зрения, которые исторически сложились в
виде так называемых физической и химической теорий. При этом
каждая из теорий базировалась на эксперименте, опытных данных,
являющихся, как известно, критерием истинности любой теории.

Представим себе, что нам предстоит рассудить сторонников той
и другой теорий. Послушаем обе стороны.

Известно, что химические соединения отличаются постоянст�
вом состава. Кроме того, количественными соотношениями ве�
ществ, вступающих в химическое взаимодействие, управляет за�
кон эквивалентов: вещества реагируют друг с другом в количест�
вах, пропорциональных их химическим эквивалентам. Состав же
раствора в некотором интервале температур и давлений может
меняться непрерывно. Постоянство состава у растворов отсутст�
вует. Закон эквивалентов для них не действует. Что же есть рас�
твор? Механическая смесь?

Вместе с тем известно, что приготовление растворов в ряде слу�
чаев сопровождается эффектами, которые просто невозможны в
случае полной инертности растворителя и растворенного вещест�
ва. Так, иногда происходит изменение объема: объем полученного
раствора оказывается меньшим по сравнению с суммарным объ�
емом взятых компонентов. Например, при растворении этилового
спирта в воде объем раствора уменьшается на 3,5%.



260

В ряде случаев процесс растворения сопровождается изменени�
ем цвета, служащим с древнейших времен опознавательным знаком
происходящего в системе химического взаимодействия. Например,
безводный сульфат меди — белое кристаллическое вещество. При его
растворении в воде образуется раствор синего цвета. Кстати, этот эф�
фект удобно использовать на практике для оценки качества различ�
ных веществ, которые по стандартам не должны содержать воду (на�
пример, абсолютного этилового спирта): безводный сульфат меди
служит своеобразным индикатором на присутствие влаги.

Наконец, растворение некоторых химических веществ в воде
вызывает определенные энергетические эффекты. Например, нит�
рат аммония дает ярко выраженный эндотермический эффект —
при его растворении тепло поглощается. Серная кислота в воде
проявляет противоположные свойства, ее растворение характери�
зуется выделением тепла — экзотермическим эффектом.

Тепловые эффекты процесса растворения также говорят о его
химической природе.

Можно ли заключить из приведенных опытных данных, что
процесс растворения родствен химической реакции?

Итак, обе противоположные точки зрения: «раствор есть ме�
ханическая смесь» и «раствор есть продукт химического взаимо�
действия» — находят опытное подтверждение. В реальной приро�
де раствора уживаются, сосуществуют две противоположные тен�
денции (рис. 8.1). В зависимости от природы компонентов раствора
и условий его образования действие физических и химических
факторов может проявляться по�разному. В одном случае раствор
ближе по своей природе к механической смеси, в другом — к хи�

мическому соединению.
В растворах, образованных

смешением жидкостей, близких
по своей природе, малополярных,
со сходными по характеру хи�
мическими связями, тепловые и
объемные эффекты крайне малы.
Ими можно пренебречь. Такие
растворы наиболее близки к ме�
ханическим смесям и называют�
ся идеальными.

Близки к механическим сме�
сям сильно разбавленные рас�
творы. В этом случае расстоя�

Рис. 8.1
Физико�химическая природа

раствора
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ния между частицами растворенного вещества и растворителя столь
велики, что взаимодействия между ними крайне слабы. Однако в
большинстве реальных систем взаимодействия такого рода проис�
ходят достаточно интенсивно, сказываясь на свойствах растворов,
и не учитывать их нельзя. Это — реальные растворы. По мере уве�
личения доли растворенного вещества, как правило, усиливается
интенсивность взаимодействия между частицами, усложняется
структура раствора. Поэтому количественная теория растворов
высокой концентрации — дело неблизкого будущего, тогда как
количественная теория разбавленных растворов давно создана.

Совокупность всех процессов, возникающих в результате появ�
ления в растворителе растворенного вещества, называется сольвата!
цией (от лат. solvent — растворять). Для водных растворов исполь�
зуют термин гидратация. В зависимости от природы растворителя и
растворенного вещества взаимодействия, осуществляющиеся в рас�
творе, могут иметь различную природу и проявляться по�разному.

Например, сольватация молекул иода молекулами тетрахлори�
да углерода, молекул фосфора или серы молекулами сероуглерода
осуществляется исключительно за счет слабых межмолекулярных
(называемых ван�дер�ваальсовыми) взаимодействий. Как правило,
из таких молекулярных растворов растворитель легко удаляется,
при этом растворенное вещество остается в химически неизменном
виде. При испарении растворителя из перечисленных растворов
можно выделить кристаллы иода, фосфора, серы. В этом случае мы
имеем дело со слабыми сольватационными взаимодействиями.

В случае сильного сольватационного взаимодействия процессы,
происходящие при растворении, имеют химическую природу, чаще
всего они связаны с комплексообразованием. Результатом подоб�
ных взаимодействий в растворе являются соединения переменного
состава, называемые сольватами, или соответственно гидратами
для водных растворов. Иногда гидраты настолько устойчивы, что
могут быть выделены из раствора и существовать самостоятельно,
как, например, кристаллогидрат хлорида железа (III): FeCl3�6Н2О
или, точнее, [Fe(H2O)6]Cl3 (трихлорид гексааквожелеза (III)). При
удалении растворителя из раствора кристаллизуется не безводный
трихлорид, а весьма устойчивый кристаллогидрат.

Сольватационные процессы включают в себя различные по сво�
ей природе и механизму взаимодействия от слабых дисперсионных
сил до химических связей. Для солей переходных металлов имеет
смысл говорить об образовании в растворе аквакомплексных ионов
вида: [Fe(H2O)6]3+, [Сu(H2O)6]2+, [Ni(H2O)6]2+.
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8.5.
ТЕРМОДИНАМИКА
ПРОЦЕССА РАСТВОРЕНИЯ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Процесс растворения самопроизволен, сопровождается убы�
лью энергии Гиббса: �G < 0.

Молярная теплота растворения — количество тепла, выделяе�
мое или поглощаемое при растворении 1 моль вещества с образо�
ванием 1 л раствора.

Растворение кристаллических веществ в жидкости:

�Hраств = Ek – �Hсольв.
�Sраств = �Sкр. реш + �Sсольв.

Экзотермический эффект растворения:

|�Hсольв| > |Ek|, �Нраств < 0.

Эндотермический эффект растворения:

|�Hсольв| < |Ek|, �Нраств > 0.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Отмеченная ранее повсеместная распространенность раство�
ров (они в буквальном смысле окружают нас повсюду) объясняет�
ся, в частности, тем, что процесс растворения самопроизволен, т. е.
сопровождается убылью энергии Гиббса: �G < 0. При образовании
раствора в общем случае происходит изменение свойств и раство�
рителя, и растворенного вещества. Процесс растворения сопрово�
ждается изменением структуры, возникновением разнообразных
сил: межмолекулярных, ион�дипольных, донорно�акцепторных
взаимодействий, водородных связей.

Как было отмечено ранее, процесс растворения часто сопрово�
ждается заметными тепловыми эффектами. Количество тепла,
выделяемое или поглощаемое при растворении 1 моль вещества с
образованием 1 л раствора, называется молярной теплотой рас!
творения.

Теплота растворения �Нраств при образовании раствора твер�
дого вещества в жидкости связана с энергией кристаллической
решетки Ek и энергией сольватации �Hсольв следующим соотно�
шением:

�Hраств = Ek – �Hсольв.
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Правда, имеет смысл говорить еще и об энергии, затрачивае�
мой на распределение сольватированных частиц по всему объему
системы. Однако эта энергия обычно крайне мала и ею пренебре�
гают. Знак величины �Нраств («–» для экзотермического и «+»
для эндотермического эффектов растворения) определяется соот�
ношением величин Ek и �Hсольв. Разрушение кристаллической ре�
шетки требует затрат тепловой энергии. Напротив, явление соль�
ватации сопровождается выделением тепла. Если |�Hсольв| > |Ek|,
�Нраств < 0 — экзотермический эффект растворения. При |�Hсольв| <
< |Ek|, �Нраств > 0 — эндотермический эффект растворения.

Энергия решетки и энергия сольватации определяются мно�
жеством сходных для них факторов. Вследствие этого сходства
теплота растворения обычно оказывается небольшой разностью
между двумя большими величинами, и поэтому она довольно труд�
нопредсказуема. Например, при растворении поваренной соли в
воде должно быть затрачено большое количество энергии, необхо�
димое для разрушения кристаллической решетки этого химиче�
ского соединения, однако почти такое же количество энергии вы�
деляется в результате гидратации. Поэтому теплота растворения
хлорида натрия невелика.

Теплота растворения различных веществ изменяется в широ�
ких пределах. Для одних веществ характерен значительный эндо�
термический, а для других экзотермический эффект.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Тепловые эффекты при растворении используют на практике для соз�
дания портативных охлаждающих или нагревающих систем. Устройство
их очень простое: обычно это два пакета из водонепроницаемого и химиче�
ски стойкого материала. Внутри одного из пакетов — какое�либо вещество
или смесь веществ, характеризующихся экзо� или эндотермическим эффек�
том растворения. Чтобы система начала работать, к содержимому этого па�
кета необходимо добавить немного воды, находящейся во втором пакете, и
перемешать. В случае экзотермического эффекта растворения такой пакет
может служить в качестве, например, медицинской грелки, а в случае эн�
дотермического эффекта растворения — вместо пузыря со льдом при оказа�
нии первой медицинской помощи в экстренных условиях.

Один из наиболее перспективных способов накопления солнечной
энергии в дневное время для ее потребления в ночное время основан на
использовании теплоты растворения и противоположной ей по знаку теп�
лоты осаждения.

Для растворов, близких к идеальным, теплота растворения
практически равна нулю, однако энтропия с увеличением объема
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при постоянной температуре увеличивается. За счет уменьшения
энтропии уменьшается �G: при �Н = 0, �G = –T�S, следователь�
но, единственной причиной образования идеальных (и близких к
ним крайне разбавленных) растворов является возрастание энтро�
пии при смешении.

Если раствор образуется с поглощением тепла (�Нраств > 0), то
в соответствии с общим уравнением �G = �H – Т�S условием рас�
творения служит неравенство �S > 0. Это означает, что энтропия
раствора будет больше суммы энтропий растворителя и растворен�
ного вещества. Если же растворение является процессом экзотер�
мическим (�Нраств < 0), то возможны два случая: �S > 0 и �S < 0.
Первый более вероятен, но чаще встречается второй, так как в силу
специфичности взаимодействий в растворе рост величины �Нраств

должен сопровождаться бо ´льшей упорядоченностью структуры
раствора.

В общем случае растворения кристаллических веществ в жид�
кости:

�Sраств = �Sкр. реш + �Sсольв.

Сольватация означает упорядочение состояния системы вслед�
ствие уменьшения числа частиц. Следовательно, �Sсольв < 0, одна�
ко по абсолютной величине это слагаемое обычно невелико, по�
этому растворение сопровождается возрастанием энтропии.

8.6.
РАСТВОРИМОСТЬ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Молярная растворимость — количество растворенного ве�
щества (моль), приходящееся на 1 л воды.

Насыщенный раствор содержит максимально возможные при
данных условиях количества растворенного вещества; пример рав�
новесной системы.

Растворимость соответствует количеству растворенного веще�
ства в 100 г воды для насыщенного раствора.

Ненасыщенный раствор содержит количества растворенного
вещества, меньшие, чем в насыщенном.

Пересыщенный раствор содержит количества растворенного
вещества бо́льшие, чем насыщенный раствор (готовят при нагре�
вании); пример ложного равновесия.

Закон Генри: при постоянной температуре растворимость газа
прямо пропорциональна его парциальному давлению.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Способность вещества переходить в раствор называется рас!
творимостью. С количественной точки зрения под этим термином
подразумевают массу вещества, которую можно растворить при
данной температуре в данной массе (или объеме) растворителя.

Растворимость — наиболее изученное свойство растворов. Ее
можно выразить в граммах растворенного вещества на 100 г воды
или в граммах на литр воды. Молярная растворимость — это коли�
чество растворенного вещества (моль), приходящееся на 1 л воды.

Растворимость различных веществ колеблется в широких пре�
делах (табл. 8.1). Растворимость сахара почти 0,5 кг на 100 г воды
при температуре, близкой к 100
С. Трихлорид сурьмы SbCl3 обла�
дает еще бо ´льшими способностями растворяться: в 100 г ледяной
воды можно растворить 602 г этого вещества, а при температуре
40
С — 1368 г!

Следует добавить, что абсолютно нерастворимых веществ нет.
В принципе даже серебро и золото растворяются в воде, хотя их
растворимость ничтожна мало.

В зависимости от природы растворенного вещества раствори�
мость может быть:
� неограниченной (вода — спирт);
� ограниченной, или частичной (вода — эфир);
� близкой к нулю — практическое отсутствие растворимости

(вода — керосин).
Неограниченная растворимость встречается только в таких

системах, в которых растворитель и растворенное вещество нахо�
дятся в одинаковых фазовых состояниях. Например, при обыч�
ных условиях все газы взаимно неограниченно растворимы. Вза�
имно неограниченно растворимы серная кислота и вода, все жид�
кие углеводороды. Вместе с тем вода и керосин взаимно почти
нерастворимы, а вода и диэтиловый эфир растворимы друг в друге
лишь ограниченно.
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Если растворитель и растворенное вещество находятся в раз�
ных фазах, то растворимость всегда имеет некоторый ограничи�
тельный предел, принимающий разные значения в зависимости
от природы компонентов раствора. Например, при комнатной тем�
пературе в стакане воды невозможно растворить столовую ложку
поваренной соли, но довольно легко можно растворить стакан са�
харного песка.

Если мы возьмем 100 г воды и начнем растворять в них поварен�
ную соль, то при комнатной температуре нам удастся растворить
только 36 г соли. Всякие попытки растворить при данных услови�
ях некоторое дополнительное количество соли закончатся неуда�
чей: мы достигли предела растворимости. В этом случае в растворе
содержится максимально возможное при данных условиях коли�
чество растворенного вещества. Такие растворы называют насыщен!
ными. Растворимость соответствует количеству растворенного ве�
щества в 100 г воды именно для такого, насыщенного раствора.

Раствор, содержащий количества растворенного вещества,
меньшие, чем в насыщенном, называется ненасыщенным. В та�
ких растворах предел растворимости не достигнут.

А можно ли растворить в 100 г воды больше, чем 36 г поварен�
ной соли? Можно, если изменить условия, повысить температуру.
В кипящей воде удастся растворить 39,8 г поваренной соли. Так
получают пересыщенный раствор. Пересыщенные растворы неус�
тойчивы, их готовят очень медленным и осторожным охлаждени�
ем насыщенных при высокой температуре растворов. Подчас дос�
таточно незначительного сотрясения, шероховатости стекла или
пылинки, чтобы спонтанно произошел процесс кристаллизации.

Подобное явление можно проиллюстрировать следующим до�
вольно эффектным опытом. Если осторожно заполнить колбу с
узким горлом насыщенным раствором сульфата натрия, а затем
ударить стеклянной палочкой по поверхности колбы, происходит
быстрая спонтанная кристаллизация с образованием кристаллов
в форме длинных тонких игл, при этом они заполняют весь объем
колбы. Перевернув колбу, можно продемонстрировать отсутствие
в ней жидкости.

ХХХОООТТТИИИТТТЕЕЕ   ПППОООЭЭЭКККСССПППЕЕЕРРРИИИМММЕЕЕНННТТТИИИРРРОООВВВАААТТТЬЬЬ???

Хотите вырастить кристалл? Для этого необходимо приготовить насы�
щенный раствор данного химического соединения, например сульфата меди
(II) (можно взять медный купорос). Постепенным добавлением небольших
порций вещества в горячую воду необходимо достичь полного насыщения
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раствора, при котором добавление дополнительных количеств вещества уже
не приведет к их растворению. При охлаждении насыщенного раствора рас�
творимость многих веществ понижается и начинается процесс их кристал�
лизации из раствора. Если медленно охлаждать раствор, вырастают круп�
ные кристаллы правильной формы (например, монокристалл хромовока�
лиевых квасцов имеет октаэдрическую форму). При быстром охлаждении
образуется множество центров кристаллизации и получается мелкокристал�
лический осадок. Крупный кристалл можно вырастить, постепенно удаляя
воду из насыщенного раствора. В простейшем варианте этого легко достичь,
просто оставив сосуд с насыщенным раствором при комнатной температуре
на длительный срок, прикрыв его сверху листом бумаги. Последнее не толь�
ко защитит раствор от пыли, но и замедлит процесс испарения воды, что
существенно повысит качество образующегося кристалла.

Кристаллизация из пересыщенных растворов широко приме�
няется на практике для выделения и очистки разнообразных ве�
ществ.

Три указанных типа растворов: насыщенные, ненасыщенные
и пересыщенные легко распознать с помощью несложного экспе�
римента (рис. 8.2). Если поместить кристаллик растворенного ве�
щества в каждый из указанных растворов, то будет происходить
следующее: в ненасыщенном растворе кристаллик начнет раство�
ряться, уменьшаясь в размерах; в насыщенном растворе кристал�
лик останется без изменений; в пересыщенном растворе кристал�
лик начнет расти за счет быстро происходящей кристаллизации.

Насыщенный раствор — система равновесная (�G = 0). Поэто�
му он сохраняется неизменным так долго, как долго сохраняются
неизменными внешние условия, при которых он образовался. Как
известно, к любому химическому равновесию применим принцип
Ле Шателье, определяющий направление смещения равновесия
при изменении внешних условий. Поскольку растворимость есть

Рис. 8.2
Ненасыщенный, насыщенный и пересыщенный растворы поваренной соли
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характеристика равновесной системы, то вопрос о зависимости рас�
творимости от внешних факторов (температуры, давления и др.)
решается применением общих закономерностей, характеризую�
щих химическое равновесие.

В частности, растворимость веществ с экзотермическим эффек�
том растворения уменьшается при повышении температуры, а рас�
творимость веществ с эндотермическим эффектом растворения с
ростом температуры, напротив, возрастает.

Давление оказывает влияние в основном на растворимость га�
зообразных веществ. Поскольку процесс растворения газа в воде
связан с уменьшением объема, то с повышением давления раство�
римость газов увеличивается. При постоянной температуре рас�
творимость газа прямо пропорциональна его парциальному дав�
лению (закон Генри).

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Известно, что водолазы вынуждены избегать быстрого подъема с глу�
бины (повышенное давление) на поверхность (нормальное атмосферное дав�
ление). При слишком быстром подъеме у них возникает так называемая
кессонная болезнь.

Дело в том, что при подъеме и соответственно уменьшении давления
происходит одновременное уменьшение растворимости азота в крови. Это
приводит к выделению пузырьков азота в кровеносной системе, что вызы�
вает сильные болевые ощущения. Во избежание кессонной болезни водола�
зам приходится медленно возвращаться с глубины на поверхность или поль�
зоваться при погружении вместо обычного воздуха смесью, содержащей 80%
гелия и 20% кислорода (гелий не вызывает кессонной болезни, так как его
растворимость в крови гораздо меньше, чем у азота).

Опыты по растворимости газов в жидкости каждому из нас при�
ходится проводить довольно часто в нашей повседневной жизни.
Открывая бутылку с любым газированным напитком (будь то шам�
панское или прохлаждающие напитки всемирно известных фирм),
в котором углекислый газ в растворе находится при достаточно вы�
соком давлении, мы наблюдаем вспенивание жидкости, что демон�
стрирует нам понижение растворимости газа при понижении дав�
ления. Если налить в стакан холодную воду и поставить его нагре�
ваться до комнатной температуры, то на стенках стакана постепенно
образуются пузырьки воздуха. Это явление иллюстрирует тот факт,
что растворимость газов в жидкости уменьшается с ростом темпе�
ратуры. Уменьшение растворимости газов в воде происходит так�
же при одновременном растворении в ней каких�либо полярно�ко�
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валентных или ионных веществ. Вода, будучи полярным раствори�
телем, гораздо прочнее связывается с такими веществами, чем с
неполярными молекулами газов. В результате происходит частич�
ное выделение растворенного газа из раствора. Это явление вы мо�
жете наблюдать экспериментально, бросив щепотку поваренной
соли в бокал с любым газированным напитком или пивом.

8.7.
СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОДЕРЖАНИЯ
РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА
В РАСТВОРЕ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Массовая доля 
 — отношение массы растворенного веще�
ства к массе раствора:

2 2

1 2
,

m m
m m m

� � �
�

где m1 — масса растворителя (кг); m2 — масса растворенного ве�
щества (кг); m — масса раствора (m = m1 + m2) (кг).

Объемная доля � — отношение объема растворенного вещест�
ва к объему всего раствора:

2 2

1 2
,

V V
V V V

� � �
�

где V1 — объем растворителя (m3); V2 — объем растворенного ве�
щества (m3); V — объем раствора (V = V1 + V2) (m3).

Мольная доля X — отношение количества растворенного ве�
щества к общему количеству вещества в растворе:

2 2

1 2
,

n n
X

n n n
� �

�

где n1 — количество растворителя (моль); n2 — количество рас�
творенного вещества (моль); n — общее количество вещества в рас�
творе (n = n1 + n2), (моль).

Массовую, объемную и мольную доли можно выразить в про�
центах.

Молярная концентрация См — количество растворенного ве�
щества в единице объема раствора:

2 2
м

2
,

n m
C

V М V
� �

где n2 — количество растворенного вещества (моль); m2 — масса
растворенного вещества (кг); М2 — молярная масса растворенно�
го вещества (кг/моль); V — объем раствора (m3).
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Содержание растворенного вещества в растворе является
наряду с температурой и давлением основным параметром состоя�
ния раствора. Называя раствор разбавленным или концентриро�
ванным, мы даем ему лишь качественную характеристику. При
этом смысл подобного определения сильно меняется в зависимо�
сти от ситуации.

Так, концентрированными растворами серной кислоты при�
нято называть такие растворы, в которых содержится около 98%
этого вещества. Вместе с тем в концентрированном растворе хло�
роводородной кислоты всего 38% HCl.

Иными словами, конкретный смысл определений «разбавлен�
ный» или «концентрированный» связан c растворимостью данно�
го вещества. В ряде случаев насыщенный раствор может оказать�
ся довольно разбавленным.

Гораздо более четкую картину дают количественные способы
выражения содержания растворенного вещества в растворе.

Рассмотрим некоторые из них, наиболее распространенные на
практике.

Массовая доля 
 — отношение массы растворенного вещества
к массе раствора — может быть вычислена по формуле

2 2

1 2
,

m m
m m m

� � �
�

где m1 — масса растворителя (кг); m2 — масса растворенного ве�
щества (кг); m — масса раствора (m = m1 + m2) (кг).

Объемная доля � определяется отношением объема растворен�
ного вещества к объему всего раствора:

2 2

1 2
,

V V
V V V

� � �
�

где V1 — объем растворителя (м3); V2 — объем растворенного ве�
щества (м3); V — объем раствора (V = V1 + V2) (м3).

Молярная (мольная) доля Х — это отношение количества рас�
творенного вещества к общему количеству вещества в растворе:

2 2

1 2
,

n n
X

n n n
� �

�

где n1 — количество растворителя (моль); n2 — количество рас�
творенного вещества (моль); n — общее количество вещества в рас�
творе (n = n1 + n2) (моль).
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Массовую, объемную и мольную доли можно выразить в про�
центах. Объемные проценты обычно используют для характери�
стики газовых растворов, массовые и молярные проценты — во
всех случаях.

Молярная концентрация См — это количество растворенного
вещества в единице объема раствора:

2 2
м

2
,

n m
C

V М V
� �

где n2 — количество растворенного вещества (моль); m2 — масса
растворенного вещества (кг); М2 — молярная масса растворенно�
го вещества (кг/моль); V — объем раствора (м3).

Другими словами, молярность есть количество растворенного
вещества в 1 м3 раствора. В соответствии с требованиями СИ мо�
лярная концентрация выражается в моль/м3. Следует отметить, что
на практике чаще используются единицы молярности моль/дм3 и
моль/л (это удобнее для практических расчетов).

Поскольку объем раствора (особенно газового) зависит от тем�
пературы, молярность также отличается температурной зависи�
мостью.

Моляльность Сm определяется количеством растворенного ве�
щества, приходящимся на 1 кг растворителя:

2 2

1 1 2
,m

n m
C

m m M
� �

где m1 — масса растворителя (кг); m2 — масса растворенного веще�
ства (кг); M2 — молярная масса растворенного вещества (кг/моль);
n2 — количество растворенного вещества (моль).

Поскольку ни количество вещества, ни его масса не зависят от
температуры, то и моляльность (в отличие от молярности) темпе�
ратурной зависимостью не обладает.

Многочисленность способов выражения концентрации раство�
ров обусловлена разнообразием практических задач. В простейших
случаях наиболее проста и надежна массовая доля. Если же объ�
ектом исследования является механизм сложного химического
взаимодействия между ионами в растворе, необходимо знать точ�
ное соотношение количеств ионов — в этом случае целесообразно
использовать молярную концентрацию. Если же при этом необхо�
дим еще и учет сольватационных процессов с участием раствори�
теля, то наиболее удобной оказывается концентрация, выражен�
ная в мольных долях.
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Следует отметить, что приведенные выше формулы позволяют
осуществлять переход от одного способа выражения содержания рас�
творенного вещества в растворе к другому, а также находить неиз�
вестные величины для расчета одного из них по данным для другого.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

При растворении 42 г карбоната натрия в 196 г воды получили
раствор, плотность которого (�) равна 1,19 г/см3. Вычислить мас�
совую и молярную доли растворенного вещества в растворе, объем
полученного раствора, его молярность.

Проведем предварительную обработку данных задачи. Преж�
де всего следует перевести приведенные в условии задачи величи�
ны в шкалу, соответствующую основным единицам системы СИ
(см. Приложение 8):

m1 = 196�10–3 кг, m2 = 42�10–3 кг, � = 1,19�103 кг/м3.

Теперь перейдем непосредственно к расчетам. Перед проведе�
нием расчетов весьма полезно продумать ход решения задачи, вы�
писать расчетные формулы и определить, какие величины из пред�
ставленных в этих формулах даны в условии задачи, а какие нуж�
но найти.

Итак, нам потребуются формулы

2 2

1 2

2 2

1 2

2 2
м

2

,

,

.

m m
m m m

n n
X

n n n
n m

C
V M V

� � �
�

� �
�

� �

Проще всего вычислить массовую долю растворенного вещест�
ва, так как все необходимые для этого расчета величины имеются
в условии задачи:

3
2

3 3
1 2

42 10 0,18 или 18%.
42 10 196 10

m
m m

�

� �
�� � � �

� � � �

Далее можно найти объем полученного раствора, так как из�
вестны масса раствора (сумма масс растворенного вещества и рас�
творителя) и плотность раствора, представляющая собой отноше�
ние массы раствора (m) к его объему (V):

.m
V

� �
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Тогда объем раствора будет равен:

3
1 2 6 4 3

3
238 10 200 10 2 10 м .
1,19 10

m mmV
�

� �� �� � � � � � �
� � �

Для вычислений молярной доли и молярности потребуется зна�
чение молярной массы растворенного вещества (Na2CO3):

M2 = (2 � 23 + 12 + 3 � 16)�10–3 = 106 � 10–3 кг/моль.

Тогда количество растворенного вещества n2 будет равно:

3
2

2 3
2

42 10 0,40 моль.
106 10

m
n

M

�

�
�� � �
�

Это дает возможность вычислить молярность:

2 3 3
м 4

0,40 2 10 моль/м .
2 10

n
C

V �� � � �
�

Наконец, вычислим молярную долю растворенного вещества
в растворе. Для этого необходимо предварительно вычислить ко�
личество вещества растворителя (молярная масса воды равна
18�10–3 кг/моль):

3
1

1 3
1

196 10 10,9 моль.
18 10

m
n

M

�

�
�� � �
�

Тогда молярная доля:

2 2

1 2

0,40 0,035 или 3,5%.
0,40 10,9

n n
Х

n n n
� � � �

� �

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Пpоизведите необходимые вычисления и найдите недостающие
величины, обозначенные знаком «?» (pаствоpителем является вода).

Масса раствора (m) представляет собой сумму масс раствори�
теля (m1) и растворенного вещества (m2):

m = m1 + m2.
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Плотность раствора (�) есть отношение массы раствора (m) к
его объему (V):

.m
V

� �

Массовая доля 
 — отношение массы растворенного вещества
к массе раствора — может быть вычислена по формуле

2 2

1 2
,

m m
m m m

� � �
�

где m1 — масса растворителя, г; m2 — масса растворенного веще�
ства, г; m — масса раствора (m = m1 + m2), г.

Молярная (мольная) доля Х — это отношение количества рас�
творенного вещества к общему количеству вещества в растворе:

2 2

1 2
,

n n
X

n n n
� �

�

где n1 — количество растворителя, моль; n2 — количество раство�
ренного вещества, моль; n — общее количество вещества в раство�
ре (n = n1 + n2), моль.

Массовая и мольная доли — безразмерные величины. Их мож�
но выразить в процентах (�100%).

Молярная концентрация См — это количество растворенного
вещества в единице объема раствора:

2 2
м

2
,

n m
C

V M V
� �

где n2 — количество растворенного вещества, моль; m2 — масса
растворенного вещества, г; М2 — молярная масса растворенного
вещества, г/моль; V — объем раствора, л.

Произведем необходимые расчеты:
1. Массовая доля.

20,0 0,200 20,0 масс.%.
100,0

� � � �

2. Мольная доля.
� количество вещества растворителя

2

2

1(H O)
1 1

1(H O)

100,0 20,0; 4,44 моль;
18,0

m
n n

M
�� � �

� количество растворенного вещества

2(NaOH)
2 2

2(NaOH)

20,0; 0,500 моль;
40,0

m
n n

M
� � �
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� мольная доля

2

1 2

0,500; 0,101 10,1мол.%.
4,44 0,500

n
X X

n n
� � � �

� �

3. Молярная концентрация.
� объем раствора

3100,0 82,0 см 0,0820 л;
1,22

mV � � � �
�

� молярная концентрация

м
0,500 6,10 моль/л.

0,0820
C � �

Запишем полученные результаты в исходную таблицу:

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Молярность раствора может быть выражена в ...

a) моль/л; b) %; c) г/100 г растворителя;
d) моль/1000 мл растворителя; e) г/мл.

2. Массовая доля соды в растворе, полученном при растворении 5 г
соды в 95 г воды, равна ...

a) 5%; b) 5 г/л; c) 5 моль/л; d) 95%; e) 5,3%.

3. Масса серной кислоты, содержащаяся в 2 л раствора с молярной
концентрацией эквивалентов 0,5 моль/л, равна ... граммам.

a) 49; b) 24,5; c) 98; d) 196; e) 270.

4. К 200 г 5%�ного раствора нитрата натрия добавили 50 г воды. Мас�
совая доля соли в полученном растворе составляет ...%.

a) 4; b) 40; c) 10; d) 20.
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* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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5. Смешали 250 г 13%�ного раствора поваренной соли и 150 г 5%�
ного раствора этой же соли. Массовая доля соли в полученном растворе
составляет ...%.

a) 10; b) 15; c) 20; d) 25; e) 30.

6. В 0,5 л 1 моль раствора поваренной соли находится ... г хлорида
натрия.

a) 29,25; b) 58,5; c) 5,85; d) 2,925; e) 0,5.

7. Молярность раствора, содержащего 4 г гидроксида натрия в 1 л,
равна ... моль/л.

a) 0,1; b) 0,4; c) 0,04; d) 4; e) 1.

8. Массовая доля серной кислоты в растворе, содержащем 0,98 г ки�
слоты и 99,02 г воды, равна ...%.

a) 0,98; b) 0,098; c) 0,0098; d) 9,8; e) 98.

9. В 500 см3 воды растворили 105 г фторида натрия (M = 42 г/моль).
Моляльность раствора составляет ... моль/кг.

a) 5; b) 2,5; c) 1,25; d) 0,5.

10. Смешали 1,6 г метанола (СН3ОН) и 2,7 г дистиллированной воды.
Мольная доля метанола (M = 32 г/моль) в растворе составляет ...%.

a) 25; b) 50; c) 12,5; d) 36.

11. Масса вещества, выраженная в граммах, находящаяся в 1 мл рас�
твора, определяет ... этого раствора.

a) моляльность; b) молярность;
c) титр; d) нормальность.

8.8.
КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА
РАСТВОРОВ

Некоторые физические свойства растворов не зависят от
химической природы растворенного вещества, а определяются
только числом частиц, находящихся в растворе. Подобные свой�
ства обусловлены лишь коллективным влиянием частиц, поэтому
их называют коллигативными (от лат. соlligatus — собирать).
К числу коллигативных свойств растворов относятся давление
пара над раствором, повышение температуры кипения и пониже�
ние температуры замерзания растворов по сравнению с чистым
растворителем, осмотическое давление.

Следует уточнить: рассмотренные ниже коллигативные свой�
ства — это свойства идеальных растворов!
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8.8.1.
ДАВЛЕНИЕ НАСЫЩЕННОГО ПАРА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Давление насыщенного пара — давление пара в равновес�
ной системе жидкость — пар.

I закон Рауля — относительное понижение давления насыщен�
ного пара растворителя над раствором не зависит от природы рас�
творенного вещества, а определяется молярной долей растворен�
ного вещества:

0 2

0 1 2
,

Р Р n
Р n n
� �

�

где Р0 — давление пара над чистым растворителем; Р — давление
пара над раствором; n2 — количество растворенного вещества; n1 —
количество растворителя; n2/n1 + n2 — молярная доля растворен�
ного вещества.

Определение молярной массы растворенного вещества изме�
рением понижения давления пара растворителя над раствором:

2 1 0
2

1 0
,

( )
m M P

M
m P P

�
�

где M2 — молярная масса растворенного вещества; M1 — моляр�
ная масса растворителя; m2 — масса растворенного вещества; m1 —
масса растворителя; Р0 — давление пара над чистым растворите�
лем; Р — давление пара над раствором.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

В результате обратимого перехода молекул из жидкого со�
стояния в газообразное над любой жидкостью устанавливается
определенное давление ее пара (рис. 8.3).

Как известно, обратимость ка�
кого�либо процесса создает пред�
посылки для стремления системы
к состоянию химического равно�
весия, которое характеризуется
равенством скоростей прямого и
обратного процессов. Примени�
тельно к системе жидкость — пар
в момент равновесия выполняет�
ся равенство между числом мо�
лекул, переходящих в единицу
времени из жидкого состояния

Рис. 8.3
Равновесие жидкость — пар
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в газообразное (процесс испарения), и числом молекул, возвра�
щающихся в единицу времени из газообразной фазы в жидкую
(процесс конденсации).

Давление пара, характеpизующее такую равновесную систе�
му, называется давлением насыщенного пара.

Изменение внешних условий нарушает химическое равнове�
сие, величина давления насыщенного пара изменяется. Так, нагре�
вание ускоряет процесс испарения жидкости (этот процесс отно�
сится к разряду эндотермических), охлаждение, напротив, благо�
приятствует протеканию экзотермического процесса конденсации.
В первом случае давление пара повышается, во втором — понижа�
ется. Влияет на равновесие и концентрация, т. е. число частиц в
единице объема.

Если мы рассмотрим две системы с равным числом находящих�
ся в ней частиц: одну, состоящую только из молекул растворите�
ля, и вторую, в которой часть молекул растворителя заменена мо�
лекулами некоторого нелетучего (т. е. неспособного перейти в пар)
растворенного вещества, то очевидно, что при одинаковой темпе�
ратуре давление пара над раствором должно быть ниже, чем над
чистым растворителем, так как понижение концентрации раство�
рителя смещает равновесие в сторону конденсации, что и соответ�
ствует понижению давления пара.

Указанные закономерности были впервые экспериментально
установлены французским химиком Франсуа Мари Раулем в 1887 г.
Согласно I закону Рауля, относительное понижение давления на�
сыщенного пара растворителя над раствором выражается соотно�
шением

0 2

0 1 2
,

Р Р n
Р n n
� �

�

где Р0 — давление пара над чистым растворителем; Р — давление
пара над раствором; n2 — количество растворенного вещества; n1 —
количество растворителя; n2/n1 + n2 — молярная доля растворен�
ного вещества.

Формулировка I закона Рауля имеет вид: относительное по�
нижение давления насыщенного пара растворителя над раство�
ром не зависит от природы растворенного вещества, а определя�
ется молярной долей растворенного вещества.

На основании определяемых опытным путем значений Р0 и Р
можно вычислить молярную (а следовательно, и относительную
молекулярную) массу растворенного вещества.



279

Действительно, преобразовав указанную выше формулу, мож�
но выразить молярную массу растворенного вещества (М2).

Для разбавленных растворов n1 � n2 и можно принять n1 +
+ n2 � n1. Тогда

2

0 2 2 2 1

0 1 1 2 1

1

.

m
Р Р n M m M

Р n m M m
M

�    

Отсюда

2 1 0
2

1 0
,

( )
m M P

M
m P P

�
�

где M2 — молярная масса растворенного вещества; M1 — моляр�
ная масса растворителя; m2 — масса растворенного вещества; m1 —
масса растворителя; Р0 — давление пара над чистым растворите�
лем; Р — давление пара над раствором.

Следовательно, для определения молярной массы растворен�
ного вещества необходимо экспериментально определить пониже�
ние давления пара растворителя над раствором. Обеспечить необ�
ходимую точность измерений в подобных экспериментах не так
просто, поэтому на практике более популярны методы, основан�
ные на измерениях температурных характеристик растворов, рас�
смотренных ниже.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. После растворения вещества в растворителе давление насыщенно�
го пара растворителя над раствором ...

a) понижается;
b) повышается до критического значения, затем понижается;
c) повышается;
d) не изменяется.

2. При 20�С давление насыщенного пара бензола (М = 78 г/моль)
равно 100 кПа. Давление насыщенного пара над раствором бензола (М =
= 78 г/моль), в 83 г которого содержится 12,8 г нафталина (М = 128 г/моль),
составляет ... кПа.

a) 90; b) 9; c) 0,9; d) 100.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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8.8.2.
ТЕМПЕРАТУРЫ КИПЕНИЯ И ЗАМЕРЗАНИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

II закон Рауля — повышение температуры кипения и по�
нижение температуры замерзания раствора по сравнению с чис�
тым растворителем не зависят от природы растворенного вещест�
ва, а определяются только концентрацией раствора:
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где �tкип, �tзам — повышение температуры кипения и понижение тем�
пературы замерзания соответственно; Kэбул, Kкриос — эбуллиоскопи�
ческая и криоскопическая константы соответственно, (К�моль–1�кг),
для воды: Kэбул = 0,516 К�моль–1�кг, Kкриос = 1,86 К�моль–1�кг; m1 —
масса растворителя (кг); n2 — количество растворенного вещества
(моль).

Эбуллиоскопический метод определения относительной моле�
кулярной массы вещества:

эбул 2
2

кип 1
.

K m
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Криоскопический метод определения относительной молеку�
лярной массы вещества:

криос 2
2

зам 1
.

K m
M

t m
�
�

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Жидкость закипает в тот момент, когда давление ее пара
становится равным внешнему давлению. Например, вода под дав�
лением 101,3 кПа кипит при 100
С потому, что при этой темпера�
туре давление водяного пара достигает именно этого значения —
101,3 кПа. Если же растворить в воде какое�нибудь нелетучее (т. е.
неспособное переходить в газовую фазу) вещество, то давление ее
пара понизится. Чтобы довести давление пара полученного рас�
твора до 101,3 кПа, придется нагреть раствор на более высокую,
чем 100
С, температуру.

Отсюда следует, что температура кипения раствора всегда выше
температуры кипения чистого растворителя. Поскольку давление
пара над раствором ниже давления пара над чистым растворите�
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лем, то для достижения точки кипения раствору требуется более
высокая температура, чем чистому растворителю.

Этот вывод становится более понятным при рассмотрении
рис. 8.4, на котором изображены кривые изменения давления на�
сыщенного пара над водой (0), над раствором, содержащим n1 моль
нелетучего вещества (I), и над раствором с бо ´льшим числом моль
(II), а также надо льдом (III). Пунктирные линии показывают за�
висимость температуры плавления от давления.

Замерзание (кристаллизация) жидкости отвечает моменту вы�
равнивания давления пара над жидкой фазой и давления над со�
ответствующей твердой фазой. Отсюда следует, что раствор дол�
жен замерзать при более низкой температуре, чем сам раствори�
тель, что также очевидно из представленной схемы.

Согласно II закону Рауля повышение температуры кипения
и понижение температуры замерзания раствора по сравнению с
чистым растворителем не зависят от природы растворенного
вещества, а определяются только концентрацией раствора.

Поскольку повышение температуры кипения и понижение тем�
пературы замерзания пропорциональны понижению давления пара

�t = K(P0 – P),

то путем ряда преобразований можно прийти к следующим мате�
матическим выражениям II закона Рауля:
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Рис. 8.4
Изменение давления насыщенного пара над водой (0), растворами (I и II)

и льдом (III) в зависимости от температуры
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где �tкип, �tзам — повышение температуры кипения и понижение
температуры замерзания соответственно; Kэбул, Kкриос — эбуллио�
скопическая (от лат. ebullire — выкипать) и криоскопическая (от
греч. криос — холод) константы соответственно, (К�моль–1�кг), для
воды: Kэбул = 0,516 К�моль–1�кг, Kкриос = 1,86 К�моль–1�кг; m1 — масса
растворителя (кг); n2 — количество растворенного вещества (моль).

Очевидно, n2/m1 является моляльноcтью раствора (количест�
во растворенного вещества, приходящееся на 1 кг растворителя).
Обозначив моляльность Сm, получим:

�tкип = KэбулСm;     �tзам = KкриосСm.

Отсюда можно вывести физический смысл эбуллио� и крио�
скопической констант. Очевидно, величина Kэбул соответствует
повышению температуры кипения одномоляльного раствора, а
величина Kкриос — понижению температуры замерзания раствора
той же моляльности. Однако на опыте их определять для одномо�
ляльных растворов нельзя, так как такие растворы уже не явля�
ются разбавленными.

Измерения температур кипения и замерзания растворов легко
доступны экспериментально и не требуют сложного лабораторного
оборудования. Это позволяет опытным путем определять относитель�
ную молекулярную массу растворенного вещества. В зависимости
от того, какую из двух физических констант измеряют, говорят об
эбуллиоскопическом или криоскопическом методе определения от�
носительной молекулярной массы. Несложные преобразования при�
веденных выше математических формул дают такой результат:
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Полученные в результате таких расчетов молярные массы ве�
ществ позволяют указать и значения относительных молекуляр�
ных масс этих веществ. Вспомним тот факт, что относительная
молекулярная масса численно совпадает с молярной массой, вы�
раженной в г/моль, но является безразмерной величиной.
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УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Общеизвестным применением законов Рауля на практике является ис�
пользование поваренной соли для очистки дорожных покрытий и тротуа�
ров от льда. Раствор поваренной соли в воде замерзает при более низкой
температуре, чем чистая вода, поэтому лед, посыпанный солью, тает даже в
сильный мороз. Понижение этой температуры можно довести до –21,2�С
(при такой температуре соль и вода образуют эвтектическую смесь, содер�
жащую 23,3% хлорида натрия). Соль образует раствор с водой, получаю�
щейся при таянии льда. По мере добавления соли температура плавления
льда понижается по сравнению с температурой окружающей среды и лед
продолжает таять.

Поваренная соль способна «растопить» лед при –21,2�С, а хлорид каль�
ция — при –55�С. Растворенные в морской и океанской воде соли понижа�
ют температуру плавления льда.

Для охлаждения двигателя внутреннего сгорания в зимних условиях
вместо воды используют антифризы (от греч. анти — противо и англ. freeze —
замерзать). Наиболее распроcтранены антифризы на основе смесей воды и
этиленгликоля HOCH2CH2OH (он замерзает при –13,2�С). Повышение со�
держания этиленгликоля в такой смеси сопровождается понижением тем�
пературы замерзания, и при массовой доле этиленгликоля 60% температу�
ра замерзания достигает значения –49,3�С.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

При растворении 2,76 г вещества в 200 г воды температура за�
мерзания понизилась на 0,279
С. Определить относительную мо�
лекулярную массу этого вещества.

В условии задачи дано:

m1 = 200 г = 0,2 кг,
m2 = 2,76 г = 0,00276 кг,

�tзам = 0,279
С.

Кроме того, нам понадобится значение криоскопической кон�
станты воды:

Kкриос = 1,86 К�моль–1�кг.

Подставим имеющиеся численные значения в приведенную
выше математическую формулу:

криос 2
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зам 1

1,86 0,00276 0,092 кг/моль 92 г/моль.
0,279 0,2
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Относительная молекулярная масса исследуемого вещества
составляет 92.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Математическая формула ... отражает следствие из II закона Рауля.

a) м ;nC
V

� b) 0

0
;

Р Р n
Р N n
� �

�
c)

эбул 2
2

кип 1
1000;

K m
M

t m
�
�

d) � = СмRT; e) 2 100%.
m
m

� �

2. С увеличением концентрации растворенного вещества температу�
ра замерзания раствора относительно чистого растворителя ...

a) не изменяется; b) повышается; c) понижается;
d) достигает минимума, затем повышается;
е) достигает максимума, затем понижается.

3. С увеличением концентрации растворенного вещества температу�
ра кипения раствора относительно чистого растворителя ...

a) не изменяется; b) повышается; c) понижается;
d) достигает минимума, затем повышается;
е) достигает максимума, затем понижается.

4. Процесс растворения вещества приводит к ... растворителя.

a) повышению температуры кипения;
b) повышению давления насыщенного пара;
c) понижению температуры кипения;
d) повышению температуры замерзания.

5. Молярная масса вещества, при растворении 2,3 г которого в 100 г
воды температура кипения раствора относительно температуры кипения
воды повышается на 0,26�C, составляет ... г/моль.

a) 46; b) 460; c) 230; d) 23.

6. Водный раствор неэлектролита замерзает при –1,86�С. Концентра�
ция вещества в растворе составляет ... моль/кг.

a) 1; b) 10; c) 0,1; d) 0,01.

7. Концентрация раствора глюкозы (С6H12O6), кипящего при 100,78�С,
равна ... моль/кг.

a) 1,5; b) 0,5; c) 1; d) 0,3.

8. Раствор, содержащий 5 г вещества неэлектролита в 100 г воды,
кипит при 100,43�С. Молярная масса вещества равна ... г/моль.

a) 60; b) 0,6; c) 11; d) 110.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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8.8.3.
ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Осмос — процесс односторонней диффузии растворите�
ля через полупроницаемую перегородку, явление направлен�
ного массопереноса растворителя через полупроницаемую мем�
брану из разбавленного раствора в раствор более высокой кон�
центрации.

Осмотическое давление — равновесное давление раствора, пре�
пятствующее диффузии растворителя через полупроницаемую
мембрану.

Закон Вант!Гоффа — осмотическое давление разбавленных
идеальных растворов численно равно тому давлению, которое ока�
зывало бы растворенное вещество, если бы при данной температу�
ре оно в виде газа занимало объем раствора.

Уравнение Вант!Гоффа:

� = СмRT,

где � — осмотическое давление (Па); R — универсальная газовая
постоянная (Па�м3/моль�K); Т — температура (К); См — молярная
концентрация раствора (моль/м3).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Все растворы независимо от их агрегатного состояния об�
ладают способностью к диффузии — стремлением вещества рав�
номерно распределяться по всему предоставленному ему объему.

Если в сосуд налить концентрированный раствор, а поверх него
чистый растворитель, то диффузия будет протекать в обоих на�
правлениях: растворенное вещество будет диффундировать в рас�
творитель, а растворитель — в раствор. Итогом будет выравнива�
ние концентраций по всему объему.

Можно создать условия, при которых диффузия приобретает
односторонний характер. Для этого следует разделить раствор и
растворитель так называемой полупроницаемой пленкой — плен�
кой, через которую проходят молекулы растворителя, но не про�
ходят частицы растворенного вещества.

Осмос (от греч. osmos — толчок, давление) — это процесс одно�
сторонней диффузии растворителя через полупроницаемую пере�
городку, явление направленного массопереноса растворителя че�
рез полупроницаемую мембрану из разбавленного раствора в рас�
твор более высокой концентрации. Такие мембраны обладают
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способностью пропускать частицы одного размера и задерживать
частицы другого. К числу подобных можно отнести пленки, изго�
товленные из целлофана, пергамента, а также мембраны природ�
ного происхождения.

НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Впервые явление осмоса наблюдал французский аббат Жан Нолле
(1700–1770). Он наполнил сосуд винным спиртом, закрыл его плотно мем�
браной животного происхождения (кусок мочевого пузыря свиньи) и по�
грузил в чан с водой. Вода проходила внутрь сосуда со спиртом и создавала
в нем столь значительное давление, что пузырь раздувался и лопался.

Механизм действия таких мембран до сих пор неясен. Далеко
не всегда решающим фактором «отбора» частиц при переходе че�
рез мембрану является их размер: малые частицы проходят, боль�
шие задерживаются. Например, известны биологические мембра�
ны, пропускающие ионы калия, но задерживающие меньшие по
размерам ионы натрия; другие мембраны той же природы, напро�
тив, не пропускают ионы калия, но вполне проницаемы для боль�
ших по размерам ионов хлора и т. д.

Если закрыть такой полупроницаемой пленкой 3 нижнее от�
верстие стеклянной трубки, расширяющейся внизу, налить в нее

раствор 2 и поставить в стакан с чис�
тым растворителем 1 (рис. 8.5), то
уровень жидкости в трубке подни�
мется на некоторую высоту h. Это
объясняется тем, что вследствие ос�
моса вода диффундирует в раствор,
и по мере диффузии объем раствора
увеличивается, что приводит к уве�
личению давления на перегородку со
стороны раствора. В результате воз�
никает сила (гидростатическое дав�
ление), препятствующая диффузии
растворителя. При некотором давле�
нии наступает равновесие, характе�
ризуемое равенством числа частиц,
переходящих в раствор и выталки�
ваемых обратно увеличивающимся
давлением.

Равновесное давление раствора,
препятствующее диффузии раство�

Рис. 8.5
Простейший прибор

для демонстрации
явления осмоса
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рителя через полупроницаемую мембрану, называется осмотиче!
ским давлением.

Растворы, близкие к идеальным (а к ним прежде всего относят�
ся разбавленные растворы), проявляют некоторое сходство с иде�
альными газами. На подобные аналогии в свойствах впервые ука�
зал Якоб Хендрик Вант�Гофф, сопоставивший процессы разбав�
ления такого раствора и расширения идеального газа, а также
применивший законы идеальных газов к разбавленным растворам.

Согласно Вант�Гоффу, с помощью уравнения Менделеева —
Клапейрона можно вычислить осмотическое давление, зная мо�
лярную концентрацию раствора:

2 2
м

2 2
или ,

m m
V RT RT C RT

M M V
� � � � �

где � — осмотическое давление (Па); V — объем раствора (м3); М2 —
молярная масса растворенного вещества (кг/моль); m2 — масса
растворенного вещества (кг); R — универсальная газовая посто�
янная (8,31 Дж/(моль�К или Па�м3/моль�K); Т — температура (К);
См — молярная концентрация раствора (моль/м3).

На основании указанных аналогий Вант�Гофф сформулировал
закон: осмотическое давление разбавленных идеальных раство�
ров численно равно тому давлению, которое оказывало бы рас�
творенное вещество, если бы при данной температуре оно в виде
газа занимало объем раствора.

Очевидно, простой эксперимент по определению осмотическо�
го давления открывает широкие возможности для вычисления
молярной массы, а затем и относительной молекулярной массы
растворенного вещества. Действительно, преобразование приве�
денной выше математической формулы дает

2
2 .

m
M RT

V
�
�

Следует иметь в виду, что уравнение Вант�Гоффа применимо
только к разбавленным растворам, и поэтому его использование
довольно ограниченно. Кроме того, отмеченная аналогия между раз�
бавленными растворами и идеальными газами весьма формальна.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Явление осмоса широко распространено в живой природе. Так, транс�
порт влаги от корней растений к их стеблям и листьям основан на механизме
осмоса. Именно осмосом объясняется подъем воды и питательных растворов
к кроне деревьев, высота стволов которых составляет подчас внушительную
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величину. Это говорит о том, что величины осмотического давления весь�
ма значительны. Действительно, для раствора концентрации 1 моль/л оно
в 22,4 раза больше атмосферного (для сравнения вспомним, что давление,
поддерживаемое в водопроводной системе, не превышает 3 атм, поэтому
легко себе представить, с какой огромной силой поступала бы вода из во�
допроводного крана при увеличении давления в 7 раз). В тканях растений
осмотическое давление составляет 0,5...2 МПа, а у растений в пустынях —
более 10 МПа.

С осмосом связаны и тончайшие механизмы обменных процессов в жи�
вых организмах. Растительные клетки содержат солевые растворы в осо�
бых полостях — вакуолях. Вакуоль окружена тонким слоем цитоплазмы,
который обладает свойствами полупроницаемой мембраны и контролирует
поглощение воды растительной клеткой. Некоторые типы клеток в орга�
низмах животных, например эритроциты, содержат солевой раствор. Эти
клетки ограничены плазматической мембраной. В водной среде эритроци�
ты вследствие явления осмоса набухают и лопаются. Однако если клетки
поместить в более концентрированный раствор, они сморщиваются в ре�
зультате обезвоживания.

Растворы с бо ´льшим значением осмотического давления, чем у внутри�
клеточной жидкости, называются гипертоническими, а с меньшим — ги�
потоническими.

Непрерывный процесс поступления воды в тела одноклеточных су�
ществ, например амебы, осуществляется за счет осмоса.

В крови человека осмотическое давление равно 0,78 МПа (или 7,7 атм)
при 37�С. Даже небольшое изменение осмотического давления у человека
вызывает чувство дискомфорта. Например, чувство жажды после упот�
ребления соленой пищи обусловлено потребностью организма восстано�
вить нормальное осмотическое давление. Другой пример «из жизни»: ны�
ряние в реке с открытыми глазами. Проникновение в глаза пресной воды
создает неприятные болезненные ощущения в связи с происходящей диф�
фузией, обусловленной тем, что внутри глаза концентрация солей выше,
чем в речной воде. В соленой же морской воде этого не происходит из�за
близости концентраций солей в воде и в тканях глаза. По тем же причи�
нам пресноводные рыбы не могут жить в морской воде, а морские — в
речной.

Клеточный сок содержит растворы различных питательных веществ.
Если концентрация раствора вне клетки превысит концентрацию раствора
внутри нее, вода начнет двигаться по направлению из клетки наружу. Ку�
сочек сырого картофеля в пресной воде набухает, а в очень соленой — съежи�
вается.

Посыпая сахарным песком ломтик лимона или ягоды, подготовленные
для варки варенья, или пересыпая солью нашинкованную капусту, мы на�
блюдаем явления, вызываемые осмосом. В таких случаях мы говорим, что
лимон, ягоды или капуста «дали сок». Это явление широко применяется
для консервирования пищевых продуктов с использованием больших кон�
центраций соли или сахара.
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ХХХОООТТТИИИТТТЕЕЕ   ПППОООЭЭЭКККСССПППЕЕЕРРРИИИМММЕЕЕНННТТТИИИРРРОООВВВАААТТТЬЬЬ???

Опыты по наблюдению явления осмоса можно провести в домашних
условиях. Возьмите обычную морковку средних размеров, высверлите в
ней отверстие вдоль ее оси и вставьте в него стеклянную трубку, запол�
ненную соленой водой. Морковку с трубкой поместите в сосуд с дистилли�
рованной водой. Через некоторое время можно заметить, что вода в труб�
ке поднялась выше уровня воды в сосуде. Морковка работает как своеоб�
разный насос. При этом полупроницаемыми мембранами являются стенки
растительных клеток.

При обычном осмосе давление на мембрану действует в направ�
лении от разбавленного раствора к более концентрированному. Если
к концентрированному раствору приложить давление, превышаю�
щее его осмотическое давление, растворитель начинает переходить
из концентрированного раствора через мембрану в разбавленный
раствор, т. е. растворитель выталкивается через мембрану, остав�
ляя за ней растворенное вещество. Этот процесс называется об!
ратный осмос (рис. 8.6).

Рис. 8.6
Явление обратного осмоса
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Обратный осмос находит промышленное применение в процес�
се опреснения морской воды. Осмотическое давление морской воды
относительно пресной воды составляет 22 атм. Следовательно, для
осуществления обратного осмоса необходимо прилагать к морской
воде давление, превышающее эту величину. Весьма невысокая стои�
мость получения пресной воды этим методом делает его конкуренто�
способным по сравнению с другими способами ее получения.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Рассчитать осмотическое давление раствора, содержащего в
1 л раствора 23 г этилового спирта при 27
С.

В условии задачи дано:

m2 = 23 г = 0,023 кг,
V = 1 л = 10–3 м3,
Т = 273 + 27 = 300 К.

Молярная масса этилового спирта С2Н5ОН равна 46 г/моль
(0,046 кг/моль), универсальная газовая постоянная

R = 8,31 Па�м3/моль�K.

Для расчета осмотического давления воспользуемся уравнени�
ем Вант�Гоффа:

2 6
3

2

0,023 8,31 300 1,25 10 Па.
0,046 10

m
RT

M V �� � � � � �
�

2. Навеску неизвестного вещества массой 8 г растворили в воде и
довели объем раствора до 2 л. Измерили осмотическое давление по�
лученного раствора при 27
С. Оно оказалось равным 52,676�103 Па.
Какова молярная масса растворенного вещества?

В условии задачи дано:

m2 = 8 г = 8�10–3 кг,
V = 2 л = 2�10–3 м3,
Т = 273 + 27 = 300K,
� = 52,676�103 Па.

Универсальная газовая постоянная R = 8,31 Па�м3/моль�K.
Для расчета воспользуемся приведенной выше математической

формулой:

3
2 3

2 3 3
8 10 8,31 300 189,3 10 кг/моль.

52,676 10 2 10
m

M RT
V

�
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�
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� � � �
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Односторонняя диффузия молекул растворителя через полупрони�
цаемую мембрану в коллоидный раствор называется ...

a) диализом;
b) растворением;
c) осмосом;
d) осмотическим давлением.

2. Осмотическое давление раствора глюкозы (С6H12O6) молярной кон�
центрации 0,1 моль/л при температуре 25�С равно ... кПа.

a) 51,6; b) 61,9; c) 123,8; d) 247,6.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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М О Д У Л Ь 9

РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� проводить классификацию электролитов по их силе (сильные и слабые);
� составлять выражение для константы диссоциации слабого электролита;
� прогнозировать направление смещения ионных равновесий;
� составлять ионноAмолекулярные уравнения реакций;
� прогнозировать возможность обменного взаимодействия между электA

ролитами.

9.1.
ЭЛЕКТРОЛИТЫ И НЕЭЛЕКТРОЛИТЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Классификация растворов по характеру взаимодействия
растворенного вещества и растворителя:
� молекулярные растворы, или растворы неэлектролитов;
� ионные растворы, или растворы электролитов.

Растворы неэлектролитов — молекулы растворенного вещест�
ва сохраняют при растворении свою целостность.

Растворы электролитов — растворенное вещество под влияни�
ем полярных молекул растворителя распадается на положитель�
но и отрицательно заряженные частицы — ионы.

Электропроводность — электронная (направленное перемеще�
ние электронов) и ионная (направленное перемещение ионов).

Проводники I рода — металлы (электронная проводимость).
Проводники II рода — электролиты (ионная проводимость).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Изучение свойств растворов выявило необходимость их
классификации по характеру взаимодействия растворенного ве�
щества и растворителя. По этому признаку растворы разделяются
на два типа:
� молекулярные растворы, или растворы неэлектролитов;
� ионные растворы, или растворы электролитов.

Первый тип растворов — растворы неэлектролитов — харак�
теризуется тем, что молекулы растворенного вещества сохраняют
при растворении свою целостность. Такие растворы образуют, как
правило, простые вещества и органические соединения. Напри�
мер, кислород, который растворен в природной воде и поддержи�
вает в ней органическую жизнь, существует в виде молекул O2.
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Бензин представляет собой в основном молекулярный раствор уг�
леводородов.

Второй тип растворов — растворы электролитов — имеют со�
вершенно иную природу. В таких системах растворенное вещест�
во под влиянием полярных молекул растворителя распадается на
положительно и отрицательно заряженные частицы — ионы. Так,
например, при растворении поваренной соли в воде образуется од�
нородная смесь ионов натрия и ионов хлора с водой. Ионные рас�
творы образуют ионные и полярно�ковалентные вещества.

Наличие ионов в растворе установить очень просто — доста�
точно измерить электропроводность раствора. Растворы элек�
тролитов проводят электрический ток электролитически, т. е.
за счет направленного движения имеющихся в этих системах
ионов, и являются проводниками II рода (к проводникам I рода
относятся металлы, характеризующиеся электронной проводи�
мостью).

Дополнительным экспериментальным подтверждением при�
сутствия ионов в растворах электролитов являются аномальные
коллигативные свойства таких растворов.

9.2.
ИЗОТОНИЧЕСКИЙ КОЭФФИЦИЕНТ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Изотонический коэффициент — величина превышения из�
меренных опытным путем понижения давления пара, повышения
температуры кипения и понижения температуры замерзания, ос�
мотического давления растворов по сравнению с теоретически рас�
считанными.

Электролитическая диссоциация — процесс распада вещест�
ва на ионы.

Степень диссоциации (�) — доля молекул, распавшихся на
ионы.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Изучение коллигативных свойств ионных растворов пока�
зало, что измеренные опытным путем понижение давления пара,
повышение температуры кипения и понижение температуры за�
мерзания, осмотическое давление для таких растворов не соответ�
ствуют тем же характеристикам, теоретически рассчитанным с
помощью законов Рауля и Вант�Гоффа: экспериментальные зна�
чения превышают вычисленные.
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Коэффициент, показывающий величину этого превышения,
называется изотоническим:
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где Pопыт — величина давления насыщенного пара, определенная
опытным путем; Pтеор — теоретически рассчитанная величина дав�
ления насыщенного пара; �tопыт — величины повышения темпе�
ратуры кипения или понижения температуры замерзания, уста�
новленные опытным путем; �tтеор — величины повышения тем�
пературы кипения или понижения температуры замерзания,
рассчитанные теоретически; �опыт — величина осмотического дав�
ления, полученная опытным путем; �теор — величина осмотиче�
ского давления, рассчитанная теоретически.

Обнаружение указанной особенности коллигативных свойств
ионных растворов явилось экспериментальным подтверждением
высказанной ранее Сванте Августом Аррениусом гипотезы об элек!
тролитической диссоциации — явлении распада вещества на ионы
в растворе.

Действительно, при растворении одного моль хлорида натрия
NaCl в воде в результате электролитической диссоциации образует�
ся вдвое больше частиц: 1 моль катионов натрия Na+ и 1 моль хло�
рид�анионов Cl–. Поскольку коллигативные свойства растворов оп�
ределяются только числом частиц, то становится понятным повы�
шение опытных данных по сравнению с теоретическими расчетами.

Таким образом, изотонический коэффициент приобретает смысл
числа, показывающего, во сколько раз в растворе электролита воз�
растает число частиц по сравнению с числом гипотетических мо�
лекул, введенных в раствор.

Доля молекул, распавшихся на ионы, называется степенью
диссоциации �. Изотонический коэффициент связан с величи�
ной �, которую легко определить экспериментально по удельной
электропроводности раствора:

1 ,
1

i
n
�� �
�

где n — число ионов, на которые распадается каждая молекула
(или формульная единица для ионных кристаллов, для которых
термин молекула лишен смысла) растворенного вещества. Для
неэлектролита � = 0, n = 0, i = 1.



295

9.3.
МЕХАНИЗМ
ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ
ДИССОЦИАЦИИ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Процесс электролитической диссоциации — ионные и по�
лярно�ковалентные соединения.

Диссоциация ионных соединений — разрушение кристалли�
ческой решетки под действием полярных молекул воды, ионы в
гидратированном виде переходят в раствор.

Диссоциация полярно!ковалентных соединений — изменение
характера химической связи от полярно�ковалентной к ионной,
разрыв ионных связей под действием полярных молекул воды,
ионы в гидратированном виде переходят в раствор.

Уравнения диссоциации — химические уравнения, отобра�
жающие процесс электролитической диссоциации.

Кислоты — катионы водорода и анионы кислотных остатков.
Основания — катионы металлов и гидроксид�анионы.
Средние соли — катионы металлов и анионы кислотных ос�

татков.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Современные представления о явлении электролитической
диссоциации объединяют идеи Аррениуса о распаде вещества на
ионы при растворении и дальнейшем относительно независимом
существовании этих ионов в растворе и химическую теорию рас�
творов, предложенную в свое время Д. И. Менделеевым, рассмат�
ривающую раствор как продукт химического взаимодействия рас�
творенного вещества и растворителя.

Процессу электролитической диссоциации подвержены ион�
ные и полярно�ковалентные соединения. Их распад на ионы про�
исходит под действием полярных молекул воды, однако механизм
этого процесса некоторым образом различается.

Ионные структуры построены по принципу бесконечного че�
редования положительно и отрицательно заряженных ионов. Дру�
гими словами, ионы уже имеются в исходной системе, они состав�
ляют элементы структуры и за счет электростатических притяже�
ний удерживаются в пределах кристаллической решетки. Так,
кристалл поваренной соли составлен из множества чередующих�
ся ионов Na+ и Cl–, причем каждый катион натрия окружен ше�
стью анионами хлора и наоборот.
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При растворении поваренной соли в воде ионы, расположен�
ные в поверхностном слое, подвергаются «атаке» со стороны ди�
полей воды (рис. 9.1). Кристаллическая решетка разрушается, и
ионы в гидратированном виде переходят в раствор. Энергия, необ�
ходимая для разрушения кристаллической решетки, обеспечива�
ется за счет выделяющейся энергии гидратации ионов водой. Та�
ким образом, раствор ионного соединения представляет собой дис�
персию уже существовавших ионов.
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Рис. 9.1
Механизм диссоциации ионного соединения

Рис. 9.2
Механизм диссоциации полярно�ковалентного соединения

H+
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Несколько иначе происходит диссоциация полярно!кова!
лентных соединений. В молекулах таких соединений распреде�
ление электронной плотности создает предпосылки к образова�
нию ионов. В этом случае процесс растворения приводит к из�
менениям характера химической связи: от полярно�ковалентной
к ионной (рис. 9.2).

Так, газообразный хлороводород состоит из двухатомных мо�
лекул HCl, в которых связь между атомами ковалентная полярная,
причем электронная плотность смещена в сторону атома более элек�
троотрицательного хлора. При растворении хлороводорода в воде
диполи растворителя взаимодействуют с диполями растворяемого
вещества, изменяется характер связи и гидратированные ионы H+

и Cl– переходят в раствор.
Образовавшиеся в результате диссоциации ионного или поляр�

но�ковалентного соединения ионы находятся в растворе в гидра�
тированном состоянии — каждый из них имеет в своем окруже�
нии (координационной сфере) то или иное число молекул воды.

Различают первичную и вторичную гидратацию (в общем слу�
чае — сольватацию). Первичную гидратную сферу образуют не�
посредственно примыкающие к иону полярные молекулы воды.
Образующиеся при этом гидраты являются единой системой и
движутся в растворе как единое целое. Вторичная гидратация
обусловлена в основном электростатическими притяжениями ме�
жду первично гидратированным ионом и молекулами воды.

Гидратация иона водорода H+ носит особый характер в связи с
аномальными свойствами этой частицы, рассмотренными ранее.
В простейшей трактовке механизма этого процесса первоначаль�
но образуется ион гидроксония:

H+ + H2O � H3O+,

который далее гидратируется обычным образом. В образовании
иона гидроксония решающее значение имеют донорно�акцептор�
ные взаимодействия.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Методом масс�спектрометрии показано, что в первую координацион�
ную сферу протона входит не одна, а шесть молекул воды. Видимо, подвиж�
ность катиона водорода в водных растворах аномально высока и механизм
перемещения этих частиц в водном растворе иной, чем у остальных ионов.
Очевидно, немаловажное значение имеет здесь частичное структурирова�
ние жидкой воды за счет межмолекулярных водородных связей. В 1991 г.
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в парах воды были обнаружены частицы, в которых катион гидроксония
оказался окруженным двадцатью молекулами воды, соединенными между
собой водородными связями.

Современные физико�химические методы исследования подтверждают
явление гидратации ионов. Установлено также, что молекулы воды, находя�
щиеся во внутренней сфере гидратированных ионов, быстро обмениваются
со «свободными» молекулами воды.

Среднее время нахождения молекул воды в гидратной оболочке состав�
ляет при комнатной температуре 10–5 с.

Процесс электролитической диссоциации можно отобразить с
помощью химических уравнений — так называемых уравнений
диссоциации. В таких уравнениях показан исходный состав элек�
тролита (в молекулярной форме), а также катионы и анионы, яв�
ляющиеся продуктами электролитической диссоциации, при этом
их суммарный электрический заряд должен соответствовать элек�
тронейтральности исходной системы.

Так, кислоты при диссоциации дают катионы водорода (здесь
и далее с целью упрощения записи гидратация этих ионов не по�
казана) и анионы кислотных остатков:

+

3 3

HCl H +Cl ;

HNO H NO .

�

� �

�
� �

Основания диссоциируют на катионы металлов и гидроксид�
анионы:

NaOH = Na+ + OH–;
Ba(OH)2 = Ba2+ + 2OH–.

Результаты диссоциации солей зависят от их типа:
� средние

3 2
2 4 3 4Al (SO ) 2Al 3SO ;� �� �

� кислые

3
4 3 4Al(HSO ) Al 3HSO ;� �� �

� основные

2 2
4 4AlOHSO AlOH SO .� �� �

Последующая диссоциация гидросульфат�аниона 4HSO�  и ка�
тиона гидроксоалюминия AlOH2+ происходит в столь малой сте�
пени, что ею можно пренебречь.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. В 1 л водного раствора содержится 0,05 моль сульфата алю�
миния. Количество катионов в растворе равно ... моль.

a) 0,15; b) 0,05; c) 0,1; d) 0,025.
Составляем уравнение диссоциации сульфата алюминия, пом�

ня о том, что соли диссоциируют на катионы металлов и анионы
кислотных остатков:

3 2
2 4 3 4Al (SO ) 2Al 3SO .� �� �

Из уравнения следует, что 1 моль исходной соли дает 2 моль
катионов алюминия и 3 моль сульфат�анионов. Соответственно
0,05 моль сульфата алюминия дадут в два раза больше катионов и
в три раза больше сульфат�анионов, т. е. 0,05 � 2 = 0,1 моль катио�
нов и 0,05 � 3 = 0,15 моль анионов.

Правильный ответ: с).
2. В 1 л водного раствора содержится 0,05 моль орто�фосфата

калия. Количество катионов в растворе равно ... моль.
a) 0,025; b) 0,1; c) 0,05; d) 0,15.
Составляем уравнение диссоциации орто�фосфата калия, пом�

ня о том, что соли диссоциируют на катионы металлов и анионы
кислотных остатков:

3
3 4 4K PO 3K PO .� �� �

Из уравнения следует, что 1 моль исходной соли дает 3 моль
катионов и 1 моль орто�фосфат�анионов. Соответственно 0,05 моль
орто�фосфата калия дадут в три раза больше катионов и столько же
орто�фосфат�анионов, т. е. 0,05 � 3 = 0,15 моль катионов и 0,05 � 1 =
= 0,05 моль анионов.

Правильный ответ: d).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. В 1 л водного раствора содержится 0,05 моль хлорида железа (III).
Количество анионов в растворе равно ... моль.

a) 0,1; b) 0,05; c) 0,15; d) 0,025.

2. В 1 л водного раствора содержится 0,05 моль нитрата аммония.
Количество катионов в растворе равно ... моль.

a) 0,05; b) 0,1; c) 0,15; d) 0,025.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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3. В 1 л водного раствора содержится 0,01 моль гидроксида бария.
Количество анионов в растворе равно ... моль.

a) 0,05; b) 0,1; c) 0,02; d) 0,01.

4. В 1 л водного раствора содержится 0,1 моль ацетата свинца. Коли�
чество катионов в растворе равно ... моль.

a) 0,01; b) 0,001; c) 0,1; d) 0,5.

9.4.
СИЛЬНЫЕ И СЛАБЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Сильные электролиты — диссоциированы полностью.
Слабые электролиты — диссоциированы в незначительной сте�

пени, находятся в равновесии с недиссоциированной формой.

Константа диссоциации слабого электролита:

AmBn�mA+ + nB–,
m n

дис
m n

[A ] [B ]
.

[A B ]
K

� �
�

Закон разведения Оствальда: с уменьшением концентрации
(с разбавлением) раствора электролита степень диссоциации уве�
личивается.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Многие электролиты диссоциированы в растворе практи�
чески полностью. К ним относятся почти все соли, некоторые ки�
слоты, например такие наиболее распространенные, как соляная,
азотная и серная, щелочи — гидроксиды щелочных и щелочнозе�
мельных металлов. В таких случаях процессы, отображаемые
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уравнениями диссоциации, по существу протекают до полного за�
вершения, т. е. они практически необратимы. Подобные электро�
литы называют сильными. Для них � = 1.

Однако ионы, которые образуются при диссоциации сильно�
го электролита, электростатически взаимодействуют друг с дру�
гом, что приводит к ассоциации частиц. Особенно сильно такие
взаимодействия проявляются при больших зарядах ионов и вы�
соких концентрациях раствора. В итоге свойства растворов ока�
зываются такими, как если бы диссоциация сильного электро�
лита произошла не на 100%, а в существенно меньшей степени.
Поэтому говорят о кажущейся степени диссоциации и наряду с
истинной концентрацией вводят понятие эффективной концен!
трации a:

a = �Cм,

где � — коэффициент активности — поправочный множитель, не�
обходимый для приведения в соответствие свойств раствора и кон�
центрации имеющихся в нем ионов; Cм — моляльная концентра�
ция. Активность электролита может быть представлена через про�
изведение активностей его ионов:

a = a+a–,

где a+, a– — активные концентрации соответствующих ионов.
Значения коэффициента активности позволяют судить о при�

роде раствора. Например, величины коэффициентов активности
для одномоляльных растворов иодида лития (0,910) и иодида це�
зия (0,533) позволяют заключить, что в растворе иодида лития
ионы гораздо более независимы друг от друга, чем в растворе иоди�
да цезия той же концентрации.

Слабые электролиты диссоциируют обратимо. Подчас в таких
растворах преобладают молекулярные формы, тогда как доля дис�
социированных молекул весьма незначительна. Так, уксусная
кислота диссоциирована в растворе всего на 1%.

Условно принято относить к слабым электролиты с � < 3...5%;
сильным — с � > 30%; интервал 5% < � < 30% характеризует элек�
тролит средней силы.

Уравнения диссоциации слабых электролитов записывают,
используя знак обратимости процесса:

+

+
4 4

HCN H CN ;

NH OH NH OH .

�

�

�
�

�
�
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В таких системах ионы находятся в динамическом равновесии
с недиссоциированными молекулами.

К равновесию в растворе слабого электролита применимы об�
щие законы химического равновесия. В частности, слабый элек�
тролит может быть охарактеризован константой диссоциации Kдис,
выражение для которой можно вывести таким же образом, как и
для любых других равновесных процессов:

m n

m n

дис
m n

A B mA nB ;

[A ] [B ]
.

[A B ]
K

� �

� �

�

�

�

Так, константы диссоциации уксусной кислоты и гидроксида
аммония можно выразить через равновесные концентрации недис�
социированных форм и ионов следующим образом:

3

4

3
СН СООН

3

4
NH OH

4

[СН СОО ][Н ]
;

[СН СООН]

[NH ][OH ]
.

[NH OH]

K

K

� �

� �

�

�

Слабые многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато,
например угольная кислота:

+
2 3 3

+ 2
3 3

H CO H +HCO ;

HCO H +CO .

�

� �

�
�

Первой стадии диссоциации соответствует первая константа
диссоциации:

+
3 7

I
2 3

[H ][HCO ]
= =4,4 10 ;

[H CO ]
K

�
��

второй стадии — вторая константа диссоциации:

+ 2
3 11

II
3

[H ][CO ]
= =5,6 10 .

[HCO ]
K

�
�

� �

При установлении общего равновесия в растворе угольной ки�
слоты в нем сосуществуют оба указанных равновесия. Однако по�
скольку KII < KI приблизительно в 104 раз, первая ступень явно
преобладает. Можно скомбинировать первую и вторую константы
диссоциации, что дает

2 2 2
3 3 3

I II
2 3 2 33

7 11 17

[H ][CO ] [H ] [CO ][H ][HCO ]
[H CO ] [H CO ][HCO ]

4,4 10 5,6 10 2,46 10 .

K K
� � � �� �

�

� � �

� � �

� � � � � �
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При использовании объединенных констант диссоциации сле�
дует иметь в виду, что выражение для такой константы не относит�
ся только к одному химическому процессу.

Например, выражение

3
3 4 4H PO 3H PO� ���

практически лишено смысла, так как диссоциация ортофосфор�
ной кислоты происходит не в одну, а в три стадии, причем каждая
последующая происходит все с бо ´льшим трудом (KI = 1,1�10–2,
KII = 2,0�10–7, KIII = 3,6�10–13) и требует отдельного обсуждения.

Константа и степень диссоциаций связаны между собой. Эту
связь легко установить, если в выражении для Kдис выразить рав�
новесные концентрации через общую молярную концентрацию
раствора См:

AB�A+ + B–;
[A+] = [B–] = См�;
[AB] = См – См�,

отсюда
2 2 2
м м

дис
м

.
(1 ) 1

С С
K

С
� �� �
�� ��

Полученное уравнение выражает закон разведения Остваль!
да. Если �� 1, то приближенно:

дис2
дис м

м
, .

K
K С

С
� � � �

Это означает, что с уменьшением концентрации (с разбавлени�
ем) раствора электролита степень диссоциации увеличивается.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

Слабым электролитом является раствор ...
a) CaCl2;
b) CH3COONa;
c) H3PO4;
d) MnSO4;
e) Cu(NO3)2.
Поскольку соли относятся к сильным электролитам, то пра�

вильным ответом на вопрос является ответ c) — слабая ортофос�
форная кислота.
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Cлабым электролитом является водный раствор ...

a) H2SO4; b) Na2CO3; c) NaOH; d) H2СО3; e) Na2SO3.

2. Cильным электролитом является водный раствор ...

a) K2CO3; b) H2CO3; c) H2O; d) NH4OH; e) H2S.

3. Выражение для константы диссоциации циановодородной кисло�
ты ... составлено правильно.

� �

� �

� �

� �

�� �
�

� �

HCN HCN

НСN НСN

[H ] [CN ] [HCN]
a) ; b) ;

[HCN] [H ] [CN ]

[HCN] [H ][CN ]
c) ; d) .

[HCN][H ][CN ]

K K

K K

4. Выражение для константы диссоциации азотистой кислоты ... со�
ставлено правильно.

� �

� �

� �

� �

� �
�
�� �

2 2

2 2

2 2
НNO HNO

2 2

2 2
НNO НNO

22

[H ][NO ] [HNO ]
a) ; b) ;

[HNO ] [H ] [NO ]

[HNO ] [H ] [NO ]
c) ; d) .

[HNO ][H ][NO ]

K K

K K

9.5.
ИОННЫЕ РАВНОВЕСИЯ
В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Итак, в растворах слабых электролитов имеет место дина�
мическое равновесие между ионами и недиссоциированными фор�
мами. Вспомним, что общие закономерности химического равнове�
сия применимы к любому частному конкретному случаю и направ�
ление смещения равновесия можно прогнозировать с помощью
принципа Ле Шателье. Очевидно, для водных растворов электро�
литов среди всех факторов, действующих на положение химиче�
ского равновесия, наиболее эффективным является фактор концен�
трации (изменения объема и температуры весьма незначительны).

9.5.1.
КИСЛОТНО!ОСНОВНЫЕ ИНДИКАТОРЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Кислотно!основные индикаторы — слабые органические
кислоты или основания, характеризующиеся разной окраской дис�
социированной и недиссоциированной форм.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 476.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

В лабораторной практике широко используются некоторые
органические вещества, обладающие способностью менять свою
окраску при изменении характера среды. Такие вещества называ�
ются кислотно!основными индикаторами. Среди них встречаются
универсальные (такие как лакмус, метилоранж), меняющие окра�
ску в каждой из трех сред (кислой, нейтральной, щелочной). На�
пример лакмус, фиолетовый в нейтральной среде, краснеет в ки�
слой и приобретает синий цвет в щелочной среде. Известны инди�
каторы «узкой специализации» — избирательного действия. Так,
фенолфталеин в нейтральной и кислой средах остается бесцветным,
тогда как в щелочной среде резко изменяет окраску на малиновую.

Принцип действия таких кислотно�основных индикаторов ба�
зируется на том, что они, являясь слабыми органическими кисло�
тами или основаниями, характеризуются разной окраской диссо�
циированной и недиссоциированной форм.

Если условно представить формулу индикатора�кислоты в виде
НInd (где Ind — сложный органический остаток), то уравнение
диссоциации будет иметь вид

HInd�H+ + Ind–.

(как и любая кислота, HInd дает в растворе катионы водорода и
анионы кислотных остатков). В нейтральном растворе индикато�
ра сохраняется равновесие между диссоциированной и недиссо�
циированной формами, которые, как уже было отмечено, окра�
шены по�разному. Например, для лакмуса недиссоциированная
форма имеет красный цвет, а диссоциированная — синий. Равно�
весие в нейтральном растворе проявляется в виде наложения двух
цветов, и поэтому нейтральный раствор лакмуса имеет фиолето�
вую окраску (смешение красного и синего цветов). Если же к рас�
твору добавляется кислота, концентрация ионов H+ повышается
и, согласно принципу Ле Шателье, равновесие смещается справа
налево — цвет раствора становится красным. Если же к нейтраль�
ному раствору добавить щелочь, что равносильно введению в сис�
тему ионов OH–, то концентрация ионов водорода падает (ионы Н+

и OH– связываются в малодиссоциирующие молекулы Н2О), рав�
новесие смещается вправо. Цвет раствора становится синим.

Аналогичным образом работают индикаторы — основания
IndOH. Кислотно�основные индикаторы позволяют не только на ка�
чественном уровне определять кислотность и основность водных сред,
но и помогают количественно оценивать показатели этих свойств.
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9.5.2.
ДИССОЦИАЦИЯ ВОДЫ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Уравнение диссоциации воды:

H2O�H+ + OH–.

Ионное произведение воды:

K� = [H+][OH–].

Водородный показатель (pH) — отрицательный десятичный
логарифм концентрации ионов водорода.

Гидроксильный показатель (рОН) — отрицательный десятич�
ный логарифм концентрации гидроксид�ионов.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Вода — слабый электролит, диссоциация которого упро�
щенно отображается уравнением

H2O�H+ + OH–.

Отсюда видно, что вода является амфолитом — веществом, соче�
тающим в себе как кислотную (Н+), так и основную (OH–) функции.

Представим константу диссоциации воды:

дис
2

[H ][OH ]
.

[H O]
K

� �
�

Поскольку доля молекул воды, диссоциирующих на ионы Н+

и OH–, крайне мала (Kдис = 1,8�10–16 при 22
С), то концентрацию
недиссоциированных молекул воды [Н2O] можно считать полной
концентрацией воды в 1 л (1000 г), что составляет

1000 55,5 моль/л.
18

�
Отсюда

Kдис[H2O] = [H+][OH–] = 55,5 � 1,8�10–16 � 10–14 моль/л.

Выражение Kдис[H2O] обозначается K� и называется ионным
произведением воды:

K� = [H+][OH–].

Физический смысл этого понятия заключается в том, что для
чистой воды и разбавленных растворов концентрации ионов Н+ и
ионов OH– взаимосвязаны: повышение одной из них влечет авто�
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матическое понижение другой и обратно. K� есть величина посто�
янная при данной температуре. При повышении температуры дис�
социация усиливается и K� возрастает.

Ионное равновесие воды может смещаться как под действи�
ем температуры, так и при изменении концентраций ионов Н+

или OH–. Если в растворе оказываются частицы, способные свя�
зывать эти ионы в малодиссоциирующие системы, понижая тем
самым их концентрацию, то равновесие диссоциации воды нару�
шается и раствор приобретает кислый или щелочной характер.
Подобное явление наблюдается при гидролизе солей.

Нейтральная среда характеризуется равенством

[Н+] = [OH–] = 10–7 моль/л.

В кислой среде концентрация ионов водорода превышает кон�
центрацию гидроксильных ионов:

[Н+] > [OH–], [H+] > 10–7 моль/л.

В щелочной среде, напротив, преобладают ионы OH–:

[H+] < [OH–], [H+] < 10–7 моль/л.

Кислотность среды является важным фактором, учет которого
необходим в практических целях самого широкого диапазона: от
подбора условий осуществления химических реакций до оценки
жизнедеятельности живых организмов. Поэтому с расчетами [Н+]
и [OH–] приходится иметь дело исследователям различного профи�
ля. Вместе с тем крайне неудобно оперировать с отрицательными
степенями числа 10. Избавиться от таких чисто математических
неудобств достаточно легко, воспользовавшись отрицательным де�
сятичным логарифмом: –lg[H+]. Действительно, мы получаем вме�
сто чисел 10–7, 10–14 и т. д. числа 7, 14 и т. д.

Отрицательный десятичный логарифм концентрации ионов
водорода называется водородным показателем и обозначается pH,
а отрицательный десятичный логарифм концентрации гидроксид�
ионов называется гидроксидным показателем и обозначается рОН:

–lg[H+] = pH;    –lg[OH–] = pOH.

Прологарифмировав ионное произведение воды, получим

–lg[H+] – lg[OH–] = 14;    H + pOH = 14.

Очевидно, при рН < 7 раствор будет кислым, а при рН > 7 —
щелочным. Равенство рН = рОН = 7 характеризует нейтральный
характер среды.
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УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Водородный показатель как меру концентрации ионов водорода в рас�
творе ввел в обиход в 1909 г. датский биохимик Сёрен Педэр Лауриц Сёрен�
сен, руководивший в те годы химико�физиологической лабораторией при
пивоваренном заводе Carlsberg, которая занималась совершенствованием
технологии производства пива. Исследуя реакции ферментации, Сёренсен
разработал стандартные методы определения концентрации ионов водоро�
да электрометрическим и колориметрическим способами.

Результаты исследований Сёренсена были опубликованы в 1909 г. од�
новременно в Германии и во Франции. В этих статьях автор впервые исполь�
зовал термин «водородный показатель раствора pн», где p — начальная буква
слов Potenz (нем.) и puissance (фр.), которые переводят на английский как
power или potency, а на русский — показатель. Соответственно водородный
показатель можно назвать: puissance d’hydrogen, power of Hydrogen, po�
tency of Hydrogen, pondus hydrogenii и др. В дальнейшем, по�видимому, для
упрощения типографского набора, символ pн был заменен на рН.

Для расчета величин pH и pOH необходимо знать концентра�
ции ионов H+ и OH– соответственно. Эта информация легкодо�
ступна, если известна молярная концентрация соответствующего
вещества в растворе. Следовательно, необходимо проанализиро�
вать процесс диссоциации указанных электролитов для установ�
ления связи между концентрацией раствора и необходимыми для
расчета концентрациями [H+] и [OH–].

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Рассчитать значения pH и pOH для раствора азотной кисло�
ты (См = 0,01 моль/л).

Одноосновная азотная кислота относится к разряду сильных
электролитов и диссоциирует полностью согласно уравнению

3 3HNO H NO .� �� �

Следовательно, концентрация ионов H+ совпадает с молярной
концентрацией кислоты в растворе. Отсюда

pH = –lg[0,01] = –lg[10–2] = 2.

Учитывая соотношение pH + pOH = 14, находим гидроксиль�
ный показатель:

pOH = 14 – 2 = 12.

2. Рассчитать значения pH и pOH для раствора гидроксида ка�
лия (См = 0,001 моль/л).
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Гидроксид калия также относится к сильным электролитам:

KOH = K+ + OH–.

Концентрация ионов OH– равна общей молярной концентра�
ции гидроксида калия в растворе. Тогда

pOH = –lg[0,001] = –lg[10–3] = 3;
pH = 14 – 3 = 11.

3. Рассчитать значения pH и pOH для раствора циановодород�
ной кислоты (См = 0,0001 моль/л).

Циановодородная кислота — пример слабого электролита:

HCN�H+ + CN–,

и равенства между общей концентрацией кислоты в растворе и
концентрацией катионов водорода нет: кислота диссоциирует в
весьма незначительной степени. Константа диссоциации равна

10
дис

[H ][CN ]
4,0 10 .

[HCN]
K

� �
�� � �

Информацию о концентрации ионов H+ в растворе можно по�
лучить с помощью значения степени диссоциации �, которое не�
трудно рассчитать с помощью закона разбавления Оствальда:

10
дис 3

4
м

4,0 10 2 10 .
10

K
C

�
�

�
�� � � � �

Отсюда концентрация ионов водорода равна

Cм� = 10–4 � 2�10–3 = 2�10–7

и pH:
pH = –lg[2�10–7] = 6,7;
pOH = 14 – 6,7 = 7,3.

Измерение pH — pH!метрия — используется крайне широко
не только в химии, но и во многих научных исследованиях других
областей знаний, во многих отраслях производства: в атомной энер�
гетике, агрономии, мясомолочной, хлебопекарной промышленно�
сти. Подобные измерения производят с помощью приборов, назы�
ваемых pH�метрами. В табл. 9.1 приведены некоторые примеры
значений рН для разных природных веществ.

В ряде случаев pH реакционной среды оказывает существенное
влияние на ход химической реакции. Поэтому контроль значений
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pH важно проводить как в ходе лабораторных исследований, так
и при осуществлении химических реакций в промышленных мас�
штабах. В биологии и медицине величина pH служит для харак�
теристики жизнедеятельности организмов, обнаружения патоло�
гических изменений. Дело в том, что кислотность всех биологиче�
ских жидкостей лежит в довольно узких пределах, поэтому даже
незначительные изменения pH свидетельствуют о функциональ�
ных нарушениях в биологических системах. Так, кровь здорового
человека характеризуется значениями pH от 7,35 до 7,45. Если pH
крови равно 7,2, это означает, что в организме произошли серьез�
ные нарушения нормальной жизнедеятельности. Если pH крови
опускается до 7,1, в организме произошли необратимые измене�
ния, грозящие летальным исходом. Такие значения pH имеет жид�
кость клеток, пораженных раком. Для диагностики заболеваний
желудочно�кишечного тракта выполняется измерение кислотно�
сти непосредственно в пищеводе, желудке и двенадцатиперстной
кишке. Для этого в орган вводится специальный рН�зонд, сама
процедура называется внутрижелудочной рН�метрией, а приборы
для таких исследований — ацидогастрометрами.

Величины pH воды очень чувствительны к наличию примесей.
Даже в лабораторных условиях довольно сложно получать и осо�
бенно сохранять воду с pH = 7. При контакте с воздухом вода под�
кисляется за счет поглощения CO2, а содержащиеся в стекле сили�
каты подщелачивают ее.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Анализ pH дождевой воды дает возможность оценивать экологическую
ситуацию в данной местности. Термин «кислотный дождь» применим в том
случае, если pH дождевой воды меньше 5,6. Однако в последнее время не�
редки и дожди с pH около 4,0. Кислотные дожди возникают в результате
попадания в атмосферу отработанных газов, выпускаемых в атмосферу ме�
таллургическими предприятиями, тепловыми электростанциями, нефтепе�
рерабатывающими заводами, автомобильным транспортом. В состав таких
газов входят оксиды азота и серы, которые, соединяясь с влагой и кислоро�
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дом воздуха, образуют серную и азотную кислоты. Кроме прямой угрозы
для жизнедеятельности растений и животных, кислотные дожди опасны и
тем, что вода с низкими значениями pH способна выщелачивать из грунта
токсичные минералы, в том числе содержащие алюминий и такие тяжелые
металлы, как кадмий и ртуть. Эти вещества не представляют опасности в
обычных условиях, так как малорастворимы в нейтральной среде.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Математическое выражение ... соответствует определению поня�
тия водородного показателя.

a) K� = [H+][OH–]; b) pH = –lg[H+]; c) pOH = –lg[OH–];
d) pH + pOH = 14; e) pH = 14 – pOH.

2. 0,1 М раствор соляной кислоты разбавили в 100 раз. Полученный
раствор имеет значение pH ...

a) 10; b) –3; c) 3; d) 0,01; e) 11.

3. pH 0,01 М раствора HCl равен ...

a) 10–2; b) 2; c) 1; d) 10; e) 12.

4. pH 0,01 М раствора NaOH равен ...

a) 10–2; b) 2; c) 1; d) 10; e) 12.

5. При растворении в воде триоксида серы (SO3) pH среды может из�
меняться в диапазоне ...

a) от 7 до 5; b) от 7 до 11; c) от 9 до 5; d) от 3 до 8; е) от 7 до 8.

6. При растворении в воде гидроксида натрия (NaOH) pH среды мо�
жет изменяться в диапазоне ...

a) от 7 до 11; b) от 7 до 3; c) от 9 до 5; d) от 3 до 8; е) от 7 до 6.

9.5.3.
ВЛИЯНИЕ ОДНОИМЕННЫХ ИОНОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Диссоциация слабого электролита — обратимый процесс,
в котором устанавливается химическое равновесие.

Смещение такого равновесия может производиться изменени�
ем концентрации ионов, присутствующих в системе: добавление
одноименных ионов смещает равновесие в сторону недиссоцииро�
ванной формы, отвод одноименных ионов — в сторону диссоции�
рованной формы.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Еще один пример смещения равновесия диссоциации — по�
давление собственной диссоциации слабого электролита под влия�
нием одноименных ионов.

Если в растворе присутствует не один, а несколько электроли�
тов, то их диссоциация не всегда протекает независимо, особенно
если при диссоциации разных электролитов образуются одинако�
вые ионы (кислота и соль той же кислоты или разные кислоты,
или разные основания и т. п.).

Например, если к раствору какой�либо слабой кислоты доба�
вить немного сильной кислоты, то равновесие диссоциации сла�
бой кислоты смещается в сторону недиссоциированной формы за
счет увеличения концентрации ионов Н+. Диссоциация слабой
кислоты подавляется:

CH3COOH�H+ + CH3COO–;
HCl = H+ + Cl–.

Aналогичное явление наблюдается, если к раствору слабой
кислоты добавить растворимую соль той же кислоты. Так, добав�
ление нитрита калия к раствору азотистой кислоты подавляет дис�
социацию этой кислоты в результате смещения равновесия под
влиянием повышения концентрации нитрит�анионов при добав�
лении соли:

2 2

2 2

HNO H NO ;

KNO K NO .

� �

� �

�
�

�
�

С подобным случаем влияния одноименных ионов мы встреча�
емся в так называемых буферных растворах.

Буферный раствор состоит из слабой кислоты и соли, содер�
жащей тот же, что и в кислоте, анион, либо из слабого основания
и соли с тем же, что в основании, катионом. Примером буферной
системы может служить HCN + NaCN. Такая смесь содержит
большой резерв ионных и молекулярных частиц, и по этой при�
чине способна поддерживать почти постоянное значение рН при
добавлении в нее небольших количеств сильной кислоты или
сильного основания:

HCN�H+ + CN–;
NaCN = Na+ + CN–.

В этой буферной системе концентрация ионов Н+ очень низка
(равновесие диссоциации циановодородной кислоты сильно сме�
щено влево), тогда как концентрации цианид�анионов и недиссо�
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циированных молекул кислоты, напротив, высоки. Добавление
сильной кислоты приводит к связыванию поступающих при этом в
систему ионов Н+ цианид�анионами в малодиссоциирующую НCN,
добавление сильного основания вызывает реакцию НСN+OH– с об�
разованием H2O и CN–. И в том и в другом случаях низкая концен�
трация ионов водорода остается почти постоянной.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. К раствору слабой уксусной кислоты (CH3COOH) добавили раство�
римую в воде соль — ацетат калия (CH3COOK). Верным является утвер�
ждение:

a) происходит химическая реакция между кислотой и солью;
b) кислота и соль диссоциируют независимо друг от друга;
c) добавление соли смещает равновесие диссоциации кислоты впра�

во, усиливая диссоциацию;
d) добавление соли смещает равновесие диссоциации кислоты влево,

подавляя диссоциацию;
e) добавление соли не влияет на положение равновесия диссоциации

кислоты.

9.5.4.
РАВНОВЕСИЕ В РАСТВОРАХ
ТРУДНОРАСТВОРИМЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Произведение растворимости (ПР) — константа равновесия
между твердой фазой (нерастворившейся солью) и ионами в раство�
ре. При [М+]m[Х–]n > ПР — пересыщенный раствор, будет выпадать
осадок. При [М+]m[Х–]n < ПР образования осадка не наблюдается.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Известно, что почти все соли диссоциируют в растворе полно�
стью и относятся к разряду сильных электролитов. Однако ряд солей
труднорастворим в воде, поэтому их насыщенные растворы характе�
ризуются крайне малой концентрацией. Растворенная часть элек�
тролита в таких случаях находится в растворе в полностью диссо�
циированном состоянии. При этом между твердой фазой (нераство�
рившейся солью) и ионами в растворе устанавливается равновесие:

МmXn (тв)�mM+ (р) + nX– (р).

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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Например,
� �

� �

�
�

�
�

2 2
4 4

3
3 4 4

BaSO (тв) Ba (р) SO (р),

Ag PO (тв) 3Ag (р) PO (р).

Поскольку это равновесие гетерогенное, при составлении вы�
ражения для константы равновесия следует вспомнить правило,
согласно которому в указанное выражение включают лишь те ве�
щества, концентрации которых переменны (концентрация твер�
дой фазы считается практически постоянной и включается в зна�
чение константы):

K = [M+]m[X–]n.

Такая константа равновесия называется произведением рас!
творимости и обозначается ПР:

ПР = [M+]m[X–]n.

Для сульфата бария:

4
2 2

BaSO 4ПР [Ba ][SO ].� ��

Для фосфата серебра:

3 4
3 3

Ag PO 4ПР [Ag ] [PO ].� ��

Влияние одноименных ионов очень существенно для рассмат�
риваемых систем. При увеличении концентрации одного из ионов
можно добиться резкого уменьшения концентрации другого (ведь
произведение этих концентраций постоянно), т. е. практически
полностью перевести его в осадок. Этот прием, основанный на по�
давлении растворимости соли вследствие введения одноименных
ионов, используют в аналитической химии для осаждения ионов.

Зная произведение растворимости, можно предвидеть, выпадет
или не выпадет данное вещество в осадок. Так, если [М+]m[Х–]n > ПР,
раствор окажется пересыщенным, и из него будет выпадать оса�
док. Напротив, при [М+]m[X–]n < ПР образования осадка не наблю�
дается.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Будет ли выпадать осадок в 0,001 М растворе сульфата каль�
ция CaSO4?

В таком растворе осадок не выпадает: величина

2 2 6
4[Ca ][SO ] 0,001 0,001 10� � �� � �

меньше 
4

5
CaSOПР 6,3 10 ,�� �  этот раствор будет ненасыщенным.



315

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. В 1 дм3 насыщенного раствора содержится 1,32�10–5 моль AgCl.
Значение ПР (AgCl) равно ...

a) 1,74�10–10; b) 1,32�10–5; c) 1,89�10–3; d) 3,63�10–3.

9.6.
ОБМЕННЫЕ ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ
В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Два вещества будут взаимодействовать друг с другом, если
среди продуктов предполагаемой обменной реакции есть:
� трудно� или малорастворимые вещества;
� газообразные вещества;
� слабые электролиты.

Если ни одно из условий не выполняется, реакция происхо�
дить не будет.

Ионно!молекулярные уравнения реакции — химические урав�
нения, в которых учтено состояние электролитов в растворе.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Рассмотренные выше ионные равновесия достаточно легко
смещаются под действием концентрационного фактора. Согласно
принципу Ле Шателье, химическое равновесие может быть сме�
щено в направлении прямой реакции путем удаления одного или
нескольких продуктов из реакционной смеси. Поэтому, если од�
ним из продуктов взаимодействия в растворе электролита являет�
ся газ, слабо диссоциирующее или малорастворимое вещество, ре�
акция способна протекать практически до полного завершения.
Указанные условия позволяют прогнозировать возможность про�
текания обменных взаимодействий.
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* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Возможно ли протекание реакции между NaCl и Fe(NO3)3?
Реакция NaCl + Fe(NO3)3 � FeCl3 + NaNO3 происходить не бу!

дет, так как ее предполагаемые продукты FeCl3 и NaNO3 являются
сильными электролитами (солями), хорошо растворимыми в воде.

2. Возможно ли протекание реакции между NaCl и AgNO3?
Обменное взаимодействие между хлоридом натрия и нитратом

серебра будет происходить, так как в результате обмена образует�
ся труднорастворимый хлорид серебра:

NaCl + AgNO3 � AgCl� + NaNO3.

3. Возможно ли протекание реакции между NaCl и Pb(NO3)2?
Взаимодействие между хлоридом натрия и нитратом свинца

будет происходить, так как в результате образуется малораство�
римый хлорид свинца (II):

NaCl +Pb(NO3)2 � PbCl2 + NaNO3.

При обсуждении химических взаимодействий в растворах элек�
тролитов невозможно не учитывать электролитическую диссоциа�
цию. В результате практически полной диссоциации сильных
электролитов реакции с их участием сводятся к взаимодействиям
между ионами.

Химические уравнения, в которых учтено состояние электро�
литов в растворе, носят название ионно!молекулярных. Сильные
электролиты, растворимые в воде, представлены в таких уравне�
ниях в ионной форме. Формулы слабых электролитов, малорас�
творимых и газообразных соединений указаны в молекулярной,
т. е. недиссоциированной форме.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Составить молекулярное и краткое ионно�молекулярное
уравнение реакции между нитратом свинца и иодидом калия.

Обменное взаимодействие между нитратом свинца и иодидом
калия приводит к образованию двух новых солей: иодида свинца
и нитрата калия, причем иодид свинца, являясь труднораствори�
мой солью, дает осадок ярко�желтого цвета. Молекулярное урав�
нение этой реакции имеет вид

Pb(NO3)2 + 2KI = PbI2 + 2KNO3.

Для составления ионно�молекулярного уравнения следует про�
анализировать силу каждого электролита и его растворимость в
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воде. Известно, что практически все соли — электролиты сильные.
Таблица растворимости (Приложение 6) подтверждает факт малой
растворимости PbI2 при высокой растворимости остальных солей.
По этим причинам все компоненты данной реакционной системы,
кроме иодида свинца, следует представить в ионной форме:

2
3 2 3Pb 2NO 2K 2I PbI 2K 2NO .� � � � � �� � � � � �

Полученное полное ионно�молекулярное уравнение следует
откорректировать, сократив одинаковые члены. В результате вы�
водим краткое ионно�молекулярное уравнение:

Pb2+ + 2I– = PbI2,

показывающее реально взаимодействующие ионы в растворе. В дан�
ном случае катионы свинца связываются иодид�анионами в труд�
норастворимый иодид свинца. Такое связывание почти полностью
удаляет указанные ионы из сферы реакции. Взаимодействие нит�
рата свинца и иодида калия является практически необратимым.

2. Составить молекулярное и краткое ионно�молекулярное
уравнение реакции между нитратом марганца (II) и гидроксидом
калия.

Обменное взаимодействие между нитратом марганца (II) и гид�
роксидом калия приводит к образованию гидроксида марганца (II)
и нитрата калия. Молекулярное уравнение этой реакции имеет вид

Mn(NO3)2 + 2KOH = Mn(OH)2 + 2KNO3.

Для составления ионно�молекулярного уравнения следует про�
анализировать силу каждого электролита и его растворимость в воде.

Таблица растворимости (Приложение 6) указывает на факт
малой растворимости Mn(OH)2. Напротив, нитрат марганца (II),
гидроксид калия и нитрат калия — сильные электролиты, хоро�
шо растворимые в воде. По этим причинам все компоненты дан�
ной реакционной системы, кроме гидроксида марганца (II), сле�
дует представить в ионной форме:

2
3 2 3Mn 2NO 2K 2OH Mn(OH) 2K 2NO .� � � � � �� � � � � �

Полученное полное ионно�молекулярное уравнение следует
откорректировать, сократив одинаковые его члены (в данном слу�
чае нитрат�анионы). В результате выводим краткое ионно�моле�
кулярное уравнение:

Mn2+ + 2OH– = Mn(OH)2.
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В данном случае катионы марганца связываются гидроксид�
анионами в труднорастворимый гидроксид марганца (II). При этом
указанные катионы почти полностью удаляются из сферы реак�
ции. Взаимодействие нитрата марганца (II) и гидроксида калия
является практически необратимым.

3. Составить молекулярное и краткое ионно�молекулярное
уравнение реакции между серной кислотой и гидроксидом натрия.

Реакция между кислотой и основанием носит название реак�
ции нейтрализации. При взаимодействии серной кислоты и гид�
роксида натрия образуется соль — сульфат натрия — и вода:

H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O.

При составлении ионно�молекулярного уравнения следует иметь
в виду, что серная кислота, гидроксид натрия и сульфат натрия
относятся к разряду сильных электролитов, растворимых в воде.
Вода является слабым электролитом. В результате получаем та�
кое ионно�молекулярное уравнение реакции:

2 2
24 42H SO 2Na 2OH 2Na SO 2H O.� � � � � �� � � � � �

Сокращая одинаковые ионы, представленные в левой и пра�
вой части этого уравнения, получаем краткое ионно�молекуляр�
ное уравнение вида:

2H+ + 2OH– = 2H2O

или в окончательной редакции:

H+ + OH– = H2O.

При нейтрализации любых сильных кислот любыми сильны�
ми основаниями (щелочами) происходит одна и та же ионная ре�
акция: � �� � 2

кислая щелочная нейтральная
среда среда среда

H OH H O ,

суть которой заключается в связывании ионов водорода гидроксид�
анионами в малодиссоциирующие молекулы воды. Если же в дан�
ную реакцию вступают слабые кислоты или основания, то уравне�
ние видоизменяется вследствие того, что формулы слабых элек�
тролитов записывают в молекулярной форме, например:

2 2 2

4 24

HNO +OH NO H O;

H NH OH NH H O.

� �

� �

� �
� � �
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Образующиеся наряду с молекулами воды анионы или катио�
ны способны гидролизоваться, и поэтому раствор, содержащий
равные эквивалентные количества таких кислот и оснований, не
будет иметь pH = 7, а покажет слабощелочную или слабокислую
реакцию соответственно.

Реакции обмена в растворах электролитов происходят, как
правило, с очень большими скоростями и без деструкции образо�
вавшихся в результате электролитической диссоциации ионов.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Кpаткой ионно�молекулярной фоpмой для молекуляpного
уpавнения

HNO2 + KOH = KNO2 + H2O

является ...
a) H+ + OH– = H2O;
b) H+ + KOH = K+ + H2O;
c) HNO2 + OH– = NO2

– + H2O;
d) HNO2 + KOH = K+ + NO2

– + H2O;
e) HNO2

– + K+ + OH– = K+ + NO2 + H2O.
С помощью Приложений 5 и 6 и данных, представленных на

c. 300, можно установить, что все электролиты, формулы кото�
рых фигурируют в данном молекулярном уравнении, являются
растворимыми в воде, из них два являются слабыми (азотистая
кислота и вода), а два — сильными (гидроксид калия и нитрит
калия). Следовательно, при составлении ионно�молекулярного
уравнения формулы гидроксида калия и нитрита калия следует
записать в ионном виде, а формулы азотистой кислоты и воды — в
молекулярном виде. После сокращения одинаковых ионов (катио�
нов калия) получается краткое ионно�молекулярное уравнение,
идентичное уравнению, приведенному в ответе c).

2. Молекулярной фоpмой для краткого ионно�молекуляpного
уpавнения

2H+ + S2– = H2S

является ...
a) 2HCl + ZnS = ZnCl2 + H2S;
b) 2HNO2 + Na2S = 2NaNO2 + H2S;
c) 2H3PO4 + 3K2S = 2K3PO4 + 3H2S;
d) 2HNO3 + Na2S = 2NaNO3 + H2S;
e) 2HNO3 + CuS = Cu(NO3)2 + H2S.
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В левой части ионно�молекулярного уравнения фигурируют ка�
тион водорода и сульфид�анион. Очевидно, что источниками этих
ионов могут быть только сильные электролиты, растворимые в воде.
Отсюда следует, что в левой части искомого молекулярного уравне�
ния должны присутствовать формулы сильной кислоты и раство�
римой соли. Среди представленных кислот сильными являются:
хлороводородная (ответ a) и азотная (ответы d и e), следовательно,
остальные ответы (b и c) являются заведомо неверными, так как
содержат формулы слабых кислот (азотистой и ортофосфорной). Из
трех солей — сульфида цинка (II), сульфида натрия и сульфида меди
(II), растворимой солью является только сульфид натрия.

Правильный ответ: d).
3. Хлорид натрия (NaCl) будет взаимодействовать с ...
a) CuSO4;
b) Fe(NO3)3;
c) AgNO3;
d) Ba(OH)2;
e) KOH.
Запишем схемы предполагаемых реакций:
a) NaCl + CuSO4 � CuCl2 + Na2SO4;
b) NaCl + Fe(NO3)3 � FeCl3 + NaNO3;
c) NaCl + AgNO3 � AgCl + NaNO3;
d) NaCl + Ba(OH)2 � BaCl2 + NaOH;
e) NaCl + KOH � KCl + NaOH.
Хлорид меди (II), хлорид железа (III), хлорид бария, хлорид

калия, сульфат натрия, нитрат натрия растворимы в воде. Гидро�
ксид натрия также относится к категории сильных электролитов,
растворимых в воде. Лишь хлорид серебра является труднорас�
творимой солью. Следовательно, из пяти предполагаемых реак�
ций будет происходить лишь реакция, в результате которой ожи�
дается образование труднорастворимого продукта (ответ c)).

4. Сульфид натрия (Na2S) не будет взаимодействовать с ...
a) CuSO4;
b) AgNO3;
c) HCl;
d) NH4Cl;
e) Pb(NO3)2.
Запишем схемы предполагаемых реакций обмена:
a) Na2S + CuSO4 � CuS + Na2SO4;
b) Na2S + AgNO3 � Ag2S + NaNO3;
c) Na2S + HCl � NaCl + H2S;
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d) Na2S + NH4Cl � (NH4)2S + NaCl;
e) Na2S + Pb(NO3)2 � PbS + NaNO3.
В данном случае необходимо найти такую пару веществ, при

обмене между которыми НЕ образуются ни мало� или труднорас�
творимые соединения, ни слабые электролиты, ни газообразные
вещества. В случаях a), b), e) реакции будут происходить, так как в
результате обмена образуются труднорастворимые соединения: CuS,
Ag2S, PbS (Приложение 6). Также возможно протекание реакции в
случае c), так как здесь образуется слабый электролит H2S. И лишь
в случае d) не следует ожидать химического взаимодействия — оба
предполагаемых продукта являются сильными электролитами,
растворимыми в воде (растворимые соли (NH4)2S и NaCl).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Кpаткой ионно�молекулярной фоpмой молекуляpного уpавнения

Ba(NO3)2 + K2CO3 = BaCO3 + 2KNO3

является ...
2

2 33

2 2
33

2 2
3 3 33

2 2
3 3 33

2 2
33

a) 2K CO K CO ;

b) Ba 2K CO BaCO 2K ;

c) Ba 2NO CO BaCO 2NO ;

d) Ba 2NO 2K CO BaCO 2K 2NO ;

e) Ba CO BaCO .

� �

� � � �

� � � �

� � � � � �

� �

� �

� � � �

� � � �

� � � � � �

� �

2. Краткой ионной формой молекулярного уравнения

CrCl3 + 3NH4ОН = Cr(OH)3 + 3NH4Cl
является ...

� �

� �

� �

� � � �

� � � � � �

� � �
� �
� �
� � � �
� � � � � �

3
4 3 4

44
3

3

3
34 4

3
34 4

a) Cr 3NH OH Cr(OH) 3NH ;

b) NH Cl NH Cl;

c) Cr 3OH Cr(OH) ;

d) Cr 3NH 3OH Cr(OH) 3NH ;

e) Cr 3Cl 3NH 3OH Cr(OH) 3NH 3Cl .

3. Молекуляpной фоpмой кpаткого ионно�молекулярного уpавнения

Al3+ + 3OH– = Al(OH)3

является ...

a) 2AlCl3 + 3Cu(OH)2 = 2Al(OH)3 + 3CuCl2;
b) AlCl3 + 3NH4OH = Al(OH)3 + 3NH4Cl;

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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c) AlCl3 + 3KOH = Al(OH)3 + 3KCl;
d) Al2(SO4)3 + 3Ca(OH)2 = 2Al(OH)3 + 3CaSO4;
e) Al2(SO4)3 + 3Ba(OH)2 = 2Al(OH)3 + 3BaSO4.

4. Молекулярной формой краткого ионного уравнения

Ni(OH)2 + 2H+ = Ni2+ + 2H2O

является ...

a) 3Ni(OH)2 + 2H3PO4 = Ni3(PO4)2 + 6H2O;
b) Ni(OH)2 + H2S = NiS + 2H2O;
c) Ni(OH)2 + 2HNO3 = Ni(NO3)2 + 2H2O;
d) Ni(OH)2 + H2SO3 = NiSO3 + 2H2O;
e) Ni(OH)2 + H2CO3 = NiCO3 + 2H2O.

5. Хлорид кальция (CaCl2) будет вступать в обменную реакцию с ...

a) HCl; b) HNO3; c) NaNO3; d) Cu(NO3)2; e) AgNO3.

6. Гидроксид натрия (NaOH) будет вступать в обменную реакцию с ...

a) KNO3; b) CuSO4; c) K2SO4; d) Ba(NO3)2; e) Ba(OH)2.

7. Гидроксид бария (Ba(OH)2) не будет вступать в обменную реак�
цию с ...

a) NH4Cl; b) FeCl2; c) Na2SO4; d) KСl; e) HCl.

8. Сульфат алюминия (Al2(SO4)3) не будет вступать в обменную реак�
цию с ...

a) NaOH; b) BaCl2; c) Ba(NO3)2; d) NH4OH; e) Cu(NO3)3.

9.7.
ГИДРОЛИЗ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Сольволиз — реакция взаимодействия между растворите�
лем и растворенным веществом.

Гидролиз — реакция взаимодействия между водой и раство�
ренным веществом.

Гидролиз по аниону — соль образована сильным основанием и
слабой кислотой (щелочная среда, pH > 7).

Гидролиз по катиону — соль образована слабым основанием и
сильной кислотой (кислая среда, pH < 7).

Гидролиз по катиону и аниону — соль образована слабым ос�
нованием и слабой кислотой.

Гидролиза не происходит — соль образована сильным основа�
нием и сильной кислотой (нейтральная среда, pH = 7).
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Полный необратимый гидролиз — соль образована слабым ос�
нованием и слабой кислотой, среди продуктов гидролиза газооб�
разные или труднорастворимые вещества.

Степень гидролиза — доля гидролизовавшихся частиц в рас�
творе.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Реакция взаимодействия между растворителем и раство�
ренным веществом носит название сольволиза, а для водных рас�
творов — гидролиза.

Гидролизу могут подвергаться химические соединения различ�
ных классов: соли, углеводы, белки, жиры и т. д. В неорганиче�
ской химии чаще всего приходится иметь дело с гидролизом со�
лей, рассматриваемым как обменное взаимодействие ионов, обра�
зующихся при диссоциации соли, с молекулами воды. Результатом
такого взаимодействия является смещение равновесия диссоциа�
ции воды и, как следствие, изменение кислотно�основного харак�
тера раствора.

Гидролиз является результатом поляризационного взаимодей�
ствия ионов с их гидратной оболочкой. Интенсивность такого взаи�
модействия определяется зарядом иона, его размерами.

Обычно различают четыре случая действия ионов на их гид�
ратную оболочку.

1. Катионы и анионы соли характеризуются небольшими за�
рядами и значительными размерами, их поляризующее влияние
на молекулы воды невелико. В этом случае взаимодействия прак�
тически не происходит. Среди множества ионов указанными свой�
ствами обладают прежде всего катионы щелочных и щелочно�зе�
мельных металлов и анионы сильных кислот. По этой причине
соли, образованные сильными основаниями и сильными кислота�
ми, не гидролизуются. В этом случае равновесие диссоциации воды
практически не нарушается. Поэтому раствор такой соли почти
нейтрален: pH = 7 (NaCl, KI, Cs2SO4 и т. п.).

2. Если катионы обладают указанными выше свойствами, а
анионы, напротив, вступают в интенсивное взаимодействие с мо�
лекулами воды, то происходит гидролиз по аниону. К числу по�
добных анионов относятся ионы — кислотные остатки слабых
кислот, например S2–, 2

3SO ,�  3
4PO ,�  2

3CO ,�  CN– и т. п. Их гидро�
лиз, который при обычных условиях происходит преимущест�
венно по I ступени (т. е. во взаимодействие вступает только одна
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молекула воды в расчете на один анион), заключается в образова�
нии «кислого» иона и высвобождении гидроксид�аниона:

2

2
33

3 2
4 4

S HOH HS OH ;

CO HOH HCO OH ;

PO HOH HPO OH .

� � �

� � �

� � �

� �
� �
� �

�
�
�

Гидролизу по аниону подвержены соли слабых кислот и силь�
ных оснований. Их водные растворы имеют щелочную реакцию
(pH > 7). При этом гидролиз идет тем интенсивнее, чем сильнее
поляризующее влияние аниона. Это означает, что интенсивность
гидролиза будет тем больше, чем слабее кислота.

3. Если же катионы обладают значительным поляризующим
действием, а анионы его проявляют крайне слабо, идет гидролиз
по катиону. Такая ситуация возникает в том случае, если соль об�
разована слабым основанием и сильной кислотой. Примером та�
кого гидролиза могут служить процессы:

Cu2+ + HOH� CuOH+ + H+;
Al3+ + HOH� AlOH2+ + H+.

В растворе появляется избыток водородных ионов, поэтому
реакция среды кислая (pH < 7). Чем слабее основание, образова�
вшее данную соль, тем полнее будет происходить гидролиз.

4. Наконец, если и катионы, и анионы обладают достаточным
поляризующим действием, то и те и другие участвуют в гидроли�
зе. Такое явление очевидно, возможно, если соль образована сла�
бой кислотой и слабым основанием. Например

3 4 34NH CH COO HOH NH OH CH COOH.� �� � ��
В зависимости от сравнительных величин констант диссоциа�

ции, образующихся при гидролизе кислоты и основания, раство�
ры солей этого типа могут иметь нейтральную, слабокислую или
слабощелочную реакцию.

Рассмотренные выше взаимодействия носят обратимый харак�
тер. В ряде случаев возможно смещение равновесия гидролиза за
счет связывания ионов в труднорастворимые или газообразные
продукты. Подобное явление происходит в случае полного необ!
ратимого и совместного гидролиза солей.

В таблице растворимости для ряда сочетаний ионов (например,
Cr3+ и 2

3CO ,�  Al3+ и S2–) стоит прочерк, означающий, что соответст�
вующие ионы вступают в необратимое взаимодействие с раствори�
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телем и поэтому сосуществовать в водном растворе не могут. Это
объясняется гидролизом типа

2Al3+ + 3S2– + 6HOH = 2Al(OH)3 + 3H2S.

Удаление продуктов из сферы реакции обусловливает необра�
тимый характер такого гидролиза.

Для количественной характеристики гидролиза применяют
степень гидролиза и константу гидролиза, аналогичные соответ�
ствующим характеристикам процесса диссоциации. Так, степень
гидролиза определяется долей гидролизовавшихся частиц в рас�
творе. Выражение для константы гидролиза составляется по об�
щим правилам, например

CN HOH HCN OH ;

[HCN][OH ]
.

[CN ][HOH]
K

� �

�

�

� �

�

�

Поскольку [HOH] в разбавленных растворах можно считать
величиной постоянной, то и произведение K[HOH] также будет
постоянным. Эту величину и называют константой гидролиза
(K[HOH] = Kгидр):

гидр
[HCN][OH ]

[CN ]
K

�

��

или (при домножении на [H+]):

гидр
НСN

[HCN]
.

[CN ][H ]
K K

K
K

� �
� �� �

В общем виде для гидролиза по аниону:

гидр
кислоты

.
K

K
K

��

Для гидролиза по катиону:

гидр
основания

.
K

K
K

��

Для гидролиза по катиону и аниону очевидно:

гидр
кислоты основания

.
K

K
K K

��

Эти уравнения служат количественным подтверждением сде�
ланного ранее вывода: чем слабее кислота (или основание), соль
которой (которого) подвергается гидролизу, тем полнее он про�
текает. На интенсивность взаимодействия солей с водой влияют



326

и концентрация соли (при ее уменьшении гидролиз усиливает�
ся), и температура (гидролизу благоприятствует повышение тем�
пературы).

Изменяя концентрацию ионов Н+ или OH–, также можно управ�
лять процессом гидролиза. Добавлением кислоты можно приоста�
новить гидролиз соли слабого основания и сильной кислоты, а до�
бавлением щелочи — гидролиз соли сильного основания и слабой
кислоты. Например, к раствору дихлорида олова SnCl2 добавляют
соляную кислоту, чтобы уменьшить гидролиз и предотвратить
помутнение раствора.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Гидролизу по катиону в растворе подвергается ...
a) CuSO4; b) Na3PO4; c) NaCl;
d) KNO3; e) BaCl2.
Гидролизу по катиону подвергается соль, образованная слабым

основанием и сильной кислотой. Гидроксиды NaOH, KOH, Ba(OH)2

относятся к категории сильных электролитов. Слабым основани�
ем является Cu(OH)2.

Правильный ответ: а).
2. Гидролизу по аниону в растворе подвергается ...
a) CuSO4; b) Ca(NO3)2; c) Na2SO3;
d) Fe(NO3)3; e) Na2SO4.
Гидролизу по аниону подвергается соль, образованная силь�

ным основанием и слабой кислотой. Сильными кислотами явля�
ются H2SO4, HNO3. H2SO3 — слабая кислота.

Правильный ответ: с).
3. В растворе ... кислая среда.
a) RaCl2; b) Ca(NO3)2; c) Na2SO4;
d) Ba(NO3)3; e) FeCl3.
Кислая среда возникает в растворе такой соли, которая гидро�

лизуется по катиону. Именно в этом случае в раствор поступают
избыточные катионы водорода — причина кислой среды. Гидро�
лизу по катиону подвергается соль, образованная слабым основа�
нием и сильной кислотой. Следовательно, правильным ответом
является ответ е): соль образована слабым основанием гидрокси�
дом железа (III) и сильной хлороводородной кислотой. В таком
растворе pH < 7.

4. В растворе ... щелочная среда.
a) CdSO4; b) Fe(NO3)2; c) Na2S;
d) Ca(NO3)3; e) NaCl.
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Щелочная среда возникает в растворе такой соли, которая гид�
ролизуется по аниону. Именно в этом случае в раствор поступают
избыточные гидроксид�анионы — причина щелочной среды. Гид�
ролизу по аниону подвергается соль, образованная сильным осно�
ванием и слабой кислотой. Следовательно, правильным ответом
является ответ с): соль образована сильным основанием NaOH и
слабой кислотой H2S. В таком растворе pH > 7.

5. Соль ... подвергается в водном растворе полному необрати�
мому гидролизу.

a) MgCl2; b) MgSO4; c) Mg(NO3)2; d) MgS.
В реакцию полного необратимого гидролиза вступают соли,

образованные слабым основанием и слабой кислотой. В этом слу�
чае гидролиз не останавливаетcя на I ступени, в его результате об�
разуются труднорастворимое основание и летучая (или газообраз�
ная) кислота. Среди приведенных солей только сульфид магния
(MgS) удовлетворяет этим условиям: она образована труднорас�
творимым гидроксидом магния и летучей сероводородной кисло�
той, которые и образуются при полном необратимом гидролизе
этой соли:

MgS + H2O = Mg(OH)2 + H2S.

Правильный ответ: d).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Одним из продуктов гидролиза нитрата железа (III) по второй сту�
пени является ...

a) FeOH(NO3)2; b) FeOH(NO3); c) Fe(OH)3;
d) Fe(OH)2NO3.

2. Гидролизу по катиону в растворе подвергается ...

a) Ca(NO3)2; b) Fe(NO3)3; c) NaNO3;
d) KNO3; e) Ba(NO3)2.

3. Гидролизу по аниону в растворе подвергается ...

a) K2SO4; b) Zn(NO3)2; c) CuCl2;
d) Pb(NO3)3; e) NaCN.

4. В растворе соли ... щелочная среда.

a) Ca(NO3)2; b) FeCl3; c) Na2SO4;
d) Ba(NO2)2; e) RaCl2.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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5. В растворе соли ... pH > 7.

a) Al2(SO4)3; b) KCN; c) NaBr;
d) K2SO4; e) CuSO4.

6. В растворе ... кислая среда.

a) Ca(NO3)2; b) FeCl3; c) Na2SO4;
d) Ba(NO3)3; e) RaCl2.

7. В растворе соли ... pH < 7.

a) CuCl2; b) NaCl; c) NaNO3;
d) Ba(NO3)2; e) K2S.

8. В растворе ... нейтральная среда.

a) KCl; b) FeCl2; c) CdCl2;
d) ZnCl2; e) AlCl3.

9. В растворе соли ... pH = 7.

a) Ba(NO3)2; b) Cu(NO3)2; c) MnSO4;
d) Na2S; e) K2SO3.

10. Соль ... подвергается в водном растворе полному необратимому
гидролизу.

a) MgS; b) MgSO4; c) Mg(NO3)2;
d) MgCl2.
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М О Д У Л Ь 10

ОКИСЛИТЕЛЬНО!
ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
РЕАКЦИИ

В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� вычислять степени окисления атомов, входящих в состав простых и сложA

ных веществ;
� прогнозировать поведение веществ в окислительноAвосстановительных

реакциях (только окислитель, только восстановитель, окислительноAвосA
становительная двойственность) по величинам степеней окисления атоA
мов (высшая, низшая, промежуточная);

� составлять электронные уравнения процессов окисления и восстановA
ления;

� расставлять коэффициенты в уравнении окислительноAвосстановительA
ной реакции методом электронного баланса;

� определять тип окислительноAвосстановительной реакции (межмолекуA
лярная, внутримолекулярная, диспропорционирование, сопропорциоA
нирование).

Окислительно�восстановительные реакции являются наи�
более распространенным типом химических взаимодействий. Эти
реакции составляют основу многих технологических процессов
(сжигание топлива, получение металлов, процессы в гальваниче�
ском производстве и т. д.). Горение — это окислительно�восстано�
вительная реакция, в которой окислителем является кислород.
Практически все реакции с участием простых веществ (металлов
и неметаллов) относятся к этому классу химических процессов.
Окислительно�восстановительные реакции играют важнейшую
роль в природе. В качестве примеров достаточно указать фотосин�
тез растений, процессы дыхания и пищеварения живых существ.

10.1.
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ТЕРМИНОЛОГИЯ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Окислитель — частица, принимающая электроны.
Восстановитель — частица, отдающая электроны.
Окисление — процесс отдачи электронов.
Восстановление — процесс присоединения электронов.
Восстановитель окисляется, окислитель восстанавливается.
Электронные уравнения:

Восстановитель – me– = Продукт окисления
Окислитель + ne– = Продукт восстановления
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Окислительно�восстановительными называются реакции,
в которых происходит перенос электронов от одних молекул (ато�
мов, ионов) к другим.

Любая окислительно�восстановительная реакция представля�
ет собой совокупность двух взаимосвязанных процессов, двух по!
луреакций — окисления и восстановления. Окисление — это про�
цесс отдачи электронов. Вещество (или частица), отдающее элек�
троны, является восстановителем.

Восстановление — это процесс присоединения электронов.
Вещество (или частица), присоединяющее электроны, является
окислителем.

Процессы окисления и восстановления можно отобразить с
помощью электронных уравнений общего вида:

Восстановитель – me– = Продукт окисления;
Окислитель + ne– = Продукт восстановления.

В таком уравнении слева указывают частицу с исходной степе�
нью окисления (до реакции), в правой части уравнения — степень
окисления, приобретенную этой частицей в процессе реакции. Под
числами m и n подразумевается число электронов, отдаваемых
восстановителем и принимаемых окислителем соответственно.

Суммарное число электронов, отдаваемых восстановителями,
и суммарное число электронов, принимаемых окислителями в дан�
ной реакционной системе, должно быть одинаковым. На этом ут�
верждении базируется один из методов составления уравнений
окислительно�восстановительных реакций, называемый методом
электронного баланса.

10.2.
СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Степень окисления — это формальный заряд атома в моле�
куле (формульной единице), вычисленный, исходя из предполо�
жения, что все связи являются ионными.

Вычисление степени окисления — алгебраическая сумма сте�
пеней окисления атомов в молекуле всегда равна нулю (правило
электронейтральности), а в сложном ионе — заряду иона.

В ходе окислительно�восстановительной реакции изменяются
степени окисления атомов.
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ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Окислительно�восстановительные реакции сопровождают�
ся изменением степеней окисления атомов в веществах — участ�
никах реакции. Степень окисления — это формальный заряд ато�
ма в молекуле (формульной единице), вычисленный исходя из
предположения, что все связи являются ионными.

При определении степеней окисления руководствуются общим
правилом электронейтральности химических формул. Большин�
ство химических элементов проявляют переменные степени окис�
ления. Лишь некоторые элементы характеризуются постоянны�
ми степенями окисления.

Величину степени окисления принято указывать арабской циф�
рой над символом элемента. Необходимо указать и ее знак, так
как степень окисления может принимать как положительные, так
и отрицательные значения.

При вычислении степеней окисления атомов, входящих в со�
став химических соединений, следует учитывать следующее:

1. Степень окисления атомов, входящих в состав простых ве�
ществ, принята равной нулю. Например,

0 0 0 0

2 2 2H , Cl , N , Cu.

2. Металлы в соединениях проявляют только положительную
степень окисления. Для металлов главных подгрупп I, II и III групп
периодической системы элементов степень окисления постоянна
и равна номеру группы. Например,

1 2 3

2 2 3NaCl, Ca(OH) , Al O .
� � �

3. Водород в соединениях с неметаллами имеет степень окис�
ления, равную +1:

+1 +1

3 2NH , H O.

Соединения водорода с металлами (гидриды) содержат атомы
водорода, имеющие степень окисления –1:

1 1

2NaH, CaH .
� �

4. Степень окисления кислорода в его соединениях, как пра�
вило, составляет –2:

2 2

2 3 3 4Al O , H PO .
� �

В пероксидах, супероксидах, озонидах и дифториде степень
окисления атомов кислорода имеет другие значения:
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11
1 1 232

2 2 2 2 2 3 2H O , Na O , KO , KO , OF .
��� � �

5. Алгебраическая сумма степеней окисления атомов в моле�
куле всегда равна нулю (правило электронейтральности), а в слож�
ном ионе — заряду иона.

Итак, для вычисления степени окисления следует расставить
известные степени окисления, а затем, исходя из требований ней�
тральности, вычислить неизвестную величину.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

1. Вычислить степень окисления фосфора в ортофосфорной
кислоте.

Запишем известные степени окисления атомов водорода и ки�
слорода, а степень окисления атома фосфора обозначим как неиз�
вестное: 1 x 2

3 4H PO .
� �

Очевидно, для обеспечения электронейтральности химической
формулы, составленной из трех атомов водорода (+1 � 3 = +3) и че�
тырех атомов кислорода (–2 � 4 = –8), атому фосфора следует при�
писать степень окисления x = +5(+3 + 5 – 8 = 0).

2. Вычислить степень окисления атома серы в сульфат�анионе
и степень окисления атома азота в катионе аммония.

При расчете степени окисления атомов, входящих в состав
сложных ионов, следует иметь в виду, что алгебраическая сумма
степеней окисления атомов должна быть равна заряду иона.

Поэтому степени окисления атома серы в сульфат�анионе и ато�
ма азота в катионе аммония равны +6 и –3 соответственно, так как

� � � �12 yx 2 1

4 4SO , NH ;

x ( 2)4 2; x 6; y ( 1)4 1; y 3.

��� �

� � � � � � � � � � � �

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Степень окисления атома селена в CaSeO4 равна ...
a) –2; b) +4; c) +2; d) +6; e) –6.
Степень окисления атома кальция — металла IIA подгруппы —

известна: +2. Также известна степень окисления атома кислоро�
да: –2. Составляем уравнение: +2 + х + (–2)4 = 0. Следовательно,
для достижения суммарного нейтрального результата необходи�
мо приписать атому Se степень окисления +6.

Правильный ответ: d).
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2. Реакция ... не является окислительно�восстановительной.
a) 3FeO + 2Al = 3Fe + Al2O3;
b) 4FeO + O2 = 2Fe2O3;
c) FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O;
d) 2Fe + O2 = 2FeO;
e) 2Fe + O2 + 2H2O = 2Fe(OH)2.
Реакция не является окислительно�восстановительной, если ни

один из атомов, входящих в состав участвующих в реакции веществ,
не изменяет своей степени окисления. Следовательно, для реше�
ния задачи необходимо вычислить степени окисления всех атомов.

2 2 0 0 3 2

2 3

2 2 0 3 2

2 2 3

2 2 1 6 2 2 6 2 1 2

2 4 4 2
0 0 2 2

2
0 0 1 2 2 2 1

2 2 2

a) 3Fe O 2Al 3Fe Al O ;

b) 4Fe O 3O 2Fe O ;

c) Fe O H S O Fe S O H O;

d) 2Fe O 2Fe O;

e) 2Fe O 2H O 2Fe(OH) .

� � � �

� � � �

� � � � � � � � � �

� �

� � � � �

� � �

� �

� � �

� �

� � �

В реакции с) ни один атом не изменил своей степени окисле�
ния в ходе реакции. Следовательно, данная реакция не является
окислительно�восстановительной.

3. Реакция ... является окислительно�восстановительной.
a) CaO + H2O = Ca(OH)2;
b) CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2;
c) 2Ca + O2 = 2CaO;
d) CaO + CO2 = CaCO3;
e) CaO + SO3 = CaSO4.
Для ответа на вопрос задачи необходимо вычислить степени

окисления атомов всех элементов, входящих в состав указанных
соединений, и найти такую реакцию, в результате которой про�
изошло их изменение.

2 2 1 2 2 2 1

2 2

2 4 2 1 1 2 1 1 2 4 2

3 2 2 2

0 0 2 2

2

2 2 4 2 2 4 2

2 3

2 2 6 2 2 6 2

3 4

a) Ca O H O Ca(O H) ;

b) Ca C O 2HCl CaCl H O C O ;

c) 2Ca O 2Ca O;

d) Ca O C O Ca C O ;

e) Ca O S O Ca S O .

� � � � � � �

� � � � � � � � � � �

� �

� � � � � � �

� � � � � � �

� �

� � � �

� �

� �

� �
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Изменение степеней окисления атомов произошло только в
реакции c): атома кальция от 0 до +2 и атома кислорода от 0 до –2.
Именно эта реакция и относится к разряду окислительно�восста�
новительных: атомы кальция в ней окисляются, атомы кислоро�
да восстанавливаются. Остальные реакции не являются окисли�
тельно�восстановительными: ни один из атомов, входящих в со�
став соединений, не меняет своей степени окисления.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Степень окисления атома железа в Fe2(SO4)3 равна ...

a) +3; b) +2; c) +4; d) –2; e) +6.

2. Степень окисления атома серы в Na2S2O3 равна ...

a) +2; b) +4; c) +6; d) –2; e) –6.

3. Степень окисления атома углерода в H2C2O4 равна ...

a) +3; b) +4; c) +6; d) –2; e) –6.

4. Реакция ... не является окислительно�восстановительной.

a) 2CuO + CO2 + H2O = (CuOH)2CO3;
b) 2Cu + O2 = 2CuO;
c) Cu2O + 6HNO3 = 2Cu(NO3)2 + 2NO2 + 3H2O;
d) 2Cu2O + O2 = 4CuO;
e) Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

5. Реакция ... является окислительно�восстановительной.

a) 4FeO + O2 = 2Fe2O3;
b) FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O;
c) Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2O;
d) Fe(OH)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O;
e) Fe(OH)2 = FeO + H2O.

10.3.
ПРОГНОЗИРОВАНИЕ ОКИСЛИТЕЛЬНЫХ
И ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ СВОЙСТВ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Высшая степень окисления (равна номеру группы в табли�
це Д. И. Менделеева) — только окислитель.

Низшая степень окисления (номер группы в таблице Д. И. Мен�
делеева — 8, для металлов равна нулю) — только восстановитель.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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Промежуточная степень окисления — окислительно�восстано�
вительная двойственность.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Поскольку протекание окислительно�восстановительных
реакций связано с отдачей или присоединением электронов, то
ответ на вопрос о том, в какой роли — окислителя или восстано�
вителя — выступит данный атом, кроется в его электронной
структуре.

Прогнозирование окислительно�восстановительных свойств
нейтральных атомов элементов можно провести на основании по�
ложения этих элементов в периодической системе Д. И. Менде�
леева.

Как уже упоминалось ранее (модуль 3), атом любого элемента
стремится приобрести в процессе взаимодействия с другими ато�
мами наиболее устойчивую электронную конфигурацию. Именно
такой конфигурацией обладают элементы VIIIA — благородные
газы (первый из них — гелий — является исключением и имеет
всего два электрона).

Атомам элементов, стоящих в начале периода системы элемен�
тов, энергетически «выгоднее» приобрести подобную конфигура�
цию, отдавая свои валентные электроны (в результате они приоб�
ретают конфигурацию благородного газа предыдущего периода).
При этом они ведут себя как восстановители.

Атомам p�элементов, стоящих ближе к концу периода, напро�
тив, выгоднее принимать недостающие до октета электроны и при�
обретать электронную конфигурацию благородного газа того же
периода. При этом они ведут себя как окислители. Окислитель�
ная активность будет тем выше, чем больше собственных валент�
ных электронов имеет атом (чем меньшее число электронов отде�
ляет его от октета).
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Величина степени окисления атома, входящего в состав хими�
ческого соединения, определяет степень заполненности его валент�
ного слоя и позволяет прогнозировать его (а следовательно, и хи�
мического соединения, в состав которого он входит) поведение в
окислительно�восстановительных реакциях.

Различают высшую (максимальную), низшую (минимальную)
и промежуточную степени окисления.

Высшая (максимальная) степень окисления отвечает состоянию
атома, отдавшего все свои валентные электроны. В этом случае
внешний электронный уровень «пуст». Очевидно, ожидать от та�
кой частицы свойств иных, нежели окислительных, не приходит�
ся. Действительно, частица с пустым валентным слоем способна
только присоединять электроны, проявляя свойства окислителя.

Так как максимальная степень окисления соответствует обще�
му числу валентных электронов данного атома, то в большинстве
случаев она равна номеру группы периодической системы, в кото�
рой находится данный элемент. Например, высшая степень окис�
ления полония (VI группа элементов) равна +6, а рения (VII группа
элементов) равна +7.

Атом в низшей (минимальной) степени окисления имеет пол�
ностью занятый внешний энергетический уровень (8 электронов —
октет). Это говорит о его исключительно восстановительных свой�
ствах: валентный слой полностью «укомплектован», такая части�
ца способна только к отдаче электронов.

Минимальная степень окисления соответствует числу электро�
нов, которое способен принять данный атом для достройки валент�
ной оболочки до октета, т. е. численно равна разности между 8 и
числом уже имеющихся собственных валентных электронов (для
большинства элементов это номер группы в периодической систе�
ме). Минимальная степень окисления есть величина отрицатель�
ная (исключение составляют металлы, для которых минимальная
степень окисления равна нулю), поэтому удобнее вычислять ее как
разность между номером группы и этим числом (8): N группы — 8.
Например, низшая степень окисления атома кремния (IV группа эле�
ментов) равна: 4 – 8 = –4, брома (VII группа элементов): 7 – 8 = –1.
Низшие степени окисления молибдена и технеция равны нулю, так
как эти элементы (переходные элементы, представители d�элек�
тронного семейства) относятся к металлам.

Если же атом какого�либо элемента находится в промежуточ!
ной степени окисления, то предсказания его поведения в окисли�
тельно�восстановительных реакциях будут уже не столь однознач�
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ными. Действительно, такая частица может в ходе взаимодейст�
вия как повышать (отдавая электроны), так и понижать (присо�
единяя электроны) свою степень окисления. Говорят, что в этом
случае частица (и соответственно химическое соединение) прояв�
ляет окислительно!восстановительную двойственность.

Следовательно, окончательную ясность в прогноз о поведении
таких соединений в окислительно�восстановительной реакции
может внести лишь второй ее участник. В реакции с типичным
окислителем это соединение выступит в роли восстановителя, а в
реакции с типичным восстановителем оно проявит свои окисли�
тельные свойства.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Высшую степень окисления иод проявляет в ...
a) I2O7; b) I2O5; c) I2; d) HI; e) HIO3.
Степени атома иода в указанных соединениях равны: +7, +5,

0, –1, +5. Высшей степенью окисления является +7 (ответ а)).
Подтверждением этого является тот факт, что элемент иод яв�
ляется элементом VIIA подгруппы таблицы химических элемен�
тов Д. И. Менделеева.

2. Низшую степень окисления азот проявляет в ...
a) N2; b) N2O5; c) NH3; d) NO2; e) N2O.
Степени окисления атома азота в указанных соединениях рав�

ны: 0, +5, –3, +4, +1. Минимальным значением является –3 (от�
вет с). Азот является элементом VA подгруппы таблицы химиче�
ских элементов Д. И. Менделеева. Действительно, низшей степе�
нью окисления его атомов является –3 (5 – 8 = –3).

3. Промежуточную степень окисления сера проявляет в ...
a) Na2S; b) SO3; c) H2SO4; d) H2S; e) SO2.
Степени окисления атома азота в указанных соединениях рав�

ны: –2, +6, +6, –2, +4. Высшая степень окисления равна +6, низ�
шая –2. Следовательно, промежуточное значение составляет +4.

Правильный ответ: е).
4. Соединение ... может быть только восстановителем за счет

атомов Se.
a) H2Se; b) SeO2; c) H2SeO3; d) H2SeO4; e) SeO3.
Восстановителем может быть то соединение селена, в кото�

ром атомы этого элемента находятся в низшей (минимальной)
степени окисления. Следовательно, нужно вычислить степени
окисления и выбрать тот вариант, в котором это значение будет
минимальным.
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� � � � � � � � � � � �1 2 4 2 1 4 2 1 6 2 6 2

2 2 2 3 2 4 3a) H Se; b) SeO ; c) H SeO ; d) H SeO ; e) SeO .
Очевидно, минимальная степень окисления атома селена (–2) —

в селеноводороде.
Правильный ответ: а).
5. Соединение ... может быть только окислителем за счет ато�

мов N.
a) NO; b) HNO2; c) HNO3; d) NO2; e) N2O4.
Окислителем может быть то соединение азота, в котором атомы

этого элемента находятся в высшей (максимальной) степени окис�
ления. Следовательно, нужно вычислить степени окисления и вы�
брать тот вариант, в котором это значение будет максимальным.

� � � � � � � � � � � �2 2 1 3 2 1 5 2 4 2 4 2

2 3 2 2 4a) N O; b) HNO ; c) HNO ; d) NO ; e) N O .

Очевидно, максимальная степень окисления атома азота (+5) —
в азотной кислоте.

Правильный ответ: с).
6. Соединение ... проявляет окислительно�восстановительную

двойственность за счет атомов углерода.
a) СO; b) CH4; c) H2CO3; d) CO2; e) CaCO3.
Прежде всего необходимо вычислить степени окисления атомов:

� � � � � � � � � � � �2 2 4 1 1 4 2 4 2 2 4 2

4 2 3 2 3a) C O; b) C H ; c) H C O ; d) C O ; e) Ca C O .

Для атома углерода (элемента IVА подгруппы таблицы элемен�
тов Д. И. Менделеева) степень окисления +4 является высшей, сте�
пень окисления –4 — низшей, а +2 — промежуточной степенью
окисления. Окислительно�восстановительная двойственность свой�
ственна соединениям, в состав которых входит атом элемента в про�
межуточной степени окисления. В данном случае это CO — оксид
углерода (II).

Правильный ответ: а).

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Составить прогноз окислительно�восстановительных свойств
соединений кремния: SiO2, SiH4, H2SiO3, H4SiO4 и простого веще�
ства Si.

Диоксид кремния (SiO2), мета� (H2SiO3) и орто� (H4SiO4) крем�
ниевые кислоты содержат атомы кремния в высшей степени окис�
ления +4 (кремний — элемент IVA подгруппы), поэтому эти соеди�
нения кремния обладают исключительно окислительными возмож�
ностями. В силане (SiH4) степень окисления кремния — низшая
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(–4), поэтому для него характерны исключительно восстановитель�
ные свойства. Наконец, наличие в составе простого вещества —
кремния (Si) атомов в промежуточной степени окисления (0) дает
ему возможность проявить как окислительные, так и восстанови�
тельные свойства в зависимости от свойств второго реагента.

Установление роли каждого из исходных веществ составляет
одно из первостепенных действий в процессе составления уравне�
ния окислительно�восстановительной реакции. В ряде случаев в
число участников реакции входит и третий компонент, роль кото�
рого сводится к созданию определенного характера среды: кисло�
та (кислая среда), щелочь (щелочная среда) или вода (нейтраль�
ная среда).

Например:
5 1

3

восстановительокислитель

3 7

2 4 2 4
ср

восстановитель окислитель

HNO NaBr

KNO KMnO H SO

� �

� �

� �

� �

минимальнаямаксимальная
степень окисления:степень окисления:

промежуточная максимальная
степень окисления: степень окисления:

еда

3 1

2 2 4
среда

восстановительокислитель

KNO H I H SO
� �

�

� � �
минимальнаяпромежуточная

степень окисления:степень окисления:

Очевидно, что два вещества с исключительно окислительны�
ми или исключительно восстановительными свойствами не будут
вступать в окислительно�восстановительные взаимодействия. Так,
невозможны окислительно�восстановительные реакции между

1 2

2

восстановитель восстановитель

7 6

4 2 2 7

окислитель окислитель

HBr H S

NaClO K Cr O

� �

� �

�

�

минимальная минимальная
степень окисления: степень окисления:

максимальная максимальная
степень окисления: степень окисления:

Если оба реакционных компонента обладают окислительно�
восстановительной двойственностью (атомы в промежуточных
степенях окисления), для установления их ролей необходимы до�
полнительные данные. Так, в реакции Cl2+I2+H2O � HCl+HIO3
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функции галогенов можно оценить по положению элементов в пе�
риодической системе: окислительная активность неметаллов в
группе уменьшается с увеличением порядкового номера. Хлор яв�
ляется окислителем по отношению к иоду.

Количественно окислительно�восстановительные свойства ве�
ществ в водных растворах можно оценить с помощью величин стан!
дартных окислительно!восстановительных потенциалов (см. Мо�
дуль 11).

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Высшую степень окисления мышьяк проявляет в ...

a) As2O3; b) AsH3; c) H3AsO4; d) HAsO2; e) H3AsO3.

2. Низшую степень окисления хлор проявляет в ...

a) HClO4; b) HClO3; c) HClO2; d) HClO; e) HCl.

3. Промежуточную степень окисления хром проявляет в ...

a) Na2Cr2O7; b) H2CrO4; c) Na[Cr(OH)4];
d) CrO3; e) (NH4)2Cr2O7.

4. Соединение ... может быть только окислителем за счет атомов N.

a) NO2; b) HNO2; c) NO; d) HNO3; e) N2O4.

5. Соединение ... может быть только восстановителем за счет атомов C.

a) CH4; b) CO2; c) H2CO3; d) H4CO4; e) CO.

6. Соединение ... может быть и восстановителем, и окислителем за
счет атомов Mn.

a) MnO2; b) Mn2O7; c) HMnO4; d) H2MnO4; e) Na2MnO4.

7. Укажите набор веществ, в состав которого входят только типич�
ные окислители за счет атомов Cr.

a) H2Cr2O7; Cr2O3; Cr(OH)3; b) H2CrO4; Cr2O3; CrO;
c) Cr2O3; Na[Cr(OH)4]; Cr(OH)3; d) H2Cr2O7; H2CrO4; CrO3;
e) Na2Cr2O7; Na2CrO4; CrO.

8. Укажите набор веществ, в состав которого входят только типич�
ные восстановители за счет атомов Cl.

a) HClO3; HClO; HClO4; b) Cl2O5; HClO3; Cl2O;
c) HClO4; Cl2; Cl2O7; d) Cl2; Cl2O7; Cl2O;
e) HCl; NH4Cl; NaCl.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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9. Укажите набор веществ, в состав которого входят только вещества
с окислительно�восстановительной двойственностью за счет атомов N.

a) HNO3; NH3; NO2; b) N2O5; HNO3; N2O;
c) N2; NO2; HNO2; d) NH3; NH4Cl; Na3N;
e) HNO2; HNO3; NO2.

10.4.
ЭЛЕКТРОННЫЕ УРАВНЕНИЯ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

В электронном уравнении:
� в левой части уравнения — частица с исходной степенью окис�

ления (до реакции);
� в правой части уравнения — частица в степени окисления, при�

обретенной в процессе реакции.
Окисление — степень окисления повышается.
Восстановление — степень окисления понижается.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Как было указано выше, процессы окисления и восстанов�
ления отображают с помощью электронных уравнений, в которых
указывают исходное и конечное состояния атомов, а также число
электронов, принимаемых или отдаваемых атомами.

Например, электронные уравнения:

7 2

2 0

Mn 5e Mn;

S 8e S

� �
�

�
�

� �

� �

«сообщают» о том, что в данной окислительно�восстановительной
реакции атом марганца в степени окисления +7 присоединил пять
электронов и приобрел степень окисления +2, а атом серы в степе�
ни окисления –2 отдал восемь электронов и приобрел степень окис�
ления 0.

Процесс окисления связан с отдачей электронов. При этом сте�
пень окисления атома повышается. Напротив, процесс восстанов�
ления — это процесс присоединения электронов. В ходе этого про�
цесса степень окисления понижается. Следовательно, в первом из
указанных выше процессов происходит восстановление атома мар�
ганца в степени окисления +7 (степень окисления снижается до
+2) и окисление атома серы в степени окисления –2 (степень окис�
ления повышается до нуля).
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. В процессе ... происходит окисление.
a) HI � KI; b) HIO � I2;    c) I2 � HIO4;
d) I2O7 � HIO4; e) HIO4 � I2O3.
Прежде всего следует вычислить степени окисления:

� � � � � � � � � �

� � � � � � � � � �

� � �

� �

1 1 1 1 1 1 2 0 0 1 7 2

2 2 4

7 2 1 7 2 1 7 2 3 2

2 7 4 4 2 3

a) H I K I ; b) H I O I ; c) I H I O ;

d) I O H I O ; e) H I O I O .
Окисление — это процесс отдачи электронов, следовательно,

нужно выбрать такой процесс, в котором степень окисления по�
вышается. Этому условию удовлетворяет процесс под буквой с):

0 1 7 2

2 4I H I O .
� � �

�
2. В процессе ... происходит восстановление.
a) HNO2 � HNO3; b) N2O4 � NO2; c) NO � N2O;
d) NH3 � N2; e) N2O � HNO2.
Вычисление степеней окисления дает следующие результаты:

� � � � � � � � � � � � � �

� � � � � � �

� � �

� �

1 3 2 1 5 2 4 2 4 2 2 2 1 2

2 3 2 4 2 2

3 1 0 1 2 1 3 2

3 2 2 2

a) HNO HNO ; b) N O NO ; c) N O N O;

d) NH N ; e) N O HNO .
Восстановление — это процесс присоединения электронов, сле�

довательно, степень окисления должна понижаться. Именно это и
происходит в процессе c):

2 2 1 2

2N O N O.
� � � �

�

Если продукты реакции известны, то составление электрон�
ных уравнений не составляет особого труда: выписывают исход�
ное и конечное состояние атомов, изменивших в ходе реакции свою
степень окисления, а затем указывают число электронов, необхо�
димых для того, чтобы такое изменение произошло.

Если же продукты реакции не указаны, то следует обратиться
к необходимым справочным данным, в которых представлена ин�
формация о предпочтительных степенях окисления атомов эле�
ментов в той или иной реакционной среде. Так, например, поведе�
ние перманганата калия KMnO4 меняется в зависимости от харак�
тера реакционной среды вследствие изменения устойчивости его
степеней окисления:

� � � �
� �

� �
�

� � � �

� �

7 2 7 4

7 6

Mn 5e Mn (кислая), Mn 3e Mn (нейтральная),

Mn 1e Mn (щелочная).
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ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Процесс окисления происходит в случае превращения ...

a) Cr2O3 
 Na[Cr(OH)4]; b) Cr 
 Cr2O3;
c) H2Cr2O7 
 H2CrO4; d) H2CrO4 
 CrO3;
e) H2CrO4 
 Cr2O3.

2. Процесс восстановления происходит в случае превращения ...

a) Al2O3 
 Al; b) Al2O3 
 Na[Al(OH)4];
c) Al(OH)3 
 Al2O3; d) Al 
 Al(OH)3;
e) Al 
 Al2O3.

3. Укажите соответствие между электронным уравнением и схемой
превращения:

� �������		��
���
	�	��
 
 �����
���
����	��

�� �����������	������ 
� ���������
�����
�� �����������	����� �� �������������
�� �����������	������ �� ���������������
�� ����������	������ �� ����������������
�� �����������	������ �� �����������

4. В реакции

2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + K2SO4 + 3H2O

 сульфит�ионы ...

a) восстанавливаются;
b) окисляются и восстанавливаются одновременно;
c) не изменяют окислительно�восстановительного состояния;
d) окисляются.

10.5.
СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ
ОКИСЛИТЕЛЬНО!ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ
РЕАКЦИЙ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ
CОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЯ
ОКИСЛИТЕЛЬНО�ВОССТАНОВИТЕЛЬНОЙ РЕАКЦИИ

� рассчитать степени окисления атомов в исходных веществах;
� распределить «роли» окислителя и восстановителя среди уча�

стников реакции, базируясь на величинах степени окисления
атомов;

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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� составить электронные уравнения процессов окисления и вос�
становления с помощью справочной информации о типичных
степенях окисления атомов данных элементов в данных ус�
ловиях;

� составить формулы продуктов реакции;
� расставить коэффициенты.

ПОСЛЕДОВАТЕЛЬНОСТЬ РАССТАНОВКИ
КОЭФФИЦИЕНТОВ МЕТОДОМ ЭЛЕКТРОННОГО
БАЛАНСА

� подобрать множители, обеспечивающие электронный баланс
(умножение одного из них на число электронов, отдаваемых
восстановителем, и другого — на число электронов, принимае�
мых окислителем, должно дать одинаковый результат);

� перенести полученные множители в уравнение реакции;
� уравнять атомы металлов;
� уравнять кислотные остатки;
� уравнять атомы водорода;
� проверить по атомам кислорода — их должно быть поровну.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Для того чтобы составить уравнение окислительно�восста�
новительной реакции, необходимо составить формулы продуктов
реакции, а затем расставить стехиометрические коэффициенты.
И то и другое делается на основании предварительно составлен�
ных электронных уравнений.

Определение формул продуктов реакции, строго говоря, нуж�
но проводить экспериментально: провести реакцию, проанализи�
ровать реакционную смесь и изучить ее состав. Теоретический про�
гноз делается на основании справочных данных о химическом по�
ведении тех или иных веществ в различных реакционных средах
и при различных реакционных условиях.

Например, образующиеся в ходе реакции катионы типичных
металлов или d�элементов в невысоких степенях окисления (+1,
+2, +3) в кислой среде, как правило, образуют соли. Атомы ти�
пичных неметаллов, а также d�элементов в высоких степенях окис�
ления входят в состав оксидов или кислотных остатков. Так, про�
дуктами реакции с участием перманганата калия в трех средах
будут: соль марганца (II) в кислой среде (MnSO4 в сернокислой,
MnCl2 в солянокислой или Mn(NO3)2 в азотнокислой среде), диок�
сид марганца в нейтральной среде и манганат�анион 2

4MnO � —
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в щелочной (K2MnO4, если среду создает KOH, Na2MnO4, если ще�
лочная среда обеспечивается NaOH и т. д.).

Итак, для того чтобы составить уравнение окислительно!вос!
становительной реакции, необходимо:
� рассчитать степени окисления атомов в исходных веществах;
� распределить «роли» окислителя и восстановителя среди уча�

стников реакции, базируясь на величинах степени окисления
атомов;

� составить электронные уравнения процессов окисления и вос�
становления с помощью справочной информации о типичных
степенях окисления атомов данных элементов в данных ус�
ловиях;

� составить формулы продуктов реакции;
� расставить коэффициенты.

Проследим порядок этих действий на примере реакции между
перманганатом калия и бромидом натрия в кислой среде:

KMnO4 + NaBr + H2SO4 �.

Степени окисления атомов элементов, входящих в состав пер�
манганата калия и бромида натрия, равны

1 7 2 1 1

4KMnO , NaBr
� � � � �

(атомы калия и натрия — элементов IA подгруппы — проявляют
постоянную степень окисления +1, атом кислорода имеет степень
окисления –2, степени окисления атомов марганца и брома вы�
числены с помощью правила электронейтральности).

На основании рассчитанных степеней окисления можно пред�
положить следующие функции перманганата калия и бромида
натрия в реакции

7 1

4 2 4
среда

восстановительокислитель

KMnO NaBr H SO
� �

� � �
минимальнаямаксимальная

степень окисления:степень окисления:

Составим электронные уравнения процессов восстановления и
окисления:

7 2

1 0

2

восстановление Mn 5e Mn,

окисление 2Br 2e Br .

� �
�

�
�

� �

� �

Последнее уравнение удвоено по причине двухатомности мо�
лекул брома.
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KMnO4 + NaBr + H2SO4 � MnSO4 + Br2 + ...

Катионы K+ и Na+ дадут в кислой среде соответствующие соли,
в данном случае — сульфаты, а катионы водорода — воду:

KMnO4 + NaBr + H2SO4 � MnSO4 + Br2 + K2SO4 + Na2SO4 + H2O.

Для подбора коэффициентов в уравнениях окислительно�вос�
становительных реакций можно пользоваться разными методами.
Рассмотрим один из них — метод электронного баланса.

Метод электронного баланса подразумевает строгую последо�
вательность действий при расстановке коэффициентов. Основой
для этих действий служит система электронных уравнений.

Для расстановки коэффициентов необходимо:
� подобрать множители, обеспечивающие электронный баланс

(умножение одного из них на число электронов, отдаваемых
восстановителем, и другого — на число электронов, принимае�
мых окислителем, должно дать одинаковый результат);

� перенести полученные множители в уравнение реакции;
� уравнять атомы металлов;
� уравнять кислотные остатки;
� уравнять атомы водорода;
� проверить по атомам кислорода — их должно быть поровну.

Для того чтобы сбалансировать электроны в рассматриваемом
примере, все члены первого уравнения нужно домножить на 2, а
все члены второго — на 5 (наименьшее общее кратное чисел от�
данных и принятых электронов равно 10; множитель для первого
уравнения 10 : 5 = 2, множитель для второго — 10 : 2 = 5):

7 2

1 0

2

Mn 5e Mn 2

2Br 2e Br 5

� �
�

�
�

� �

� �

Перенесем найденные коэффициенты 2 и 5 в уравнение реакции:

2KMnO4 + 10NaBr + H2SO4 �
� 2MnSO4 + 5Br2 + K2SO4 + Na2SO4 + H2O.

Уравняем число атомов Na:

2KMnO4 + 10NaBr + H2SO4 �
� 2MnSO4 + 5Br2 + K2SO4 + 5Na2SO4 + H2O.

Серная кислота, создающая кислую среду в растворе, служит
солеобразователем, связывая катионы металлов. На образование
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сульфатов марганца, калия и натрия идет 2 + 1 + 5 = 8 моль ки�
слоты:

2KMnO4 + 10NaBr + 8H2SO4 �
� 2MnSO4 + 5Br2 + K2SO4 + 5Na2SO4 + H2O.

Теперь уравниваем число атомов водорода. В левой части урав�
нения их 8 � 2 = 16, отсюда коэффициент перед формулой воды
равен 8:

2KMnO4 + 10NaBr + 8H2SO4 =
= 2MnSO4 + 5Br2 + K2SO4 + 5Na2SO4 + 8H2O.

Правильность расстановки коэффициентов проверяем, подсчи�
тывая число атомов кислорода в левой и правой частях уравнения:

2 � 4 + 8 � 4 = 2 � 4 + 4 + 5 � 4 + 8 = 40.

Метод электронного баланса подразумевает сугубо формаль�
ный подход к описанию окислительно�восстановительных реак�
ций. В реальных реакционных средах многие частицы, фигури�
рующие в электронных уравнениях, не существуют — они входят
в состав более сложных частиц (например, ионов +7Mn  в растворе
нет, такие частицы входят в состав перманганат�аниона 4MnO ).�

ПППОООПППРРРОООБББУУУЙЙЙТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕШШШИИИТТТЬЬЬ   СССАААМММОООСССТТТОООЯЯЯТТТЕЕЕЛЛЛЬЬЬНННООО

1. Стехиометрические коэффициенты окислителя и восста�
новителя в реакции MnSO4 + NaBiO3 + HNO3 �NaMnO4 + Bi(NO3)3 +
+ H2SO4 + NaNO3 + H2O равны ... и ... соответственно.

2. Стехиометрические коэффициенты окислителя и восстанови�
теля в реакции NaBr + K2Cr2O7 + H2SO4 � Br2 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 +
+ Na2SO4 + H2O равны ... и ... соответственно.

3. Стехиометрические коэффициенты окислителя и восстанови�
теля в реакции AsH3 + KMnO4 + H2SO4 �H3AsO4 + MnSO4 + K2SO4 +
+ H2O равны ... и ... соответственно.

Метод электронно!ионного баланса учитывает реальный со�
став реакционных систем. В этом случае в электронные уравне�
ния включают не гипотетические частицы, а реально существую�
щие в растворе ионы.

При составлении электронно�ионных уравнений поступают
следующим образом: первоначально записывают исходный и ко�
нечный ионы, а затем с помощью частиц, имеющихся в данном
растворе (катионов водорода в кислых средах, гидроксид�анионов
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в щелочных средах, молекул воды, присутствующих в любом вод�
ном растворе), обеспечивают баланс по водороду и кислороду.

Например, взаимодействие нитрита натрия с бихроматом ка�
лия в сернокислой среде подразумевает превращение нитрит�анио�
нов в нитрат�анионы, а бихромат�анионы в катионы хрома (III):

2 3

2 3+
2 7

NO NO ;

Cr O Cr .

� �

�

�
�

В первом случае число атомов кислорода уменьшается (2 � 3),
баланс по кислороду обеспечивается добавлением в левую часть
уравнения одной молекулы воды, что приводит к высвобождению
двух катионов водорода:

2 2 3NO H O NO 2H .� � �� � �

Во втором случае прежде всего необходимо удвоить число ка�
тионов хрома для обеспечения равенства по этому элементу. Чис�
ло атомов кислорода в этом процессе уменьшается (7 � 0), баланс
по кислороду обеспечивается связыванием избыточных кислород�
ных атомов катионами водорода (среда кислая, поэтому такое дей�
ствие оправдано) в молекулы воды (по числу исходных атомов ки�
слорода их должно получиться 7, а для этого необходимо 14 ка�
тионов водорода):

2 + 3+
2 27Cr O 14H 2Cr 7H O.� � � �

Теперь необходимо обеспечить равенство суммарных зарядов
в левой и правой частях составленных схем. В первой схеме заряд
левой части составляет –1, заряд правой — +1, во второй схеме
заряд левой части равен +12, заряд правой — +6. Вычитание 2e– в
первом случае и прибавление 6e– во втором решают проблему с
равенством суммарных зарядов. В окончательной редакции элек�
тронно�ионные уравнения имеют вид

2 2 3

2 + 3+
2 27

NO H O 2e NO 2H ;

Cr O 14H 6e 2Cr 7H O.

� � � �

� �

� � � �
� � � �

Последующие действия сходны с теми, которые мы проводили
в рамках метода электронного баланса: необходимо подобрать мно�
жители, обеспечивающие равенство суммарного числа отдаваемых
и суммарного числа принимаемых электронов. С этой целью ум�
ножаем первое уравнение на 3:

2 2 3
2 + 3+

2 27

NO H O 2e NO 2H 3
Cr O 14H 6e 2Cr 7H O 1

� � � �

� �
� � � �
� � � �



349

Наконец, необходимо произвести алгебраическое сложение
двух электронно�ионных уравнений, в результате которого мы
получаем краткое ионно�молекулярное уравнение рассматривае�
мой окислительно�восстановительной реакции:

2 2 3
2 + 3+

2 27

2 3+
2 2 2 3 27

2 3+
2 2 3 27

NO H O 2e NO 2H 3
Cr O 14H 6e 2Cr 7H O 1

3NO 3H O Cr O 14H 3NO 6H 2Cr 7H O

3NO Cr O 8H 3NO 2Cr 4H O

� � � �

� �

� � � � �

� � � �

� � � �
� � � �

� � � � � � �
� � � � �

В завершение работы требуется достроить ионно�молекуляр�
ное уравнение до молекулярного с помощью сульфат�анионов, а
также катионов Na+ и K+:

3NaNO2 + K2C2O7 + 4H2SO4 �
� 3NaNO3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 4H2O.

10.6.
КЛАССИФИКАЦИЯ
ОКИСЛИТЕЛЬНО!ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ
РЕАКЦИЙ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Межмолекулярные реакции — атом�окислитель и атом�
восстановитель входят в состав разных веществ.

Внутримолекулярные реакции — атом�окислитель и атом�вос�
становитель, являясь атомами разных элементов, входят в состав
одного и того же вещества.

Реакции диспропорционирования — окислителем и восстано�
вителем являются атомы одного и того же элемента в промежу�
точной степени окисления, входящие в состав одного и того же
вещества.

Реакции сопропорционирования — в процессе окисления и в
процессе восстановления образуются одни и те же продукты.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Окислительно�восстановительные реакции можно разделить
на четыре класса: межмолекулярные, внутримолекулярные, реак�
ции диспропорционирования и реакции сопропорционирования.

Межмолекулярные реакции характеризуются следующим при�
знаком: атом�окислитель и атом�восстановитель входят в состав
разных веществ.
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Примером могут служить окислительно�восстановительные
реакции, уравнения которых рассмотрены выше. Действитель�
но, в первой из них окислитель — атом марганца в степени окис�
ления +7 — входит в состав одного вещества (перманганата ка�
лия), а восстановитель — атом брома в степени окисления –1 — в
состав другого (бромида натрия). Во второй реакции окисли�
тель — атом хрома в степени окисления +6, а восстановитель —
атом азота в степени окисления +3, реакция между ними идет меж�
молекулярно.

Межмолекулярные реакции являются наиболее распростра�
ненным типом окислительно�восстановительных взаимодействий.
К этому типу относится, например, бо ´льшая часть практически
важных реакций, характеризующих химические свойства метал�
лов — типичных восстановителей.

Рассмотрим в качестве примера взаимодействие алюминия с
разбавленной азотной кислотой, приводящее к образованию нит�
рата алюминия, нитрата аммония и воды.

Al + HNO3 � Al(NO3)3 + NH4NO3 + H2O.

Вычисление степеней окисления атомов дает следующий ре�
зультат:

0 5 3 3 5

3 3 3 4 3 2Al HNO Al(NO ) NH NO H O.
� � � �

� � � �

Восстановителем в этом случае является алюминий (как и лю�
бой металл в нулевой степени окисления), а окислителем — азот�
ная кислота, в состав которой входит атом азота в высшей степени
окисления +5 (V группа элементов). Электронные уравнения име�
ют вид 0 3

5 3

Al 3e Al 8

N 8e N 3

�
�

� �
�

� �

� �

и при расстановке коэффициентов в уравнении этой реакции сле�
дует иметь в виду, что азотная кислота здесь играет две роли од�
новременно. С одной стороны, она является окислителем за счет
атома азота в высшей степени окисления, а с другой — создает
кислотный характер среды, выполняя солеобразующую функцию.
Следовательно, не все атомы азота изменяют в ходе реакции свою
степень окисления от +5 до –3, часть из них сохраняет ее исходное
значение +5. Вместе с тем единственный источник атомов азота —
HNO3. В подобных случаях ставится суммарный коэффициент,
учитывающий это обстоятельство:
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3 3 3 4 3 2

атома N атомов N

8Al 30HNO 8Al(NO ) 3NH NO 9H O.
������ ��	
	���



 � 
 


В случае внутримолекулярных реакций атом�окислитель и
атом�восстановитель, являясь атомами разных элементов, входят
в состав одного и того же вещества. Например,

3 2

5 3

2 0

2

2KClO 2KCl 3O

Cl 6e Cl 2

2O 4e O 3

� �
�

�
�

� �

� �

� �

Реакции диспропорционирования происходят в результате
окисления и восстановления одного и того же атома, находящего�
ся в промежуточной степени окисления, например

2 3 2

3 2

3 5

3HNO HNO 2NO H O

N 1e N 2

N 2e N 1

� �
�

� �
�

� � �

� �

� �
При этом степень окисления атома одновременно и понижа�

ется, и повышается. В электронных уравнениях атом N в степе�
ни окисления +3 присутствует дважды, поэтому к формуле HNO2

в уравнении реакции выставляется суммарный коэффициент
2 + 1 = 3.

Реакция диспропорционирования может происходить и в ка�
кой�либо среде, например сера диспропорционирует в щелочной
среде с образованием сульфида и сульфата соответствующего ме�
талла:

2 2 4
среда

0 2

0 6

4S 8NaOH 3Na S Na SO

S 2e S 3

S 6e S 1

�
�

�
�

� � �

� �

� �

Для регенерации воздуха на подводных лодках, в батискафах,
в изолирующих дыхательных аппаратах спасателей и горняков
используется окислительно�восстановительная реакция диспро�
порционирования, участниками которой являются пероксиды и
надпероксиды щелочных металлов. Вещества этого класса способ�
ны регенерировать воздух путем поглощения углекислого газа и
выделения кислорода в результате протекания окислительно�вос�
становительных реакций вида:
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2 2 2 3 2

1 0

2 2
1 2

2

4KO 2CO 2K CO 3O

(O ) 1e O 3

(O ) 3e 2O 1

�
�

� �
�

� � �

� �

� �

Для связывания 1 кг (0,51 м3) углекислого газа (именно столь�
ко человек выдыхает за сутки) расходуется 3,2 кг KO2, при этом
выделяется 1,1 кг (0,77 м3) кислорода.

В процессе реакции желтый порошок KO2 превращается в бе�
лый кристаллический K2CO3.

Можно использовать и смеси указанных веществ, например
смесь твердых пероксида натрия и надпероксида калия, которую
составляют в молярном соотношении 1:2, тогда объем поглощенно�
го CO2 и объем выделившегося O2 одинаковы. Это необходимо для
поддержания постоянного давления в замкнутом объеме аппарата.
Действительно, из приведенных ниже схем очевидно, что при та�
ком соотношении исходных компонентов поглощается 4 моль уг�
лекислого газа и выделяется 4 моль кислорода:

2 2 2 3 2

1 0

2 2
1 2

2

4KO 2CO 2K CO 3O

(O ) 1e O 3

(O ) 3e 2O 1

�
�

� �
�

� � �

� �

� �

2 2 2 2 3 2

1 0

2 2
1 2

2

4Na O 2CO 2Na CO O

(O ) 2e O 1

(O ) 2e 2O 1

�
�

� �
�

� � �

� �

� �

Окислительно�восстановительные реакции, в которых в про�
цессе окисления и в процессе восстановления образуются одни и
те же продукты, называют реакциями сопропорционирования.
Например, окисление бромид�аниона в KBr и восстановление бро�
мат�аниона в KBrO3 приводят к образованию одного и того же про�
дукта — молекулярного брома:

3 2 4 2 2 4 2

5 0

1 0

5KBr KBrO 3H SO 3Br 3K SO 3H O

Br 5e Br 1

Br 1e Br 5

�
�

�
�

� � � � �

� �

� �
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Реакция ... относится к типу межмолекулярных окислитель�
но�восстановительных реакций.

a) MnO2 + H2SO4 � Mn2(SO4)3 + O2 + H2O;
b) MnO2 � Mn2O3 + O2;
c) MnO2 + HCl � MnCl2 + Cl2 + H2O;
d) MnO2 + NaOH � MnO(OH) + Na3MnO4 + H2O.
Для решения задачи необходимо вычислить степени окисле�

ния всех атомов и проанализировать их изменение в ходе реак�

ции. В первой реакции окислителем является
4

Mn,
�

 а восстанови�

телем — атом
2

O.
�

 Оба этих атома входят в состав одного и того же

соединения — диоксида марганца MnO2. Следовательно, первая
реакция является внутримолекулярной. К тому же типу относит�

ся и вторая реакция: здесь также окислитель 
4

(Mn)
�

 и восстанови�

тель 
2

(O)
�

 входят в состав одного и того же химического соедине�

ния (MnO2). В третьей реакции окислителем является 
4

Mn,
�

 входя�

щий в состав MnO2, а восстановителем — 
1

Cl,
�

 входящий в состав

хлороводородной кислоты (HCl). Следовательно, эта реакция яв�
ляется межмолекулярной. В последней реакции и окислителем, и

восстановителем является 
4

Mn
�

 (MnO2). Это реакция диспропорцио�

нирования.
Правильный ответ: с).
2. Реакция ... относится к типу внутримолекулярных окисли�

тельно�восстановительных реакций.

a) HCl + Mg � MgCl2 + H2;
b) Cl2 + KOH � KClO3 + KCl + H2O;
c) NaCl + K2Cr2O7 + H2SO4 �Cl2 + Cr2(SO4)3 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O;
d) KСlO3 � KCl + O2.

В первой реакции окислителем является катион водорода 
1

(H),
�

входящий в состав хлороводородной кислоты (HCl), а восстанови�

телем — атом магния 
0

(Mg).  Это — межмолекулярная реакция.

Вторая реакция — пример реакции диспропорционирования, так
как здесь и окислителями, и восстановителями являются атомы

хлора 
0

(Cl).  В третьей реакции окислитель 
6

(Cr)
�

 и восстановитель
1

(Cl)
�

 входят в состав разных веществ (K2Cr2O7 и NaCl соответст�
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венно). Это признаки межмолекулярной окислительно�восстано�

вительной реакции. Наконец, в последней реакции окислитель
5

Cl
�

и восстановитель
2

O
�

 входят в состав одного и того же вещества —
KСlO3. Это и есть внутримолекулярная окислительно�восстанови�
тельная реакция.

Правильный ответ: d).
3. Реакция ... относится к окислительно�восстановительным

реакциям диспропорционирования.
a) PH3 + KMnO4 + H2SO4 � MnSO4 + H3PO4 + K2SO4 + H2O;
b) P + KOH + H2O � KH2PO2 + PH3;
c) P + HNO3 � H3PO4 + NO2 + H2O;
d) PH3 + H2SO4 � H3PO4 + H2S.
Среди приведенных реакций только вторая (ответ b)) является

реакцией диспропорционирования. В этом случае и окислителем,
и восстановителем являются атомы одного и того же химического
элемента (Р), которые входят в состав простого вещества. При этом
атомы фосфора изменяют свою степень окисления от 0 до –3 в PH3

(процесс восстановления) и от 0 до +1 в KH2PO2 (процесс окисле�
ния). Первая, третья и четвертая реакции являются межмолеку�
лярными (атомы�окислители и атомы�восстановители входят в
состав разных веществ).

4. Укажите соответствие уравнения окислительно�восстанови�
тельной реакции ее типу.

В первой реакции атом�окислитель 
5

(Cl)
�

 и атом�восстановитель
2

(O)
�

 входят в состав KClO3. Следовательно, эта реакция является
внутримолекулярной.

Вторая реакция является межмолекулярной, так как окис�

литель 
6

(Cr)
�

входит в состав K2Cr2O7, а восстановитель 
3

(N)
�

— в

состав другого вещества (NaNO2). Третья реакция имеет все при�
знаки диспропорционирования: и окислителем, и восстановите�
лем являются атомы марганца в степени окисления +4, входящие
в состав диоксида марганца MnO2.
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Наконец, последнюю реакцию можно отнести к типу реакций

сопропорционирования, так как в результате окисления 
3

3N (NH )
�

и восстановления 
4

2N (NO )
�

 образуется один и тот же 
0

2N (N ).

Таким образом, правильное соответствие выглядит так:

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Реакция ... относится к типу межмолекулярных окислительно�вос�
становительных реакций.

a) NaBrO 
 NaBrO3 + NaBr;
b) Br2 + NaOH 
 NaBrO + NaBr + H2O;
c) MnO2 + HBr 
 MnBr2 + Br2 + H2O;
d) NaBrO3 
 NaBrO4 + NaBr.

2. Реакция ... относится к типу внутримолекулярных окислительно�
восстановительных реакций.

a) Cr + H2SO4 
 Cr2(SO4)3 + SO2 + H2O;
b) K2Cr2O7 + HBr 
 Br2 + CrBr3 + KBr + H2O;
c) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 
 NaNO3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O;
d) (NH4)2Cr2O7 
 N2 + Cr2O3 + H2O.

3. Реакция ... относится к окислительно�восстановительным реакци�
ям диспропорционирования.

a) LiClO3 
 LiCl + O2;
b) P2H4 + KOH + H2O 
 PH3 + KH2PO2;
c) 4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O 
 4Fe(OH)3;
d) Fe(OH)3 
 Fe2O3 + H2O.

4. Укажите соответствие уравнения окислительно�восстановительной
реакции ее типу.
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* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Для реакции

Na2SO3 + K2Cr2O7 + H2SO4 � Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O

составьте уравнения методом электронного баланса. Укажите, ка�
кое вещество является окислителем, а какое — восстановителем и
за счет каких атомов. Определите тип данной окислительно�вос�
становительной реакции.

Окислительно�восстановительные реакции характеризуются
переходом электронов от одного вещества (восстановителя) к дру�
гому (окислителю).

Для ответов на вопросы задачи вычислим степени окисления
атомов, входящих в состав приведенных в уравнении реакции ве�
ществ, руководствуясь следующими правилами:
� степени окисления атомов в простых веществах (построенных из

атомов одного и того же элемента) принимаются равными нулю;
� степень окисления атома водорода в соединениях с неметалла�

ми равна +1;
� степень окисления атома кислорода в большинстве его соеди�

нениях равна –2 (к исключениям из правила относятся, напри�
мер, пероксиды типа H2O2, в которых степень окисления ато�
ма О равна –1);

� степени окисления типичных металлов (главные подгруппы I,
II, III групп периодической системы Д. И. Менделеева, кроме
бора) в их соединениях постоянны и численно равны номеру
группы, т. е. +1, +2, +3 соответственно;

� алгебраическая сумма степеней окисления атомов в молекуле
равна нулю, в сложном ионе — заряду иона.
Запишем вычисленные степени окисления над символами эле�

ментов в уравнении реакции:

4 6 6 3

2 3 2 2 7 2 4 2 4 2 4 3 2 4 2Na S O K Cr O H SO Na S O Cr (SO ) K SO H O.
� � � �

� � � � � �

Для составления электронных уравнений выпишем атомы эле�
ментов, изменившие свои степени окисления, и укажем число
электронов, отдаваемое или принимаемое атомами для осуществ�
ления такого изменения степеней окисления:

4 6

6 3

S 2e S;

Cr 3e Cr.

� �
�

� �
�

� �

� �
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Атомы элементов S (а также и вещества, в состав которых они
входят Na2SO3) являются восстановителями (отдают электроны,
степень окисления повышается с +4 до +6) и участвуют в процессе
окисления (процессе отдачи электронов).

Атомы элементов Cr (а также вещества, в состав которых они
входят K2Cr2O7) являются окислителями (принимают электроны,
степень окисления понижается с +6 до +3) и участвуют в процессе
восстановления (процессе присоединения электронов).

Суммарное число электронов, отдаваемых в ходе реакции час�
тицами�восстановителями, и суммарное число электронов, при�
нимаемых в ходе реакции частицами�окислителями, должны быть
равны друг другу. На этом основан один из методов расстановки
коэффициентов в уравнениях окислительно�восстановительных
реакций, называемый методом электронного баланса.

Для обеспечения указанного электронного равенства подберем
множители к электронным уравнениям процессов окисления и вос�
становления, найдя наименьшее общее кратное для числа отданных
и присоединенных электронов и поделив его на каждое из чисел.

Запишем полученные множители справа за чертой у каждого
из уравнений: 4 6

6 3

S 2e S 3

Cr 3e Cr 2

� �
�

� �
�

� �

� �

Расстановку коэффициентов проведем в следующей последо�
вательности:
� перенесем полученные в электронном балансе множители в

левую и правую части уравнения реакции к формулам соответ�
ствующих веществ:

� �

� �

� � �

� � � �

4 6

2 3 2 2 7 2 4

6 3

2 4 2 4 3 2 4 2

3Na S O K Cr O H SO

3Na S O Cr (SO ) K SO H O

(поскольку в состав K2Cr2O7 входят два атома хрома, коэффи�
циент 2 перед формулой не ставится);

� уравняем атомы металлов;
� уравняем кислотные остатки;
� уравняем атомы водорода.

Итоговые коэффициенты в уравнениях данных реакций таковы:

3Na2SO3 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 =
= 3Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 4H2O.
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Для проверки их правильности просуммируем число атомов
кислорода в левой и правой частях уравнения

3 � 3 + 7 + 4 � 4 = 3 � 4 + 4 � 3 + 4 + 4 � 1 (32 = 32).

Значит, коэффициенты расставлены верно.
Для определения типа рассматриваемой окислительно�восста�

новительной реакции воспользуемся следующей классификацией:
� межмолекулярные окислительно�восстановительные реакции

(атом�окислитель и атом�восстановитель входят в состав раз�
ных веществ);

� внутримолекулярные окислительно�восстановительные реак�
ции (атом�окислитель и атом�восстановитель входят в состав
одного и того же вещества, являясь атомами разных элементов);

� реакции диспропорционирования (атом�окислитель и атом�
восстановитель являются атомами одного и того же элемента в
промежуточной степени окисления).
Рассматриваемая в задаче окислительно�восстановительная

реакция относится к межмолекулярному типу, так как атом�окис�

литель 
6

Cr
�

 и атом�восстановитель
4

S
�

входят в состав различных

веществ: в Na2SO3 и в K2Cr2O7 соответственно.
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М О Д У Л Ь 11

ЭЛЕКТРОХИМИЯ
В процессе изучения этого модуля Вам предстоит научиться:
� прогнозировать поведение металлов в электрохимической системе на осA

новании их положения в таблице стандартных электродных потенциалов;
� составлять электронные уравнения анодного и катодного процессов,

происходящих при работе химического источника тока, в процессах
электрохимической коррозии металлов, при электролизе;

� выводить химические уравнения рабочей реакции  гальванического элеA
мента, коррозионного процесса;

� составлять электрохимическую схему химического источника тока, корA
розионного элемента;

� производить расчеты электродвижущей силы (ЭДС) гальванического элеA
мента, масс или объемов веществ, выделяющихся на электродах в проA
цессе электролиза.

11.1.
ПРЕДМЕТ ЭЛЕКТРОХИМИИ
Электрохимия изучает взаимосвязь и соотношения между

двумя видами энергии: химической (энергией химической реак�
ции) и электрической.

Электрохимия — наука со стажем. Ее истоки относятся к нача�
лу XIX в. Своим развитием эта наука обязана трем выдающимся
событиям, относящимся в бол́ьшей степени к практике, чем к тео�
рии: в 1800 г. итальянец Алессандро Вольта создал первый химиче�
ский источник постоянного тока — электрическую батарею, в том
же году двое англичан (Уильям Никольсон и Энтони Карлайл) про�
вели опыт по разложению воды на водород и кислород под действи�
ем электрического тока, а несколькими годами позже Гэмфри Дэви
предложил военно�морскому флоту прикреплять небольшой желез�
ный лист к медной обшивке деревянных кораблей для защиты ее от
коррозии. Эти три направления в электрохимии:
� химические источники тока;
� электролиз;
� защита металлов от коррозии

и составляют основное содержание этой области химии.
Одно перечисление этих разделов свидетельствует о высокой

практической значимости научных исследований в области элек�
трохимии.

Электрохимия не стоит на месте. Среди самых современных раз�
работок в этой области — электрохимическая обработка металлов
(электрохимическое фрезерование), электрохимические датчики для
экологического мониторинга окружающей среды, электромобили.
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11.2.
ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Проводники первого рода: электронная проводимость (ме�
таллы, полупроводники).

Проводники второго рода: ионная или электролитическая про�
водимость (растворы и расплавы электролитов).

Электрод: система, состоящая из проводника первого рода,
контактирующего с проводником второго рода.

Ионно�металлический электрод: металл в растворе электроли�
та. Например, металл в растворе своей соли. Обозначение элек�
трода: Меn+|Ме, где вертикальная черта символизирует границу
раздела фаз (твердый металл в жидком электролите).

Электродный потенциал — разность потенциалов, возникаю�
щая в двойном электрическом слое на границе металл/электролит.

В таблице стандартных электродных потенциалов восстано�
вительная активность металлов в водных растворах уменьшается
от начала таблицы к ее концу (чем меньше алгебраическое значе�
ние потенциала, тем более сильным восстановителем является вос�
становленная форма вещества; чем больше алгебраическое значе�
ние потенциала, тем более сильным окислителем является окис�
ленная форма вещества).

�������������������������������

������������������������������

Восстановительная активность металлов

Окислительная активность катионов металлов

Li Rb K Cs Ba Ca Na Mg Be Al Mn Zn Cd In Co Ni Sn Pb Bi Cu Hg AuH

Формула Нернста:

n 0 n 0
0 n

Ме /Ме Me /Me

0,059Е Е lg[Me ],
n

� �
�� �

где n 0Ме /МеЕ �  — равновесный электродный потенциал, В; n 0
0
Me /Me

Е � —
стандартный электродный потенциал (потенциал для данного
электрода при Т = 298 К и [Mеn+] = 1 моль/л), В; n — число элек�
тронов, участвующих в электродном процессе, символ в квадрат�
ных скобках означает молярную концентрацию электролита.

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Электропроводность различных веществ имеет разную при�
роду. Классификация токопроводящих веществ по типу носите�
лей заряда подразумевает их деление на проводники первого рода,
в которых ток переносят электроны (металлы, полупроводники),
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и на проводники второго рода — здесь носителями зарядов явля�
ются ионы (растворы и расплавы электролитов). Проводники пер�
вого рода обладают электронной проводимостью, проводники вто�
рого — ионной или электролитической проводимостью.

Электрохимическим электродом называют систему, состоя�
щую из проводника первого рода, находящегося в контакте с про�
водником второго рода. Таковым является, например, система
«металл в растворе электролита». Такая электрохимическая сис�
тема называется ионно!металлическим электродом.

Ионно�металлический электрод легко построить, достаточно
опустить металлическую пластинку (проводник первого рода) в
раствор электролита, например соли того же металла (проводник
второго рода).

Ионно�металлический электрод обозначают символом Меn+|Ме,
где вертикальная черта символизирует границу раздела фаз (твер�
дый металл в жидком электролите). Например, для электрода, об�
разованного медью и водным раствором сульфата меди, этот сим�
вол выглядит так: Cu2+|Cu.

Контакт металла с водой или водным раствором электролита
приводит к взаимодействию между полярными молекулами воды
и катионами металла, находящимися в узлах кристаллической
решетки. В результате такого взаимодействия некоторая доля
гидратированных катионов металла переходит в раствор. При
этом раствор вблизи поверхности металла заряжается положи�
тельно, а поверхность металла — отрицательно (за счет избыточ�
ных электронов). Однако этот процесс обратим: возможен и об�
ратный переход катионов из раствора в кристаллическую решет�
ку металла. В результате этого процесса поверхность металла,
напротив, заряжается положительно, а раствор вблизи поверх�
ности — отрицательно. Заряженная поверхность металла притя�
гивает к себе ионы противоположного знака, образуется своеоб�
разный конденсатор — двойной электрический слой. Разность
потенциалов, возникающую в двойном электрическом слое на гра�
нице металл/электролит, называют электродным потенциалом
данного металла.

С течением времени скорости двух противоположных по на�
правлению процессов выравниваются и устанавливается равнове�
сие между металлом в твердой фазе (восстановленная форма) и
катионами металла в растворе (окисленная форма):

� �� �� n
2 2 mMe (т) mH O [Me(H O) ] (p) ne .
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В первом приближении процессом гидратации можно прене�
бречь. Тогда в более кратком виде:

� ��� nMe (т) Me (p) ne .

Это равновесие смещается при изменении условий (в соответ�
ствии с общим законом смещения химического равновесия). Так,
понижение концентрации катионов металла смещает его впра�
во, повышение — влево. Уход электронов из системы смещает
равновесие вправо, а появление их дополнительных количеств —
влево.

Абсолютную величину электродного потенциала (как и абсо�
лютную величину любого потенциала) нельзя ни рассчитать, ни
измерить, можно определить лишь его относительную величину.
Для этого необходим некий эталон, нуль отсчета. В электрохимии
водных растворов в качестве такого эталона — электрода сравне�
ния — используют стандартный водородный электрод, состоящий
из водного раствора серной кислоты (Cм = 1 моль/л), в который
погружена платиновая пластина. Поверхность пластины покрыта
слоем губчатой платины — так называемой платиновой чернью —
для увеличения ее адсорбирующей способности. Через раствор
пропускают водород под давлением 1 бар (105 Па). Платина обла�
дает способностью адсорбировать водород, при этом адсорбирован�
ные молекулы H2 распадаются на атомы, которые ионизируются:

H0 – 1е–�H+.

При этом в растворе вблизи поверхности платины происходит
электродный процесс

2H+ + 2е–�H2.

Если соединить стандартный водородный электрод с каким�
либо другим электродом с концентрацией электролита 1 моль/л и
произвести измерения разности потенциалов при стандартных ус�
ловиях (при температуре 25
С и давлении 1 бар), то можно опреде�
лить значение стандартного потенциала испытуемого электрода.

Величины стандартных электродных потенциалов Е0 для ряда
ионно�металлических электродов приведены в Приложении 7.
Таблица стандартных электродных потенциалов начинается с та�
ких активных металлов, как литий, натрий, магний, и заверша�
ется известными своей низкой реакционной способностью ртутью,
серебром, золотом, платиной. Иными словами, восстановительная
активность металлов в водных растворах уменьшается от начала
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таблицы к ее концу, а окислительная активность катионов метал�
лов увеличивается в этом же направлении.

Если расположить металлы в порядке возрастания значений
их стандартных электродных потенциалов, получится электрохи!
мический ряд напряжений металлов, который указывает относи�
тельную реакционную способность металлов в водных растворах
при соответствующих (стандартных) условиях:

�������������������������������
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Восстановительная активность металлов

Окислительная активность катионов металлов

LiRb K Cs Ba Ca Na Mg Be Al Mn Zn Cd In Co Ni Sn Pb Bi Cu Hg AuH

В этом ряду восстановительная активность металлов уменьша�
ется слева направо. Наиболее реакционноспособные металлы за�
нимают левый фланг этого ряда. Эти металлы являются сильны�
ми восстановителями и легко окисляются. Металлы, стоящие в
конце ряда, окисляются с трудом, их реакционная способность в
водных растворах невысока.

Относительные величины электродных потенциалов металлов
позволяют решать вопросы о возможности участия этих металлов
в тех или иных окислительно�восстановительных реакциях. На�
пример, сравнением величин потенциалов можно установить, спо�
собен ли данный металл вытеснять водород из растворов кислот,
окислителем в которых является частица H+ (хлороводородная,
разбавленная серная) или вытеснять другой металл из раствора
его соли. В первом случае необходимо сравнить данный электрод�
ный потенциал с потенциалом водородного электрода, во втором
случае — два электродных потенциала между собой: восстанови�
тель должен характеризоваться меньшим (более отрицательным)
потенциалом, чем окислитель.

Например, на основании значений электродных потенциалов:

Zn� Zn2+ + 2e–, E0 = –0,76 B;
Pb� Pb2+ + 2e–, E0 = –0,13 B;
H2

 ��2H+ + 2е, E0 = 0 B;
Cu� Cu2+ + 2e–, E0 = +0,34 B

можно заключить, что свинец и цинк способны к реакции с ука�
занными кислотами, а медь — нет, реакция

Pb2+ + Zn = Pb + Zn2+

возможна, а Pb2+ + Cu � — нет.
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Равновесный электродный потенциал зависит от природы элек�
трода, концентрации ионов в растворе, температуры. Эта зависи�
мость описывается уравнением Нернста, которое для ионно�ме�
таллических электродов имеет вид

n 0 n 0
0 n

Ме /Ме Me /Me
Е Е lg[Me ],

n
RT

F� �
�� �

где n 0Ме /МеЕ � — равновесный электродный потенциал, В; n 0
0
Me /Me

Е � —
стандартный электродный потенциал (потенциал для данного
электрода при Т = 298 К и [Mеn+] = 1 моль/л), В; R = 8,31441 Дж/
(моль�К) — универсальная газовая постоянная; n — число элек�
тронов, участвующих в процессе; F = 96 484,56 Кл/моль — посто�
янная Фарадея (заряд одного моль электронов); Т — абсолютная
температура, К; [Men+] — молярная концентрация электролита.

Если подставить в уравнение Нернста численные значения кон�
стант, стандартную величину температуры (298,15 К) и перейти
от натурального логарифма к десятичному, оно приобретает вид

n 0 n 0
0 n

Ме /Ме Me /Me

0,059Е Е lg[Me ].
n

� �
�� �

Понятие электродного потенциала не ограничено только ион�
но�металлическими электродами. В общем случае их называют
окислительно!восстановительными потенциалами. Величины та�
ких потенциалов характеризуют окислительно�восстановитель�
ную активность веществ в реакциях, протекающих в водных рас�
творах: чем меньше алгебраическое значение потенциала, тем бо�
лее сильным восстановителем является восстановленная форма
вещества; или, что то же самое, чем больше алгебраическое значе�
ние потенциала, тем более сильным окислителем является окис�
ленная форма вещества.

Значения окислительно�восстановительных потенциалов по�
зволяют прогнозировать направление окислительно�восстанови�
тельных реакций. При этом функцию окислителя берет на себя
система с более положительным потенциалом, роль восстановите�
ля — система с более отрицательным потенциалом. Реакция про�
исходит самопроизвольно в том направлении, которое обеспечи�
вает положительную величину �Е0.

Например, окислительно�восстановительные потенциалы двух
полуреакций равны

0
3 2 2

0
3 2 2

2ClO 12H 10e Cl 6H O, E 1,47 B;

2IO 12H 10e I 6H O, E 1,19 B.

� � �

� � �

� � � � � �
� � � � � �
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Очевидно, положительную величину �Е0 можно получить вы�
читанием второго уравнения из первого:

0
3 2 2 32ClO I Cl 2IO , E 1,47 1,19 0,28 B.� �� � � � � � �

Этот результат говорит о том, что молекулярным иодом можно
восстановить 3ClO ,�  а молекулярный хлор не способен к восста�
новлению 3IO .�

11.3.
ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Гальванический элемент состоит из двух электродов, элек�
тролиты которых сообщаются.

АНОД: меньшая (более отрицательная или менее положитель�
ная) величина E0 � реакция окисления.

КАТОД: бо́льшая (менее отрицательная или более положитель�
ная) величина E0 � реакция восстановления.

Например, для медно�серебряного гальванического элемента,
состоящего из меди в растворе CuSO4 и серебра в растворе AgNO3:

2+

+

0
Cu /Cu

0
Ag /Ag

E 0,34 B ;

E 0,80 B .

� �

� �

АНОД

КАТОД

Анодный процесс — окисление металла анода:

n 0 2
1 1Me ne Me , Cu 2e Cu .� � � �� � � �

Катодный процесс — восстановление катиона металла из соли:

m+ 0
22Me me Me , Ag e Ag .� � �� � � �

Суммарное уравнение реакции при работе элемента в общем
виде m n

1 212

2

mMe nMe mMe nMe ,

Cu 2Ag Cu 2Ag

� �

� �

� � �
� � �

или в молекулярной форме:

Cu + 2AgNO3 = Cu(NO3)2 + 2Ag.

Электрохимическая схема гальванического элемента, состоя�
щего из двух ионно�металлических электродов:

1 1 2 2
анод катод
Me | Электролит || Электролит | Me .
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В схеме «|» обозначает границу между металлом и электроли�
том, «||» — электролитический контакт. В схеме гальванического
элемента слева записывают анод, справа — катод.

Для рассматриваемого примера:

(–)Cu|CuSO4||AgNO3|Ag(+).

Напряжение на гальваническом элементе, соответствующее
бесконечно малому току во внешней цепи, называется электро!
движущей силой (ЭДС) гальванического элемента. Ее расчет:

� � � �m 0 n 0
K A

катод анод

0 m 0 n
K AMe /Me Me /Me

ЭДС  Е Е ,

0,059 0,059ЭДС   Е lg[Ме ]   Е   lg[Ме ] .
m n� �

� �

� �

� � � �

Для рассматриваемого примера:

� � � �� �
� �� � � �1 0 2 0

0 1 0 2
Ag /Ag Cu /Cu

0,059 0,059ЭДС  Е lg[Ag ] Е lg[Cu ] .
1 2

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Системы, в которых энергия окислительно�восстановитель�
ной реакции (химическая энергия) преобразуется в электрическую,
называются химическими источниками тока. Области применения
химических источников тока чрезвычайно разнообразны — от ми�
ниатюрных элементов питания для кардиостимуляторов до водо�
родных топливных батарей, обеспечивающих электроэнергией
космические корабли. Без химических источников тока сегодня
было бы невозможно использование не только разнообразной бы�
товой техники от плеера до мобильного телефона, но и обеспече�
ние работы сложнейших приборов, компьютерной техники. Даже
некоторые виды современного оружия приводятся в действие от
сигнала, обеспечиваемого электрической батарейкой.

Химические источники тока можно подразделить на гальвани�
ческие элементы и аккумуляторы. Принципиальное различие ме�
жду этими системами заключается в том, что токообразующий про�
цесс в гальваническом элементе является практически необрати�
мой окислительно�восстановительной реакцией, а в аккумуляторе
используют обратимые химические реакции. Поэтому гальваниче�
ский элемент теряет свою работоспособность после разряда, а акку�
мулятор можно многократно заряжать:

� � �

� ��

разряд

разряд

заряд

гальванический элемент A B C D,

аккумулятор A B C D.
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НННЕЕЕМММНННОООГГГООО   ИИИСССТТТОООРРРИИИИИИ

Первый химический источник электрического тока — «вольтов столб» —
был построен итальянским физиком Алессандро Вольта. Автор назвал его
«гальваническим элементом» в честь своего коллеги Луиджи Гальвани, ав�
тора теории «животного электричества». Гальвани наблюдал мышечные
сокращения препарированной лягушачьей лапки при соприкосновении двух
металлических проволочек, воткнутых в мышцу. На основании результа�
тов своих многочисленных опытов Гальвани предположил, что электриче�
ство вырабатывается животной тканью. Заинтересовавшийся результата�
ми Гальвани, Вольта воспроизвел его опыты, однако заключил, что лапка
лягушки играет лишь роль естественного индикатора электрического тока,
а причинами его возникновения является контакт двух металлов.

В первых вариантах гальванического элемента Вольта составлял пары
металлов, используя Cu, Ag, Sn, Zn. Разделяющим материалом служил кар�
тон или кожа, смоченные соленой водой. Первую батарею Вольта назвал «ко�
роной из чашек», так как она состояла из нескольких чашек, установленных
по кругу и заполненных теплым раствором соли, в каждой чашке находилось
по две пластинки — медная и цинковая. Медная пластинка из каждой чашки
соединялась с цинковой пластинкой, находящейся в другой чашке. Крайние
пластинки оставались незамкнутыми, они были выводами батареи.

В 1799 г. Вольта построил свой знаменитый «вольтов столб», составлен�
ный из серебряных и медных кружков с применением картона, пропитанно�
го раствором щелочи — гидроксида калия. Варьируя металлы, Вольта соста�
вил ряд их активности, получив известный сегодня всем ряд напряжений.

Работы Вольта получили широкий резонанс во многих лабораториях
мира. Многие последователи Вольта стремились построить самую мощную
в мире гальваническую батарею. Так, Энтони Карлайл изготовил вольтов
столб из семнадцати последовательно соединенных цинковых кружков и
монет в полкроны (в те времена их чеканили из серебра высокой пробы).
Гэмфри Дэви построил свою батарею из 1000 элементов, построенных из
медных и цинковых пластин и водного раствора аммиака. Еще более гран�
диозную электрохимическую систему построил в 1802 г. русский физик,
профессор Петербургской медико�хирургической академии Василий Вла�
димирович Петров. «Столб Петрова» содержал 4200 медных и цинковых
пластин, между которыми были проложены картонные кружки, пропитан�
ные раствором хлорида аммония. Принципиальное конструкционное отли�
чие «столба Петрова» от своего прообраза заключалось в горизонтальном
расположении компонентов, помещенных в узкие деревянные ящички, со�
ставляющие трехметровые ряды, соединенные последовательно медными
скобами. Обслуживание такой батареи было весьма трудоемким: приходи�
лось вручную чистить быстро окисляющиеся пластины металлов, при этом
один работник успевал отчистить за 1 час около 40 пластин.

Однако чемпионом по числу гальванических элементов, объединенных
в одну батарею, стал, по�видимому, англичанин Дж. Зингер, собравший ба�
тарею из 20 000 серебряно�цинковых пар. Правда, большое внутреннее со�
противление такого электрохимического монстра существенно ограничило
возможности его применения в качестве источника электрического тока.
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Итак, базовой основой любого химического источника тока
является окислительно�восстановительная реакция. Среди огром�
ного количества химических реакций этого класса отбирают ре�
акции, протекающие самопроизвольно и достаточно энергично при
обычных условиях, не сопровождающиеся побочными процесса�
ми, не вызывающие образования токсичных продуктов.

В процессе окислительно�восстановительных реакций проис�
ходит направленное перемещение электронов: от восстановителя
к окислителю. Поэтому возможность использования подобных
систем в качестве источника электрической энергии довольно оче�
видна. Для того чтобы окислительно�восстановительная реакция
могла работать в качестве источника постоянного тока, необходи�
мо пространственно разделить процессы окисления и восстанов�
ления. Если окисление происходит на одном электроде (аноде), а
восстановление — на другом (катоде), то переход электронов от
восстановителя к окислителю осуществляется по внешней цепи.
Энергия химической реакции превращается в работу, которую
может совершить протекающий ток.

Гальванический элемент состоит из двух электродов, электро�
литы которых сообщаются. Чтобы собрать гальванический элемент,
достаточно иметь в своем распоряжении металлы (в виде пластин,
стержней и т. п.) и электролиты. В качестве электролитов можно
использовать растворы или расплавы солей, кислот или щелочей.
Неплохой гальванический элемент получается из лимона или дос�
таточно кислого (для бо´льшей электропроводности) яблока.

ХХХОООТТТИИИТТТЕЕЕ   ПППОООЭЭЭКККСССПППЕЕЕРРРИИИМММЕЕЕНННТТТИИИРРРОООВВВАААТТТЬЬЬ???

В качестве лабораторной модели химического источника тока может слу�
жить следующая система. Для изготовления ионно�металлических электро�
дов необходимо налить в два стаканчика растворы электролитов, предполо�
жим, в один — раствор сульфата цинка, в другой — раствор сульфата меди, и
поместить в первый цинковую, а во второй — медную пластины. Если затем
соединить пластины проводником (можно через гальванометр), а растворы —
так называемым электролитическим ключом или солевым мостиком (дваж�
ды согнутой под углом 90� стеклянной трубкой, заполненной насыщенным
раствором электролита NaCl или Na2SO4), то можно зафиксировать в системе
электрический ток — стрелка гальванометра отклонится.

Рассмотренная система является моделью гальванического
элемента Даниэля — Якоби. Он был изобретен одновременно в
Англии Джоном Даниэлем и в России Борисом Семеновичем Яко�
би и состоит из цинковой и медной пластин, погруженных в рас�
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творы сульфатов цинка и меди соответственно (рис. 11.1). Для раз�
деления растворов электролитов в таком элементе используют по�
ристые перегородки либо соединяют изолированные растворы
электролитическим ключом.

Пока внешняя цепь гальванического элемента разомкнута,
процессы на его электродах равновесны и им отвечают равновес�
ные скачки потенциала:
� в общем виде:

n m
1 1 2 21 2E (Me Ме ne ), E (Me Ме me );� � � �� �� �

� в частности:

2 2
1 2E (Zn Zn 2e ), E (Cu Cu 2e ).� � � �� �� �

Рис. 11.1
Гальванический элемент Даниэля — Якоби
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Если же металлические пластины соединить проводником,
электроны будут передвигаться по нему от электрода с меньшим
(более отрицательным) потенциалом к электроду с бо ´´ ´´ ´льшим (бо�
лее положительным) потенциалом, т. е. в направлении их вырав�
нивания. Равновесия в обеих системах тотчас нарушатся. При
Е1 < Е2 уход электронов с первого электрода вызовет смещение рав�
новесия вправо, а появление их избыточного числа на втором элек�
троде — смещение равновесия влево. На первом электроде пойдет
процесс окисления (анодный процесс), на втором — восстановле�
ния (катодный процесс):
� в общем виде:

n m
1 21 2Me nе Ме , Ме me Me ;� � � �� � � �

� в частности:
2 2Zn 2e Zn , Cu 2e Cu.� � � �� � � �

Электрод, на котором идет окисление, называется анодом;
электрод, на котором идет восстановление, называется катодом.

Объединив уравнения электродных процессов, получим сум�
марное уравнение реакции
� в общем виде:

m n
1 212mMe nМе mМе nМе ;� �� � �

� в частности:
2 2Zn Cu Zn Cu.� �� � �

Последнее уравнение можно достроить до молекулярной фор�
мы с помощью сульфат�анионов:

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu.

Под электрохимической схемой гальванического элемента
имеют в виду символическую запись, в которой зашифрована ин�
формация о данной системе: анод, катод, состав электролитов.

Схему гальванического элемента, состоящего из двух ионно�
металлических электродов, записывают так:

1 1 2 2
анод катод
Me | Электролит || Электролит | Me .

В схеме «|» обозначает границу между металлом и электроли�
том, «||» — электролитический контакт. В схеме гальванического
элемента слева записывают анод, справа — катод.

Для гальванического элемента Даниэля — Якоби электрохи�
мическая схема имеет вид
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Zn|ZnSO4||CuSO4|Cu.

Важной характеристикой гальванического элемента является
его электродвижущая сила (ЭДС), под которой понимают напряже�
ние, соответствующее бесконечно малому току во внешней цепи. Ее
рассчитывают, вычитая потенциал анода из потенциала катода:

ЭДС = Екатода – Еанода.

При стандартных значениях концентраций электролитов
(1 моль/л) ЭДС равна разности стандартных электродных потен�
циалов E0. При прочих концентрациях необходимо предваритель�
но вычислить потенциалы электродов по приведенной выше фор�
муле Нернста:

� � � �m 0 n 0
K A

0 m 0 n
K AMe /Me Me /Me

0,059 0,059ЭДС Е lg[Ме ] Е  lg[Ме ] .
m n� �

� �� � � �

Из этого уравнения становится понятным, что необходимую
для создания химического источника тока разность потенциалов
можно получить не только за счет разных металлов, обеспечивая
тем самым различия в величинах Е0. Можно использовать один и
тот же металл, но варьировать концентрации электролита. Если
взять металлические пластины одного и того же металла (напри�
мер, медные) и поместить их в растворы электролита разной кон�
центрации (например, 1 и 0,01 M растворы сульфата меди), соеди�
ненные электролитическим ключом, то возникает так называе�
мый концентрационный гальванический элемент:

4 4
0,01M 1,0M

Cu | CuSO || CuSO | Cu,

в котором анодом является металл в менее концентрированном
растворе, а катодом — металл в растворе бо ´льшей концентрации
электролита. Последнее объясняется тем, что рассмотренное выше
равновесие смещается при повышении концентрации электроли�
та справа налево, что приводит к уменьшению величины потен�
циала. Поэтому электрод с меньшей концентрацией электролита
является анодом, а электрод с бо ´льшей концентрацией электро�
лита — катодом.

Электронные уравнения анодного и катодного процессов в этом
случае имеют вид

Cu – 2e– = Cu2+;
Cu2+ + 2e– = Cu.
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Электродвижущая сила концентрационных гальванических
элементов существенно меньше, чем для традиционных систем.
Для ее расчета удобно вывести такую расчетную формулу (учтите
равенство n 0 n 0

K A

0 0
Me /Me Me /Me

E E ):� ��

� � � �n 0 n 0
K A

n 0 n 0
K A

0 n 0 n
K AMe /Me Me /Me

0 0 n n
K AMe /Me Me /Me

n
Kn n

K A n
A

0,059 0,059ЭДС Е lg[Ме ] Е lg[Ме ]
n n

0,059 0,059E E lg[Me ] lg[Me ]
n n

[Me ]0,059 0,059(lg[Me ] lg[Me ]) lg .
n n [Me ]

� �

� �

� �

� �

�
� �

�

� � � � �

� � � � �

� � �

Электрохимическая схема серебряно�цинкового аккумулято�
ра имеет вид

(–) Zn|KOH|AgO, Ag (+).

При зарядке аккумулятора (восстановление на электроде ак�
тивных веществ) на аноде происходит окисление серебра до одно�
валентного иона:

2Ag + 2OH– = Ag2O + H2O + 2e–

с последующим окислением до иона двухвалентного серебра:

Ag + 2OH– = 2AgO + H2O + 2e–.

На катоде происходит процесс восстановления:

+2Zn(OH)2 + 4e– = 2Zn + 4OH–.

После того как потенциал серебряного электрода достигнет
величины потенциала выделения кислорода, главной реакцией
становится реакция образования кислорода:

4OH– � 2H2O + O2 + 4e–.

Напряжение аккумулятора при этом снова возрастает и за вре�
мя менее одного часа достигает величины 2,1 В.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. При работе гальванического элемента, электрохимическая схе�
ма которого ... протекают процессы: Cd0 – 2е– = Cd2+, 2H+ + 2е– = H2.

a) Сd|CdSO4||CuSO4|Cu;
b) Mg|H2SO4|Cd;
c) Сd|H2SO4|Cu;
d) Mg|MgSO4||СdCl2|Сd;
e) Сd|Сd(NO3)2||AgNO3||Ag.
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Первый электродный процесс представляет собой процесс
окисления, т. е. происходит на аноде (электроде с меньшим элек�
тродным потенциалом), таким образом, известно, что металлом
анода является Cd. Этому условию удовлетворяют электрохими�
ческие схемы a), c) и e) (в электрохимической схеме анод указы�
вают слева).

Второй электродный процесс (2H+ + 2е– = H2) — восстановле�
ние ионов водорода, происходит на катоде. Следовательно, элек�
тролит катода содержит катионы водорода Н+ — ионы, характер�
ные для кислот. Среди предложенных электролитов кислота име�
ется в схемах b) и c).

Таким образом, из всех рассматриваемых схем выбираем
Cd|H2SO4|Cu (ответ c)), так как только в этом случае металлом анода
является Cd и в катодном электролите имеются ионы H+.

2. При работе гальванического элемента Mg|Mg(NO3)2|Pb(NO3)2|Pb
протекают электродные процессы ...

a) Mg0 – 2е– = Mg2+; Mg2+ + 2е– = Mg0;
b) 0 2 0

2Pb 2e Pb ; 2H 2e H ;� � �
�� � � �

c) Mg0 – 2е– = Mg2+; Pb2+ + 2е– = Pb0;
d) Mg0 – 2е– = Mg2+; 2H2O + O2 + 4е– = 4OH–;
e) Pb0 – 2е– = Pb2+; Mg2+ + 2е– = Mg0.
Поскольку по правилам составления электрохимической схе�

мы слева записывают анод, а справа — катод, анодом в данной сис�
теме является Mg|Mg(NO3)2, катодом — Pb(NO3)2|Pb.

Анодный процесс заключается в окислении металла анода, в
данном случае:

Mg0 – 2е– = Mg2+.

Следовательно, ответы b) и e), в которых участником анодного
процесса является Pb, неверны.

Катодный процесс заключается в восстановлении ионов, при�
сутствующих в электролите катода, в данном случае:

Pb2+ + 2е– = Pb0.

Следовательно, правильным является ответ c).

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Составить электрохимическую схему медно�серебряного галь�
ванического элемента, состоящего из медной пластины, опущен�
ной в 0,1 М раствора CuSO4, и серебряной пластины, погруженной в
1,0 М раствора AgNO3. Вычислить ЭДС этого элемента. Написать
уравнения катодного и анодного процессов и суммарной реакции.
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Электродный потенциал меди меньше, чем электродный по�
тенциал серебра:

2 0

0

0
Cu /Cu

0
Ag /Ag

E 0,337 B;

E 0,799 B,

�

�

� �

� �

поэтому электрохимическая схема медно�серебряного элемента
имеет вид

4 3
0,01M 1,0M

( )Cu | CuSO || AgNO | Ag(+).�

Медь в рассматриваемом гальваническом элементе является
металлом анода, а серебро — металлом катода. Потенциалы мед�
ного и серебряного электродов равны соответственно:

2 0 2

0

0 2 0

0 2
Cu /Cu Cu /Cu

0
Ag /Ag Ag /Ag

0 0
Ag /Ag Cu /Cu

0,059 0,059E E lg[Cu ] 0,337 lg0,1
2 2

0,337 0,0295( 1) 0,337 0,0295 0,3075 B;

0,059E lg[Ag ] 0,799 0,059lg1,0
1

0,799 0,059 0 0,799 B;

ЭДС E E 0,79

E

� �

� �

� �

�

�

� � � � � �

� � � � � � � � �

� � � � � �

� � � � � �
� � � � 9 0,3075 0,49 B.� �

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Составьте схему гальванического элемента, напишите элек�
тронные уравнения электродных процессов и суммарное уравне�
ние соответствующей окислительно�восстановительной реакции.
Вычислите ЭДС. Hеобходимые для pешения данные пpиведены в
табл. 7 (обозначения «пеpвый электpод» и «втоpой электpод» не
связаны с понятиями «катод» и «анод»).

Гальванический элемент — это электрохимическая система, в
которой энергия окислительно�восстановительной реакции транс�
формируется в электрическую энергию, т. е. такая система слу�
жит в качестве химического источника тока.
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Анодный процесс заключается в окислении металла, характе�
ризующегося более отрицательной величиной электродного потен�
циала Е0, в катодном процессе участвует частица�окислитель, при�
сутствующая в катодном электролите.

Для металлов, приведенных в условии задачи:

2
0
Cr/Cr

0
Ag/ Ag

E 0,913 B;

E 0,799 B

�

�

� �

� �

(см. таблицу стандартных электродных потенциалов (Приложе�
ние 7)).

Более отрицательной величиной электродного потенциала ха�
рактеризуется металл хром, поэтому именно он и будет участни�
ком анодного процесса.

Металл анода окисляется, что можно представить в виде элек�
тронного уравнения вида:

Ме0 – me– = Mem+.

Для данного металла:

Cr0 – 2e– = Cr2+.

Катодный процесс заключается в восстановлении катионов
металла, входящих в состав соли, — электролита катода.

Соответствующее электронное уравнение имеет вид

Men+ + ne– = Me0.

Для системы, описанной в условии задачи:

Ag+ + 1e– = Ag0.

Электрохимическая схема — это условная запись, в которой
представлена информация об аноде и катоде с указанием метал�
лов, состава электролитов, а также об особенностях конструкции
данного гальванического элемента:

0 0
(c более (c менее

отрицательным E ) отрицательным E )
АНОД КАТОД

Металл I | Электролит I || Электролит II | Металл II .

Для рассматриваемого в задаче гальванического элемента элек�
трохимическая схема имеет вид

4 3
АНОД КАТОД

( )Cr | CrSO || AgNO | Ag(+).�
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Чтобы вычислить ЭДС гальванического элемента, необходимо
найти разность потенциалов катода и анода:

ЭДС = Екатода – Еанода.

Каждый из указанных потенциалов можно вычислить по фор�
муле Нернста:

0
электролита

0,059E E lg ,
n

C� �

где Е0 — стандартный электродный потенциал металла анода или
катода, В; n — число электронов, отдаваемых восстановителем
или принимаемых окислителем; С — концентрация электроли�
та, моль/л.

Следовательно, ЭДС гальванического элемента может быть
представлена следующей формулой:

� � � �0 0
мет.катода эл�та катода мет.анода эл�та анода

0,059 0,059ЭВДС E lg E lg .
n n

C C� � � �

Подставляем численные данные условия задачи и производим
необходимые вычисления:

0
мет.катодаE 0,799 В;� �

Cэл�та катода = 0,01 моль/л;
lgCэл�та катода = lg0,01 = lg10–2 = –2;
n = 1 (для катодного процесса);

0
мет.анодаE 0,913 В;� �

Cэл�та анода = 0,1 моль/л;
lgCэл�та анода = lg0,1 = lg10–1 = –1;
n = 2 (для анодного процесса)
ЭДС = [0,799 + (0,059/1)(–2)] – (–0,913 + (0,059/2)(–1) =

= 0,681 – (–0,943) = 0,681 + 0,943 = 1,624 B.

11.4.
ПРИМЕРЫ ПРАКТИЧЕСКОГО ПРИМЕНЕНИЯ
ХИМИЧЕСКИХ ИСТОЧНИКОВ ТОКА

Элемент Лекланше — марганцево�цинковый — был изобретен
Георгом Лекланше в 1865 г. Относится к «сухим» элементам: элек�
тролитами систем такого типа являются твердые или пастообраз�
ные компоненты. Анодом в элементе Лекланше служит цинко�
вая оболочка его корпуса, катодом — графитовый стержень, ок�
руженный слоем оксида марганца (IV), в качестве электролита
используется паста из хлорида цинка, хлорида аммония и воды
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(рис. 11.2). Является самым рас�
пространенным  типом  гальва�
нических элементов. На произ�
водство химических источников
тока этого типа человечество тра�
тит  12%  добываемого  цинка.
В настоящее время состав като�
дов широко варьируется. Напря�
жение сухих элементов в преде�
лах 1,25...1,50 В.

Ежегодно в мире производит�
ся  более  миллиарда  элементов
«пуговичного» типа, применяе�
мых в калькуляторах, часах, ви�
деокамерах и т. д. Такие элементы основаны на электрохимиче�
ских системах оксид серебра — цинк или оксид магния — цинк.
Более перспективны литиевые батарейки, напряжение таких эле�
ментов достигает 3 В, а емкость — до 0,6 ватт�часа на кубический
сантиметр объема — в 5 раз выше, чем у элемента Лекланше. Дру�
гое их преимущество — длительный срок службы. Так, элек�
трокардиостимулятор на литий�иодной батарейке служит не ме�
нее десяти лет.

Резервный элемент характеризуется электрохимической схемой:

(–)Mg|NaCl; H2O|Cu(+).

При заполнении водой электролит растворяется и элемент при�
водится в рабочее состояние. Применяется для питания аварий�
ной сигнализации в системах спасения на воде, в спасательных
жилетах моряков.

Более половины (около 63%) всего получаемого в мире свинца
тратится на производство свинцовых аккумуляторов, которые ис�
пользуются на автомобильном транспорте с 1915 г. Свинцовый
кислотный аккумулятор — наиболее распространенный на сего�
дняшний день тип аккумуляторов, изобретен в 1859 г. француз�
ским физиком Гастоном Планте. Основные области применения:
стартерные батареи в автомобильном транспорте, аварийные ис�
точники электроэнергии.

Свинцовый аккумулятор (см. рис. 11.3) состоит из набора элек�
трохимических ячеек. Каждая ячейка содержит решетчатые
свинцовые пластины и электролит (разбавленная серная кисло�
та). Катодные пластины покрыты оксидом свинца (IV), анодные —

Рис. 11.2
«Сухой» гальванический элемент
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губчатым свинцом. Катодные пластины чередуются с анодными.
Использование решетчатых пластин обеспечивает большие пло�
щади поверхности.

Электродные процессы описываются следующими уравнениями:
� анодный процесс:

2
44Pb SO 2e PbSO ;� �� � �

� катодный процесс:

2
2 4 24PbO 4H SO 2e PbSO 2H O.� � �� � � ��

Каждый аккумулятор дает напряжение около 2 В. Автомобиль�
ная батарея обычно состоит из шести таких аккумуляторов, со�
единенных последовательно и дающих напряжение около 12 В.
В полностью заряженной батарее относительная плотность рас�
твора серной кислоты составляет приблизительно 1,275 г/см3.
В процессе разрядки на электродах образуется труднораствори�
мый сульфат свинца, что снижает концентрацию серной кисло�
ты, а следовательно, и ее плотность. Поэтому относительную
плотность раствора серной кислоты в свинцовом аккумуляторе
используют как фактор оценки степени разрядки аккумулятора

Рис. 11.3
Свинцовый аккумулятор
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(рис. 11.4). При его зарядке эта ве�
личина восстанавливает свое ис�
ходное значение.

Применение кислотного элек�
тролита в электрохимических сис�
темах имеет существенный недо�
статок, особенно важный при
эксплуатации  аккумуляторных
батарей в замкнутом пространст�
ве, например на подводной лодке.
Речь идет о процессе выделения
газообразного водорода в резуль�
тате побочной реакции:

2H+ + 2e– = H2.

Концентрация водорода в воз�
духе свыше 4 объемных % недопустима, так как при этом образу�
ется взрывоопасная смесь водорода с кислородом, воспламенение
которой от любой случайной искры приводит к взрыву огромной
разрушительной силы. Поэтому концентрация водорода в акку�
муляторной яме подводной лодки не должна превышать 3%, а в
отсеках — 2,5%. Для соблюдения этих требований постоянно кон�
тролируют содержание водорода в воздухе с помощью газоанали�
затора, проводят систематическое вентилирование в аккумулятор�
ной яме, а также используют систему каталитического сжигания
водорода (катализатором служит палладий).

Свинцовый аккумулятор — крупногабаритная система. Вме�
сте с тем требования к миниатюризации подчас являются одними
из основных, например, при использовании аккумулятора в го�
ночном автомобиле или космической технике.

Примером решения подобной проблемы может служить ще!
лочной аккумулятор, например серебряно�цинковый, который на
70% легче своего свинцового собрата:

(–)Zn|KOH|AgO, Ag(+);

� анодный процесс:

2Zn 2OH 2e Zn(OH) ;� �� � �

� катодный процесс:

2 2Ag O H O 2e 2Ag 2OH .� �� � ��

Рис. 11.4
Измерение относи�
тельной плотности

электролита
в свинцовом

аккумуляторе
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Электролитом является 40%�ный раствор щелочи (KOH) и, как
видно из приведенных уравнений, концентрация ионов OH– в про�
цессе его работы не изменяется. Щелочной аккумулятор можно
хранить в заряженном состоянии, не опасаясь его разрушения. На�
пряжение серебряно�цинкового аккумулятора составляет 1,59 В.

Аккумуляторная батарея является основным источником пи�
тания и залогом бесперебойной работы ноутбуков и мобильных
телефонов, без которых уже трудно представить себе жизнь со�
временного человека. На сегодняшний день в этой сфере применя�
ются четыре вида аккумуляторных батарей — никель�кадмиевые
(Ni–Cd), никель�металлгидридные (Ni–MH), литий�ионные (Li–Ion)
и литий�полимерные (Li–Pol). Указанные системы обладают ма�
лыми размерами и массой, характеризуются высокой емкостью,
выдерживают большое число зарядных циклов, удобны в эксплуа�
тации. Правда, никель�кадмиевые Ni–Сd и никель�металлгидрид�
ные Ni–MH батареи постепенно уходят в прошлое: ими комплекто�
вались первые модели сотовых телефонов. Достоинствами Ni–Сd и
Ni–MH являются их большая емкость и долговечность (до тысячи
зарядных циклов). Однако они обладают двумя существенными
недостатками — так называемым «эффектом памяти» (когда для
оптимальной зарядки батареи необходимо полностью ее разрядить)
и способностью к саморазрядке.

Появление нового поколения аккумуляторов на основе ли�
тия — Li–Ion и Li–Pol — позволило заметно снизить габариты мо�
бильных телефонов, спровоцировав моду на тонкие и миниатюр�
ные устройства. Литий�ионные (Li–Ion) аккумуляторы лишены
«эффекта памяти», обладают существенной емкостью и низким
уровнем саморазряда. Этими батареями оснащены практически
все «громкие» новинки последних лет. Однако Li–Ion не так дол�
говечен, как хотелось бы, — менять такие батареи придется в сред�
нем раз в год.

Недостатки Li–Ion были устранены в литий�полимерных (Li–Pol)
аккумуляторах — они служат дольше и, к тому же, существенно
уменьшены в размерах (в среднем их толщина около 5 мм). Моду�
ли Li–Pol пока что являются атрибутами элитных мобильников,
но аналитики пророчат им большое будущее. Литиевые аккуму�
ляторы вообще относятся к категории наиболее перспективных.
Сейчас в стадии разработки находятся аккумуляторные батареи
на основе Li/FeSx, которые имеют твердые электроды (отрицатель�
ный из сплава Li/Si и положительный из FeSx) и жидкий электро�
лит — расплав LiCl/KCl при 400
С. Такие системы, возможно, ста�
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нут перспективными накопителями избытка электроэнергии, ко�
торый возникает в период отсутствия пиковых нагрузок, а также
экологически чистыми и бесшумными источниками энергии для
электромобилей.

Использование топлива для получения электрической энер�
гии — не новость. Однако традиционный метод такого использо�
вания включает в себя первоначальное преобразование химиче�
ской энергии в тепловую, потом в механическую (наибольшие по�
тери энергии) и лишь затем — в электрическую. Провести такой
переход напрямую, «без посредников», позволяют топливные
гальванические элементы. Элементы этого класса отличаются от
всех рассмотренных ранее систем непрерывным возмещением рас�
ходуемых реагентов и непрерывным удалением образующихся
продуктов.

Например, в простейшем топливном элементе газообразные
водород и кислород пропускают через пористые угольные элек�
троды в концентрированный раствор щелочи. Угольные электро�
ды содержат платиновый катализатор. На электродах протекают
реакции:
� анодный процесс:

2 22H 4OH 4e 4H O;� �� � �

� катодный процесс:

2 2O 2H O 4e 4OH .� �� � �
Таким образом, водородно�кислородный топливный элемент

является не только источником электрической энергии, но и ап�
паратом для производства воды. Образующуюся воду удаляют из
топливного элемента. После очистки ее можно использовать в ка�
честве питьевой воды, как это и делается, например, в космиче�
ских кораблях, где топливные элементы находят свое самое ши�
рокое применение.

Так, водородно�кислородный элемент служил в качестве глав�
ного источника электрической энергии на космических кораблях
серии «Аполлон». Масса элемента, обеспечивавшего корабль это�
го типа энергией в течение одиннадцати суток полета, равнялась
250 кг. Если бы в этих целях использовался обычный электромеха�
нический генератор, его масса составляла бы несколько тонн. Три
водородно�кислородных элемента (средняя мощность каждого —
около 7 кВт) составляли генератор, поставляющий электроэнергию
космическому кораблю многоразового использования «Шаттл».
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С помощью топливных гальванических элементов предпола�
гается решить одну из важнейших экологических проблем — про�
блему замены двигателя внутреннего сгорания на транспорте. «На
совести» этого двигателя — более 35% загрязнения атмосферы.
За тысячу километров пробега двигатель внутреннего сгорания
потребляет столько же кислорода, сколько человек за всю свою
жизнь. Однако несмотря на то, что первый электромобиль поя�
вился за четыре года до первой машины с двигателем внутреннего
сгорания, проблема в настоящее время еще очень далека от разре�
шения. Пока электромобили выпускают массовым порядком лишь
для коммунальных нужд с дальностью пробега менее 100 км, а
штучные экземпляры служат украшением международных авто�
мобильных салонов в качестве дорогих игрушек.

Работы по разработке новых эффективных электрохимических
систем активно продолжаются.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Пpоцесс Sn2+ + 2e– = Sn0 происходит в гальваническом элементе ...

a) Sn|SnSO4||CuSO4|Cu; b) Sn|HCl|Bi; c) Mg|MgCl2||SnSO4|Sn;
d) Sn|HCl|Cu; e) Al|O2(H2O)|Sn.

2. Пpоцесс Mn0 – 2e– = Mn2+ происходит в гальваническом элементе ...

a) Mg|HCl|Mn; b) Mn|MnSO4||CuSO4|Cu;
c) Al|Al(NO3)3||Mn(NO3)2|Mn; d) Mg|HCl|Cu;
e) Mg|MgCl2||MnSO4|Mn.

3. На электpодах в гальваническом элементе Zn|H2SO4|Pb протекают
процессы ...

a) Zn0 – 2e– = Zn2+, 2H+ + 2e– = H2;
b) Pb0 – 2e– = Pb2+, 2H+ + 2e– = H2;
c) Zn0 – 2e– = Zn2+, Pb2+ + 2e– = Pb0;
d) Zn0 – 2e– = Zn2+, Zn2+ + 2e– = Zn0;
e) Pb0 – 4e– = Pb4+, 2H+ + 2e– = H2.

4. ЭДС гальванического элемента, состоящего из железного и се�
ребряного электродов, погруженных в 0,1 М растворы их нитратов

20 0
(Fe /Fe) (Ag / Ag)(E 0,44 В, E 0,80 В),� �� � �  равна ... В.

a) –1,21; b) 1,24; c) –1,24; d) 1,21.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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11.5.
ЭЛЕКТРОЛИЗ
КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Электролиз — совокупность окислительно�восстановитель�
ных процессов, протекающих на электродах при пропускании по�
стоянного электрического тока через расплав или раствор элек�
тролита. При электролизе электрическая энергия преобразуется
в химическую.

Две полуреакции — реакция окисления и реакция восстанов�
ления — происходят на разных электродах:
� анод — окисление;
� катод — восстановление.

Электролиз расплавов на инертных электродах — разрядка
ионов, входящих в состав электролита:
� катодный процесс:

Men+ + ne– = Me0;

� анодный процесс:
Xm– – me– = X0.

Например, электролиз расплава бромида натрия приводит к
образованию металлического натрия (на катоде) и молекулярного
брома (на аноде):
� катодный процесс:

Na+ + 1e– = Na0;

� анодный процесс:
0
22Br 2e Br .� �� �

Электролиз водных растворов веществ — возможность участия
воды в электродных реакциях:
� катодный процесс:

2H2O + 2e– = H2 + 2OH–;

� анодный процесс:

2H2O – 4e– = O2 + 4H+.

Не участвуют в электродных реакциях:
� катионы металлов, стоящих в таблице стандартных электрод�

ных потенциалов от Li до Al включительно (например, Li+, Rb+,
K+, Cs+, Ra2+, Ba2+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+);

� фторид анион F– и анионы кислородсодержащих кислот (на�
пример, 3NO ,�  2

4SO ,�  2
3CO ,�  3

4PO ).�

Вместо указанных частиц участниками электродной реакции
являются молекулы воды.



384

Например, электролиз водного раствора бромида натрия (NaBr):
� катодный процесс:

2H2O + 2e– = H2 + 2OH–;

� анодный процесс:

0
22Br 2e Br .� �� �

Законы Фарадея:

, ,mV IMIm V
zF zF

��� �

где m — масса вещества, образующегося на электроде, кг; V — объ�
ем газа, образующегося на электроде, m3; F — константа Фарадея,
96 500 Кл/моль; I — сила тока, амперы; � — продолжительность
электролиза, секунды; М — молярная масса в кг/моль; Vm — мо�
лярный объем в m3/моль (молярный объем при стандартном дав�
лении (105 Па) и температуре (274 К) равен 0,0227 m3).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Электролиз — это совокупность окислительно�восстанови�
тельных процессов, протекающих на электродах при пропуска�
нии постоянного электрического тока через расплав или раствор
электролита. При электролизе электрическая энергия преобразу�
ется в химическую.

Ионные кристаллы относятся к диэлектрикам — электропро�
водностью они не обладают. Носители зарядов — ионы — занима�
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ют фиксированные положения в узлах кристаллической решетки
и не имеют возможности перемещаться во внешнем электриче�
ском поле. Расплавы и растворы электролитов характеризуются
относительной свободой перемещения имеющихся в них ионов.
И в том и в другом случае кристаллическая решетка ионного кри�
сталла разрушена: в первом случае тепловым ударом (температу�
ры плавления неорганических соединений, как правило, превы�
шают 1000
С), во втором случае — атакой полярных молекул воды.

Если в такую систему поместить два электрода (чаще всего ис�
пользуют для этих целей графитовые или платиновые инертные
электроды) и подать на них напряжение от источника постоянно�
го тока, то ионы начнут перемещаться в направлении к электроду
противоположной полярности: катионы — к катоду (отрицательно
заряженному электроду), анионы — к аноду (положительно заря�
женному электроду).

Далее на электродах происходит разрядка ионов — превраще�
ние их в нейтральные частицы: на аноде анионы теряют электро�
ны, на катоде, напротив, их приобретают. Другими словами, на
электродах происходят процессы:
� анод — окисление;
� катод — восстановление.

При электролизе расплавов участниками этих процессов при
использовании инертных электродов являются только ионы элек�
тролита. Например, электролиз расплава сульфида натрия Na2S
приводит к образованию металлического натрия на катоде и сво�
бодной серы на аноде:
� катодный процесс:

0

Na 1e Na;� �� �

� анодный процесс:
0

2S 2e S.� �� �

Если электролизу подвергается смесь электролитов, то после�
довательность разрядки ионов определяется энергетическими кри�
териями: в первую очередь происходят те процессы, которые требу�
ют меньших затрат энергии. На языке электродных потенциалов
это означает, что среди катионов в первую очередь восстанавлива�
ется тот, для которого величина электродного потенциала наиболь�
шая (наименее отрицательная). Из нескольких возможных анод�
ных процессов в первую очередь происходит процесс с наимень�
шим электродным потенциалом.
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Например, из смеси катионов Cr3+ (E0 = –0,740 В), Ni2+ (Е0 =
= –0,250 В), Sn2+ (Е0 = –0,136 В), Cu2+ (Е0 = +0,337 В) первоначально
выделится медь, затем олово, далее никель и в заключение — хром.

В случае присутствия в системе различных ионов или моле�
кул, способных к электрохимическому восстановлению или окис�
лению, следует учитывать возможность протекания параллельных
процессов. Так при электролизе водных растворов электролитов
восстанавливаться и окисляться могут молекулы воды:
� катодный процесс:

2H2O + 2e– = H2 + 2OH–;

� анодный процесс:

2H2O – 4e– = O2 + 4H+.

Возможность участия в электродных процессах молекул воды
становится реальностью в тех случаях, когда электродные реак�
ции с участием других частиц требуют более значительных затрат
энергии. Опыт показывает, что к таковым относятся:
� катионы металлов, стоящих в таблице стандартных электрод�

ных потенциалов от Li до Al включительно (например, Li+, Rb+,
K+, Cs+, Ra2+, Ba2+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+);

� фторид анион F– и анионы кислородсодержащих кислот, (на�
пример 3NO ,�  2

4SO ,�  2
3CO ,�  3

4PO ).�

Если вернуться к рассмотренному выше примеру электролиза
сульфида натрия и заменить его расплав на водный раствор, то
электродные процессы изменятся следующим образом:
� катодный процесс:

2H2O + 2e– = H2 + 2OH–;

� анодный процесс:
0

2S 2e S.� �� �
В этом случае выделения металлического натрия происходить

не может, на катоде выделяется газообразный водород, а раствор
вблизи катода подщелачивается, из него можно выделить гидро�
ксид натрия. Анодный процесс изменений не претерпевает, так как
разрядка сульфид�аниона энергетически предпочтительнее окисле�
ния молекул воды. Аналогичным образом ведут себя галогенид� и
гидроксид�анионы:

2Br– – 2e– = Br2;
2Cl– – 2e– = Cl2;
2I– – 2e– = I2;
4OH– – 4e– = O2 + 2H2O.
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Указанные закономерности вносят существенные ограничения в
возможности практического использования электролиза водных
растворов. Такие металлы, как алюминий, щелочные и щелочнозе�
мельные металлы (величины стандартных электродных потенциа�
лов " –1,6 B) невозможно выделить электролизом водных растворов
их соединений, их можно получить только электролизом расплавов.

Металлы с положительными значениями E0, напротив, легко
выделяются на катоде из водных растворов. Молекулы воды при
этом участия в электродной реакции не принимают.

Наконец, металлы, характеризуемые величинами стандартных
электродных потенциалов в интервале –0,15 > E0 > –1,6 В, получа�
ются на катоде параллельно образованию водорода в результате вос�
становления молекул воды. Оба процесса происходят, конкурируя
друг с другом, однако преобладающим является выделение металла.

Характер анодных процессов при электролизе определяется и
материалом анода. Платиновый или графитовый электроды явля�
ются инертными анодами и не подвергаются окислению. Если же
анод изготовлен из металла, катионы которого находятся в рас�
творе электролита, или из металла с меньшим значением элек�
тродного потенциала, как правило, происходит окисление мате�
риала анода. Такой электрод называют активным анодом.

Например, процессы электролиза водного раствора сульфата
меди с угольным (а) и медным (б) анодами включают следующие
электродные реакции:

а) катодный процесс: Cu2+ + 2e– = Cu,
     анодный процесс: 2H2O – 4e– = O2 + 4H+;
б) катодный процесс: Cu2+ + 2e– = Cu,
     анодный процесс: Cu – 2e– = Cu2+.
Процесс электролиза может быть охарактеризован количест�

венно с помощью законов Фарадея, определяющих соотношение
между массой продукта, образующегося на электроде, и количе�
ством электричества, прошедшим через электролит.

Масса m или объем V (для газов) веществ, образующихся на
электродах, определяются следующим выражением:

, ,mV IMIm V
zF zF

��� �

где F — константа Фарадея, 96 500 Кл/моль; I — сила тока, в ам�
перах; � —продолжительность электролиза, в секундах, M; Vm —
молярные масса и объем, в кг/моль и m3/моль соответственно);
z — число электронов, участвующих в соответствующей электрод�
ной реакции.
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Металл ... нельзя получить электролизом водного раствора
соли.

a) Zn; b) Cu; c) Ag; d) Ca; e) Pb.
Из водных растворов солей нельзя получить электролизом те

металлы, для которых E0 < –1,6 B. Поэтому для ответа на вопрос
необходимо, используя Приложение 7, проанализировать вели�
чины стандартных электродных потенциалов указанных выше
металлов.

2 0

2 0

0

2 0

2 0

0
Zn /Zn

0
Cu /Cu

0
Ag / Ag

0
Ca /Ca

0
Pb /Pb

E 0,763 B;

E 0,337 B;

E 0,799 B;

2,866 B;

0,126 B.
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Только Са имеет E0 < –1,6 B, именно его нельзя получить из
водного раствора соли.

Правильный ответ: d).
2. При электролизе водного раствора соли ... на электродах

выделяются водород и кислород.
a) NaCl; b) CaBr2; c) NaClO4;
d) CuSO4; e) CuCl2.
Водород может выделяться на катоде в случае металлов с E0 <

< –1,6 B. Среди металлов, входящих в состав перечисленных солей,
такими стандартными электродными потенциалами обладают

0

2 0

0
Na /Na

0
Ca /Ca

E 2,714 B;

E 2,866 B.

�

�

� �

� �

Поэтому при электролизе водных растворов солей, содержа�
щих Na+ и Ca2+ (ответы a), b), c)), на катоде выделяется водород.

Выделение кислорода можно ожидать в тех случаях, когда в
состав соли входят кислородсодержащие анионы. Этому условию
удовлетворяют ответы с) и d). В случае солей NaCl и CaBr2 на ано�
де выделяются Сl2 и Br2.

Таким образом, единственная соль, при электролизе раствора
которой на катоде выделяется водород, а на аноде кислород, — это
NaClO4.

Правильный ответ: c).
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ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Рассчитать массы молекулярного брома и гидроксида натрия,
а также объем выделившегося водорода для электролиза водного
раствора бромида натрия, если электролиз проводили при силе
тока 10 А в течение 15 мин.

Молярные массы молекулярного брома и гидроксида натрия
равны

M(Br2) = 79,9 � 2 = 159,8 г/моль;
М(NaOH) = 23 + 16 + 1 = 40 г/моль.

Время проведения электролиза в секундах составит

� = 15 � 60 = 900 с.

Число электронов, участвующих в элементарном акте каждо�
го из электродных процессов (см. электронные уравнения анодно�
го и катодного процессов), соответственно равно:
� для Br2: Z = 2;
� для NaOH (в расчете на один гидроксид�анион, входящий в дан�

ную формульную единицу): Z = 1;
� для H2: Z = 2.

Подстановка найденных численных значений в формулы Фа�
радея дает

2

2

159,8 10 900(Br ) 7,45 г;
2 96500

40 10 900(NaOH) 3,73 г;
1 96500

22,4 10 900(H ) 1,04 л.
2 96500

m

m

V

� �� �
�
� �� �
�
� �� �
�

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Как будет происходить электролиз водного раствора электро�
лита AgNO3? Приведите уравнение диссоциации электролита и
поясните возможность участия каждого из образующихся ионов в
электродных реакциях. Составьте электронные уравнения процес�
сов, протекающих на инертных электродах. Вычислите массу (для
твердых и жидких) или объем (для газообразных) веществ, обра�
зующихся на электродах, если электролиз проводили при силе
тока 5 А в течение 1 мин 40 с.

Электролиз — это окислительно�восстановительная реакция,
происходящая на электродах при пропускании электрического
тока через расплав или раствор электролита. В таких системах
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электролиты подвергаются диссоциации — распаду на положи�
тельно заряженные (катионы) и отрицательно заряженные (анио�
ны) ионы. Уравнение диссоциации электролита имеет вид

KmAn = mKx+ + nAy–.

Для электролита, рассматриваемого в данной задаче,

AgNO3 = Ag+ + NO3
–.

При электролизе расплавов веществ на катоде происходит про�
цесс восстановления катионов (процесс присоединения электронов),
а на аноде — процесс окисления анионов (процесс отдачи электро�
нов). В результате, как правило, происходит разрядка ионов, т. е.
переход их в нейтральное состояние:

Kx+ + xe– = K0 (на катоде);
Ay– – ye– = A0 (на аноде).

Если электролизу подвергается водный раствор, то необходи�
мо учитывать возможность участия воды как в катодном, так и в
анодном процессе.

Преимущественное участие молекул воды в катодном процессе

2H2O + 2e– = H2 + 2OH–

происходит в том случае, если в состав электролита входят катио�
ны электрохимически активных металлов:

Li+, Rb+, K+, Cs+, Ra2+, Ba2+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+.

Такие катионы требуют для своей разрядки значительно боль�
ше энергии, чем ее затрачивается на выделение водорода из воды,
поэтому получить эти металлы электролизом водных растворов
их соединений невозможно.

Поскольку в состав электролита, указанного в условии зада�
чи, входят катионы Ag+, то электронное уравнение катодного про�
цесса имеет вид

Ag+ + 1e– = Ag0.

Если в состав электролита входят анионы кислородсодержа!
щих кислот 3(NO ,�  2NO ,�  2

3SO ,�  2
4SO ,�  3

4PO ,�  2
3CO �  и т. п.), а также

фторид!анион F–, то по тем же энергетическим причинам в анод!
ном процессе участвуют не анионы электролита, а молекулы воды:

2H2O – 4e– = O2 + 4H+.
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В состав рассматриваемого электролита входят нитрат�анио�
ны 3NO ,�  поэтому участниками анодного процесса в этом случае
будут молекулы воды:

2H2O – 4e– = O2 + 4H+.

Продуктами данного электролиза являются:
� непосредственно выделяющиеся на электродах металлическое

серебро (Ag) и газообразный дикислород (O2);
� результат вторичных взаимодействий между ионами, входя�

щими в состав исходного электролита и не принимающими
участие в электродных реакциях 3(NO ),�  и ионами, образую�
щимися в результате электродных реакций (H+), — азотная
кислота (HNO3).
Для вычислений массы m (для газов — объема V) веществ, об�

разующихся на электродах в результате электролиза, необходимо
воспользоваться законом Фарадея:
� для твердых или жидких продуктов реакции:

;
It

m
zF
��

� для газообразных продуктов:

.mV It
V

zF
�

где 	 — молярная масса, г/моль; Vm — молярный объем, равный
22,4 л/моль при н. у.; I — сила тока, А; z — число электронов в
уравнении электродного процесса; t — время проведения элек�
тролиза, с; F — постоянная величина (число Фарадея), равная
96 500 Кл/моль.

В условии задачи дано: I = 5 A, t = 1 мин 40 с или 100 с.
Первый продукт электролиза Ag является твердым веществом,

поэтому для него необходимо вычислить массу. Подставляем в со�
ответствующую формулу необходимые значения: 	 = 108 г/моль,
z = 1 (см. электронное уравнение), расчет дает: m = 0,56 г.

Второй продукт электролиза O2 является газообразным ве�
ществом, поэтому для него необходимо вычислить объем. Под�
ставляем в соответствующую формулу необходимые значения:
Vm = 22,4 л/моль, z = 4 (см. электронное уравнение), расчет дает:
V = 0,03 л.

Третий продукт электролиза HNO3 является жидким вещест�
вом, поэтому для него необходимо вычислить массу. Подставляем
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в соответствующую формулу необходимые значения: 	 = 1 + 14 +
+ 16 � 3 = 63 г/моль, z = 1 (для образования одного катиона водо�
рода, входящего в состав азотной кислоты, в анодном процессе за�
трачивается один электрон), расчет дает: m = 0,33 г.

11.6.
ПРАКТИЧЕСКОЕ ПРИМЕНЕНИЕ
ЭЛЕКТРОЛИЗА

18 февраля 1833 г. Майкл Фарадей впервые, проведя элек�
тролиз расплава соли серебра, получил серебряный стержень. Этим
опытом был открыт путь к развитию современной мощной инду�
стрии электролизного производства.

Важнейшим применением электролиза является получение
чистых веществ — металлов и неметаллов. Практически весь вы�
рабатываемый в настоящее время алюминий, магний, щелочные
металлы — продукты электролиза. Электролизом расплавов по�
лучают и многие другие металлы, например титан, вольфрам, цир�
коний, ванадий, ниобий, лантаноиды и актиноиды. Среди простых
веществ неметаллов следует упомянуть хлор, фтор, водород, ки�
слород, серу.

Производство алюминия в настоящее время достигает огром�
ных масштабов (более 15 млн тонн в год). Этот металл не случайно
называют «крылатым» — именно авиационная промышленность
является той отраслью, которая потребляет его основную массу
(алюминий в среднем втрое легче стали).

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Основной источник алюминия — бокситовая руда, из которой первона�
чально получают оксид алюминия. Температура плавления оксида алюми�
ния достаточно высока — около 2345 К, поэтому извлечение свободного ме�
талла сопряжено с очень большими затратами энергии. По этим причинам
алюминий долгое время оставался очень дорогим металлом, лишь к концу
XIX в. цена на него существенно упала (почти в тысячу раз!).

Вплоть до конца XIX в. алюминий считался одним из наиболее редких
металлов, стоимость его в 10 раз превышала стоимость золота. В 1825 г. алю�
миний был дороже железа в 1500 раз (в настоящее время в 3 раза). В 1852 г.
алюминий стоил дороже золота (1200 долларов за 1 кг). На Парижской
выставке 1855 г. алюминий демонстрировался как самый редкий и доро�
гой металл и был выставлен рядом с сокровищами королевской казны.
В те времена алюминий считался драгоценным металлом и применялся
для изготовления ювелирных изделий. Только очень состоятельный чело�
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век мог себе позволить пользоваться алюминиевой посудой, составляю�
щей тогда элемент роскоши. Император Наполеон III использовал столо�
вые приборы из алюминия на государственных приемах. В знак особого
почтения сыну Наполеона III была торжественно преподнесена алюминие�
вая погремушка. В 1889 г. во время пребывания в Лондоне великого рус�
ского химика Д. И. Менделеева ему в знак признания заслуг в развитии
химии были преподнесены в качестве особо ценного подарка весы, сде�
ланные из золота и алюминия. Из алюминия был изготовлен головной
убор статуи Вашингтона.

Коренному изменению в этой ситуации человечество обязано двум мо�
лодым людям: американскому студенту Чарльзу Мартину Холлу и фран�
цузскому металлургу Полю Луи Туссену Эру. И тому, и другому было в то
время по 22 года. На одной из лекций по химии в своем университете Холл
услышал о том, что открытие дешевого способа получения алюминия сулит
изобретателю большие деньги, почет и славу. Он тут же оборудовал в дровя�
ном сарае самодельную лабораторию и занялся исследованиями. В резуль�
тате им было установлено, что боксит можно растворить в расплавленном
минерале криолите (Na3AlF6), а из него с помощью электролиза выделить и
сам металл. Поскольку смесь криолита и оксида алюминия плавится при
1220 К (температура плавления снижается на 1125 К по сравнению с окси�
дом алюминия, т. е. почти вдвое!), выигрыш очевиден. Если в 1852 г. стои�
мость алюминия в США составляла 545 долларов за фунт, то после откры�
тия Холла цена упала до 15 центов за фунт. Совершенно независимым обра�
зом к тому же выводу пришел и Эру.

Современное алюминиевое производство остается достаточно
энергоемким. В наши дни электролиз на алюминиевых заводах
проводят при температуре 950
C. Аппарат для электролиза пред�
ставляет собой железную ванну, футерованную огнеупорным кир�
пичом с угольными блоками, которые выполняют роль катодов.
На них выделяется расплавленный алюминий, а на анодах — ки�
слород, реагирующий с материалом анодов (обычно углем). Ван�
ны работают под невысоким напряжением — 4,0...4,5 В, но при
большой силе тока — до 150 тыс. А.

Сырье для электролизного производства часто доступно и от�
носительно дешево. К примеру, такие ценные металлы, как маг�
ний и кальций, получают из соответствующих хлоридов. Первый
из них выделяют из морской воды, второй является отходом про�
изводства соды. Сырьем для получения натрия является минерал
каменная соль (NaCl).

Электролиз позволяет максимально полно перерабатывать по�
лиметаллические руды (в том числе и с низким содержанием ме�
таллов). Например, цинковый завод выпускает наряду с основным
продуктом — цинком — еще и кадмий, свинец и соли меди.
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Электролиз позволяет не только получать металлы, но и про�
изводить их очистку, называемую рафинированием. Именно так
очищают, например, цинк, медь, серебро, золото, свинец. Здесь
применяют электролиз с активным анодом. В процессе рафиниро�
вания неочищенный металл выполняет функцию анода, а чистый
металл — роль катода.

В качестве электролита используют раствор соли того же ме�
талла. При пропускании тока анод начинает растворяться, высво�
бождающиеся примеси опускаются на дно электролизера. Пере�
ходящие в раствор катионы металла разряжаются, металл осаж�
дается на катоде.

Гальванотехника — еще одна область прикладной электрохи�
мии, включающая гальванопластику (способ снятия точных ме�
таллических копий с предметов) и гальваностегию (способ нанесе�
ния металлических покрытий).

Основоположником гальванопластики является Борис Семе�
нович Якоби. Проводя электролиз солей меди, он пришел к мыс�
ли о возможности изготовления медных копий с любых рельеф�
ных предметов (монет, медалей, скульптур и пр.). Он же впервые
в мире изготовил клише для печатания бумажных денежных зна�
ков путем электролитического осаждения меди. Якоби органи�
зовал гальваническое производство в Петербурге, где изготавли�
вались декоративные скульптуры и барельефы для архитектур�
ных ансамблей Зимнего дворца, Главного штаба, Исаакиевского
собора и других зданий. Четверка бронзовых коней на фронтоне
Большого театра в Москве также изготовлена методом гальвано�
пластики.

Гальванопластическая технология предусматривает следую�
щие процедуры. Первоначально на предмет наносят слой гипса
или воска и изготавливают так называемую «негативную» ко�
пию. Ее поверхность с внутренней стороны покрывают слоем гра�
фита для обеспечения электропроводности. «Негатив» помеща�
ют в насыщенный раствор соли (например, медного купороса) и
соединяют его с отрицательным полюсом источника постоянно�
го тока. Второй полюс подсоединяют к металлической пластин�
ке, помещенной в тот же раствор. В результате проведения элек�
тролиза с активным анодом на поверхности копии осаждается
металл.

Гальваностегия — это нанесение металлических покрытий с
помощью электролиза (электроосаждение). Такие покрытия име�
ют защитные функции, предохраняя металлические изделия от
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коррозии, или служат в декоративных целях (например, изделия
из металлизированной пластмассы). В ряде случаев нанесение ме�
таллического покрытия вызвано необходимостью создания поверх�
ности с заданными свойствами: токопроводящими, скользящими,
светоотражающими и т. п.

Цинкование, лужение, никелирование, хромирование — обя�
зательные элементы многих технологических процессов. Никеле�
вые покрытия, пожалуй, наиболее распространены: ежегодно во
всех странах мира никелируют миллионы квадратных метров по�
верхности самых разнообразных изделий — от дверных ручек до
бамперов автомобилей. Хромирование используют, например, для
защиты цилиндров двигателей и лопаток паровых турбин от дей�
ствия агрессивных сред при высоких температурах. Широкое рас�
пространение в автомобилестроении имеют многослойные покры�
тия, например Cu–Ni–Cr.

Одним из главных показателей качества металлических по�
крытий является прочность сцепления основного металла и ме�
талла�покрытия. Получить качественное металлическое покры�
тие с плотно прилегающим слоем не так просто. Для этого необ�
ходимо добиться прежде всего равномерности осаждения металла,
что возможно лишь при низких концентрациях катионов ме�
талла в растворе и при малых скоростях самого процесса. На�
пример, трудно получить хорошие результаты в процессах се�
ребрения или золочения при работе с солями серебра или золо�
та, гораздо лучший эффект дает использование комплексных
соединений этих металлов, в частности цианидных комплексов
типа [Ag(CN)2]– или [Au(CN)4]–, позволяющих поддерживать
очень низкую постоянную концентрацию катионов Ag+ и Au3+ в
растворе.

Среди металлов наилучшими показателями по прочности сце�
пления обладает медь, поэтому меднение наиболее часто исполь�
зуют, причем не только как самостоятельный процесс, но и как
предварительную стадию при изготовлении других покрытий, в
том числе сложных многослойных покрытий, например, в авто�
мобилестроении.

В наиболее простом варианте нанесение металлических покры�
тий проводят, опустив сам предмет, поверхности которого пред�
стоит обработать, в гальваническую ванну, заполненную раство�
ром электролита. Следует отметить, что перед нанесением покры�
тия поверхность металла должна быть очищена и обезжирена
самым тщательным образом.
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ХХХОООТТТИИИТТТЕЕЕ   ПППОООЭЭЭКККСССПППЕЕЕРРРИИИМММЕЕЕНННТТТИИИРРРОООВВВАААТТТЬЬЬ???

Предположим, Вы решили изготовить никелевое покрытие на сталь�
ном изделии. Прежде всего необходимо провести процесс меднения. Для
этого необходимо взять емкость (банку или стакан) и налить в нее раствор
медного купороса с небольшим количеством серной кислоты (например, 20 г
медного купороса, 2 мл серной кислоты, 100 мл воды). Затем в эту емкость
следует опустить подвешенные на медных проволочках две медные пласти�
ны, а между ними — само изделие (удобнее всего использовать карандаш
или деревянную палочку с проделанными в них бороздками для закрепле�
ния проволоки, которые можно просто положить на края банки или стака�
на). Далее проволочки, идущие от медных пластин, соединяются вместе и
подключаются к аноду (+), а проволочка, ведущая к изделию, — к като�
ду (–) (лучше всего использовать аккумулятор с напряжением не более 6 В).
Следует установить силу тока от 10 до 15 мА на квадратный сантиметр по�
верхности изделия.

В процессе электролиза с активным анодом поверхность изделия по�
степенно покрывается тонким слоем меди. Чтобы теперь нанести на мед�
ную поверхность слой никеля, необходимо повторить эксперимент, заме�
нив медные пластины на никелевые, а электролит на раствор, приготовлен�
ный из сульфата никеля (30 г), хлорида никеля (3,5 г), борной кислоты (3 г)
и воды (100 мл). Никель осаждается на поверхности изделия сероватым ма�
товым слоем, поэтому для придания изделию характерного блеска его нуж�
но отполировать.

Если объект, подлежащий обработке, настолько велик, что для
него невозможно подобрать гальваническую ванну соответствую�
щих размеров (например, покрытие на обшивке океанского лай�
нера), то технология несколько меняется. В этом случае изделие
обрабатывается не все сразу, а небольшими участками и с посто�
янным добавлением электролита.

Электрохимическая обработка металлов — еще одна область
применения электрохимии, позволяющая заменить традиционные
способы обработки металлов — резание, сверление, шлифование
и т. д. — электрохимическими процессами. Подобные технологии
отличаются высокой эффективностью: при их осуществлении нет
необходимости в использовании высоких давлений и температур,
особо прочных материалов, дорогих шлифующих средств (напри�
мер, таких как алмаз).

Электрохимическими методами можно обрабатывать и сверх�
твердые металлы и сплавы, например вольфрам или хромонике�
левые легированные стали.

Немаловажным обстоятельством является и полное отсутст�
вие шума и грохота, отличающих любой цех по механической об�
работке металлов.
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ХХХОООТТТИИИТТТЕЕЕ   ПППОООЭЭЭКККСССПППЕЕЕРРРИИИМММЕЕЕНННТТТИИИРРРОООВВВАААТТТЬЬЬ???

Проверим действенность электрохимических методов обработки метал�
лов на лабораторной модели. Обратимся вновь к эксперименту. Попробуем,
используя электролиз с растворимым анодом, просверлить металл обыч�
ным карандашом. Пластина металла (можно взять, например, лезвие брит�
вы или кусочек алюминиевой фольги) будет служить анодом, ее необходи�
мо подсоединить к положительному полюсу батарейки. Роль катода возь�
мет на себя грифель карандаша, который соединяется с отрицательным
полюсом батарейки. На заточенном конце карандаша следует обломать гри�
фель на глубину 0,5 мм (грифель не должен касаться металла в процессе
проведения опыта!), а на самом карандаше сделать зарубку в 2...3 см от его
конца, оголив грифель, чтобы подсоединить к нему провод, ведущий к ба�
тарейке. В качестве электролита можно использовать насыщенный раствор
поваренной соли (хлорида натрия). Если теперь положить пластину метал�
ла в раствор соли и прикоснуться к ней карандашом�катодом, то вскоре
станет заметным выделение газообразного водорода около катода, а металл�
анод начнет постепенно растворяться, и через некоторое время (для лезвия
бритвы требуется около 10...15 мин, а в тонкой алюминиевой фольге отвер�
стие «просверливается» за несколько секунд) в пластине образуется сквоз�
ное отверстие.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Металл ... можно получить электpолизом водного pаствоpа его соли,
используя угольные катоды.

a) Mg; b) Ba; c) Al; d) Ag; e) Na.

2. Металл ... нельзя получить электpолизом водного pаствоpа его соли,
используя угольные катоды.

a) Cu; b) Cd; c) Fe; d) Sr; e) Co.

3. Пpи электpолизе водного pаствоpа ... на инеpтных электpодах вы�
деляются только металл и бpом.

a) KBr; b) CaBr2; c) NaBr; d) KBrO; e) CuBr2.

4. Пpи электpолизе водного pаствоpа ... на инеpтных электpодах вы�
деляются только металл и кислоpод.

a) MgSO4; b) CuSO4; c) CuCl2; d) AlCl3; e) MgCl2.

5. Пpи электpолизе водного pаствоpа ... на инеpтных электpодах вы�
деляются только водоpод и кислоpод.

a) ZnSO4; b) ZnCl2; c) KF; d) KCl; e) CuSO4.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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6. При электролизе водного раствора хлорида алюминия (AlCl3) ...
(электроды угольные).

a) на катоде выделяется водород, на аноде выделяется хлор;
b) на катоде выделяются водород и алюминий, на аноде выделяется хлор;
c) на катоде выделяется алюминий, на аноде выделяется хлор;
d) на катоде выделяется водород, на аноде выделяется кислород.

7. При электролизе водного раствора ... на электродах происходят
процессы: 2H2O + 2e– = H2 + 2OH–, S2– – 2e– = S0.

a) CdSO4; b) CuS; c) Na2S; d) Na2SO4; e) Na2SO3.

11.7.
КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

Коррозия — процесс самопроизвольного разрушения ме�
таллов и сплавов при их взаимодействии с окружающей средой.

Классификация коррозии металлов по характеру ее прояв�
ления:
� равномерная;
� неравномерная;
� межкристаллитная;
� нитевидная.

Классификация коррозии металлов по механизму протекания
коррозионных процессов:
� химическая коррозия (в отсутствие электролитов, например

высокотемпературная газовая коррозия при работе двигателя);
� электрокоррозия (под действием блуждающих токов, напри�

мер вблизи линий электропередач);
� электрохимическая коррозия металлов (в токопроводящих

средах, содержащих электролиты, например во влажном воз�
духе или в морской воде).
Электрохимическая коррозия металлов — совокупность про�

странственно разделенных процессов окисления (анодный процесс)
и восстановления (катодный процесс).

Анодный процесс — окисление металла с более отрицательной
величиной электродного потенциала:

Me – ne– = Men+.

Катодный процесс — восстановление частиц, присутствую�
щих в электролите на катоде (металл с менее отрицательным элек�
тродным потенциалом).
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В кислых средах:

2H+ + 2e– = H2.

В нейтральных и щелочных средах (влажный воздух, морская
вода, почвенные воды нейтрального характера и т. п.):

O2 + 2H2O + 4e– = 4OH–.

Продукты коррозии:
� соли металла�анода и газообразный водород (в кислых средах);
� гидроксиды металла�анода (в нейтральных и щелочных средах).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Коррозия (от лат. corrodere — разъедать, разрушать) — это
процесс самопроизвольного разрушения металлов и сплавов при
их взаимодействии с окружающей средой. Ежегодные потери ме�
таллов в результате коррозионных разрушений составляют около
одной трети от объема их производства. Примерно каждая шестая
домна на Земле работает «на ветер» — на покрытие коррозионных
потерь. Прямые потери массы металла подчас не идут ни в какое
сравнение с косвенными последствиями: в результате коррозии
выходят из строя приборы, агрегаты, конструкции, дорогостоя�
щая техника. Любая отрасль хозяйства, использующая металлы,
терпит убытки вследствие разрушения металлов. Корабли, само�
леты, автомобили, ракеты, космические аппараты — все это тре�
бует серьезной антикоррозионной защиты.

Естественное состояние металла в природе — это его окислен�
ное состояние. Металлы входят в состав минералов самого разно�
образного состава. Круг металлов, которые можно встретить в при�
роде в свободном состоянии, весьма ограничен (примером могут
служить золотые самородки). Человечество тратит огромное ко�
личество энергии на выделение металлов из его соединений, кор�
розия возвращает их обратно.

Однозначной связи между химической активностью металла
и его коррозионной стойкостью нет. Одним из важнейших показа�
телей этой стойкости является состояние оксидной пленки на по�
верхности металла. Такая пленка образуется в результате естест�
венной реакции металла с кислородом воздуха.

Алюминий — металл IIIA подгруппы, характеризуется высокой
восстановительной активностью. Однако его устойчивость по отно�
шению к процессам коррозии позволяет использовать его даже для
производства кухонной утвари и столовой посуды. Реакционная
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способность алюминия спрятана под его оксидной пленкой (это
легко доказать опытным путем: если снять ее с поверхности ме�
талла с помощью, например, концентрированного раствора щело�
чи, алюминий начинает бурно реагировать с кислородом воздуха,
образуя белые нити оксида). Оксидная пленка, закрывающая по�
верхность алюминия от контакта с окружающей средой, — проч�
ная, компактная, плотно прилегающая к поверхности, хорошо
защищает этот металл от коррозии. Правда, если образование ок�
сидной пленки происходит в присутствии хлорид�ионов, она ста�
новится неоднородной и гораздо менее прочной. Этим, в частно�
сти, объясняется снижение коррозионной стойкости алюминия в
морской воде.

Оксидная пленка, возникающая на поверхности железа, —
аморфная, рыхлая, под нее легко проникают вода и кислород.
Такая пленка не только не предохраняет железо от коррозионно�
го разрушения («ржавления»), но и, напротив, ему благоприят�
ствует.

Коррозию металлов можно классифицировать по характеру ее
проявления на:
� равномерную;
� неравномерную;
� межкристаллитную;
� нитевидную.

Первый тип коррозии подразумевает равномерное выделение
коррозионных продуктов на поверхности металла. При неравно�
мерной коррозии поверхность металла покрывается отдельными
пятнами или язвами. К этому же типу коррозии относится точеч�
ная коррозия, которой наиболее подвержено кровельное железо в
условиях загрязнения атмосферы частицами сажи. Межкристал�
литная коррозия затрагивает внутреннюю структуру металла, по�
ражая межкристаллитные пространства в его кристаллической
решетке. Нитевидная коррозия характерна для условий повышен�
ной влажности (в условиях тропического климата или в помеще�
ниях с кондиционированным воздухом). Такой тип коррозии пора�
жает металлы под любым антикоррозионным покрытием, причем
оксидные нити растут с большой скоростью (иногда до сантиметра
в месяц), в буквальном смысле отрывая покрытие от поверхности
металла.

Классификация коррозионных процессов по механизму их
протекания подразделяет коррозию на химическую, электрохи�
мическую и электрокоррозию.
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Химическая коррозия происходит как следствие обычной ге�
терогенной окислительно�восстановительной реакции, происхо�
дящей в отсутствие электролитов. Чаще всего это газовая корро�
зия, т. е. взаимодействие металлов с газами при высокой темпера�
туре. Примером может служить образование окалины при ковке и
отливке металлов.

УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

В ряде случаев химическая модификация металла происходит вследст�
вие изменений его кристаллической структуры, вызываемых влиянием
внешней среды. Например, переход из одной аллотропной модификации
олова в другую (из белого олова в серое) сопровождается резкой потерей
механической прочности за счет снижения плотности металла. В XIX в.
олово использовали для изготовления пуговиц на мундирах солдат. Во вре�
мя особенно холодных зим пуговицы начинали активно осыпаться с мунди�
ров. По тем же причинам превращались в порошок оловянные трубы орга�
нов в католических соборах.

Электрокоррозии подвержены металлы, находящиеся под дей�
ствием блуждающих токов (например, вблизи линий электропе�
редач, трамвайных и троллейбусных линий в городах).

Электрохимическая коррозия металлов происходит в токопро�
водящих средах, содержащих электролиты. Если учесть, что влаж�
ный воздух, природная вода (морская, речная, почвенная и т. п.)
относятся именно к этой категории сред, то становится очевид�
ным, что электрохимическая коррозия — это самый распростра�
ненный вид коррозии металлов.

Электрохимическую коррозию металлов можно представить
как совокупность пространственно разделенных процессов окис�
ления (анодный процесс) и восстановления (катодный процесс).
Иными словами, для описания коррозионных процессов можно
использовать теорию гальванических элементов.

В анодном процессе участвует металл с более отрицательной
величиной электродного потенциала. При этом происходит про�
цесс окисления, который можно отобразить электронным урав�
нением:

Me – ne– = Men+.

Например, при контакте двух металлов — цинка (E0 = –0,76 B)
и железа (E0 = –0,44 B) — коррозии подвергается цинк:

Zn – 2e– = Zn2+.
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Итак, среди нескольких металлов, находящихся в контакте, в
первую очередь будет окисляться (а следовательно, разрушаться,
т. е. корродировать) металл с наименьшей величиной электродно�
го потенциала. Это обстоятельство можно взять за принципиаль�
ную основу защиты металлов от коррозии (анодные покрытия,
протекторная защита). В этом случае на роль анода намеренно
выбирают наиболее активные металлы, коррозия которых предот�
вращает разрушение основного металла.

Катодный процесс происходит на участках поверхности с боль�
шими (менее отрицательными) значениями электродных потен�
циалов. Роль катодных участков играют металлы с большими элек�
тродными потенциалами или неметаллические компоненты. На�
пример, в углеродистых сталях катодными участками являются
включения карбида железа — цементита. При контактной корро�
зии металлов катодом является металл с большим (менее отрица�
тельным) значением электродного потенциала. Катодный процесс
представляет собой восстановление окислителей, присутствующих
в растворе электролита.

Наиболее распространенные в природе окислители — раство�
ренный кислород и ионы водорода. В кислых средах окислителем
являются ионы водорода. На катодном участке эти ионы восста�
навливаются и выделяется водород:

2H+ + 2e– = H2.

Таким образом, продуктами коррозии в кислых средах явля�
ются соли металлов и газообразный водород.

В нейтральных и щелочных средах (влажный воздух, морская
вода, почвенные воды нейтрального характера и т. п.) в качестве
продуктов коррозионных процессов преобладают гидроксиды ме�
таллов, так как окислителем чаще всего является кислород, а его
восстановление в присутствии воды приводит к образованию гид�
роксид�ионов:

O2 + 2H2O + 4e– = 4OH–.

Это электронное уравнение говорит о том, что коррозия в ней�
тральных средах (в том числе во влажном воздухе) сопровождается
потреблением кислорода, а следовательно, понижением его концен�
трации в воздухе. В условиях замкнутого пространства, ограничен�
ного поверхностями металла (например, корпус подводной лодки,
трюм корабля и т. п.), при отсутствии систем обогащения атмосфе�
ры кислородом это становится опасным для человека и может при�
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вести к удушью. Поэтому применение изолирующих дыхательных
аппаратов в подобных условиях является необходимым.

Присутствие в природных водах различных примесей, в пер�
вую очередь солей (особенно хлоридов), в значительной степени
ускоряет коррозионный процесс. Опытным путем установлено, что
хлорид натрия, традиционно используемый на дорогах и тротуа�
рах городов в зимнее время в целях очистки их поверхности ото
льда, ускоряет коррозию несущих конструкций автомобиля более
чем в 20 раз. По этим же причинам коррозия в морской воде про�
исходит значительно интенсивнее, чем в пресной.

Коррозия железа и в тех и в других средах происходит доста�
точно активно. Образование сложной смеси его соединений, назы�
ваемой «ржавчиной», включает следующие процессы:
� образование гидроксида железа (II):
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� последующее окисление до гидроксида железа (III):
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� частичная дегидратация гидроксидов с образованием сложной
смеси гидратированных и дегидратированных форм (например,
FeO(OH)), в упрощенном виде характеризуемой общей форму�
лой: Fe2O3�nH2O.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ

1. Металл ... может быть использован в качестве катодного по�
крытия на медном изделии.

a) Sn; b) Fe; c) Zn; d) N; e) Ag.
Катодное покрытие должно быть выполнено из металла с бол́ь�

шим электродным потенциалом, чем у металла изделия. Поэто�
му, используя Приложение 7, необходимо сравнить Е0 меди и всех
перечисленных металлов:

� � �

� � �

� � � � �

� � � � �

2 0 2 0 2 0

2 0 2 0 0

0 0 0
Cu /Cu Sn /Sn Fe /Fe

0 0 0
Zn /Zn Ni /Ni Ag / Ag

E 0,337 B; E 0,136 B; E 0,440 B;

E 0,763 B; E 0,250 B; E 0,799 B.
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Только серебро имеет бо ´льшее значение Е0, чем медь. Поэтому
именно Ag можно использовать в качестве материала для нанесе�
ния катодного покрытия.

Правильный ответ: e).
2. При контактной коррозии Al и Cu на аноде образуется ...
a) OH–; d) Cu2+; c) H+; d) Al3+; e) O2.
В случае контактной коррозии двух металлов анодная поля�

ризация проявляется на металле с меньшим электродным потен�
циалом, т. е. на Al 3 0 2 0

0 0
Ag /Ag Cu /Cu

(E 1,662 B, E 0,337 B);� �� � �  при
этом протекает процесс окисления алюминия: Аl0 – 3е– = Al3+.
Следовательно, на аноде образуется Аl3+.

Правильный ответ: d).
3. На катодных участках при контактной коррозии Pb и Ag в

кислой среде образуется частица ...
a) Pb2+; b) OH–; c) Ag+; d) H+; e) H2.
В катодном процессе в кислой среде участвуют ионы водоро�

да: 2H+ + 2e– = H2. Следовательно, на катодных участках образу�
ется водород.

Правильный ответ: e).

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ТИПИЧНЫХ ЗАДАНИЙ

Как происходит коррозия цинка, содержащего примеси желе�
за, в кислой и в нейтральной среде?

Стандартные электродные потенциалы цинка и железа состав�
ляют –0,76 В и –0,44 В соответственно. При контакте в первую
очередь разрушается цинк:

Zn0 – 2е– = Zn2+ (анодный процесс).

В кислой среде окислителем служат ионы водорода:

2H+ + 2е– = H2 (катодный процесс).

В нейтральной среде окислитель — растворенный в воде ки�
слород:

O2 + 2H2O + 4е– = 4 OH– (катодный процесс).

ПРИМЕР РЕШЕНИЯ ЗАДАЧИ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ

Как протекает электрохимическая коррозия во влажном воз�
духе при контакте металлов Ni и Mn? Какой из металлов разруша�
ется? Почему? Приведите электронные уравнения анодного и ка�
тодного процессов. Какие продукты коррозии образуются?
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Электрохимическая коррозия металлов происходит в среде
электролита (растворы кислот, щелочей, солей, влажный воздух)
и может быть представлена как совокупность анодного (окисле�
ние) и катодного (восстановление) процессов.

При контакте металлов разной электрохимической активно�
сти коррозионному разрушению в первую очередь подвергается
металл с наиболее отрицательной величиной электродного потен�
циала E0. При этом такой металл выполняет функции анода в элек�
трохимической системе и окисляется.

Из двух металлов, представленных в условии задачи, в анод�
ном процессе участвует Mn, так как его электродный потенциал

2+
0
Mn/Mn

(E = –1,180 В) является величиной более отрицательной,
чем электродный потенциал Ni 2+

0
Ni/Ni

(E = –0,250 В). Следователь�
но, в данном случае коррозионному разрушению будет подвергать�
ся металл Mn.

Электронное уравнение анодного процесса можно представить
в общем виде:

Me0 – ne– = Men+.

Анодный процесс в случае марганца имеет вид

Mn0 – 2e– = Mn2+.

В катодном процессе при электрохимической коррозии участ�
вуют частицы�окислители, находящиеся в электролите:

2H+ + 2e– = H2 (в кислой среде).

В нейтральной среде (влажный воздух, морская вода, нейтраль�
ный электролит, содержащий растворенный кислород и т. п.):

O2 + 2H2O + 4e– = 4OH–.

По условию задачи, коррозия протекает в нейтральной среде
(влажный воздух). Следовательно, электронное уравнение катод�
ного процесса:

O2 + 2H2O + 4e– = 4OH–.

Продукты коррозии определяются результатами анодного и
катодного процессов:
� в кислой среде выделяется газообразный водород и образуется

соль металла�анода и кислоты, создающей среду;
� в нейтральной среде продуктом коррозии является гидроксид

металла�анода (как результат взаимодействия катионов метал�
ла�анода и гидроксид�ионов, образующихся на катоде).
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В рассматриваемой электрохимической системе катионы мар�
ганца, образующиеся в результате протекания анодного процес�
са, соединяются с гидроксид�анионами, образующимися на ка�
тоде, продуктом коррозии является гидроксид марганца (II):
Mn(OH)2.

11.8.
МЕТОДЫ ЗАЩИТЫ МЕТАЛЛОВ
ОТ КОРРОЗИИ

КККРРРАААТТТКККИИИЕЕЕ   ТТТЕЕЕОООРРРЕЕЕТТТИИИЧЧЧЕЕЕСССКККИИИЕЕЕ   ПППОООЛЛЛОООЖЖЖЕЕЕНННИИИЯЯЯ

ПРИНЦИПИАЛЬНЫЕ МЕТОДЫ
ЗАЩИТЫ МЕТАЛЛОВ ОТ КОРРОЗИИ:

1. Структура металла:
� чистота металла (отсутствие примесей, провоцирующих кор�

розионный процесс);
� введение легирующих добавок.

2. Изоляция металлов от окружающей среды:
� изолирующие покрытия;
� неметаллические (лаки, краски, эмали, битум, резина, синте�

тические смолы, полимерные материалы и т. п.);
� металлические (анодные — из металла с меньшим электрод�

ным потенциалом, катодные — из металла с большим электрод�
ным потенциалом);

� химическая обработка поверхности (оксидирование, фосфати�
рование, пассивация концентрированными кислотами и т. п.).
3. Обработка среды:

� деаэрация (удаление или снижение концентрации кислорода);
� обессоливание (удаление или снижение концентрации солей);
� использование инертных сред при обработке металлов;
� применение ингибиторов.

4. Электро! и электрохимические методы:
� протекторная защита (защищаемый металл — катод, протек�

тор — анод);
� катодная защита (внешний источник постоянного тока, защи�

щаемый металл — к отрицательному полюсу, вспомогатель�
ный электрод — к положительному).

ТТТЕЕЕПППЕЕЕРРРЬЬЬ   ПППОООДДДРРРОООБББНННЕЕЕЕЕЕ.........

Проблема защиты металлов от коррозии почти так же ста�
ра, как и проблема их извлечения из руд. Предположение о том,
что металлы можно полностью заменить на высокопрочные по�
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лимерные материалы и тем самым просто ликвидировать необ�
ходимость антикоррозионной защиты, пока весьма далеко от ре�
альности. Такие материалы имеют в настоящее время чересчур
высокую стоимость или не удовлетворяют необходимым тре�
бованиям по своим механическим или технологическим пока�
зателям.

Очевидно, принципиальные методы защиты металлов от кор�
розии должны быть направлены в первую очередь на избежание
или ликвидацию тех условий, которые вызывают или ускоряют
коррозионный процесс. К факторам коррозионного риска отно�
сят, в частности:
� контакт металлов разной электрохимической активности;
� эксплуатацию металлов в средах с повышенной агрессивностью

(повышенные температура и влажность, присутствие веществ,
ускоряющих коррозию, — активаторов коррозии, или электро�
литов кислотного характера);

� химические или механические неоднородности поверхности
(например, сварные швы, механические деформации вследст�
вие прессования, изгиба, сверления, резания и т. п.);

� различия в концентрациях электролита, контактирующего с
металлом (возможность возникновения аналогов концентра�
ционных гальванических элементов, например при почвенной
коррозии с неравномерным доступом кислорода или при кор�
розии обшивки корпуса корабля в морской воде, в которой кон�
центрация кислорода уменьшается с глубиной).
Итак, наиболее распространенный вид коррозии — электро�

химическая коррозия — возникает в среде электролитов при
контакте металлов с разными значениями электродных потен�
циалов (очевидно, чем больше разность электродных потенциа�
лов, тем интенсивнее идет коррозионное разрушение металла�
анода). Последнее условие может реализоваться как на микро�,
так и на макроуровнях. В первом случае речь идет о наличии
примесей в структуре металла, во втором — о контактной кор�
розии.

Коррозия чистых металлов, как правило, происходит сущест�
венно медленнее, чем коррозия технически чистых металлов, со�
держащих множество примесей, в том числе и металлических.
Однако стоимость сверхчистых металлов крайне высока, поэтому
целесообразность их применения должна быть оправдана особы�
ми целями. Более реальный путь — введение в структуру металла
легирующих присадок.
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УУУЗЗЗНННАААЙЙЙТТТЕЕЕ   БББОООЛЛЛЬЬЬШШШЕЕЕ

Легированные стали вошли в практику в 1882 г., когда английский ме�
таллург Роберт Эббот Хэдфилд запатентовал марганцевую сталь, содержа�
щую 12% Mn. Именно при таком содержании марганца сталь перестает быть
хрупкой и после нагревания до 1000�С и последующего охлаждения в воде
приобретает существенно более высокую твердость, чем исходный металл.

Затем в качестве добавок начали использовать такие металлы, как Cr,
Ni, Mо, V, Ti, Zr, Nb, получая легированные стали с широким диапазоном
свойств. Патент на так называемую нержавеющую сталь был получен аме�
риканским изобретателем Элвудом Хэйнесом в 1919 г. Хэйнес использовал
в качестве легирующих добавок хром и никель. В настоящее время созданы
десятки видов легированных сталей, обладающих высокой устойчивостью
к коррозии.

Примером системы, в которой происходит контактная корро!
зия, может служить любая металлическая конструкция, в кото�
рой вынуждены контактировать металлы с разными значениями
электродных потенциалов. Очевидно, проектировщикам и созда�
телям подобных конструкций необходимо прогнозировать послед�
ствия коррозионных процессов.

Так, известен пример, относящийся скорее к разряду казусов
и нелепиц, когда была построена яхта, днище которой для усиле�
ния прочности было укреплено стальными листами, а надводная
часть украшена медными и бронзовыми листами в декоративных
целях. Тем самым был построен грандиозный гальванический эле�
мент, анодом в котором являлась сталь (железо имеет электрод�
ный потенциал E0 = –0,440 В, медь — E0 = +0,337 В), а электро�
литом — морская вода. Надо ли говорить о том, что коррозия при�
вела к достаточно быстрому разрушению днища и яхта затонула?

Если выполнение требований к чистоте металлов или к отсутст�
вию контакта с другими металлами невыполнимо по объективным
причинам, приходится прибегать к иным принципам защиты ме�
таллов от коррозии, например к изоляции металла от окружающей
среды. С этой целью используют изолирующие покрытия.

Для нанесения на поверхность металла изолирующих покры�
тий используют самые разнообразные материалы: лаки, краски,
эмали, битум, резину, синтетические смолы, полимерные мате�
риалы и т. п. Необходимым условием эффективности этого мето�
да является чистота поверхности металла и отсутствие на ней вла�
ги перед обработкой. Поэтому красить металлическую крышу ре�
комендуется в сухую погоду и днем (рано утром и поздно вечером
обильное выделение росы существенно снизит результативность
антикоррозионной защиты). Наиболее распространенный матери�



409

ал для изготовления защитных покрытий — лакокрасочные ма�
териалы. Красят все — от водопроводных труб до монументальных
металлических сооружений. Например, стальную Эйфелеву баш�
ню (она была установлена в Париже в 1889 г.) красили уже 17 раз, в
результате чего ее первоначальная масса (9000 тонн) каждый раз
увеличивалась на 70 тонн. На окраску самолета «Боинг�747» тре�
буется около 270 кг краски.

В настоящее время разработаны красители нового поколения,
способные взаимодействовать с поверхностью металла, химиче�
ски удаляя с нее коррозионные продукты и пассивируя ее, предо�
храняя от дальнейших коррозионных разрушений. В этом случае
предварительная очистка поверхности металла не требуется.

Ранее обсуждалась роль оксидной пленки в защите металла от
коррозии. Ее можно создать искусственно. Подобный метод обра�
ботки поверхности металла называется оксидированием. По ана�
логии с ним применяют фосфатирование: химическая обработка
металлической поверхности, приводящая к образованию фосфа�
тов. Образование на поверхности пленки труднорастворимых ок�
сидов или фосфатов, характеризуемых высокой степенью сцепле�
ния с основным металлом, хорошо защищает его от коррозии.

Обработка металлов некоторыми сильными окислителями (на�
пример, концентрированной азотной кислотой) приводит к пас�
сивации их поверхности: металл становится неактивным по отно�
шению к другим окислителям.

Особую категорию покрытий составляют металлические по!
крытия. Так, широко распространены хромирование, никелиро�
вание, серебрение, золочение, лужение, цинкование. Металличе�
ские покрытия подразделяются на анодные и катодные.

Анодные покрытия изготавливают из металлов, имеющих
меньшие (более отрицательные) значения электродных потенциа�
лов, чем защищаемый металл. Например, в случае оцинкованно�
го железа поверхность железа покрыта слоем цинка. До тех пор,
пока целостность покрытия не нарушена, поверхность цинка доб�
росовестно изолирует основной металл от окружающей среды. Од�
нако как только на цинковой поверхности образуется трещина, ца�
рапина, любое другое механическое повреждение и влажный воз�
дух входит в контакт с двумя металлами одновременно, начинает
функционировать гальванопара, в которой роль анода отводится
цинку (E0 = –0,763 В), а роль катода — железу (E0 = –0,440 В).
Коррозии подвергается цинк, продолжая защиту основного метал�
ла, но уже электрохимическим путем.
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Очевидно, подбирая анодные покрытия, необходимо учитывать
то обстоятельство, что наиболее эффективно «работают» в роли
анодных покрытий те металлы, электродные потенциалы кото�
рых максимально отличаются от электродного потенциала основ�
ного металла (другими словами, металл�покрытие и основной ме�
талл должны стоять в таблице стандартных электродных потен�
циалов как можно дальше друг от друга).

Металлы, применяемые для изготовления катодных покры�
тий, имеют бо ´льший (менее отрицательный) электродный потен�
циал, чем защищаемый металл. Примером может служить луже�
ное (покрытое оловом) железо. Серебрение и золочение контактов
широко используются в радиотехнике. Это — тоже примеры ка�
тодных покрытий.

Защитная роль катодного покрытия существенно отличается от
действия анодных покрытий. На первой стадии (до нарушения цело�
стности его слоя) особых различий нет, правда, металлы, используе�
мые для катодных покрытий, как правило, имеют бо́льшую механи�
ческую прочность, и в этом их преимущество. Однако как только
возникли условия для работы гальванопары (оба металла одновре�
менно в контакте со средой, содержащей электролит), функцию ано�
да вынужден брать на себя основной металл, так как его потенциал
имеет меньшее значение. Следовательно, в этих условиях коррози�
онному разрушению подвергается основной металл, а металл покры�
тия этому разрушению благоприятствует, поляризуясь катодно.

Такое благоприятствование будет проявляться тем в бол́ьшей сте�
пени, чем больше разность потенциалов металла�покрытия и основ�
ного металла. По этой причине для катодных покрытий целесооб�
разно подбирать те металлы, электродные потенциалы которых в
наименьшей степени отличаются от электродного потенциала основ�
ного металла (т. е. в таблице стандартных электродных потенциа�
лов эти металлы должны находиться как можно ближе друг к другу).

Преимущество анодных покрытий может быть использовано в
несколько иной модификации антикоррозионной защиты, назы�
ваемой протекторной защитой. Слово «протектор» в переводе оз�
начает «защитник», «покровитель». В этом случае для защиты
основного металла подбирают металл высокой электрохимиче�
ской активности, например магний, алюминий, магниево�алю�
миниевые сплавы, цинк (его активность не столь высока, но он
обладает рядом преимуществ другого толка, в частности суще�
ственно более низкой стоимостью). Посредством металлического
проводника металлический лист или брусок протектора присо�
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единяется к защищаемому изде�
лию (например, к борту корабля
прикрепляют  цинковые  бруски).
При возникновении гальванопа�
ры металл�протектор становится
анодом (в силу своего высокоот�
рицательного значения электрод�
ного потенциала) и разрушается,
предотвращая тем самым корро�
зию основного металла.

Так, по указанному принципу
строится защита гребного винта
корабля (рис. 11.5). В этом случае
бронзовый подшипник и шейка
вала гребного винта создают кор�
розионную гальванопару, в кото�
рой анодом является сталь. Для
защиты стального вала к корпусу
корабля присоединяют цинковую пластину, которой и отводится
роль анода в данной электрохимической системе.

Протекторную защиту называют также защитой с жертвенным
анодом. Действительно, металл�протектор намеренно приносится
в жертву коррозии для того, чтобы защитить основную конструк�
цию от разрушений. Именно так, например, проводят защиту ко�
рабельных винтов. Протекторы широко применяются для защи�
ты нефте� и газопроводов, мачт электропередач, железнодорож�
ных рельсов, всевозможных металлических конструкций в портах
и доках. Следует отметить, что эффективность действия протек�
тора зависит от электропроводности среды. По этой причине про�
текторная защита корпуса корабля существенно более действенна
в морской воде, чем в пресной (с низким содержанием солей). Важ�
ным недостатком протекторной защиты является необходимость
замены протекторов по мере их износа.

Сделать защищаемый металл катодом (а именно это и является
основным принципом антикоррозионной защиты) можно и с помо�
щью батареи постоянного тока. Защищаемый предмет или конст�
рукцию соединяют с отрицательным полюсом (катодом) внешнего
источника тока, а анодную клемму заземляют или соединяют со
вспомогательным электродом. Такой способ относят к категории
электрозащиты. Его применяют, в частности, для защиты паро�
вых котлов, металлических цистерн, корпусов судов.

Рис. 11.5
Протекторная защита
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Очевидно, выбор того или иного способа защиты металлов от
коррозии определяется конкретными условиями эксплуатации
металлов и сплавов. В ряде случаев целесообразным оказывается
метод обработки среды с целью удаления из нее наиболее агрес�
сивных компонентов. К этому методу можно отнести сварку ме�
таллов в инертных средах, лишенных кислорода (например, в ат�
мосфере азота или аргона). На станциях водоочистки проводят де!
аэрацию — удаление из воды растворенного в ней кислорода —
главного агрессора по отношению к металлам. С этой целью воду
пропускают через слой железной стружки, быстро поглощающей
кислород из воды. В теплотехнике используют обессоливание воды,
так как наличие солей — активаторов коррозии — существенным
образом ускоряет коррозионные процессы.

Наряду с удалением активаторов используют и применение ве�
ществ, способных самостоятельно замедлять процессы разруше�
ния металлов, — так называемых ингибиторов коррозии. С дав�
них времен с этой целью используют свинцовый сурик (Pb3O4).
Его наносят на поверхность металла перед окраской. К числу ин�
гибиторов коррозии относятся хроматы цинка и свинца, некото�
рые органические соединения (адипиновая кислота, бензоат натрия,
производные пиридина, уротропин и пр.). Хороший ингибитор спо�
собен уменьшить скорость коррозии более чем в 1000 раз. Разработ�
ка высокоэффективных ингибиторов позволила в свое время решить
проблему транспортировки кислот на железнодорожном транспор�
те: добавление ингибиторов позволило заменить хрупкую стеклян�
ную тару для перевозки кислот на обычные стальные цистерны.

Подводя итоги, следует отметить, что эффективность борьбы с
коррозией, основанная на понимании механизма коррозионных
процессов, может быть обеспечена комплексным подходом — при�
менением комбинированных методов защиты, учетом эффектив�
ности действия и экономической целесообразности каждого из них
в данных конкретных условиях.

ПППРРРОООВВВЕЕЕРРРЬЬЬТТТЕЕЕ   РРРЕЕЕЗЗЗУУУЛЛЛЬЬЬТТТАААТТТИИИВВВНННОООСССТТТЬЬЬ
СССВВВОООЕЕЕЙЙЙ   РРРАААБББОООТТТЫЫЫ!!!

ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Пpи электpохимической коppозии в системе «медь — никель» в
кислой сpеде на аноде образуется ...

a) Ni2+; b) Cu2+; c) H2; d) O2; e) OH–.

* Правильные ответы на тестовые задания см. на с. 477.
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2. Для защиты никеля от коррозии во влажном воздухе в качестве
протектора можно использовать ...

a) Sn; b) Mg; c) Ag; d) Cu; e) Pb.

3. Для защиты кадмия от коррозии во влажном воздухе в качестве
катодного покрытия можно использовать ...

a) Al; b) Mn; c) Co; d) Cr; e) Mg.

4. Для защиты марганца от коррозии во влажном воздухе в качестве
анодного покрытия можно использовать ...

a) Sn; b) Cr; c) Co; d) Ni; e) Al.

5. В состав продуктов контактной коррозии Cu и Mn в нейтральной
среде входят ...

a) соли меди (II); b) Cu(OH)2; c) Mn(OH)2;
d) соли марганца (II); e) H2.
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БИОГРАФИЧЕСКИЙ
СПРАВОЧНИК

Вильгельм Конрад Рентген (1845–1923) — немец�
кий физик. Родился в местечке Леннеп близ Дюс�
сельдорфа в семье торговца. В юности не проявлял
интереса к наукам, учиться начал лишь в возрас�
те 20 лет. Однако быстро наверстал упущенное и
уже в 1868 г. защитил диссертацию. Был профес�
сором ряда университетов, с 1900 г. до конца жиз�
ни возглавлял Физический институт Мюнхенско�
го университета. Его имя связано с открытием не�
известных тогда X�лучей (теперь они называются
рентгеновскими). В 1901 г. Рентген первым среди
физиков был удостоен Нобелевской премии.

Анри Антуан Беккерель (1852–1908) — француз�
ский физик, сын Александра Эдмона Беккереля,
известного физика, исследователя в области фос�
форесценции. Окончил Политехническую школу
в Париже, после чего учился еще три года и полу�
чил диплом инженера�строителя дорог и мостов.
Увлечение физикой привело его в Музей естество�
знания, где он в должности помощника натурали�
ста проводил физические опыты по изучению лю�
минесценции. Позже преподавал физику в Учили�
ще ремесел и искусств и был избран профессором
физики. В ходе изучения люминесценции Бекке�

рель обнаружил радиоактивное излучение солей урана, а позднее и ме�
таллического урана. В 1903 г. совместно с Пьером и Марией Кюри по�
лучил Нобелевскую премию за открытие явления радиоактивности,
которое, безусловно, относится к числу наиболее выдающихся откры�
тий современной науки.
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Мария Склодовская!Кюри (1867–1934). Родилась
в Варшаве в семье учителя гимназии. После окон�
чания с золотой медалью гимназии в Варшаве в
течение 8 лет работала гувернанткой. Образование
получила в Сорбонне. В 1895 г. вышла замуж за
Пьера Кюри. В 1897 г. у них родилась дочь Ирен
(ставшая впоследствии известным физиком и ра�
диохимиком и получившая в 1935 г. вместе с му�
жем, Фредериком Жаном Жолио, Нобелевскую
премию по химии за открытие искусственной ра�
диоактивности). После открытия А. Беккерелем
самопроизвольного испускания ураном ионизи�

рующего излучения заинтересовалась этим явлением, впоследствии впер�
вые названным ею и Пьером радиоактивностью. В 1897 г. появилась их
первая статья на эту тему.

В 1898 г. совместно с Пьером обнаружила наличие в урановой руде
новых элементов — полония и радия. В 1902 г. после четырех лет поис�
тине титанического труда супруги Кюри получили первый в мире деци�
грамм хлорида радия, стоимость которого была оценена в 75 000 фран�
ков. В 1903 г. М. Кюри защитила в Сорбонне докторскую диссертацию и
в том же году совместно с А. Беккерелем и П. Кюри была удостоена Но�
белевской премии по физике, став первой женщиной�лауреатом. В 1906 г.
стала и первой женщиной�профессором Сорбонны и впервые в мире на�
чала читать курс лекций по радиоактивности. В 1911 г. была награжде�
на второй Нобелевской премией (на этот раз по химии) за получение ме�
таллического радия. Часть двух ее премий была передана в фонд Меж�
дународного Красного Креста. В 1914 г. М. Кюри возглавила Институт
радия в Париже. В годы Первой мировой войны она организовала 220 пе�
редвижных и стационарных рентгеновских установок для обслужива�
ния госпиталей Франции.

С юных лет отличалась выдающимися способностями, необычайной
памятью. Владела четырьмя иностранными языками. Пользовалась ог�
ромной популярностью в мире как выдающийся ученый и обществен�

ный деятель, была членом более 100 академий и
научных обществ разных стран мира.

Умерла от лейкемии в возрасте 67 лет.

Пьер Кюри (1859–1906) — французский физик.
Родился в Париже в семье медика. Начальное об�
разование получил дома. В 16 лет стал бакалавром,
в 19 лет был принят лаборантом на факультет точ�
ных наук Парижского университета. С 1883 г. в
течение 22 лет работал в Школе индустриальной
физики и химии в Париже, где стал профессором.
Его работы по теории образования кристаллов
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и магнитным свойствам тел зафиксированы в истории физики как «прин�
цип Кюри», «закон Кюри», «температура (или точка) Кюри».

В 1895 г. женился на студентке Сорбонны Марии Склодовской. По�
сле открытия А. Беккерелем радиоактивности научная деятельность суп�
ругов Кюри была всецело посвящена изучению этого явления. В 1898 г.
ими были открыты два новых радиоактивных элемента — радий и поло�
ний. В 1903 г. Пьер Кюри ввел понятие периода полураспада как этало�
на времени для установления абсолютного возраста земных пород. В том
же году обнаружил самопроизвольное выделение тепла солями радия.
Лауреат Нобелевской премии по физике (совместно с А. Беккерелем и
М. Склодовской�Кюри, 1903).

Трагически погиб в апреле 1906 г. (задумавшись, переходил улицу и
попал под запряженный лошадью грузовой военный фургон).

«Пьер и Мария Кюри вызывали во всем мире безграничное восхище�
ние не только потому, что они открыли удивительные явления, их храб�
рость, простота, бескорыстие превращали обоих в лучших, благородней�
ших представителей человечества» (Э. Коттон). В честь супругов Кюри
был назван химический элемент — кюрий (Cm), полученный искусст�
венно в 1944 г. исследовательской группой под руководством Г. Сиборга
(США).

Эрнест Резерфорд (1871–1937) без преувеличения
может быть назван величайшим физиком XX в.
Родился в Новой Зеландии в семье мелкого ферме�
ра. В 1894 г. окончил Кентерберийский колледж
Новозеландского университета и завоевал право на
стипендию для стажировки в Англии, в лаборато�
рии Кавендиша при Кембриджском университете.
Первым и единственным учителем Резерфорда был
Дж. Дж. Томсон.

В Кембридже быстро завоевал популярность
благодаря изобретенному им детектору, прини�
мающему радиоволны на расстоянии около полу�

мили. Однако, не раздумывая, забросил свое изобретение, как только
Томсон предложил ему заняться изучением рентгеновских лучей, хотя
и предполагал, что детектор сулит большие материальные выгоды (дей�
ствительно, позже Маркони нажил себе на улучшенной конструкции
детектора целое состояние).

Затем был принят на должность профессора в университет Мак�Гилл
(Монреаль, Канада), где проработал 10 лет. С 1919 г. был профессором Кем�
бриджского университета и четвертым директором (после Дж. Максвелла,
Дж. Рэлея и Дж. Дж. Томсона) Кавендишской лаборатории. Отмечен са�
мыми высокими наградами и почестями. Был избран президентом Коро�
левского общества, возведен в рыцарское достоинство, удостоен звания
«лорда Резерфорда», звания почетного члена многих академий. Из естест�
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венных наук уважал только физику, считая ее наукой всех наук. Однако в
1908 г. получил Нобелевскую премию по химии (!) за исследования в об�
ласти свойств радиоактивных веществ. В связи с этим много иронизиро�
вал над «своей трансмутацией из физика в химика».

Имя Резерфорда связано в первую очередь с изучением природы ра�
диоактивного излучения, созданием одной из первых моделей атома и
искусственными превращениями химических элементов. Его исследо�
вания положили начало ядерной физике и ядерной энергетике. Учени�
ками Резерфорда были Бор, Чедвик, Вильсон, Гейгер, Малликен, Капи�
ца. В честь Э. Резерфорда назван элемент с порядковым номером 106 —
резерфордий (Rf).

Фредерик Содди (1877–1956) — английский уче�
ный. Окончил университет в Оксфорде по специ�
альности химик�аналитик. Научную деятельность
начал в университете Мак�Гилл в Монреале, где
был принят в группу Э. Резерфорда в качестве ас�
систента. В 1902 г. совместно с Резерфордом раз�
работал теорию радиоактивного распада и сфор�
мулировал закон радиоактивных превращений.
В 1903 г. совместно с У. Рамзаем открыл гелий в
продуктах самопроизвольного излучения радия.
В 1904–1914 гг. был профессором Университета в
Глазго. Этот период был наиболее плодотворным

для ученого: «альфа�правило», «правило сдвига» при радиоактивном
распаде (закон Содди — Фаянса) и понятие об изотопах. За открытие изо�
топов радиоактивных элементов в 1921 г. был удостоен Нобелевской пре�
мии по химии. В его честь назван минерал соддит — силикат урана. Ин�
тересовался проблемами экономики, механики, математики, космоло�
гии. Написал серию книг по радиохимии и истории науки.

Джозеф Джон Томсон (1856–1940) — английский
физик, наиболее значимая фигура в атомной фи�
зике последнего десятилетия XIX в. Родился в се�
мье книгоиздателя. Получил образование во все�
мирно известном Тринити�колледже при Кем�
бриджском университете, где в свое время учился,
а затем читал лекции Исаак Ньютон. В 28 лет стал
заведовать знаменитой лабораторией Кавендиша,
основанной Максвеллом. С 1905 г. был профессо�
ром Королевского института, с 1919 г. и до конца
жизни руководил Тринити�колледжем.

Уже первые работы Томсона были значитель�
ным вкладом в науку. Томсон занимался исследо�
ваниями электрических разрядов в газах и катод�
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ных лучах. Открытие электрона позволило ему объяснить природу рент�
геновских лучей, электропроводность металлов и другие явления. Ав�
тор первой атомной модели (1903). Лауреат Нобелевской премии по
физике (1906).

«Джи�Джи» был интереснейшим и остроумнейшим собеседником;
занимался спортом, выращивал цветы. Не отличался особенной акку�
ратностью и ловкостью движений. В юности проводил химические опы�
ты, один из которых завершился непредвиденным взрывом и чуть было
не лишил экспериментатора зрения. Однако все это не помешало ему
проводить блестящие физические опыты, ставшие основой для выдаю�
щихся открытий. Среди его учеников шесть Нобелевских лауреатов:
Дж. П. Томсон (сын ученого), Ф. Астон, Э. Резерфорд, М. Борн, Ч. Барк�
ла и К. Дэвиссон.

Уильям Томсон (лорд Кельвин) (1824–1907) —
английский ученый. Титул лорда Кельвина полу�
чил в 1892 г. за выдающиеся заслуги в области нау�
ки. Поступил в университет в десятилетнем воз�
расте, в двадцать был известен как автор ориги�
нальных научных работ. Результатами научной
деятельности являются крупнейшие открытия в
физике: второе начало термодинамики, абсолют�
ная шкала температуры («шкала Кельвина»),
термодинамический «эффект Томсона» и «тепло�
та Томсона», формула для расчета электрических
колебаний в контуре, гипотеза вихревых атомов
и т. д. Стремился к созданию единой механиче�

ской картины мира, выдвинул оказавшуюся ошибочной гипотезу о «теп�
ловой смерти Вселенной». Написал 25 книг, 660 научных статей, сделал
70 крупных изобретений.

Роберт Эндрюс Малликен (1868–1953) — амери�
канский физик. Образование получил в США:
окончил физический факультет Колумбийского
университета. Работал в Калифорнийском техно�
логическом институте. Стажировался в Германии
у М. Планка и В. Нернста. Автор нескольких учеб�
ников по физике. Научными исследованиями за�
нялся в возрасте 40 лет, поставив всего два экспе�
римента, впоследствии ставших классическими.
В одном из них он создавал электрические заряды
на мельчайших капельках масла, воздействуя на
них рентгеновским излучением.

В результате огромного количества опытов было
установлено, что заряды капель, хотя и были не�
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одинаковыми, тем не менее составляли величину, кратную некоторому
постоянному значению, которое и представляет собой заряд электрона.
Малликен определил с максимальной для того времени точностью зна�
чение числа Авогадро, экспериментально подтвердил квантовую теорию
фотоэффекта Эйнштейна и определил значение постоянной Планка. Лау�
реат Нобелевской премии (1923).

Джеймс Чедвик (1891–1974) — английский фи�
зик�экспериментатор. Родился в Манчестере, окон�
чил Манчестерский и Кембриджский университе�
ты, стажировался в Высшей технической школе у
Г. Гейгера. С 1923 г. работал в Кавендишской лабо�
ратории, в 1923–1935 гг. преподавал в Кембридж�
ском университете и был заместителем директора
Кавендишской лаборатории.

Начал заниматься научными исследованиями
еще в студенческие годы, открыл непрерывный
спектр энергии бета�излучения. В 1932 г. открыл
нейтрон в результате экспериментов по облучению

бериллия альфа�частицами, за что в 1935 г. был удостоен Нобелевской
премии по физике. Совместно с Э. Резерфордом осуществил ядерные ре�
акции с участием альфа�частиц. В 1934 г. совместно с М. Гольдхабером
впервые обнаружил ядерный фотоэффект, расщепил дейтрон, предска�
зал бета�распад нейтрона.

Одним из первых рассчитал критическую массу урана�235. В 1943–
1945 гг. возглавлял группу английских ученых, работавших в Лос�Ала�
мосской лаборатории над созданием атомной бомбы. После войны руко�
водил строительством атомного реактора в Канаде.

Поль Адриен Морис Дирак (1902–1984) — анг�
лийский физик�теоретик. Окончил Бристольский
и Кембриджский университеты. С 1932 г. в тече�
ние 40 лет работал профессором математики Лью�
касовской кафедры Кембриджского университе�
та, которую некогда возглавлял Исаак Ньютон.
Автор математического аппарата квантовой ме�
ханики — теории операторов. Применил кванто�
вую теорию к электромагнитному полю, заложил
основы квантовой электродинамики, построил ре�
лятивистскую квантовую теорию, из которой воз�
никло представление о спине электрона. В 1928 г.
предсказал существование античастиц, в 1933 г.

выдвинул гипотезу о существовании антивещества. За создание кван�
товой механики совместно с Э. Шредингером в 1933 г. получил Нобе�
левскую премию по физике.
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Нильс Хенрик Дэвид Бор (1885–1962) — датский
физик. Родился в Копенгагене в семье профессора
физиологии. Образование получил в Дании, затем
стажировался в Кавендишской лаборатории в Кем�
бридже. Позже работал у Резерфорда, которого счи�
тал своим учителем. Применил идеи квантования
энергии, высказанные Планком, к атому. Автор
планетарной модели атома, в 1923 г. сформулиро�
вал свои знаменитые постулаты, вычислил пред�
полагаемые размеры атома. Создал Институт тео�
ретической физики в Копенгагене. Лауреат Нобе�
левской премии по физике (1922). В 1936–1961 гг.

занимался физикой ядра, стал одним из создателей капельной модели
ядра и теории деления атомного ядра, предсказал спонтанное деление
урана. В 1943 г. вместе с сыном покинул оккупированную фашистами
Данию и под именем Николаса Бейкера («дядюшка Ник») возглавил тео�
ретические работы по созданию атомного оружия в Лос�Аламосе. На ро�
дину возвратился в 1945 г. В честь ученого назван элемент с порядковым
номером 107 — борий (Bh).

Макс Карл Эрнст Людвиг Планк (1858–1947) —
немецкий физик, основоположник квантовой тео�
рии. Учился в Берлинском университете, впослед�
ствии возглавлял одну из кафедр этого универси�
тета. В 1918 г. Планку присуждена Нобелевская
премия «в признание выдающегося вклада в раз�
витие физики открытием кванта действия».

В 1900 г. Планк, исследуя тепловое излучение
твердых тел, ввел понятие «квант�энергии». Со�
гласно его гипотезе, изменение энергии при тепло�
вом излучении совершается не непрерывно, а пор�
циями — «квантами». Они кратны минимальной
порции энергии, названной Планком «элементар�
ным квантом энергии». Эта гипотеза, предложен�
ная в рамках одного конкретного физического яв�
ления, стала базисом для создания квантовой ме�
ханики и современной теории строения вещества.

Луи!Виктор!Пьер!Раймон де Бройль (1892–1987) —
французский физик, по образованию историк.
Выходец из аристократической семьи (его отец но�
сил титул герцога). На протяжении столетий де
Бройли служили нации на военном и дипломати�
ческом поприще, но Луи и его брат Морис наруши�
ли эту традицию, став учеными. Выросший в утон�
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ченной и привилегированной среде французской аристократии, юноша
еще до поступления в лицей Жансон�де�Сайи в Париже был увлечен раз�
личными науками. Особый интерес в нем вызывала история, изучением
которой он занялся на факультете искусств и литературы Парижского
университета, где в 1910 г. получил степень бакалавра.

Физикой заинтересовался в возрасте 28 лет под влиянием своего брата
Мориса де Бройля. В 1923 г. обосновал гипотезу о явлении дуализма в мик�
ромире, основываясь на идее Эйнштейна о двойственной природе света.
Теория волновых свойств материи, окончательно сформулированная им в
докторской диссертации (1924), явилась результатом историко�методоло�
гического анализа механики и оптики. О том, как физики восприняли ра�
боту де Бройля, достаточно красноречиво свидетельствует, например, пись�
мо Эйнштейна к Максу Борну, в котором о диссертации де Бройля гово�
рится так: «Прочтите ее! Хотя и кажется, что ее писал сумасшедший,
написана она солидно». Лауреат Нобелевской премии по физике (1929).

Никогда не состоял в браке. Любил совершать пешие прогулки, чи�
тать, предаваться размышлениям и играть в шахматы. После смерти сво�
его брата в 1960 г. унаследовал герцогский титул. Скончался в париж�
ской больнице 19 марта 1987 г. в возрасте 94 лет.

Клинтон Джозеф Дэвиссон (1881–1958) — амери�
канский физик. Родился в г. Блумингтон, штат
Иллинойс. Окончил Чикагский университет, док�
торскую степень получил в 1911 г. в Принстоне.
Работал в Кавендишской лаборатории в Англии ас�
систентом Дж. Дж. Томсона. Совместно с Л. Джер�
мером экспериментально подтвердил гипотезу
де Бройля о волновых свойствах электрона, наблю�
дая дифракцию электронов на монокристалле ни�
келя. За свою работу разделил Нобелевскую пре�
мию по физике за 1937 г. с Джорджем Томсоном,
который независимо от американских ученых в
том же 1927 г. экспериментально открыл дифрак�
цию электронов в Англии.

Лестер Халберт Джермер (1896–1971) — амери�
канский физик. В 1927 г. совместно с Клинтоном
Дэвиссоном подтвердил гипотезу де Бройля о кор�
пускулярно�волновой природе микрочастиц в ходе
эксперимента, который получил название «Опыт
Дэвиссона — Джермера». Открытие дифракции
электронов на монокристалле никеля имело важ�
ное значение для последующего развития элек�
тронной микроскопии. Он также изучал термио�
нику, эрозию металлов, контактную физику. Усо�
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вершенствовал аппаратуру для получения дифракционной картины при
помощи электронов низких энергий.

Бывший летчик�истребитель, участник Первой мировой войны, впо�
следствии работал в Bell Labs в Нью�Джерси. В 1917 г. окончил Кор�
неллский университет. В 1917–1925 гг. работал в «Вестерн электрик
компани», в 1925–1961 гг. — в лабораториях Бэлл�Телефон, с 1961 г. —
в Корнеллском университете. В 1931 г. был награжден медалью Эллио�
та Крессона.

В 1945 г., в возрасте 49 лет, Джермер начал всерьез заниматься ска�
лолазанием.

Джорж Паджет Томсон (1892–1975) — английский
физик, лауреат Нобелевской премии по физике
(1937). Премия присуждена «за экспериментальное
открытие дифракции электронов на кристаллах»
(совместно с Джозефом Дэвиссоном). В то время как
знаменитый отец Томсона Дж. Дж. Томпсон открыл
саму частицу электрон и в 1906 г. получил за это
Нобелевскую премию, Джордж Томсон продемон�
стрировал, что электрон обладает волновыми свой�
ствами, в частности он может дифрагировать на
упорядоченной решетке. Это открытие экспери�
ментально подтвердило принцип корпускулярно�

волнового дуализма, который был сформулирован Луи де Бройлем в
1920 г. В 1930 г. Томсон был назначен профессором в Имперском кол�
ледже Лондона, где заинтересовался одной из новый областей физики —
ядерной физикой. Пришел к выводу, что процесс деления урана перспек�
тивен в приложениях, особенно в военных, и убедил министерство авиа�
ции Британии в целесообразности закупки тонны оксида урана для про�
ведения экспериментов. В 1940–1941 гг. Томсон возглавлял комитет
MAUD, установивший, что создание атомной бомбы возможно с техни�
ческой точки зрения. В 1942 г. был назначен сотрудником по научным
переговорам в Оттаве (Канада) и был тесно связан с американском проек�

том по созданию ядерной бомбы.
В 1964 г. Колледж Корпус Кристи в Кембрид�

же отметил заслуги ученого, назвав в его честь зда�
ние — выдающуюся работу архитектуры модерниз�
ма в кампусе колледжа в Лекхэмптоне. В 1943 г. по�
священ в рыцари.

Вернер Карл Гейзенберг (1901–1976) — немецкий
физик. После окончания гимназии поступил на ма�
тематический факультет Мюнхенского универси�
тета. Был блестящим молодым человеком, необык�
новенно одаренным физически и духовно, отличал�
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ся чрезвычайной самоуверенностью. По отзывам его коллег, «мир был
для него устрицей». Серьезно увлекаясь математикой, решил съездить в
Геттинген на «фестивальный сезон Бора», как в шутку называли курс
лекций, который читал мэтр атомной физики в Геттингенском универ�
ситете. Девятнадцатилетнего студента не удовлетворила аргументация
Бора при ответе на его вопросы после окончания лекции, о чем Гейзен�
берг объявил профессору публично. После дискуссии, продолжившейся
между Бором и Гейзенбергом уже в неформальной обстановке за круж�
кой пива, молодой человек окончательно решил изменить область своих
научных интересов и заняться проблемами современной физики. После
окончания университета он приехал в Копенгаген, чтобы работать вме�
сте с Нильсом Бором.

С 1955 г. до конца жизни возглавлял Институт физики и астрофизи�
ки имени М. Планка в Мюнхене. Является автором матричной механи�
ки — первого варианта квантовой механики, за что был удостоен Нобе�
левской премии по физике (1932). Принцип неопределенности, носящий
имя Гейзенберга, был сформулирован им в возрасте 26 лет. Гейзенберг —
один из авторов протонно�нейтронной модели атомного ядра. В послед�
ние годы жизни работал над созданием единой теории поля.

Эрнст Марсден (1889–1970) — английский физик�
экспериментатор. Учился в Манчестерском уни�
верситете, затем работал в лаборатории Резерфор�
да. Совместно с Гейгером провел опыты по изуче�
нию рассеяния aльфа�частиц через вещество.

В 1914 г. уехал в Новую Зеландию, преподавал
в Веллингтонском университете, с 1926 по 1954 г.
работал в Департаменте научных и промышлен�
ных исследований.

Эрвин Шредингер (1887–1961) — австрийский фи�
зик�теоретик. Окончил университет в Вене. В 1933 г.
эмигрировал в Англию. С 1940 г. — профессор Дуб�
линского университета в Ирландии. В 1920 г. раз�
работал математическую теорию цвета. Сформули�
рованное Шредингером волновое уравнение имеет
для современной теории строения атома значение,
сопоставимое с ценностью второго закона Ньюто�
на для классической физики.

Лауреат Нобелевской премии по физике (1933)
«за открытие новых продуктивных форм атомной
теории» (совместно с П. Дираком). Интересы Шре�
дингера не ограничивались квантовой механикой:
он занимался скульптурой, поэзией, интересовал�
ся вопросами генетики.
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Вольфганг Эрнст Фридрих Паули (1900–1958) —
швейцарский физик�теоретик. Родился в Вене в се�
мье профессора химии. Окончил Мюнхенский уни�
верситет. В 20�летнем возрасте по заданию своего
учителя А. Зоммерфельда написал обзор по теории
относительности для «Физической энциклопедии»,
который до сих пор является классическим образ�
цом в этой области. В 22 года защитил докторскую
диссертацию в Геттингенском университете, рабо�
тал у Н. Бора в Копенгагене. С 1927 г. — профес�
сор Политехнического института в Цюрихе. Автор
одного из основополагающих принципов кванто�

вой механики, носящего его имя. Объяснил парамагнетизм электронов в
газах, ввел представления о спиновом моменте электрона. Лауреат Нобе�
левской премии по физике (1945).

Альберт Эйнштейн (1879–1955) — немецкий фи�
зик�теоретик. Родился в Вюртемберге (Германия).
С 14 лет жил в Швейцарии, законченного средне�
го образования не получил. После окончания пе�
дагогического факультета Цюрихского политехни�
кума работал учителем в школе. Затем работал тех�
ническим инспектором в Швейцарском патентном
бюро в Берне. В 1905 г., в возрасте 26 лет, опубли�
ковал три научные статьи, в которых изложил тео�
рию броуновского движения, квантовую (фотон�
ную) теорию света и специальную теорию относи�
тельности. Поразительный взлет научного гения!

Благодаря этим публикациям скромный служащий стал всемирно из�
вестным физиком, так как революционный характер каждой статьи от�
крывал новые горизонты науки. В том же году родилась знаменитая
формула E = mc2 как выражение закона взаимосвязи массы и энергии.
Базируясь на квантовой теории света, Эйнштейн научно обосновал та�
кие явления, как фотоэлектрический эффект, флуоресценция, фото�
ионизация.

В течение 1914–1933 гг. Эйнштейн был профессором Берлинского
университета и директором Института физики императора Вильгельма.
Именно в эти годы активно участвовал в создании квантовой физики.
В 1916 г. завершил работу над созданием общей теории относительно�
сти. Нобелевский лауреат по физике 1921 г. «за теорию фотоэлектриче�
ского эффекта». В 1933 г. эмигрировал в США, где и работал до конца
жизни в Принстонском институте перспективных исследований. Зани�
мался космологией, работал над созданием единой теории поля. Был лич�
ностью непредсказуемой и эксцентричной, отличался необыкновенной
простотой в одежде. Играл на скрипке, занимался спортом. Многие вы�
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дающиеся физики считали Эйнштейна своим учителем, хотя научной
школы он не имел и принадлежал к категории ученых�одиночек.

В честь А. Эйнштейна назван искусственно полученный элемент с
порядковым номером 99 — эйнштейний (Es).

Ганс Вильгельм Гейгер (1882–1945) — немецкий
физик. Учился в Мюнхенском и Манчестерском
университетах. В 1906 г. был принят в исследова�
тельскую группу Резерфорда. В 1908 г. изобрел
прибор, позволяющий обнаруживать отдельные за�
ряженные частицы. Усовершенствованная совме�
стно с В. Мюллером конструкция этого прибора
широко известна и сегодня под названием «счет�
чик Гейгера — Мюллера». В 1909–1910 гг. совме�
стно с Э. Марсденом участвовал в экспериментах
по рассеянию альфа�частиц на металлических пла�

стинках, что послужило основой для создания Э. Резерфордом ядерной
модели строения атома. С 1925 г. работал профессором университета в
Киле, с 1929 г. — профессором Тюбингенского университета, с 1936 г. —
профессором Технического университета в Берлине. В последние годы
жизни занимался изучением природы космических излучений.

Фридрих Хунд (1896–1974) — немецкий физик.
Ученик Макса Борна. Окончил Геттингенский уни�
верситет и с 1925 г. преподавал в нем. В 1929–
1946 гг. — профессор Лейпцигского университета,
в 1946–1951 гг. — Йенского университета. В 1951 г.
покинул ГДР. В 1951–1956 гг. — профессор универ�
ситета во Франкфурте�на�Майне, с 1956 г. — Гет�
тингенского университета. С 1949 г. — член Гер�
манской академии наук.

Основные труды посвящены спектроскопии и
квантовой механике.

Генри Гвин Джеффрис Мозли (1887–1915) — анг�
лийский физик, один из создателей метода рент�
геновской спектроскопии. Образование получил в
Оксфорде, где его дед и отец были известными и
уважаемыми профессорами. Был воспитан в тра�
дициях английской аристократии, в общении с
коллегами замкнут и холоден. Однако к исследо�
вательской работе относился с огромной страстно�
стью, работая буквально на износ. Отличался неве�
роятной работоспособностью, часто работал в лабо�
ратории днем и ночью, практически без перерыва.
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Областью научных интересов Мозли было исследование рентгенов�
ского излучения. В 1913 г. он установил соответствие между порядко�
вым номером элемента в таблице Д. И. Менделеева и частотой спектраль�
ных линий рентгеновского излучения. Предсказал существование трех
неизвестных к тому времени химических элементов с порядковыми но�
мерами 43, 61 и 75. Эти элементы позже были действительно открыты и
названы технецием, прометием и рением.

Талантливому ученому не довелось в полной мере раскрыть свои воз�
можности: в августе 1915 г. в возрасте 27 лет он был убит на полях сра�
жений Первой мировой войны. «Его смерть вызвала скорбь у физиков
всего мира» (Н. Бор).

Амедео Авогадро (Лоренцо Романо Амедео Карло
Авогадро ди Кваренья э ди Черрето) (1776–1856) —
итальянский физик и химик. Получил юридиче�
ское образование. Математику, физику и химию
изучил самостоятельно и настолько хорошо, что
преподавал их в Туринском университете, профес�
сором которого являлся с 1820 г. Авогадро — один
из основоположников атомно�молекулярного уче�
ния. Установил точный состав многих химических
веществ. Открыл закон, носящий его имя (в оди�
наковых объемах любых газов при одинаковых

температуре и давлении содержится одинаковое число молекул).
Авогадро вел правильный и размеренный образ жизни, был отцом

восьмерых детей, глубоко презирал роскошь и был совершенно равноду�
шен к своим заслугам и известности.

Михаил Васильевич Ломоносов (Михайло Ломо!
носов) (1711–1765) — выдающийся русский уче�
ный�энциклопедист, естествоиспытатель, филолог,
поэт, художник, философ естествознания, осново�
положник отечественной науки и естествознания.

Родился в деревне Денисовка (по другим дан�
ным — в деревне Мишанинская) близ села Холмо�
горы Архангельской губернии. Его отец Василий
Дорофеевич был владельцем рыбной артели и пре�
успевающим купцом, считался в Поморье одним
из лучших мореходов, был одним из самых обра�

зованных людей тех мест, поскольку учился в Москве на священника.
Мать Михаила — Елена Ивановна — была дочерью дьякона. Она и нау�
чила читать сына еще в юном возрасте. Желание учиться побудило 19�
летнего Ломоносова уйти из дома и поступить в Славяно�Греко�Латин�
скую академию в Москве, для чего ему пришлось назваться дворянином.
Проявив незаурядные способности, стал одним из лучших учеников ака�
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демии и был направлен для продолжения образования в университет при
Петербургской академии наук, а затем за границу, где совершенствовал�
ся в химии, физике, металлургии. В возрасте 34 лет стал одним из первых
русских академиков. Круг его интересов и исследований в естествознании
охватывал самые различные области фундаментальных и прикладных
наук (физика, химия, география, геология, металлургия, астрономия).
Ломоносов сформулировал такие фундаментальные законы естествозна�
ния, как закон сохранения материи и движения, принципы познаваемо�
сти и закономерности законов природы. Трудами Ломоносова, а позднее
Лавуазье, химия совершила переход от качественной описательной к
строгой количественной науке. «Ежели где убудет несколько материи,
то умножится в другом месте, — писал он. — ...Сей всеобщий естествен�
ный закон простирается и в самые правила движения: ибо тело, движу�
щее своей силою другое, столько же оныя у себя теряет, сколько сообща�
ет другому, которое от него движение получает». Экспериментальным
путем он доказал неизменность общей массы вещества при химических
превращениях. Закон сохранения материи — один из основных законов
природы — был опубликован в 1760 г. в диссертации Ломоносова «Рассу�
ждение о твердости и жидкости тел». Ломоносов первым сформулировал
основные положения кинетической теории газов. Михаил Васильевич са�
мостоятельно изготовлял оптические приборы, инструменты, оригиналь�
ные зеркальные телескопы. В 1762 г. Ломоносов создал отражательный
телескоп�рефлектор с наклонным зеркалом, дававшим яркое изображе�
ние объекта. Ломоносов первым охарактеризовал поверхность Солнца
как бушующий огненный океан. Одним из главных достижений Ломо�
носова в астрономии было открытие атмосферы планеты Венера, сделан�
ное им 26 мая 1761 г. во время наблюдений прохождения Венеры по дис�
ку Солнца. Лишь в XIX в. ученые смогли повторить этот опыт. Изучая
явления атмосферного электричества, он выдвинул идею об электриче�
ской природе полярных сияний и свечений кометных хвостов. Ломоно�
сов отстаивал идею бесконечности Вселенной, высказывал предположе�
ния о существовании множества миров в ее глубинах. Ему принадлежит
ряд трудов по металлургии, горному делу, имевших важное значение для
промышленного развития России. В 1764 г. Михаил Васильевич Ломо�
носов издал «Первые основания металлургии или рудных дел». Извест�
ное высказывание Ломоносова: «России могущество будет прирастать
Сибирью» стало крылатым. Велик вклад Ломоносова и в развитие геоло�
гии и минералогии. Его работа «О слоях земных» заложила фундамент
российской геологической науки. Он занимался изготовлением цветных
стекол, создал несколько мозаичных картин, например знаменитую
«Полтавскую баталию». Ломоносов уделял большое внимание вопросам
просвещения и образования в России. Он считал, что одного Петербург�
ского университета для подготовки специалистов недостаточно, и при
содействии графа Шувалова в 1755 г. сумел создать Московский универ�
ситет, носящий ныне его имя.
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Ломоносов был прекрасным поэтом и многие свои пророческие идеи,
философские взгляды изложил в стихотворной форме. Им были написа�
ны оды — «Ода Фенелона» (1738), «Ода на взятие Хотина» (1739) и др.
В 1743 г. было опубликовано его «Краткое руководство по риторике».
Ломоносов реформировал систему русского стиха, заложил основы раз�
вития современного стихосложения.

В июне 1764 г. императрица Екатерина II посетила дом Ломоносова
и в течение двух часов смотрела «работы мозаичного художества, ново�
изобретенные Ломоносовым физические инструменты и некоторые фи�
зические и химические опыты».

4 апреля 1765 г. Ломоносов умер от простуды.

Антуан!Лоран Лавуазье (1743–1794) — француз�
ский ученый. Родился в весьма состоятельной се�
мье юристов: отец был прокурором Верховного суда
в Париже, дед по материнской линии — известным
французским адвокатом. Поэтому наряду с естест�
веннонаучным получил и юридическое образова�
ние. По праву может быть назван основоположни�
ком современной химии. Сформулировал закон со�
хранения вещества, ввел понятие химического
элемента, предложил номенклатуру химических

соединений. Именно Лавуазье мы обязаны таким современным названи�
ям, как серная кислота, фосфорная кислота и др. В 1755 г. нанес несокру�
шимый удар по господствующей в то время теории флогистона, объяснив
процессы горения, дыхания результатом окисления кислородом. Однако
предпочел научным изысканиям карьеру финансиста: в 1768 г. вошел в
состав финансовой компании — Генерального откупа, которая арендова�
ла у правительства Франции право монопольной торговли солью, табаком
и вином, а также правом взимания пошлин за ввозимые в страну товары.
Оперируя огромными денежными суммами, увеличил свое состояние в не�
сколько раз и был введен в состав административного комитета, руково�
дившего всеми делами откупа. Добился от правительства разрешения на
сооружение стены вокруг Парижа в целях борьбы с уклонявшимися от
уплаты пошлин на ввозимый товар, что вызвало бурю негодования у пари�
жан. В 1794 г. все финансисты Генерального откупа были арестованы. Ко�
митет общественной безопасности Конвента обвинил их в хищениях и взя�
точничестве, назвав их грабителями и врагами народа. С ходатайством о
помиловании Лавуазье обратились математики во главе с Лагранжем и ми�
нералог аббат Рене Аюи. Председатель революционного трибунала в ответ
заявил: «Республика не нуждается в химиках и ученых!». 8 мая 1794 г.
все откупщики были гильотинированы на площади Революции.

После казни Лавуазье все имущество (несколько миллионов ливров)
было конфисковано, и лишь через два года, после посмертной реабили�
тации ученого, возвращено его вдове.
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Джон Дальтон (1766–1844) — английский ученый.
Родился в бедной семье ткача в деревушке Иглс�
филд. С детства отличался большой независимо�
стью, уверенностью в себе, огромной тягой к зна�
ниям, умением прокладывать себе дорогу в жиз�
ни. Получив начальное образование, начал с 12 лет
давать уроки, а уже в 18�летнем возрасте стал ди�
ректором гимназии. Обладал уникальной способно�
стью к самообразованию: самостоятельно изучил
латинский, греческий, французский языки, мате�
матику. Преподавал эти дисциплины в колледжах

Глазго, Эдинбурга, Лондона и Манчестера. Среди окружающих слыл
большим чудаком: вел крайне уединенный образ жизни, носил костюм
квакера (короткие брюки до колен, серые чулки, белый галстук и баш�
маки с пряжками). Имел глухой хриплый голос, неважную дикцию и не
обладал способностью различать цветовые оттенки (впоследствии это за�
болевание получило название «дальтонизм»). Это не мешало ему вы�
ступать с публичными лекциями, в том числе и о природе цвета, на
которых, невзирая на удивление аудитории, называл естественные цве�
та спектра совершенно неправильно. Почти ничего не читал (и гордил�
ся этим), мастерил примитивное оборудование, на котором умудрялся
получать значительные научные результаты. Был всецело поглощен ме�
теорологическими наблюдениями, для чего исходил пешком всю север�
ную часть Англии. Записывал сведения о погоде, температуру воздуха
и атмосферное давление. Последней записью в его жизни стала: «Неболь�
шой дождь...»

В научных кругах известен прежде всего своей атомистической тео�
рией. Первым ввел понятие «атомного веса». В 1804 г. предложил систе�
му химических знаков. Автор труда «Новая система химической фило�
софии» (1808–1827).

Иоганн!Вольфганг Деберейнер (1780–1849) — не�
мецкий химик�технолог. Первоначальное образо�
вание получил, работая помощником аптекаря.
Затем приобрел фармацевтическую фабрику, ко�
торая вскоре обанкротилась. Следующий опыт на
этом поприще — фабрика по отбеливанию тканей
хлором — также закончился неудачей и полным
разорением владельца.

Только покровительство близкого друга — по�
эта и философа И.�В. Гёте, возглавлявшего в то вре�
мя правительство одного из герцогств Германии,
спасло Деберейнера от нищеты: в 1810 г. ему было
предложено место профессора химии и фармации
в Йенском университете.
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В 1822 г. установил каталитические свойства платины, случайно об�
наружив воспламенение водорода, струя которого попала на образец губ�
чатой платины. Сконструировал прибор для зажигания водорода, полу�
чивший название «огниво Деберейнера». Впоследствии изобрел «химиче�
ские спички» — пирофорные спички, самовоспламеняющиеся на воздухе.
В 1831 г. открыл фурфурол, в 1832 г. — превращение сернистого газа в
серный ангидрид. Занимался и теоретическими исследованиями, в част�
ности поиском закономерностей в изменении свойств химических эле�
ментов; сформулировал правило триад.

Жан!Батист!Андре Дюма (1800–1884) — француз�
ский химик�органик. Фамилия Дюма дала миру
двух знаменитых писателей, известного психоло�
га, генерала Французской республики, видного
деятеля Французской революции. Дюма�химик
занял достойное место в этом ряду. Был необыкно�
венно деятельным и красноречивым, хитрым и из�
воротливым. Одновременно сочетал посты профес�
сора химии в Сорбонне, министра высшего обра�
зования, советника Наполеона III, мэра Парижа,
секретаря Парижской академии наук, начальни�
ка монетного двора.

После 1870 г. завершил свою общественно�политическую карьеру и
всецело занялся научными исследованиями. Занимался синтезом новых
органических соединений. В работе отличался небрежностью и неосто�
рожностью, что не мешало ему достигать значительных результатов:
впервые синтезировать метанол, пропанол, бутанол, ряд хлоропроизвод�
ных. В 1831 г. предложил метод определения содержания азота в орга�
нических соединениях (метод Дюма). В 1850�е гг. занимался поиском
закономерностей в изменении атомных масс элементов. Его работы в этой
области высоко оценил Д. И. Менделеев.

Джон!Александер!Рейна Ньюлендс (1837–1898) —
американский химик�аналитик. Работал экспер�
том на предприятиях сахарной промышленности.
Всю свою научную деятельность посвятил систе�
матизации химических элементов. В 1866 г. (до
публикации работы Д. И. Менделеева) расположил
известные к тому времени химические элементы
по возрастанию их атомных масс и обнаружил ана�
логию в свойствах для каждого восьмого элемен�
та. Обнаруженную закономерность назвал «зако�
ном октав». Закон октав не был принят научной
общественностью. На заседании Лондонского ко�
ролевского общества доклад Ньюлендса был встре�
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чен с нескрываемой иронией: один из членов общества порекомендовал
ему расположить элементы в алфавитном порядке и проверить, нет ли и
тут каких�нибудь закономерностей. Статья по материалам доклада не
была принята для публикации.

После появления периодической системы Д. И. Менделеева начал
активную борьбу за признание своего приоритета. Однако единственным
итогом этой борьбы явилась медаль имени Дэви, которую ему вручили
лишь спустя пять лет после награждения Д. И. Менделеева.

Лотар!Юлиус Мейер (1830–1895) — немецкий хи�
мик. Был членом�корреспондентом Берлинской
академии наук, с 1890 г. — иностранным членом�
корреспондентом Петербургской академии наук.
Область научных интересов включала в себя про�
блемы физиологии, исторические аспекты хими�
ческих теорий, некоторые вопросы физической
химии. Занимался поисками закономерностей в
изменении свойств химических элементов, выбрав
за основу классификации атомные массы элемен�
тов. Построил график зависимости атомных объ�
емов элементов от их атомной массы и обнаружил
четко выраженную периодичность. На основании

выявленной закономерности составил таблицу элементов. Первоначаль�
но признал приоритет Д. И. Менделеева в открытии периодического за�
кона, однако в 1880 г. опубликовал статью, в которой высказал пре�
тензии по поводу авторства. Заслуги Мейера в области систематиза�
ции химических элементов высоко оценены, он был награжден вместе
с Д. И. Менделеевым золотой медалью имени Дэви.

Дмитрий Иванович Менделеев (1834–1907) — рус�
ский ученый�энциклопедист. Его творчество пора�
жает своей широтой и многогранностью. Д. И. Мен�
делеев оставил огромное научное наследие в обла�
сти естественных наук. Его интересовало буквально
все, приобретение знаний было девизом всей его
жизни. Какой бы проблемой он ни занимался, ее
решение всегда доводилось до фундаментального
уровня. Горнорудное дело, стекольная промышлен�
ность, сельское хозяйство, кораблестроение, эконо�
мика, торговля — вот далеко не полный перечень
сфер его научной деятельности. Активно занимал�
ся и общественными делами. Д. И. Менделеев при�

нимал живейшее участие в организации научных съездов, промышлен�
ных и художественных выставок. Активно содействовал открытию Бес�
тужевских женских курсов.
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Дмитрий Иванович Менделеев родился 8 февраля 1834 г. в Тоболь�
ске в семье директора Тобольской гимназии. Был семнадцатым ребен�
ком у своих родителей. Учился в Главном Педагогическом институте на
отделении естественных наук физико�математического факультета. Пер�
вый курс дался ему очень нелегко: по всем предметам, кроме математи�
ки, получил «неуд». Два первых курса пришлось проучиться вторично.
И только на старших курсах проявил свои способности и в 1855 г. закон�
чил институт с золотой медалью, получив диплом старшего учителя.
Преподавал математику и физику в гимназии Симферополя, а затем Одес�
сы, одновременно работая над магистерской диссертацией. После защи�
ты диссертации в 1857 г. получил место приват�доцента при Петербург�
ском университете. Был командирован в Гейдельберг в лабораторию Бун�
зена «для усовершенствования в науках». В 1860 г. принимал участие
во всемирном конгрессе химиков в Карлсруэ, на котором впервые были
четко сформулированы основные понятия химии, в том числе понятия
атома, элемента, молекулы.

Многочисленные статьи, переводы, ряд удачных учебников, работа
над «Технической энциклопедией» сделали имя Менделеева известным
в научных кругах. Более того, его познания в области производства и
технологии снискали ему уважение среди промышленников, которые на�
перебой приглашали его для консультаций.

В 1863 г. Менделеев получил должность постоянного доцента орга�
нической химии с окладом 1200 рублей в год. К тому времени он был
уже женат на Феозве Никитичне Лещевой, и заботы о материальном обес�
печении семьи занимали у него немало времени и сил. В 1864 г. Менде�
леев получил место профессора в Петербургском технологическом ин�
ституте. Поскольку профессорам предоставлялась квартира в институ�
те, семейных забот существенно поубавилось, и Менделеев, читавший до
этого лекции одновременно в трех институтах, получил наконец возмож�
ность приступить к работе над докторской диссертацией. В качестве дис�
сертационной темы им было выбрано исследование взаимодействий ме�
жду молекулами растворяемого вещества и растворителя в процессе рас�
творения спирта в воде. Впоследствии это исследование стало основой
для создания гидратной теории растворов.

После защиты диссертации в 1865 г. (диссертанту был 31 год) Мен�
делеев был назначен на должность профессора химической технологии
Петербургского университета. В левом крыле главного здания Универ�
ситета помещался его кабинет, лаборатория, жилые комнаты (сейчас
там находится музей, а линия Васильевского острова, на которой рас�
положен этот корпус Университета, названа Менделеевской). Лето се�
мья Менделеевых проводила в имении Боблово (недалеко от г. Клина),
где Дмитрий Иванович проводил сельскохозяйственные опыты. Он ввел
многополье и травосеяние, его интересовало влияние минеральных удоб�
рений на плодородие почвы, развил животноводство. За 6...7 лет имение
Менделеевых стало образцовым, и к ним привозили из Москвы на экс�
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курсии и практические занятия студентов Петровской земледельческой
и лесной академии.

В 1865 г. Менделееву предстояло начать педагогическую деятель�
ность в Санкт�Петербургском университете. В качестве профессора уни�
верситета он должен был подготовить курс неорганической химии для
последующего чтения его студентам. Это побудило его заняться создани�
ем учебника. Сам ученый впоследствии вспоминал: «Писать начал, ко�
гда стал после Воскресенского читать неорганическую химию в универ�
ситете и когда, перебрав все книги, не нашел, что следует рекомендовать
студентам». Именно работа по написанию учебника для студентов «Ос�
новы химии» и натолкнула ученого на мысль о необходимости система�
тизации известных к тому времени 63 химических элементов. Создан�
ная им в процессе работы периодическая система элементов не сразу по�
лучила должную оценку со стороны научной общественности. Однако
вскоре она получила блестящее подтверждение со стороны химиков�экс�
периментаторов (названных впоследствии Менделеевым «укрепителями
периодического закона»), открывших химические элементы, для кото�
рых Д. И. Менделеев оставил в своей таблице пустые клетки. Именно эти
открытия закрепили триумф периодического закона и принесли всемир�
ную славу, почет и уважение его автору. Академии и университеты мно�
гих стран мира избирали Менделеева своим почетным членом. В адрес
ученого присылались многочисленные дипломы и свидетельства.

Однако Менделеев к тому времени считал вопрос о периодическом
законе для себя исчерпанным и уже активно занимался исследователь�
ской деятельностью совсем в других областях.

Прежде всего его интересовало состояние газов при высоких давле�
ниях. Эта работа ознаменовалась не только важнейшими теоретически�
ми выкладками (обобщенное уравнение состояния газов — уравнение
Клапейрона — Менделеева), но и чисто практическими результатами:
были сконструированы аппараты, имеющие большое научное и практи�
ческое значение. Менделеевым были усовершенствованы приборы для
измерения давления, насосы для газов, весы особой конструкции для
взвешивания твердых и газообразных веществ, специально проверены
эталоны единиц измерения длины, установлено влияние капиллярных
сил на высоту ртутного столба в манометре, изобретен дифференциаль�
ный барометр для измерения разности давления, получивший широкое
применение в качестве высотомера при проведении топографических
съемок. Исследования свойств газов перешли на изучение высших слоев
атмосферы и далее на вопросы воздухоплавания и метеорологии. В 1875 г.
Д. И. Менделеев предложил проект стратостата объемом около 3600 м3 с
герметической гондолой для полетов в стратосферу (эта идея была реа�
лизована О. Пикаром лишь в 1924 г.). Д. И. Менделеевым был разрабо�
тан и проект управляемого аэростата с двигателями. В августе 1887 г.
Менделеев в одиночку совершил полет на воздушном шаре около города
Клин и на высоте более 3000 м наблюдал солнечное затмение.
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С исследованиями в области воздухоплавания и сопротивления сре�
ды связаны и работы Д. И. Менделеева в области кораблестроения и прак�
тического мореплавания. Д. И. Менделеев был инициатором создания в
России первого бассейна для проведения экспериментов. Д. И. Менделеев
активно сотрудничал с адмиралом С. О. Макаровым и всячески поддер�
живал идею последнего о создании крупного арктического ледокола. При
участии С. О. Макарова и Д. И. Менделеева был построен ледокол «Ер�
мак». В 1901–1902 гг. Д. И. Менделеев самостоятельно разработал про�
ект высокоширотного экспедиционного ледокола и наметил морской путь
для перевозки грузов через Северный Ледовитый океан.

После поездки летом 1876 г. на Всемирную промышленную выстав�
ку в Филадельфии (США) Д. И. Менделеев всерьез заинтересовался неф�
тедобывающей промышленностью, совершенствованием технологии до�
бычи угля, проблемой использования природных ресурсов в России. Им
была издана книга, в которой проводился детальный сравнительный ана�
лиз состояния нефтяной промышленности в США и России и «мимохо�
дом» сформулирована оригинальная теория происхождения нефти. В пос�
ледующие годы Д. И. Менделеевым был сконструирован непрерывно дей�
ствующий нефтеперегонный аппарат. В течение 1880 г. Д. И. Менделеев
работал на Константиновском нефтеперегонном заводе в окрестностях
Ярославля, где провел исследования состава нефти и усовершенствовал
ряд своих технических изобретений. Именно Д. И. Менделееву принад�
лежит идея о создании нефтеналивных судов для перевозки нефти и
строительстве нефтепроводов. В 1888 г. он «переключился» на пробле�
мы угледобывающей отрасли, для чего совершил две поездки в Донец�
кий район. Д. И. Менделеев досконально изучил технологию добычи и
переработки угля, что позволило ему и здесь сформулировать ряд техни�
ческих открытий и усовершенствований существующих методик.

В 1870�е гг. Д. И. Менделеев существенно дополняет свое учение о
природе растворов. В 1887 г. выходит его фундаментальный труд «Ис�
следование водных растворов по удельному весу», в котором изложен
новый метод определения состава растворов — метод диаграмм состав�
свойства. Менделеевым были проведены тщательнейшие эксперименты
по определению плотностей различных растворов, его спиртометриче�
ские таблицы с небольшими поправками используют и сегодня.

Большое внимание Д. И. Менделеев уделял и педагогической дея�
тельности: его педагогический стаж составил 35 лет. Он преподавал в
Симферопольской и Одесской гимназиях, во 2�м Кадетском корпусе, Ин�
женерной академии, Институте корпуса инженеров путей сообщения,
Петербургском университете, на Высших женских курсах, в Техноло�
гическом институте. «Поднять страну может только самостоятельная
подготовка самостоятельных в научном отношении людей, которые
могли бы других учить, а без этого никакие дальнейшие планы немыс�
лимы», — писал Д. И. Менделеев в конце XIX в., а как это верно и ак�
туально сегодня!
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В 1880 г. Д. И. Менделеев был выдвинут в члены Петербургской ака�
демии наук, однако его кандидатура не прошла: 11 из 19 академиков
голосовали против.

В 1881 г. Д. И. Менделеев расторг свой брак с Феозвой Никитичной
и женился на 20�летней художнице Анне Ивановне Поповой. Знакомст�
во с будущей женой состоялось на одном из вечеров, устраиваемых им
каждую среду в своем доме. На «Менделеевских средах» собирались из�
вестные художники, музыканты, поэты. Среди гостей были Репин, Шиш�
кин, Куинджи. Д. И. Менделеев был интересным собеседником, эруди�
рованным и остроумным.

В 1885 г. он вышел на пенсию, продолжая руководить лабораторией
и читать лекции студентам Университета. В 1890 г. общественностью
было торжественно отмечено 35�летие его научной деятельности.

Однако последующие события, связанные со студенческими волне�
ниями и митингами, привели к отставке Д. И. Менделеева и его вынуж�
денному уходу из университета.

Авторитет Д. И. Менделеева среди представителей самых разнообраз�
ных сфер деятельности был необыкновенно высок. Высокие государствен�
ные чины не считали зазорным обратиться к нему за советом. Его научный
титул составляли более ста наименований. Почти все крупные учрежде�
ния (академии, университеты, научные общества) России и многих стран
Европы и Америки избрали Д. И. Менделеева своим почетным членом.

Д. И. Менделеев обладал поистине энциклопедическими знаниями,
многие из них базировались на собственных экспериментальных иссле�
дованиях. Однако великий ученый не миновал и досадных ошибок, и
заблуждений. Так, он категорически отвергал представления об элек�
тронном строении атома, не верил в возможность превращения одних
элементов в другие путем ядерных реакций и в теорию радиоактивного
распада, не принял теорию электролитической диссоциации. Основным
его аргументом был тезис об отсутствии всякой взаимосвязи между элек�
трическими и химическими явлениями.

В 1892 г. Д. И. Менделеев стал хранителем Палаты мер и весов. В те
годы он начал писать мемуары. «Всего более четыре предмета составили
мое имя: периодический закон, исследования упругости газов, понима�
ние растворов как ассоциаций и „Основы химии“. Тут все мое богатство».

В 1899 г. Д. И. Менделеев совершил поездку на Урал. Его интересова�
ли причины застоя уральской железорудной промышленности. Д. И. Мен�
делеевым был предложен грандиозный план превращения Урала в мно�
гопрофильный промышленный комплекс, подразумевающий рациональ�
ное использование его природных богатств, планомерное проведение
геологоразведочных работ. При участии Д. И. Менделеева в Елабуге был
построен химический завод. Именно на нем впервые был осуществлен
предложенный Менделеевым технологический процесс нитрования клет�
чатки, позволяющий получить пироколлодий — бездымный порох, вы�
деляющий при взрыве минимальное количество твердых веществ.
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В 1906 г. вышла книга Д. И. Менделеева «К познанию России», со�
держащая прогнозы великого ученого относительно дальнейшего разви�
тия отечественной промышленности и сельского хозяйства.

Из опубликованной Менделеевым 431 работы посвящено: химии — 40,
физической химии — 106, физике — 99, технике и промышленности —
99, экономике — 36, географии — 22, другим областям знаний — 29.

Д. И. Менделеев не стал Нобелевским лауреатом из�за пустой фор�
мальности: основные его научные достижения относятся к периоду до
1901 г. (а именно в 1901 г. была введена Нобелевская премия по химии).

Д. И. Менделеев умер 2 февраля 1907 г. в возрасте 73 лет от воспале�
ния легких. Похоронен на Волковом кладбище в Санкт�Петербурге.

Уильям Рамзай (1852–1916) — шотландский хи�
мик, нобелевский лауреат по химии 1904 г. Полу�
чил строгое пуританское воспитание, собирался
стать священником, но на последнем курсе уни�
верситета увлекся естественными науками. Начал
изучать анатомию и геологию, посещал лекции
шотландского химика Джона Фергюсона и извест�
ного английского физика Уильяма Томсона, рабо�
тал помощником лаборанта в местной химической
лаборатории. В 1871 г. поступил в Тюбингенский
университет, работал у немецкого химика�органи�
ка Рудольфа Фиттига. В 1872 г. защитил доктор�

скую диссертацию, которая называлась «Исследования толуоловой и
нитротолуоловой кислот». Исследовал процессы испарения и диссоциа�
ции паров и жидкостей. Подтвердив линейную зависимость поверхно�
стного натяжения и температуры в жидкостях, начал изучать анома�
лию, на которую в свое время обратил внимание английский физик
Дж. У. Стретт (лорд Рэлей). Аномалия эта заключается в том, что атмо�
сферный азот имеет несколько бо ´льшую плотность, чем полученный
искусственно. Вслед за Рэлеем предположил, что эта разница может
объясняться присутствием в воздухе неизвестного газа. Удалив из про�
бы воздуха кислород, а также весь азот, пропустив несколько раз ос�
тавшийся газ через нагретый магний, открыл существование неизвестно�
го до того времени газа. Поскольку этот газ не вступал в химические реак�
ции ни с одним другим элементом, Рамзай назвал его аргоном (от греч.
«инертный»).

В 1904 г. Рамзаю была присуждена Нобелевская премия по химии
«в знак признания открытия им в атмосфере различных инертных газов и
определения их места в периодической системе». Помимо Нобелевской
премии, Рамзай был удостоен медали имени Дэви Лондонского королев�
ского общества (1895), медали Августа Вильгельма фон Гофмана Герман�
ского химического общества (1903) и других наград, а также отмечен мно�
гими почетными степенями. В 1902 г. ученому был пожалован титул пэра.
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Джон Уильям Рэлей (1842–1919) — английский
физик, один из основоположников теории колеба�
ний. Член Лондонского королевского общества
(1873). Фамилия до получения титула лорда Рэлея
(1873) — Стретт (Strutt). Окончил Кембриджский
университет (1865). После смерти Дж. Максвелла
(1879) стал профессором этого университета и ди�
ректором Кавендишской лаборатории. С 1887 г. —
профессор Британского королевского института
(Лондон). Диапазон научных интересов Рэлея был
очень широким: акустика, теория колебаний, оп�
тика, электричество и другие области физики.

В 1894 г. совместно с У. Рамзаем открыл аргон. Имя Рэлея получили
многие физические понятия, законы и приборы (диск Рэлея, интерферо�
метр Рэлея, рэлеевское рассеяние света, Рэлея закон намагничивания
и др.). Получил Нобелевскую премию (1904).

Джильберт Ньютон Льюис (1875–1946) — амери�
канский ученый. Родился 23 октября 1875 г. в го�
родке Уэймут близ Бостона. В 1896 г. окончил Гар�
вардский университет, в 1899 г. получил степень
доктора философии. В 1900 г. отправился в Герма�
нию, где работал в основных в то время центрах
физической химии — лабораториях Оствальда в
Лейпциге и Нернста в Геттингене. В 1901 г. вер�
нулся в США, до 1903 г. и в 1906–1907 гг. работал
в Гарвардском университете, в 1904–1905 гг. был
управляющим Палаты мер и весов в Маниле (Фи�
липпины). В 1907 г. получил место ассистента в

Массачусетском технологическом университете в Кембридже, затем стал
профессором этого университета. В 1912 г. получил место профессора Ка�
лифорнийского университета в Беркли, стал деканом химического кол�
леджа при университете. Во время Первой мировой войны занимался
разработкой способов защиты от отравляющих веществ.

Впервые ввел понятие активности. Однако более известен как созда�
тель электронной теории валентности и первой модели ковалентной свя�
зи, а также автор теории кислот и оснований. Достиг значительных на�
учных результатов в исследовании флуоресценции и фотохимических
процессов. Впервые получил тяжелую воду D2O (совместно с Р. Мак�
дональдом, 1933), выделил изотоп водорода дейтерий. Ряд работ посвя�
щен теории кислот и оснований, комплексообразованию, растворимости,
цветности органических соединений. В 1923 г. издал книгу «Валентность
и строение атомов и молекул». В последующие годы активно пропаган�
дировал в среде научной общественности идеи квантовой теории, пред�
вещая ей большое будущее. Слыл новатором и большим оригиналом,
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подчас шокируя коллег неординарностью своих научных убеждений.
Так, Льюис утверждал, что свет распространяется не по всем направле�
ниям от источника, а исключительно в направлении наблюдателя.

Лайнус Карл Полинг (1901–1994). Дважды лау�
реат Нобелевской премии: (в 1954 г. — премия по
химии, в 1963 г. — премия мира). Родился в Порт�
ленде (штат Орегон) в семье фармацевта. Полинг�
старший умер, когда его сыну исполнилось 9 лет.
C детства увлекался наукой — коллекционировал
насекомых и минералы. В 13�летнем возрасте один
из друзей приобщил его к химии, и будущий уче�
ный начал ставить опыты. Делал он это дома, а
посуду для опытов брал у матери на кухне. Посе�
щал Вашингтонскую среднюю школу в Портлен�
де, но не получил аттестата зрелости. Тем не менее

он записался в Орегонский государственный сельскохозяйственный кол�
ледж (позже он стал Орегонским государственным университетом) в Кор�
валлисе, где изучал химическую технологию, химию и физику. Чтобы
поддержать материально себя и мать, подрабатывал мытьем посуды и
сортировкой бумаги. Будучи на редкость одаренным студентом, был при�
нят на работу ассистентом на кафедру количественного анализа за год до
окончания обучения. На последнем курсе стал ассистентом по химии,
механике и материалам. Получив в 1922 г. степень бакалавра естествен�
ных наук в области химической технологии, приступил к подготовке док�
торской диссертации по химии в Калифорнийском технологическом ин�
ституте в Пасадене.

Работал со Шредингером и Бором. Применил квантово�механическую
теорию к химической связи, разработал теорию валентных связей, шка�
лу электроотрицательности, достиг значительных результатов в области
биохимии. Активно боролся против ядерного вооружения. С 1966 г. за�
нялся исследованиями биологического действия витамина С, активно
пропагандируя необходимость его применения в медицинской практике
в качестве лекарственного препарата (в частности, при заболеваниях

гриппом). Сам принимал ежедневно большие дозы
витамина C, полагая, что он является лекарством
от всех болезней.

Герман Иванович Гесс (1802–1850) — русский хи�
мик,  академик  Петербургской  академии  наук
(с 1830 г.). Родился в Женеве. Окончил Дерптский
университет (доктор медицины, 1825). Совершен�
ствовал образование в Стокгольмском универси�
тете (1825). С 1830 г. — профессор Петербургско�
го технологического института, в 1832–1849 гг. —
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Петербургского горного института. Один из основоположников термо�
химии. Значительно раньше X. Томсена и П. Бертло выдвинул (1840) по�
ложение, согласно которому величины тепловых эффектов реакции мо�
гут служить мерой химического сродства. Открыл (1840) основной закон
термохимии (закон Гесса). Доказал (1842), что при смешении нейтраль�
ных солевых растворов тепловой эффект отсутствует (правило термоней�
тральности). Установил, что при нейтрализации 1 моль эквивалента лю�
бой сильной кислоты сильным основанием всегда выделяется одинако�
вое количество тепла. Открыл и определил (1830–1834) состав четырех
новых минералов — вертита, уваровита, гидроборацита и фольбортита.
Предложил (1833) способ получения теллура из теллурида серебра — ми�
нерала, который был им впервые изучен. Изучал (1832) оксиды кобаль�
та. Установил катализирующее и адсорбционное свойства мелкораздроб�
ленной платины. Одним из первых изучал состав кавказской нефти. На�
писал учебник «Основания чистой химии» (1831), выдержавший семь
изданий. В его честь теллурид серебра назван гесситом.

Джозайя Виллард Гиббс (1839–1903) — американ�
ский физико�химик, один из основателей химиче�
ской термодинамики. Окончил Йельский универ�
ситет (доктор философии, 1863). В 40 лет был из�
бран членом Национальной академии наук США,
хотя опубликовал перед этим всего три статьи.

Всю свою жизнь прожил в тихом маленьком
городке Нью�Хейвейн в семье двух своих сестер и
шурина. Тихий провинциальный городок — аме�
риканская «глубинка» — давал Гиббсу все, что
нужно для работы: спокойную размеренную жизнь
среди родных, необходимые книги в библиотеке,

свободное время для размышлений, живописные окрестности для прогу�
лок. От дома было полквартала до школы, где учился Гиббс в юности,
один квартал до колледжа, где он провел студенческие годы, два кварта�
ла до университета, где он преподавал, и столько же до кладбища, где он
был похоронен. На досуге Гиббс иногда угощал домочадцев собственно�
ручно приготовленными изысканными салатами, которые назывались
вполне научно — «гетерогенные равновесия»... Отличался скромностью,
приветливостью, всегда был стройным и подтянутым, никогда никуда
не опаздывал. Никогда он не проявлял ни малейшего высокомерия в об�
щении с людьми.

В возрасте 22 лет у него сильно ухудшилось зрение. Не найдя помо�
щи у окулиста, он самостоятельно, изучив соответствующую литерату�
ру, установил диагноз — астигматизм, рассчитал цилиндрические лин�
зы для очков и сам их изготовил.

В 1900 г. в Нью�Йоркском университете было построено специальное
здание с длинным узким залом — галерея славы великих американцев.
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Там можно увидеть скульптурные бюсты авторов величайших достиже�
ний в области науки и культуры: Франклина, Морзе, Фултона (изобрета�
теля парохода), писателей Купера, По, Твена. Бюст Гиббса был установ�
лен там почти через 50 лет после его смерти.

Николай Николаевич Семенов (1896–1986) — со�
ветский физико�химик. Родился в Саратове. Окон�
чил Петроградский университет (1917). Работал в
Томском университете, Петроградском (позже —
Ленинградском) физико�химическом институте,
в Ленинградском политехническом институте.
С 1931 г. — директор Института химической фи�
зики АН СССР.

На основе изучения пределов воспламенения
при окислении паров фосфора, водорода, оксида
углерода (II) и др. открыл новый тип химических
процессов — разветвление цепных реакций. В мо�

нографии «Цепные реакции» Н. Н. Семенов впервые изложил теорию
цепных реакций и показал их значение для современной химии. Лауре�
ат Нобелевской премии (1956).

Анри!Луи ле Шателье (1850–1936) — член Париж�
ской академии наук, президент Французского хи�
мического общества. Широко известен как автор
закона смещения химического равновесия. Одним
из первых применил термодинамические понятия
и закономерности к химии. Не стал Нобелевским
лауреатом по формальной причине: Нобелевская
премия была учреждена в 1901 г., позже, чем были
опубликованы результаты его научных исследова�
ний. Был главой большой семьи: три сына, четыре
дочери, тридцать четыре внука и шесть правнуков.

Фридрих Вильгельм Оствальд (1853–1932) — не�
мецкий физико�химик, один из основателей фи�
зической химии. Благодаря его работам физиче�
ская химия была признана самостоятельной дис�
циплиной. Сформулировал закон разбавления,
установил механизм действия индикаторов. По�
лучил Нобелевскую премию по химии за работы
по изучению катализа (1909). Разработал техно�
логический процесс окисления аммиака с помо�
щью платинового катализатора в промышленном
цикле производства азотной кислоты. Долгое вре�
мя не принимал теорию строения атома, согласил�



441

ся с существованием атомов лишь к 1906 г. Был последователем прин�
ципов австрийского физика и философа Эрнста Маха, считавшего, что
ученые не должны создавать теорий и моделей, основанных на косвен�
ных доказательствах и абстракциях, их удел — прямые и точные изме�
рения.

В возрасте 40 лет Оствальд имел весьма эффектную внешность: со�
вершенно седые волосы, высокий лоб, огненно�рыжие борода и усы,
живые выразительные глаза... Оствальд испытывал отвращение к при�
мерке одежды и обуви, стрижке волос, не терпел зубных врачей и ни�
когда не лечил зубов, а с секретарем общался с помощью велосипедно�
го звонка, который собственноручно установил на двери своего каби�
нета. Свои статьи, записки и письменные поручения он складывал в
корзину, выставлял за дверь и звонил. Секретарь забирал корзину в
свою комнату и выполнял работу, а потом возвращал корзину на ме�
сто. С 1906 г., оставив государственную службу, Оствальд поселился с
семьей на даче в Гроссботене близ Лейпцига. Там он организовал свою
лабораторию «Энергия», где и продолжил физико�химические иссле�
дования.

Сванте Август Аррениус (1859–1927) — шведский
химик, первый директор Нобелевского физико�хи�
мического института в Стокгольме (со дня его ос�
нования в 1905 г. и до конца своей жизни), член
комиссии по присуждению Нобелевских премий.
Лауреат Нобелевской премии 1902 г. «за чрезвы�
чайные заслуги в развитии химии и создании тео�
рии электролитической диссоциации». Однако на
первых порах его теория не встретила одобрения и
понимания у коллег. Мысль о том, что в растворе
хлорида натрия «натрий и хлор отделены друг от
друга», считалась многими бессмыслицей. Как это

ни парадоксально, но даже такой революционер научной мысли, как
Д. И. Менделеев, был ярым противником теории электролитической дис�
социации. Диссертационная работа Аррениуса «О диссоциации раство�
ренных в воде веществ», представленная им к защите в 1884 г., получи�
ла оценку «не без похвалы», что по сегодняшним меркам означает «удов�
летворительно». Более всего известен своим уравнением, определяющим
температурную зависимость константы скорости реакции.

Веселый и добродушный великан Сванте Аррениус, настоящий «сын
шведской сельской местности», всегда был душой общества, располагал
к себе коллег и просто знакомых. Он был дважды женат; его двух сыно�
вей звали Олаф и Свен.

Получил широкую известность не только как физико�химик, но и
как автор множества учебников, научно�популярных статей и книг по
геофизике, астрономии, биологии и медицине.
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Альфред!Бернард Нобель (1833–1896) — «дина�
митный король», удачливый коммерсант и талант�
ливый инженер�химик. Серьезного образования не
получил: одногодичный курс обучения в одном из
лицеев Стокгольма. С 1842 г. жил в Петербурге,
где самостоятельно изучил физику, химию, овла�
дел русским, английским, французским и италь�
янским языками. Получил более 350 патентов на
изобретения — преимущественно взрывчатых ве�
ществ, порохов и детонаторов. Им было построено
более 90 заводов (в одной только Германии — 23

динамитных завода), на которых производили нитроглицерин, динамит,
бездымные порохи и другие виды взрывчатки. С 1890 г. жил на вилле
«Мое гнездо» в Сан�Ремо (Италия), где была оборудована прекрасная хи�
мическая лаборатория. Отличался нелюдимостью и мрачным, циничным
характером. В отличие от многих современных ему воротил делового мира,
Нобеля можно было назвать скорее «спартанцем», так как он никогда не
курил, не употреблял спиртного, избегал карт и других азартных игр. Сво�
бодно владел французским, немецким, русским и английским языками.

Весь свой капитал (более 33 млн шведских крон или 9 млн долларов)
завещал человечеству, распорядившись распределять премии «тем, кто
в течение прошедшего года принес наибольшую пользу человечеству».
Сообщения о новых лауреатах публикуются обычно 21 октября — в день
рождения Нобеля, а официальная церемония вручения премии происхо�
дит 10 декабря — в день его смерти. Размер Нобелевской премии ныне
превышает миллион долларов.

Нобелевские премии по химии (1901–1999 гг. — 131): США — 47; Гер�
мания — 27; Великобритания — 23; Франция — 7; Швейцария — 5; Шве�
ция — 4; Голландия — 3; Канада — 3; 12 стран — по 1; Россия (Семе�
нов Н. Н. «за разработку теории цепных химических реакций», 1956) — 1.

Якоб Хендрик Вант!Гофф (1852–1911) — голланд�
ский химик, первый Нобелевский лауреат (1901),
один из основателей современной физической химии.
После защиты докторской диссертации долгое вре�
мя не мог найти работу, получая отказы даже в долж�
ности школьного учителя химии. Давал частные уро�
ки по химии и физике, пока наконец не получил
должность доцента в ветеринарной школе. Приобрел
известность в научных кругах после опубликования
им работы по структурам молекул, заложившей ос�
новы стереохимии — науки, изучающей простран�

ственное строение молекул. Один из авторов физической теории растворов,
исследователь явления осмоса. Опубликовав в 1884 г. работу «Очерки хи�
мической динамики», заложил фундамент химической кинетики.
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Вальтер Германн Нернст (1864–1941) — немецкий
физико�химик, автор формулировки третьего на�
чала термодинамики, теории электродвижущих
сил, Нобелевский лауреат по химии 1920 г. Обла�
дал, по словам А. Эйнштейна, «гениальной страстью
к познанию неведомого». Был не только теорети�
ком, но и умелым изобретателем, создал свинцо�
вый аккумулятор и электрическую «лампу Нерн�
ста» со стерженьком накаливания из оксидов цир�
кония, тория и иттрия.

Выйдя на пенсию, занялся разведением кар�
пов, обосновав свой выбор так: «Нужно разводить животных, которые
находятся в термодинамическом равновесии с окружающей средой. По�
чему на свои деньги я должен отапливать вселенную?»

Луиджи Гальвани (1737–1798) — итальянский
анатом и физиолог. Родился 9 сентября 1737 г. в
Болонье. В 1759 г. окончил Болонский универси�
тет, в 1762 г. получил степень доктора медицины,
защитив диссертацию на тему «О костях». Препо�
давал медицину в Болонском университете, отку�
да незадолго до смерти был уволен за то, что отка�
зался принести присягу Цизальпинской республи�
ке, основанной в 1797 г. Наполеоном Бонапартом.
Известность Гальвани принесли его опыты по изу�
чению мышечных сокращений. О том, что электри�

ческий разряд приводит к сокращению мышц животных, было известно
давно, однако Гальвани заметил, что разряд оказывает воздействие и на
расстоянии, что побудило его заняться изучением воздействия атмосфер�
ного электричества на мышцы. Гальвани проводил свои опыты во время
грозы. Но однажды совершенно случайно он отметил сокращение мыш�
цы в момент случайного прикосновения лапок лягушки, висевших на
медных крючках, к железной решетке. Проверив свои результаты на
мышцах различных животных, используя различные металлы (железо,
медь, цинк, золото), Гальвани предположил, что электричество сущест�
вует внутри мышц животных, и благодаря такому «животному электри�
честву» мышцы заряжаются, подобно лейденской банке. Результаты на�
блюдений и теорию «животного электричества» он изложил в 1791 г. в
работе «Трактат о силах электричества при мышечном движении»
(De Viribus Electricatitis in Motu Musculari Commentarius). Открытие
Гальвани послужило основой для создания медицинских приборов, ре�
гистрирующих изменение электрических потенциалов людей и живот�
ных, к которым относится, например, электрокардиограф. Имя Гальва�
ни дало название химическим источникам тока — гальваническим эле�
ментам. Однако создателем подобных электрохимических систем стал
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итальянский физик Алессандро Вольта, который развил идеи Гальвани
и дал наблюдаемым им эффектам правильную физическую трактовку
(1794). Именно Вольта ввел в обиход название «гальванические элемен�
ты» в честь своего выдающегося предшественника.

Умер Гальвани в Болонье 4 декабря 1798 г. в нищете и одиночестве.

Алессандро Вольта (1745–1827) — итальянский
физик и физиолог. Родился 18 февраля 1745 г. в
Комо близ Милана в обеспеченной и образованной
семье. Образование получил в школе ордена иезуи�
тов в Комо, где обнаружил способности к ритори�
ке и проявил интерес к научным исследованиям.
В 24�летнем возрасте опубликовал первую науч�
ную работу. В 1774–1779 гг. преподавал физику в
гимназии в Комо. К этому времени относятся его
исследования по химии и изготовление ряда фи�
зических и химических приборов. Электрофор
(прибор, наглядно иллюстрирующий электриза�
цию тел с помощью индукции), конденсатор, чув�

ствительный соломенный электроскоп с конденсатором, водородная лам�
па и эвдиометр принесли Вольта громкую известность в научных кру�
гах. В 1815 г. он стал ректором философского факультета Падуанского
университета, в 1819 г. ушел в отставку.

В 1792 г., заинтересовавшись опытами Л. Гальвани с «животным»
электричеством, Вольта решил воспроизвести их результаты и очень ско�
ро пришел к выводу, что наблюдаемый эффект имеет не физиологическую,
а физическую природу. Он установил важность использования в качестве
электродов разнородных металлов и поставил опыты с разными электро�
дами. Оказалось, что физиологическое раздражение нервов тем сильнее,
чем дальше отстоят друг от друга два металла в некотором ряду, в котором
металлы представлены в следующей последовательности: цинк, олово, сви�
нец, железо, латунь, серебро, ртуть. Этот знаменитый ряд напряжений
(активностей) Вольта и составлял суть эффекта. Мышца лягушки была
лишь пассивным, хотя и очень чувствительным электрометром, а актив�
ными компонентами системы являлись металлы, от контакта которых и
происходила их взаимная поляризация (возникала контактная разность
потенциалов). Пытаясь повысить контактное напряжение, Вольта строил
цепи из разных металлов, что привело его к изобретению, произведшему
революцию в науке об электричестве: в 1800 г. он сконструировал первый
источник постоянного тока — «вольтов столб». Устройство состояло из
20 пар медных и цинковых кружочков, которые были разделены сукон�
ными прокладками, смоченными соленой водой. В 1801 г. Вольта был при�
глашен во Францию для демонстрации «столба». Одна из таких демонст�
раций, на которой присутствовал Наполеон, была проведена следующим
образом: гренадеры, выстроенные полукругом, взялись за руки, а край�
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ние в цепи прикоснулись к концам вольтова столба. Вследствие непроиз�
вольного сокращения мышц все гренадеры одновременно подпрыгнули,
что вызвало бурный восторг присутствующей на демонстрации публики.
Вольта был награжден золотой медалью и получил титул графа. Именем
Вольты названа единица разности потенциалов и напряжения.

Умер Вольта в Комо 5 марта 1827 г.

Чарльз�Маритин Холл (1863–1914) родился в ма�
леньком американском городке Оберлин близ Клив�
ленда (штат Огайо). Экспериментировал с минера�
лами с 12 лет, превратив маленький деревянный
сарай за домом в импровизированную лабораторию.
На одном из занятий в колледже услышал от про�
фессора химии и минералогии Фрэнка Джуэтта о
том, что разработка дешевого способа получения
алюминия в промышленном масштабе сулит авто�
ру не только почет и славу, но и огромное состоя�
ние. Чистый оксид алюминия плавится при темпе�
ратуре 2050°C и не растворяется в воде, а чтобы по�

лучить алюминий, оксид надо подвергнуть электролизу. Необходимо было
найти способ снизить температуру плавления глинозема хотя бы до 1000°C;
только при этом условии алюминий мог стать технически важным метал�
лом. 21�летний Холл загорелся этой идеей. Он оснастил свою домашнюю
лабораторию самодельным и взятым напрокат оборудованием и потратил
на решение проблемы удешевления получения алюминия всего один год.
Ему ассистировала сестра Джулия. В качестве источника тока для прове�
дения реакции электролиза использовалась батарея, построенная из мно�
жества гальванических элементов Бунзена, составленных из угольных
катодов, находящихся в концентрированной азотной кислоте, и цинко�
вых анодов, погруженных в разбавленную серную кислоту. При этом рас�
ход цинка был весьма значительным: на каждый грамм выделенного алю�
миния приходилось затрачивать почти 16 г цинка. В качестве исходного
сырья Холл использовал раствор оксида алюминия в расплавленном крио�
лите — к оксиду алюминия добавлялась смесь трифторида алюминия и
фторида натрия, что по составу соответствовало природному материалу
криолиту (Na3AlF6). Использование криолита позволило существенно сни�
зить температуру плавления, а следовательно, и затраты энергии, что в
итоге снизило и стоимость получаемого алюминия. 23 февраля 1886 г.
сияющий Холл пришел к профессору Джуэтту и с традиционным амери�
канским возгласом «Я сделал это!» протянул ему ладонь, на которой ле�
жало около десяти маленьких алюминиевых шариков (в настоящее время
эти шарики хранятся в Американской алюминиевой компании в Питтс�
бурге). Если в 1852 г. стоимость алюминия в США составляла 545 долла�
ров за фунт, то после открытия Холла цена упала до 15 центов за фунт.

Памятник Холлу в его родном колледже изготовлен из алюминия.
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Борис Семенович Якоби (Мориц Герман фон Яко!
би) (1801–1874) — физик и электротехник. Родил�
ся в Германии, в Потсдаме. С 1835 г. жил в России.
Академик Петербургской академии наук (1847),
член�корреспондент с 1838 г. Учился в Берлинском
и Геттингенском университетах. Окончив в 1823 г.
Геттингенский университет «по физико�математи�
ческому разряду», он вынужден был до 1833 г. ра�
ботать архитектором в строительном департаменте
Пруссии. В 1834 г. решился переехать в Кенигсберг,
где в университете преподавал его брат. В 1835 г.

был приглашен на должность профессора в Дерптский университет.
Еще 1834 г., работая архитектором в Кенигсберге, собрал первый

электродвигатель «вращательного действия». Однако наиболее плодо�
творный период его деятельности связан с Россией. Благодаря ориента�
ции русского правительства на использование электромагнетизма в во�
енных целях Якоби получил в России достаточно широкие возможности
для проведения своих исследований. В 1837 г. он был вызван в Петер�
бург для постановки опытов по приведению в движение судов с помощью
изобретенного им двигателя. Одновременно (и независимо) с Джоном
Даниэлем создал цинк�медный гальванический элемент, впервые исполь�
зовав в качестве электролита растворы солей. Занимался вопросами прак�
тического применения реакции электролиза. Проводя электролиз солей
меди, пришел к мысли о возможности изготовления медных копий с лю�
бых предметов, что послужило началом развития гальванопластики. Впер�
вые в мире изготовил клише для печатания бумажных денежных знаков
путем электролитического наращивания меди. Приспособил платиново�
цинковый элемент У. Гроува для питания электродвигателя лодки и пла�
вал на ней по Неве, изумляя петербургскую публику. Создал несколько
типов телеграфных аппаратов (1840–1850). Исследовал электромагни�
ты (совместно с Э. Х. Ленцем). Написал труды по военной электротехни�
ке, электрическим измерениям, метрологии.

Принял русское подданство и считал Россию «вторым отечеством,
будучи связан с ней не только долгом подданства и тесными узами се�

мьи, но и личными чувствами гражданина».

Гэмфри Дэви (1778–1829) — англичанин, заслу�
живший славу великого изобретателя. Крылатая
фраза той эпохи: «Два великих события потрясли
Англию в 1815 году: победа Веллингтона над Напо�
леоном и победа Дэви над рудничным газом». Дэви
изобрел новую конструкцию шахтерской лампы, са�
мостоятельно опробовав ее в шахте, чем предотвра�
тил взрывы рудничного газа и гибель шахтеров.
Иначе, как «благодетель человечества» его в газе�



447

тах не называли. Ни один ученый не открыл столько элементов, сколько
открыл Дэви. Именно он впервые получил электролизом калий, натрий,
барий, кальций, стронций, магний, бор. Дэви не раз играл со смертью:
он обожал острые ощущения, был самонадеян, беззаботен, не принимал
никаких мер предосторожности при работе. После получения натрия и
калия серьезно заболел, предположительно отравившись плавиковой ки�
слотой. Однажды во время опытов с неизвестными металлами произош�
ло несчастье: расплавленный калий попал в воду, произошел взрыв, в
результате которого Дэви жестоко пострадал. Неосторожность оберну�
лась для него потерей правого глаза и глубокими шрамами на лице. Ему
принадлежит первое получение «закиси азота» — оксида азота (I), он же
установил наркотические свойства этого оксида, случайно избавившись
с его помощью от зубной боли. Последнее открытие стало сенсацией в
Лондоне и сделало его знаменитым в самых широких кругах общества.
Со всех концов Англии к нему приезжали «подышать веселящим газом».
Создавались «клубы любителей веселящего газа». Дэви был блестящим
оратором. На его лекции ходили даже поэты, по их словам, для обогаще�
ния своего запаса слов и метафор.

Майкл Фарадей (1791–1867) — английский физик
и химик, один из первых исследователей электри�
чества и магнетизма. Сын кузнеца, учился в шко�
ле для бедных детей. Не получив систематическо�
го образования в детстве, был вынужден с 14 лет
работать помощником переплетчика. Близость к
книгам и возможность их читать восполнили от�
сутствие образования. Интерес к науке привел его
к Гэмфри Дэви, который принял его на работу в
свою лабораторию в качестве ассистента и по сути
дела камердинера. Результатами работы в лабора�

тории Дэви стало открытие двух новых хлоридов углерода, получение
жидкого хлора, выделение бензола. В 1825 г. стал заведующим лабора�
торией. В последующие годы занимался экспериментальным изучением
электролиза, сформулировал его законы, открыл явление электромаг�
нитной индукции. Ввел в практику многие термины, которые мы исполь�
зуем сегодня, например ион, электрод, анод, катод.

В результате опубликовал тридцать серий «Экспериментальных ис�
следований по электричеству», состоящих из 3430 параграфов и состав�
ляющих фундаментальные основы соответствующих разделов физики и
химии, а чуть позже — «Экспериментальные исследования по химии и
физике». На вопросы о секретах своих научных успехов неизменно отве�
чал: «Очень просто — я всю жизнь учился и работал, работал и учился».
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СЛОВАРЬ ТЕРМИНОВ

Активационный барьер — макси�
мум на кривой, отображающей энерге�
тический профиль химической реак�
ции, соответствующий величине энер�
гии активации этой реакции.

Активные молекулы — молекулы,
столкновение которых завершается хи�
мическим взаимодействием.

Актиноидное сжатие — уменьшение
радиусов атомов актиноидов с ростом
их атомного номера.

Актиноиды — 14 элементов, в ато�
мах которых застраивается 5f�подуро�
вень (Th, Pa, U, Np, Pu, Am, Cm, Bk,
Cf, Es, Fm, Md, No, Lr).

Альфа!частица — частица, имею�
щая заряд +2 и относительную массу
4 а. е. м. (ядро атома гелия).

Амфотерность — способность хими�
ческого соединения к проявлению как
кислотных, так и основных свойств.

Анод — электрохимический элек�
трод, на котором происходит процесс
окисления.

Атом — наименьшая частица эле�
мента в молекулах простых и сложных
веществ.

Атомная орбиталь — область про�
странства, в которой вероятность обна�
ружения электрона достаточно высока
(90...99%)

Атомный номер — порядковый номер
элемента в таблице элементов Д. И. Мен�
делеева.

Атомный радиус — условная вели�
чина, характеризующая радиус элек�
тронного облака, условно отождеств�
ленного со сферой с четко определен�
ной поверхностью.

Валентность — количественная ха�
рактеристика способности атомов эле�
ментов соединяться с другими атомами.

Валентные   электроны   атома   —
электроны внешнего (последнего) энер�
гетического уровня и, как правило,
предвнешнего (предпоследнего) уров�
ня d�подуровня, если он застроен не�
полностью.

Внутримолекулярная окислитель!
но!восстановительная реакция — ре�
акция, происходящая между атомом�
окислителем и атомом�восстановите�
лем, которые являются атомами разных
элементов, но входят в состав одного и
того же вещества.

Водородная химическая связь — хи�
мическая связь, возникающая в резуль�
тате электростатических и донорно�ак�
цепторных взаимодействий с участием
положительно поляризованного атома
водорода.

Возбужденное состояние атома —
состояние, в которое переходит атом в
результате приобретения дополнитель�
ной энергии.

Волновая функция � — функция,
используемая  для  математического
описания состояния электрона в атоме
в квантово�механической модели.

Восстановитель — частица (атом,
ион или молекула), отдающая электро�
ны в ходе окислительно�восстанови�
тельной реакции.

Восстановление — процесс присо�
единения электронов в ходе окисли�
тельно�восстановительной реакции.

Восстановительные свойства — спо�
собность частицы (атома, иона или мо�
лекулы) к отдаче электронов в ходе хи�
мических взаимодействий.

Высшая степень окисления — мак�
симальная степень окисления атома,
приобретаемая атомом в случае отдачи
всех валентных электронов.
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Галогениды — соединения элементов
с галогенами в степени окисления –1.

Галогены — элементы VIIA под�
группы таблицы Д. И. Менделеева (F,
Cl, Br, I, At).

Гидроксиды — гидратные формы
оксидов (основания и кислоты).

Гетерогенная  химическая  реак!
ция — реакция, происходящая в неод�
нородной (гетерогенной) многофазной
системе.

Гетерогенное равновесие — равно�
весная система, все компоненты кото�
рой находятся в разных состояниях
(система является многофазной).

Гидратация — совокупность всех
процессов взаимодействия между рас�
творенным веществом и растворите�
лем, возникающих в результате появ�
ления в растворителе растворенного
вещества в случае водных растворов
(частный случай сольватации).

Гидриды — соединения элементов с
водородом.

Главное квантовое число — пара�
метр, характеризующий энергетиче�
ский уровень электрона в квантово�ме�
ханической модели атома.

Гомогенная химическая реакция —
реакция, происходящая в однородной
(гомогенной) однофазной среде.

Гомогенное равновесие — равновес�
ная система, все компоненты которой
находятся в одинаковом состоянии (сис�
тема является однофазной).

Группа — вертикальный столбец в таб�
лице химических элементов Д. И. Мен�
делеева.

Дисперсная система — система, об�
разованная в результате распределения
одного вещества в массе или объеме
другого.

Диспропорционирование — окис�
лительно�восстановительная реакция,
происходящая в результате окисления
и восстановления одного и того же ато�
ма, находящегося в промежуточной сте�
пени окисления.

Длина связи — межъядерное рас�
стояние между атомами в молекуле.

Донорно!акцепторная химическая
связь — ковалентная связь, образован�
ная по особому (донорно�акцепторному)
механизму.

Идеальные растворы — разбавленные
растворы, в которых взаимодействия ме�
жду частицами практически отсутству�
ют (близки к механическим смесям).

Ионизация атома — процесс пере�
вода нейтрального атома в заряженную
частицу — ион.

Ионная химическая связь — элек�
тростатическое притяжение между раз�
ноименно заряженными ионами (ка�
тионами и анионами).

Ионно!металлический электрод —
электрохимическая система, состоя�
щая из проводника первого рода (ме�
талла), находящегося в контакте с про�
водником второго рода (раствором элек�
тролита).

Испарение — переход жидкой фазы
в газообразную (парообразную).

Карбиды — соединения элементов с
углеродом.

Катализатор — вещество, способное
изменять скорость химических реакций.

Катод — электрохимический элек�
трод, на котором происходит процесс
восстановления.

Квант — порция энергии, дискрет�
ная составляющая энергии, поглощае�
мой либо испускаемой микрочастицей
(например, электроном).

Квантование энергии — дискретный
характер изменения энергии микро�
объекта (в том числе электрона).

Квантовая ячейка — символическое
изображение атомной орбитали в виде
клетки.

Квантовые числа — параметры, ис�
пользуемые в квантово�механической
модели для характеристики электрон�
ного состояния.

Кварк — фундаментальная (элемен�
тарная) частица, первичный элемент
материи.

Кинетическое уравнение химиче!
ской реакции — уравнение, описываю�
щее зависимость скорости реакции от
концентраций реагирующих веществ.

Кислоты — химические соединения,
имеющие общую формулу HmЭ (бески�
слородные) и HmЭOn (кислородсодержа�
щие или оксокислоты).

Ковалентная химическая связь —
химическая связь, которая образуется
за счет обобщения атомами своих ва�
лентных электронов и образования об�
щих электронных пар.

Конденсация — переход газообраз�
ной фазы в жидкую.

Корпускулярно!волновой дуализм —
проявление свойств как материальной
частицы («корпускулы»), так и волны.

Коррозия металлов — процесс само�
произвольного разрушения металлов в
результате их взаимодействия с окру�
жающей средой.

Кратность ковалентной связи — чи�
сло общих электронных пар между ка�
ждой парой атомов.
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Кристаллизация — переход жидкой
фазы в твердую.

Лантаноидное сжатие — уменьше�
ние радиусов атомов лантаноидов с рос�
том их атомного номера.

Лантаноиды — 14 элементов, в ато�
мах которых застраивается 4f�подуро�
вень (Ce, Pr, Nd, Pm, Sm, Eu, Gd, Tb,
Dy, Ho, Er, Tm, Yb, Lu).

Лептон — фундаментальная (элемен�
тарная) частица, первичный элемент
материи.

Лимитирующая стадия химической
реакции — самая медленная стадия ре�
акции, определяющая ее скорость.

Магнитное квантовое число — пара�
метр, характеризующий разрешенные
ориентации электронного облака в маг�
нитном поле в квантово�механической
модели атома.

Межмолекулярная окислительно!
восстановительная реакция — окис�
лительно�восстановительная реакция,
происходящая между атомом�окисли�
телем и атомом�восстановителем, вхо�
дящими в состав разных веществ.

Металлическая связь — химическая
связь в металлах.

Металлические свойства — способ�
ность атомов к отдаче электронов в ходе
химических взаимодействий.

Механизм химической реакции —
последовательность реакционных ста�
дий данной химической реакции.

Молекула — наименьшая частица
вещества, которая способна существо�
вать самостоятельно и не может дро�
биться далее без потери основных хи�
мических свойств данного вещества.

Молекулярность химической реак!
ции — число частиц, принимающих
участие в элементарном акте реакции.

Моль — единица количества веще�
ства, седьмая основная единица СИ.

Молярная масса — масса одного
моль.

Молярная теплота растворения —
количество тепла, выделяемое или по�
глощаемое при растворении 1 моль ве�
щества с образованием 1 л раствора.

Насыщенный раствор — раствор,
содержащий максимально возможные
при данных условиях количества рас�
творенного вещества.

Неметаллические свойства — спо�
собность атомов к присоединению элек�
тронов в ходе химических взаимодей�
ствий.

Ненасыщенный раствор — раствор,
содержащий количества растворенного
вещества, меньшие, чем в насыщенном.

Неспаренные электроны — электро�
ны с одинаковыми значениями кван�
тового числа ms (т. е. электроны с па�
раллельными спинами).

Нейтрон — нейтральная субатомная
частица, входящая в состав ядра.

Низшая степень окисления — мини�
мальная степень окисления атома не�
металла, приобретаемая им в случае
присоединения максимально возмож�
ного числа электронов и достижения
восьмиэлектронной оболочки (октета).

Нитриды — соединения элементов с
азотом.

Нуклид — атомное ядро.
Нуклоны — частицы, входящие в

состав ядра.
Окисление — процесс отдачи элек�

тронов в ходе окислительно�восстано�
вительной реакции.

Окислитель — частица (атом, ион
или молекула), принимающая электро�
ны в ходе окислительно�восстанови�
тельной реакции.

Окислительно!восстановительная
двойственность — способность к про�
явлению как восстановительных, так
и окислительных свойств.

Окислительно!восстановительная
реакция — химическая реакция, со�
провождающаяся изменением степени
окисления атомов в результате переда�
чи электронов от восстановителя к окис�
лителю.

Окислительные свойства — способ�
ность частицы (атома, иона или моле�
кулы) к присоединению электронов в
ходе химических взаимодействий.

Оксиды — соединения элементов с
кислородом в степени окисления –2.

Основания — химические соедине�
ния, имеющие общую формулу Э(OH)m,
где Э — символ химического элемента
(металла), ОН — гидроксогруппа, m —
число гидроксогрупп в формуле.

Основное состояние атома — состоя�
ние атома, отвечающее его минималь�
ной энергии.

Орбитальное квантовое число — па�
раметр, характеризующий геометриче�
скую форму электронной орбитали и
энергетический подуровень электрона в
квантово�механической модели атома.

Оксиды — соединения элементов с
кислородом.

Пересыщенный раствор — раствор,
содержащий растворенное вещество в
количествах, бо ´льших, чем насыщен�
ный раствор.

Переходные элементы — элементы
побочных подгрупп (IB–VIIB).



451

Период — горизонтальная строка
элементов в таблице химических эле�
ментов Д. И. Менделеева.

Период полураспада изотопа — вре�
мя, в течение которого радиоактив�
ность изотопа уменьшается вдвое по
сравнению с исходной.

Плавление — переход твердой фазы
в жидкую.

Плотность раствора — отношение
массы раствора к его объему.

Постоянная Авогадро — коэффици�
ент пропорциональности, связывающий
количество вещества с числом частиц,
равный 6,022045�1023 моль–1.

Проводники второго рода — веще�
ства, обладающие ионной или электро�
литической проводимостью (растворы
и расплавы электролитов).

Проводники первого рода — веще�
ства, обладающие электронной прово�
димостью (металлы, полупроводники).

Протон — положительно заряжен�
ная субатомная частица, входящая в
состав ядра.

Равновесные концентрации — кон�
центрации веществ в равновесной
смеси.

Радиоактивность — самопроизволь�
ное испускание излучения атомом.

Раствор — гомогенная дисперсная
система переменного состава, состоя�
щая из двух или более компонентов.

Растворимость — способность веще�
ства переходить в раствор; масса веще�
ства, которую можно растворить при
данной температуре в данной массе (или
объеме) растворителя.

Сильные электролиты — вещества,
полностью диссоциированные в рас�
творе.

Слабые электролиты — вещества,
диссоциированные в растворе в незна�
чительной степени, находящиеся в рав�
новесии с недиссоциированной формой.

Соли  —  химические  соединения,
образующиеся в результате обменного
взаимодействия основания и кислоты.

Сольватация — совокупность всех
процессов взаимодействия между рас�
творенным веществом и растворите�
лем, возникающих в результате появ�
ления в растворителе растворенного
вещества (от лат. solvent — раство�
рять).

Состояние химического равнове!
сия — состояние реакционной систе�
мы, которое отвечает ее минимальной
энергии и характеризуется равенст�
вом скоростей прямой и обратной ре�
акций.

Спаренные электроны — электроны
с различными значениями квантового
числа ms (т. е. электроны с антипарал�
лельными спинами).

Скорость химической реакции —
число столкновений активных частиц
в единицу времени в единице реакци�
онного пространства.

Спин — собственный момент им�
пульса электрона.

Спин!валентность — число неспа�
ренных валентных электронов атома.

Степень диссоциации — доля моле�
кул, диссоциирующих в растворе.

Степень окисления — условный за�
ряд, приписываемый атому элемента,
входящему в состав данного химиче�
ского соединения, исходя из электро�
нейтральности химических формул.

Сублимация — переход твердой фа�
зы в парообразную.

Тепловой эффект химической реак!
ции — количество тепла, выделяющее�
ся или поглощающееся в ходе химиче�
ской реакции.

Фотон — квант излучения, дискрет�
ная частица, совокупность которых со�
ставляет любое излучение (в том числе
и световое).

Функции состояния — макроскопи�
ческие величины, характеризующие
состояние термодинамической системы.

Халькогены — элементы VIА под�
группы (O, S, Se, Te, Po).

Химическая коррозия металлов —
коррозия металлов в отсутствие элек�
тролитов (например, высокотемпера�
турная газовая коррозия при работе
двигателя).

Химическая номенклатура — общая
система правил и обозначений, с помо�
щью которой строятся названия хими�
ческих соединений.

Химическая связь — совокупность
сил, удерживающих атомы или ионы в
пределах молекул или кристаллов.

Химический источник тока — элек�
трохимическая система, в которой энер�
гия окислительно�восстановительной
реакции (химическая энергия) преоб�
разуется в электрическую энергию.

Число Авогадро — 6,02�1023 конкрет�
ных частиц, содержащихся в 1 моль ве�
щества (безразмерная величина).

Щелочные металлы — элементы IA
подгруппы таблицы химических эле�
ментов Д. И. Менделеева (Li, Na, K, Rb,
Cs, Fr).

Экзотермическая реакция — хими�
ческая реакция, сопровождающаяся
выделением тепла (�H < 0).
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Электрод — электрохимическая сис�
тема, состоящая из проводника перво�
го рода, контактирующего с проводни�
ком второго рода.

Электродный  потенциал  —  раз�
ность потенциалов, возникающая в
двойном электрическом слое на грани�
це металл/электролит.

Электролиз — совокупность окис�
лительно�восстановительных процес�
сов, протекающих на электродах при
пропускании постоянного электриче�
ского тока через расплав или раствор
электролита.

Электролитическая диссоциация —
процесс распада вещества на ионы в
растворе.

Электрон — субатомная частица,
носитель элементарного отрицательно�
го заряда.

Электронная формула атома — ус�
ловная запись, в которой зашифровано
распределение всех электронов данно�
го атома по энергетическим уровням и
подуровням.

Электронно�графическая формула
атома — условная запись, в которой за�
шифровано распределение всех элек�
тронов данного атома по энергетиче�
ским уровням и подуровням, при этом
каждый энергетический подуровень
представлен набором соответствующих
квантовых ячеек.

Электронный перескок — переход
электрона с одного подуровня на другой,
в результате которого образуется конфи�
гурация с наиболее симметричным рас�
пределением электронов (например, на�
половину и полностью застроенный p� и
d�подуровень: p3 и p6, d5 и d10).

Электроотрицательность — способ�
ность атомов к смещению электронной
плотности в процессе взаимодействия
с другими атомами.

Электрохимическая коррозия ме!
таллов — коррозия металлов в токо�
проводящих средах, содержащих элек�
тролиты (например, во влажном возду�
хе или в морской воде).

Электрохимический  электрод —
электрохимическая система, состоя�
щая из проводника первого рода, нахо�
дящегося в контакте с проводником
второго рода.

Элементарный акт химической ре!
акции — элементарная реакционная
стадия.

Эндотермическая реакция — хими�
ческая реакция, сопровождающаяся
поглощением тепла (�H > 0).

Энергетические уровни электрона —
дискретные значения энергии электро�
на в атоме.

Энергия активации — минимальная
энергия, которой должны обладать мо�
лекулы реагирующих веществ для того,
чтобы их столкновение завершилось
химическим взаимодействием.

Энергия ионизации — минималь�
ная энергия, необходимая для отрыва
электрона от нейтрального атома.

Энергия сродства к электрону —
энергия,  сопровождающая  процесс
присоединения электрона к нейтраль�
ному атому.

Ядерные реакции — превращения
атомных ядер, обусловленные их взаи�
модействиями с элементарными части�
цами или друг с другом.
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ПЕРЕЧЕНЬ БАЗОВЫХ УМЕНИЙ
ПО КУРСУ ХИМИИ

1. Основные понятия и законы химии.
Необходимо уметь:

� составлять химические формулы оксидов, оснований, кислот
и солей;

� пользоваться современной химической номенклатурой;
� вычислять молярные массы веществ;
� производить стехиометрические расчеты.

2. Строение атома.
Необходимо уметь:

� определять состав ядра (число протонов и нейтронов) атома
данного элемента;

� составлять уравнения ядерных реакций;
� составлять электронную формулу атома;
� находить валентные электроны атома;
� распределять валентные электроны по квантовым ячейкам;
� определять спиновую валентность элемента в стационарном и

возбужденном состояниях.
3. Периодическая система Д. И. Менделеева.
Необходимо уметь:

� объяснять связь между положением элемента в таблице (пери�
од, группа, подгруппа) и электронной конфигурацией его ато�
мов (номер последнего энергетического уровня, число валент�
ных электронов, электронное семейство);

� сравнивать (в терминах «больше — меньше») степень прояв�
ления металлических и неметаллических свойств, величины
энергий ионизации, энергий сродства к электрону, электро�
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отрицательности элементов, расположенных в одном и том же
периоде или в одной и той же подгруппе таблицы;

� сравнивать силу кислот и оснований на основании положения
соответствующих элементов в таблице;

� составлять химические формулы высших оксидов и гидрокси�
дов элементов на основании их положения в таблице;

� анализировать кислотно�основные и окислительно�восстано�
вительные свойства соединений элементов на основании их
положения в таблице.
4. Химическая связь и строение молекул.
Необходимо уметь:

� определять тип химической связи (ковалентная неполярная,
ковалентная полярная, ионная) по разности электроотрица�
тельностей взаимодействующих атомов;

� характеризовать ковалентные молекулы с помощью теории
Льюиса (электронные схемы молекул) и определять кратность
связи;

� изображать схемы перекрывания атомных орбиталей (метод
ВС) и делать выводы о геометрии молекул;

� строить энергетические диаграммы уровней в молекуле и со�
ставлять электронные формулы молекул (метод МО).
5. Химическая термодинамика.
Необходимо уметь:

� производить вычисления изменений термодинамических функ�
ций состояния (�H, �S, �G) в ходе химической реакции;

� определять экзо� или эндотермический характер реакции по
величине �H;

� анализировать характер изменений неупорядоченности состоя�
ния реакционной системы по величине �S;

� прогнозировать принципиальную возможность самопроизволь�
ного протекания реакции по величине �G.
6. Химическая кинетика.
Необходимо уметь:

� составлять кинетическое уравнение химической реакции, вы�
числять порядки реакции по экспериментальным данным;

� вычислять, во сколько раз увеличится или уменьшится ско�
рость реакции при заданном изменении концентраций веществ
или общего давления в системе;

� производить вычисления изменений скорости реакции при за�
данном изменении температуры с помощью формулы Вант�
Гоффа.
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7. Химическое равновесие.
Необходимо уметь:

� прогнозировать направление смещения равновесия при изме�
нении внешних условий (температура, давление, концентра�
ции веществ) на основании принципа Ле Шателье;

� подбирать условия (повышение или понижение температуры,
повышение или понижение внешнего давления, добавление
или отвод каких�либо веществ) для преимущественного про�
текания одной из двух противоположно направленных реак�
ций;

� составлять выражение для константы равновесия.
8. Растворы.
Необходимо уметь:

� проводить вычисления содержания растворенного вещества в
растворе;

� проводить вычисления относительной молекулярной массы
веществ на основании экспериментальных данных по колли�
гативным свойствам растворов.
9. Растворы электролитов.
Необходимо уметь:

� проводить классификацию электролитов по их силе (сильные
и слабые);

� составлять выражение для константы диссоциации слабого
электролита;

� составлять ионно�молекулярные уравнения реакций;
� прогнозировать возможность обменного взаимодействия меж�

ду данными электролитами.
10. Окислительно!восстановительные реакции.
Необходимо уметь:

� прогнозировать поведение веществ в окислительно�восстано�
вительных реакциях (только окислитель, только восстанови�
тель, окислительно�восстановительная двойственность) по ве�
личинам степеней окисления атомов (высшая, низшая, проме�
жуточная);

� составлять электронные уравнения процессов окисления и вос�
становления;

� расставлять коэффициенты в уравнении окислительно�восста�
новительной реакции методом электронного баланса;

� определять тип окислительно�восстановительной реакции
(межмолекулярная, внутримолекулярная, диспропорциони�
рование).
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11. Электрохимия.
Необходимо уметь:

� прогнозировать поведение металлов в электрохимической сис�
теме по их положению в таблице стандартных электродных
потенциалов;

� составлять электронные уравнения анодного и катодного про�
цессов, происходящих при работе химического источника тока,
при контактной электрохимической коррозии, при электро�
лизе;

� выводить уравнение рабочей реакции гальванического элемен�
та, коррозионного процесса при электрохимической коррозии,
схемы электролиза;

� составлять электрохимическую схему гальванического эле�
мента;

� производить расчеты электродвижущей силы (ЭДС) гальвани�
ческого элемента;

� прогнозировать возможность участия молекул воды в электрод�
ных реакциях при электролизе водных растворов веществ;

� производить расчеты масс (для газов — объемов) веществ, вы�
деляющихся на электродах в процессе электролиза.
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ТИПОВЫЕ
ЭКЗАМЕНАЦИОННЫЕ ВОПРОСЫ
ПО КУРСУ ХИМИИ

1. Сколько протонов и нейтронов содержит ядро атома элемента ...?
2. Атомы каких элементов имеют на внешнем уровне электронную

конфигурацию ...?
3. Какова максимальная емкость ... подуровня?
4. Какая последовательность расположения орбиталей соответствует

порядку заполнения их электронами?
5. Какие квантовые числа полностью характеризуют энергию элек�

трона? Электронную орбиталь?
6. Какая электронно�графическая формула соответствует правилу

Хунда?
7. Сколько ... s, p, d или f�орбиталей имеется на ... (номер) энергети�

ческом уровне?
8. Какая электронно�графическая формула соответствует значению

спиновой валентности, равной ...?
9. Сколько валентных электронов у атома, электронная формула ко�

торого имеет вид ...?
10. Какие значения квантовых чисел n и � характеризуют валентные

электроны атома ...?
11. Какова электронная формула атома ...?
12. Какой из элементов относится к ... s, p, d или f�семейству?
13. Атомы какого элемента ... (номер) периода имеют ... (число) s, p или

d�электронов на ... (номер) уровне?
14. В каких периоде, группе и подгруппе находится элемент, электрон�

ная формула которого имеет вид ...?
15. Какой из элементов имеет наибольший (наименьший) атомный ра�

диус?
16. Какой из элементов имеет наибольшую (наименьшую) энергию иони�

зации? Энергию сродства к электрону? Электроотрицательность?
17. Какой из элементов образует оксид состава ... (например, Э2О5)?

Гидроксид состава ... (например, Э(ОН)3)? Кислоту состава ... (на�
пример, HЭO4)?
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18. Какое из оснований является наиболее (наименее) сильным?
19. У какого из элементов наиболее (наименее) выражены металличе�

ские (неметаллические) свойства?
20. Какой тип химической связи имеется в молекуле ...?
21. С каким элементом ... (название элемента) образует наиболее (наи�

менее) полярную химическую связь?
22. В каком из соединений химическая связь наиболее (наименее) по�

лярна?
23. Какая из молекул обладает наибольшей (наименьшей) величиной

электрического момента диполя?
24. В какой из молекул имеется ординарная (двойная, тройная) кова�

лентная связь?
25. Какие орбитали атома ... участвуют в образовании связи с атома�

ми ... если известно, что молекула ... имеет ... (линейную, треуголь�
ную, пирамидальную, тетраэдрическую) форму?

26. Как можно (повышением или понижением температуры, повыше�
нием или понижением давления, повышением или понижением
концентрации веществ, участвующих в реакции) сместить равно�
весие вправо (влево) в системе ... (уравнение реакции, знак 	H)?

27. Укажите краткую ионную форму для молекулярного уравнения.
28. Укажите молекулярную форму для краткого ионного уравнения.
29. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса ... (схе�

ма реакции). Укажите коэффициенты при окислителе и восстано�
вителе.

30. На электродах выделяются ... и ... Водный раствор какой соли под�
вергался электролизу?

31. Какой металла можно использовать для защиты данного металла
от коррозии в качестве ... (анодного покрытия, катодного покры�
тия, протектора)?
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ВОПРОСЫ
ДЛЯ САМОПРОВЕРКИ

1. Каковы экспериментальные доказательства сложного строения
атома?

2. Охарактеризуйте электрон, протон и нейтрон.
3. Что такое «кварки»?
4. Перечислите модели атома и дайте сравнительную характеристи�

ку каждой из них.
5. Каковы особенности явлений микромира, требующие квантово�ме�

ханического подхода к их описанию?
6. Что такое «квант энергии»?
7. Как понимать термин «корпускулярно�волновой дуализм микро�

частиц»?
8. Сформулируйте принцип неопределенности В. Гейзенберга. В чем

его смысл?
9. Что такое волновая функция? Каков ее физический смысл?

10. Приведите волновое уравнение Э. Шредингера. Каков его физиче�
ский смысл?

11. Что понимается под термином «электронная орбиталь»?
12. Сформулируйте принцип Паули. Объясните с его помощью макси�

мально возможные количества электронов на каждом подуровне.
13. Что такое квантовые числа? Дайте характеристику каждому из них.
14. Как составить электронную формулу атома? Приведите примеры.
15. Что такое «квантовая ячейка»?
16. Сформулируйте правило Хунда.
17. Что такое электронно�графическая формула атома? Приведите при�

меры.
18. Какие модели атомного ядра Вам известны?
19. Какова природа ядерных сил?
20. Что такое «нуклид», «нуклон»?
21. Что такое «изотопы», «изобары»?
22. Как определить число протонов и нейтронов, входящих в состав

ядра данного атома?
23. Какова природа естественной радиоактивности?
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24. Какие типы ядерных реакций Вам известны?
25. По каким правилам составляются уравнения ядерных превраще�

ний?
26. В чем причина периодичности изменения свойств элементов с по�

зиций современной теории строения атома?
27. Каков принцип построения периодической системы Д. И. Менде�

леева? Что такое периоды? Что такое группы? Что такое подгруппы?
28. Каковы взаимосвязи между положением элемента в периодической

системе Д. И. Менделеева и электронной конфигурацией его атома?
29. Составьте формулы высших оксидов и гидроксидов стронция, ре�

ния, тантала.
30. Каков характер изменения металлических и неметаллических

свойств элементов по периодам и подгруппам?
31. Что такое энергия ионизации? Какие свойства элементов она ха�

рактеризует? Как изменяется по периодам и подгруппам?
32. Что такое энергия сродства к электрону? Какие свойства элемен�

тов она характеризует?
33. Что такое электроотрицательность? Какие свойства элементов она

характеризует? Как изменяется по периодам и групам?
34. Укажите положение в периодической системе типичных металлов,

типичных неметаллов, переходных элементов, благородных газов.
35. Что понимается под атомным радиусом? Как изменяется эта вели�

чина по периодам и группам?
36. Что такое химическая связь? Перечислите типы химической связи.
37. Почему образуется химическая связь? Что понимается под энерги�

ей связи?
38. Как образуется ковалентная связь согласно теории Льюиса?
39. Сформулируйте правило октета. Всегда ли оно выполняется?
40. Поясните такие свойства ковалентной связи, как насыщаемость,

кратность, полярность.
41. Что понимается под донорно�акцепторной связью? Приведите при�

меры.
42. Как образуются комплексные соединения?
43. Охарактеризуйте металлическую и водородную связи. Приведите

примеры.
44. Сформулируйте основные положения метода ВС.
45. Как определить геометрию молекулы методом ВС?
46. Что такое гибридизация атомных орбиталей? Какие типы гибри�

дизации s� и p�орбиталей Вам известны?
47. Сформулируйте основные положения метода МО.
48. Что такое молекулярная орбиталь? Чем она отличается от атомной?
49. В чем сущность зонной теории?
50. Охарактеризуйте электронное строение металлов, полупроводни�

ков и диэлектриков с позиций зонной теории.
51. Каково общее свойство термодинамических функций состояния?
52. Каков физический смысл энтальпии?
53. Что такое тепловой эффект химической реакции?
54. Сформулируйте закон Г. И. Гесса.
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55. Как вычислить тепловой эффект химической реакции на основа�
нии теплот образования веществ, которые в этой реакции участ�
вуют?

56. По какому признаку классифицируют реакции на экзо� и эндо�
термические?

57. Что такое теплотворная способность топлива?
58. Как определяют калорийность продуктов питания?
59. Каков физический смысл энтропии?
60. Какие выводы о химической реакции можно сделать на основании

величины 	G?
61. Что такое скорость химической реакции?
62. От каких основных факторов зависит величина скорости реакции?
63. Как зависит скорость реакции от температуры?
64. Что такое кинетическое уравнение?
65. Как экспериментально определить порядок реакции по данному

реагенту?
66. Что понимается под обратимостью химических реакций?
67. В чем заключается динамический характер химического равнове�

сия?
68. Как составить выражение для константы химического равновесия?
69. Как можно прогнозировать направление смещения химического

равновесия при изменении условий проведения реакции (темпера�
туры, давления, концентраций веществ)?

70. Дайте характеристику различным типам дисперсных систем.
71. Перечислите характерные особенности раствора как дисперсной

системы.
72. Чем объясняются аномальные свойства воды?
73. Сироп для варки варенья готовят, растворяя 1 кг сахарного песка в

стакане (0,2...0,25 кг) кипящей воды. Какие основания имеются,
чтобы назвать получаемый сироп раствором сахара в воде, а не воды
в сахаре?

74. Что общего и различного у раствора и механической смеси?
75. Какие экспериментальные данные свидетельствуют о родстве про�

цесса растворения и химической реакции?
76. Каковы современные представления о физико�химической приро�

де раствора?
77. Что такое сольватация, гидратация?
78. Какие растворы называют идеальными?
79. Что понимается под теплотой растворения? От каких факторов за�

висит знак этой величины?
80. Как изменяется энтропия при растворении? Почему?
81. Охарактеризуйте ненасыщенный, насыщенный и пересыщенный

растворы с позиций теории химического равновесия. Каковы ха�
рактерные особенности каждого из этих растворов?

82. Может ли насыщенный раствор быть разбавленным, а ненасыщен�
ный — концентрированным?

83. Что такое растворимость? Как она зависит от внешних условий?
84. Какие способы выражения концентрации растворов вам известны?
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85. Почему при данной температуре давление пара над раствором все�
гда ниже, чем над чистым растворителем?

86. Сформулируйте I и II законы Рауля.
87. Что такое осмос? Что понимается под осмотическим давлением?
88. Приведите формулировку закона Вант�Гоффа.
89. На какие типы подразделяются растворы по характеру взаимодей�

ствия растворенного вещества и растворителя?
90. Какие вещества называются электролитами?
91. Почему растворы и расплавы электролитов являются проводника�

ми электрического тока?
92. Что такое электролитическая диссоциация?
93. Каков механизм электролитической диссоциации ионных и поляр�

но�ковалентных веществ?
94. В чем особенности гидратации иона водорода?
95. Каково состояние сильных электролитов в растворе? Что такое ка�

жущаяся степень диссоциации?
96. В чем особенности диссоциации слабых электролитов?
97. Что называют степенью диссоциации электролита?
98. Какова связь между степенью диссоциации и константой диссо�

циации?
99. Какие примеры ионных равновесий в растворах электролитов вы

можете привести? Дайте краткую характеристику каждому с по�
зиций принципа Ле Шателье.

100. Что такое ионное произведение воды?
101. Что такое рН?
102. Может ли в водном растворе концентрация ионов Н+ или ОН– рав�

няться нулю? Почему?
103. Напишите уравнения диссоциации следующих электролитов: KNO3,

CuSO4, HCN, NaOH, H2S. Укажите, где процесс идет обратимо.
104. Каковы правила составления ионно�молекулярных уравнений ре�

акции?
105. Что такое гидролиз? Как происходит гидролиз солей различных

групп?
106. Что означает прочерк для некоторых пар ионов в таблице раство�

римости?
107. Какие реакции называются окислительно�восстановительными?
108. Что такое процесс окисления? Процесс восстановления?
109. Что называется восстановителем? Окислителем?
110. Что такое степень окисления? Как можно рассчитать степени окис�

ления атомов в химических соединениях?
111. Как изменяется степень окисления атомов в ходе окисления или

восстановления?
112. Как зависит поведение вещества в окислительно�восстановительной

реакции от степеней окисления атомов, входящих в его состав? Ка�
кие вещества проявляют свойства только окислителей? Только вос�
становителей? Окислительно�восстановительную двойственность?

113. Как можно определить, какие продукты образуются в ходе окис�
лительно�восстановительной реакции?
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114. В чем сущность метода электронного баланса? Каков порядок дей�
ствий при составлении уравнения реакции этим способом?

115. Какие типы окислительно�восстановительных реакций Вам извест�
ны?

116. Какая система называется в электрохимии электродом?
117. Что такое электродный потенциал?
118. Потенциал какого электрода принят за нуль?
119. От каких параметров зависит величина электродного потенциала?
120. Что такое стандартный электродный потенциал?
121. Как записывается уравнение Нернста для электродов типа Men+/

Me0?
122. Что такое гальванический элемент?
123. Какой электрод в гальваническом элементе называется анодом?

Какой электрод называется катодом?
124. Как рассчитывается ЭДС гальванического элемента?
125. Что называется электролизом?
126. На каком электроде при электролизе происходит процесс восста�

новления? Процесс окисления?
127. Чем определяется последовательность восстановления катионов

при электролизе?
128. В каких случаях на катоде восстанавливаются катионы металлов?
129. В каких случаях на катоде восстанавливается вода?
130. Какие металлы нельзя получить электролизом водных растворов

их солей?
131. В какой последовательности окисляются при электролизе вещест�

ва на аноде?
132. Какие аноды называются активными? Какие аноды называются

инертными?
133. В каких случаях при электролизе водных растворов на аноде окис�

ляется вода? Какие продукты при этом образуются?
134. Что называется коррозией металлов?
135. Что такое химическая коррозия? Приведите примеры.
136. В каких случаях происходит электрохимическая коррозия?
137. Что представляет собой анодный процесс при коррозии?
138. Какой катодный процесс происходит при коррозии:

– в кислой среде;
– в нейтральной среде?

139. Как происходит коррозия при контакте двух металлов?
140. Какие покрытия называют анодными? Как происходит коррозия

при нарушении их целостности?
141. Какие покрытия называют катодными? Как происходит коррозия

при нарушении их целостности?
142. Перечислите принципиальные методы защиты металлов от корро�

зии. На чем они основаны?
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ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ*

1. Сколько протонов и нейтронов содержит 46Sc?

1) 21 и 21; 2) 46 и 21; 3) 21 и 46; 4) 21 и 25; 5) 25 и 21.

2. Какая частица образуется при поглощении одной альфа�частицы
нуклидом 14N, если в результате образуется 17O?

1) нейтрон; 2) протон; 3) электрон;
4) дейтрон; 5) позитрон.

3. Какой тип радиоактивного распада реализуется в превращении
238 4 232

92 2 90U He Th?� �

1) ��распад; 2) �–�распад; 3) �+�распад;
4) электронный захват; 5) спонтанное деление.

4. Какое (какие) квантовое (квантовые) число (числа) полностью ха�
рактеризуют энергию электрона?

1) n, �; 2) n, m�; 3) m�, ms; 4) n; 5) �.

5. Чему равны квантовые числа n, �, m� для электрона, находящего�
ся в 5s�состоянии?

1) 5, 1, 0; 2) 1, 5, 1; 3) 5, 0, 0; 4) 0, 5, 0; 5) 0, 0, 5.

6. Какая последовательность подуровней отвечает росту их энергии?

1) 3s, 3p, 3d, 4s, 4p; 2) 3s, 4s, 3p, 4p, 3d; 3) 3s, 3p, 4s, 3d, 4p;
4) 3s, 3p, 4s, 4p,3d; 5) 3s, 3p, 4p, 4s, 3d.

7. Атомы каких элементов имеют на внешнем уровне электронную
конфигурацию ns2np3?

* Необходимо выбрать правильный ответ.
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1) Li, Na, K; 2) C, Ge, Si; 3) N, P, As; 4) F, Cl, Br; 5) Be, Mg, Ca.

8. Какова максимальная емкость d�подуровня?

1) 2; 2) 4; 3) 6; 4) 8; 5) 10.

9. Сколько d�орбиталей имеется на втором энергетическом уровне?

1) 0; 2) 1; 3) 3; 4) 5; 5) 7.

10. Какие значения квантовых чисел n и � характеризуют валентные
электроны атома радия?

1) 2, 7; 2) 7, 2; 3) 0, 7; 4) 7, 0; 5) 7, 1.

11. Сколько валентных электронов у атома, электронная формула
которого [Ne]3s23p63d34s2?

1) 2; 2) 5; 3) 6; 4) 3; 5) 9.

12. Какова электронная формула атома Bi?

1) ...4f105s25p55d56s26p1; 2) ...4f145s25p65d16s26p2;
3) ...4f145s25p65d106s26p3; 4) ...4f145s15p15d16s16p1;
5) ...4f145s25p65d56s26p5.

13. Какая электpонно�гpафическая формула соответствует значению
спин�валентности, равному четырем?

1)

3)

5)

14. В каких пеpиоде и гpуппе находится элемент, электpонная фоpмула
атома котоpого [Kr]5s2?

1) пеpиод V гpуппа IIA; 2) пеpиод V гpуппа IIB;
3) пеpиод IV гpуппа VIIA; 4) пеpиод IV гpуппа VIIB;
5) пеpиод IV гpуппа IIA.

15. Атомы какого элемента VI периода имеют четыре p�электpона на
внешнем уpовне?

1) Cs; 2) Hf; 3) W; 4) Pb; 5) Po.

16. Какой из элементов относится к f�семейству?

1) Mo; 2) Md; 3) Ru; 4) Pt; 5) Os.

17. Из пеpечисленных ниже хаpактеpистик атомов элементов пе�
pиодически изменяются:

��� ��� �� �� ��
�

2)

��� ��� ��� �� ��
�

��� ��� ��� ��� ���
�

4) ��� ��� ��� ��� ��

��� �� �� �� ��
�
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1) заpяд ядpа атома;
2) относительная атомная масса;
3) число энеpгетических уpовней;
4) число валентных электpонов;
5) массовое число.

18. Какой элемент Э обpазует гидpоксид состава ЭОH?

1) Cs; 2) Ra; 3) Zn; 4) Zr; 5) Ti.

19. Какой элемент Э обpазует оксид состава Э2О5?

1) Cs; 2) Sr; 3) Y; 4) Zr; 5) Sb.

20. У какого из элементов наиболее сильно выpажены металлические
свойства?

1) Be; 2) B; 3) C; 4) N; 5) Li.

21. Какое из оснований является наиболее сильным?

1) КОH; 2) Са(ОH)2; 3) Ga(OH)3; 4) Sc(OH)3; 5) Ge(OH)4.

22. Какой из элементов имеет наибольшую энергию ионизации?

1) Br; 2) Ga; 3) Ge; 4) As; 5) Se.

23. Какой из элементов имеет наименьшую электpоотpицательность?

1) Be; 2) B; 3) C; 4) N; 5) F.

24. Какой тип химической связи имеет место в молекуле SiH4?

1) ионная; 2) ковалентная поляpная;
3) ковалентная неполяpная; 4) водоpодная;
5) металлическая.

25. Какой тип химической связи в кpисталле алмаза?

1) ионная; 2) ковалентная поляpная;
3) ковалентная неполяpная; 4) водоpодная;
5) металлическая.

26. В какой из молекул имеется тpойная ковалентная связь?

1) HСl; 2) NH3; 3) Cl2; 4) N2; 5) H2.

27. В какой из молекул имеется двойная связь?

1) H2; 2) Cl2; 3) CH4; 4) CO2; 5) CCl4.

28. Какая из молекул обладает наименьшей величиной электpиче�
ского момента диполя?

1) HF; 2) HCl; 3) HBr; 4) HI; 5) HAt.

29. В каком из соединений химическая связь наиболее поляpна?

1) Cl2O; 2) H2O; 3) SO2; 4) CO2; 5) NO.
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30. В какой из молекул химическая связь неполяpна?

1) N2O; 2) NH3; 3) N2; 4) HN3; 5) NO2.

31. Какая из пеpечисленных молекул имеет угловое стpоение?

1) H2S; 2) O2; 3) SO3; 4) BH3; 5) BeCl2.

32. Какая из молекул имеет фоpму pавностоpоннего тpеугольника?

1) BH3; 2) NH3; 3) PH3; 4) CH4; 5) SiH4.

33. Перекрывание каких орбиталей предопределяет тетраэдрическую
форму молекулы?

1) s и p; 2) sp и s; 3) sp2 и p; 4) sp3 и s; 5) p и p.

34. В каком из соединений химическая связь образована по донорно�
акцепторному механизму?

1) N2; 2) KCl; 3) H2O; 4) CF4; 5) NH4Cl.

35. Тепловой эффект какой из следующих реакций соответствует
стандартной энтальпии образования жидкой хлорной кислоты?

1) 1/2H2O (ж) + 1/2Cl2O7 (ж) = HClO4 (ж);
2) 1/2H2O (г) + 1/2Cl2O7 (ж) = HClO4 (ж);
3) AgClO4 (т) + HCl (г) = AgCl (т) + HClO4 (ж);
4) 1/2H2 (г) + 1/2Cl2 (г) + 2O2 (г) = HClO4 (ж);
5) 1/2H2 (г) + 1/2Cl2 (г) + 2O2 (ж) = HClO4 (ж).

36. Химическая реакция протекает по уравнению 2A + 2B = С + 3D.
Какая из следующих расчетных формул правильна?

0 0 0 0 0

0 0 0 0 0

0 0 0 0 0

0 0 0 0 0

0 0 0 0 0

1) ( ) ( );

2) ( 3 ) (2 2 );

3) (2 2 ) ( 3 );

4) (2 3 ) (2 2 );

5) (2 2 ) ( 3 ).

D BC A

D BC A

B DA C

D BC A

B DA C

S S S S S

S S S S S

S S S S S

S S S S S

S S S S S

� � � � �
� � � � �
� � � � �
� � � � �
� � � � �

37. Не производя вычислений, определите, в какой из реакций мож�
но ожидать уменьшения энтропии:

1) C (т) + O2 (г) = CO2 (г); 2) 2H2 (г) + O2 (г) = 2H2O (ж);
3) 2NH3 (г) = N2 (г) + 3H2 (г); 4) СO2 (к) = CO2 (г);
5) 2CH3OH (г) + O2 (г) = 4H2O (г) + 2CO2 (г).

38. В каком из следующих случаев химическая реакция невозможна
при любых температурах?

1) �H < 0, �S > 0; 2) �H < 0, �S < 0;

3) �H > 0, �S > 0; 4) �H > 0, �S < 0;

5) �H < 0, �S = 0.
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39. Как можно сместить pавновесие влево в системе 2CO (г) + O2 (г)�
� 2CO2 (г); 	H < 0?

1) увеличить [CO]; 2) уменьшить Т;
3) уменьшить P; 4) увеличить P;
5) уменьшить [CО2].

40. Для реакции CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г) укажите верное
выражение для константы равновесия:

� � �

� �

2 2 2
2 2 2 2

2 2
22 2 2

2 2
2 2

2 2
2 2

[CO][H O] [CO ][H ] [CO][H O]
1) ; 2) ; 3) ;

[CO ][CO ][H ] [CO][H О]

[H ] [H O]
4) ; 5) .

[H О] [H ]

K K K

K K

41. Какой реакции соответствует выражение для константы равно�
весия 2

2 2
2

2

[CO ][H ]
?

[CO][H О]
K �

1) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (г) + 2H2 (г);
2) C (т) + 2H2O (г)� CO (г) + 2H2 (г);
3) CO (г) + 2H2O (ж)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
4) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (ж) + 2H2 (г);
5) CO (г) + 2H2O (г)� CO2 (г) + 2H2 (г).

42. Какое из указанных веществ должно легко растворяться в бензоле?

1) поваренная соль; 2) едкий натр;
3) диэтиловый эфир; 4) серная кислота; 5) вода.

43. Какое из указанных веществ должно легко растворяться в воде?

1) бензол; 2) керосин; 3) пропиловый спирт;
4) бензин; 5) метан.

44. Чему равна молярная растворимость некоторого вещества в воде,
если 2,3 моль этого вещества растворяется в 100 л воды?

1) 23; 2) 2,3; 3) 0,23; 4) 0,023; 5) 0,0023.

45. Сколько г поваренной соли находится в 0,5 л 1M раствора?

1) 58,5; 2) 5,85; 3) 29,25; 4) 2,925; 5) 0,5.

46. Чему равна молярность (моль/л) раствора, содержащего 4 г гид�
роксида натрия в 1 л?

1) 4; 2) 0,4; 3) 0,04; 4) 0,1; 5) 1.

47. Чему равна массовая доля серной кислоты в растворе, содержа�
щем 0,98 г кислоты и 99,02 г воды?

1) 0,0098%; 2) 0,098%; 3) 0,98%; 4) 9,8%; 5) 98%.
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48. Какое из свойств растворов относится к коллигативным?

1) температура; 2) теплопроводность;
3) давление насыщенного пара; 4) электропроводность;
5) объем.

49. Какая из формул математически отражает следствие из II закона
Рауля?

�� � � �

� � � �
�

0 2
М М

0 1

эбул 2 2
2

кип 1

1) ; 2) ; 3) ;

4) 1000; 5) 100%

Р Р n nC RT C
Р n V

K m m
M

t m m

50. В каком из следующих математических выражений фигурирует
изменение температуры кипения раствора по сравнению с чистым рас�
творителем?

1) pосм = cRT; 2) |	T| = kСm; 3) 	p/p0 = �;
4) c = kp; 5) d = m/V.

51. Hазовите слабый электpолит.

1) H2SO4; 2) H2O; 3) K2SO4; 4) HCl; 5) КОH.

52. Укажите молекуляpную фоpму для кpаткого ионного уpавнения
Pb2+ + 2OH– = Pb(OH)2.

1) PbCl2 + 2NaOH = Pb(OH)2 + 2NaCl;
2) PbSO4 + 2NaOH = Pb(OH)2 + Na2SO4;
3) Pb(NO3)2 + 2NaOH = Pb(OH)2 + 2NaNO3;
4) Pb(NO3)2 + 2NH4OH = Pb(OH)2 + 2NH4NO3;
5) PbCl2 + 2NH4OH = Pb(OH)2 + 2NH4Cl.

53. Какому краткому ионно�молекулярному уравнению отвечает мо�
лекулярное 2NH4OH + ZnCl2 = Zn(OH)2 + 2NH4Cl?

44

2
4 2 4

2
2

2
4 2 4

4 4

1) NH Cl NH Cl;

2) 2NH OH Zn Zn(OH) 2NH ;

3) Zn 2OH Zn(OH) ;

4) 2NH OH Zn 2Cl Zn(OH) 2NH 2Cl ;

5) NH OH Cl NH Cl .

� �

� �

� �

� � � �

� � �

� �
� � �

� �
� � � � �
� � �

54. С какими из перечисленных соединений будет реагировать Na2S?

1) NaNO3; 2) KOH; 3) Cu(NO3)2; 4) Ba(NO3)2; 5) KNO3.

55. С какими из перечисленных соединений не будет реагировать
AgNO3?

1) HCl; 2) Na2SO4; 3) NaOH; 4) CaCl2; 5) NaNO3.

56. В растворе какой соли pH = 7?

1) Ba(NO3)2; 2) Cu(NO3)2; 3) MnSO4; 4) Na2S; 5) K2SO3.
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57. В растворе какой соли pH < 7?

1) CuCl2; 2) NaCl; 3) NaNO3; 4) Ba(NO3)2; 5) K2S.

58. В растворе какой соли pH > 7?

1) Al2(SO4)3; 2) KCN; 3) NaBr; 4) K2SO4; 5) CuSO4.

59. К раствору слабой азотистой кислоты (HNO2) добавили раствори�
мую в воде соль — нитрит натрия (NaNO2). Какое утверждение является
верным?

1) происходит химическая реакция между кислотой и солью;
2) кислота и соль диссоциируют независимо друг от друга;
3) добавление соли смещает равновесие диссоциации кислоты впра�

во, усиливая диссоциацию;
4) добавление соли смещает равновесие диссоциации кислоты влево,

подавляя диссоциацию;
5) добавление соли не влияет на положение равновесия диссоциации

кислоты.

60. Какое выражение для константы диссоциации циановодородной
кислоты составлено правильно?

�

�

�

�

�� �
�

� �

+

HCN HCN +

+

НСN НСN+

[H ] [CN ] [HCN]
1) K ; 2) K ;

[HCN] [H ] [CN ]

[HCN] [H ][CN ]
3) K ; 4) K .

[HCN][H ][CN ]

61. Какое из математических выражений соответствует определению
понятия водородного показателя?

1) Kw = [H+][OH–]; 2) pH = –lg[H+]; 3) pOH = –lg[OH–];
4) pH + pOH = 14; 5) pH = 14 – pOH.

62. 0,1 М раствор соляной кислоты разбавили в 100 раз. Каково зна�
чение pH полученного раствора?

1) 10; 2) –3; 3) 3; 4) 0,01; 5) 11.

63. Чему равен pH 0,01 М раствора HCl?

1) 10–2; 2) 2; 3) 1; 4) 10; 5) 12.

64. Чему равен pH 0,01 М раствора NaOH?

1) 10–2; 2) 2; 3) 1; 4) 10; 5) 12.

65. Какая из приведенных реакций является окислительно�восста�
новительной?

1) CaO + H2O = Ca(OH)2; 2) CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2;
3) 2Ca + O2 = 2CaO; 4) CaO + CO2 = CaCO3;
5) CaO + SO3 = CaSO4.
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66. Какое из указанных соединений проявляет окислительно�восста�
новительную двойственность за счет атомов углерода?

1) СO; 2) CH4; 3) H2CO3; 4) CO2; 5) CaCO3.

67. Какое вещество за счет атомов Sn может быть только восстанови�
телем?

1) Sn(SO4)2; 2) SnO; 3) Sn; 4) SnCl4; 5) H2SnO3.

68. В каком из процессов происходит окисление?

1) HI 
 KI; 2) HIO 
 I2; 3) I2 
 HIO4;
4) I2O7 
 HIO3; 5) HIO2 
 I2O3.

69. В каком из процессов происходит восстановление?

1) HNO2 
 HNO3; 2) N2O4 
 NO2; 3) NO 
 N2O;
4) NH3 
 N2; 5) N2O 
 HNO2.

70. Составьте уравнение окислительно�восстановительной реакции
методом электронного баланса НBr + KMnO4 
 Br2 + MnBr2 + KB + H2O
и укажите стехиометрический коэффициент у формулы H2O.

1) 6; 2) 10; 3) 8; 4) 4; 5) 12.

71. В каком из гальванических элементов протекает процесс Cd2+ +
+ 2e– = Cd0?

1) Mg|O2(H2O)|Cd; 2) Cd|HCl|Sn; 3) Mg|MgCl2||CdCl2|Cd;
4) Mg|HCl|Cd; 5) Cd|CdCl2||SnCl2|Sn.

72. Какие процессы протекают на электродах в гальваническом эле�
менте Zn|Zn(NO3)2||AgNO3|Ag?

1) Ag0 – e– = Ag+ 2H2O + 2e– = H2 + 2OH–;
2) Ag0 – e– = Ag+ Ag+ + e– = Ag0;
3) Zn0 – 2e– = Zn2+ Zn2+ + 2e– = Zn0;
4) Zn0 – 2e– = Zn2+ Ag+ + e– = Ag0;
5) Zn0 – 2e– = Zn2+ 2H2O + O2 + 4e– = 4OH–.

73. Какой из металлов можно получить при электролизе водного рас�
твора его соли?

1) Sn; 2) Ba; 3) Ca; 4) Al; 5) Na.

74. При электролизе водного раствора какой соли на инертных элек�
тродах выделяются водород и кислород?

1) KCl; 2) KClO4; 3) FeCl2; 4) FeCl3; 5) FeSO4.

75. Какая частица образуется на аноде при электрохимической кор�
розии в системе «магний — алюминий» в нейтральной среде?

1) OH–; 2) Al3+; 3) O2; 4) H2; 5) Mg2+.
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76. Какой металл может служить пpотектоpом для железа?

1) Pb; 2) Cu; 3) Ni; 4) Zn; 5) Ag.

77. Какой металл можно использовать в качестве катодного покры�
тия для защиты никеля?

1) Cu; 2) Pb; 3) Sn; 4) Au; 5) Mg.

78. Какой металл можно использовать в качестве анодного покры�
тия для защиты хрома?

1) Sn; 2) Pb; 3) Al; 4) Au; 5) Cu.

ОТВЕТЫ НА ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ
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ОТВЕТЫ К ЗАДАЧАМ
ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОГО
РЕШЕНИЯ

1. С. 13: Li2O, BaO, Al2O3, CO2, N2O5, Cl2O7, RnO4.
2. С. 14: CsOH, Mg(OH)2, In(OH)3.
3. C. 15: HF, H2Po.
4. C. 17: H4ZrO4, H2ZrO3, HClO4, H2TeO4.
5. C. 20: K4ZrO4, K2ZrO3, Al(HSO4)3, BaOHCl.
6. C. 24: 58,5 г/моль; 261 г/моль; 74 г/моль.
7. С. 28: 4 г.
8. С. 29: 120 г.
9. С. 29–30:
� 171 80 22,4 44,8 44,8 44,8 67,2 22,4 22,4 22,4.

10. С. 62:
Ti 1s22s22p63s23p63d24s2 или [Ar] 3d24s2;
Br 1s22s22p63s23p63d104s24p5 или [Ar] 3d104s24p5;
Ra 1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s26p67s2 или [Rn] 7s2.
11. C. 63:

���� ���	� � �� �� � � � � ��� � � �
� � � ���� � ���� � � �


��� ���	� ��� ��� ��� ��� ��� � ��� � ��� ��� ��
� � ����� � ���� � ����

���� ��
	� ��� � � � � � � � � � �
� � 	��� � � � � � � � � � �
�12. С. 199:
N2 (г) + O2 (г) = 2NO (г) �S � 0;
2O3 (г) = 3O2 (г) �S > 0;
2NO (г) + Br2 (г) = 2NOBr (г) �S < 0;
H2O2 (г) + H2 (г) = 2H2O (г) �S � 0;
Fe (тв) + Cl2 (г) = FeCl2 (тв) �S < 0.

13. С. 347: 5 и 2; 1 и 6; 8 и 5.
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ОТВЕТЫ НА ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ
ПО МОДУЛЯМ
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 1
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Для элементов 104–109 в квадратных скобках указаны массовые числа, относящиеся к наи�
более долгоживущему изотопу.

П Р И Л О Ж Е Н И Е 2

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА
ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА
(длиннопериодная форма)
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 3

ОТНОСИТЕЛЬНЫЕ
ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТИ
(ПО ПОЛИНГУ)
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 4

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА
НЕКОТОРЫХ ВЕЩЕСТВ
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 5

КОНСТАНТЫ ДИССОЦИАЦИИ
СЛАБЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ ПРИ 298 К
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�
Р — растворимое (больше 10 г на 1000 г воды). М — малорастворимое (от 10 г до
0,01 г на 1000 г воды). Н — нерастворимое (меньше 0,01 г на 1000 г воды). — —
вещество разлагается водой или не существует.
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 6

РАСТВОРИМОСТЬ КИСЛОТ,
СОЛЕЙ И ОСНОВАНИЙ В ВОДЕ
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 7

СТАНДАРТНЫЕ
ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ E0

НЕКОТОРЫХ МЕТАЛЛОВ
В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ ПРИ 298 К
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П Р И Л О Ж Е Н И Е 8

ОСНОВНЫЕ ЕДИНИЦЫ СИ

НЕКОТОРЫЕ ПРОИЗВОДНЫЕ
ЕДИНИЦ СИ
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ПРЕДМЕТНЫЙ
УКАЗАТЕЛЬ

автокатализ  226, 227
аккумулятор  366
— свинцовый  377
— щелочной  379
активационный барьер  211–213, 220
активированный комплекс  209, 211, 212
активность восстановительная  111
— окислительная  115
активные молекулы  209
актиноидное сжатие  121, 122
актиноиды  92, 97
акцепторы электронов  143
алканы  164
алкены  164
алкины  165
алмаз  196, 197
альфа�излучение  78
алюминий  392
алюмотермия  188
аммиак  165, 166, 233, 246, 247, 257
анод  365, 366, 368, 370
анодный процесс  365, 370, 375, 390,

398, 401
атом  26
атомная единица массы  68, 72
атомная орбиталь  45, 48, 59
атомный номер  65, 66, 98
атомный радиус  120, 121

бета�излучение  79
биокатализаторы  226
благородные газы  92, 97, 109

валентность  134
валентные электроны  62
взвесь  252
взрыв  213, 215
внутренняя энергия  186
вода  151, 251, 253, 255, 256, 269, 306, 401
водородный показатель  306, 307
волновая функция �  45, 48
восстановитель  329, 357
восстановление  329, 330, 341, 357, 390

галогены  92, 96
гальванический элемент  365, 374
— Даниэля — Якоби  368, 370
— концентрационный  371
— Лекланше  376
— резервный  377
— топливный  381
гальванотехника  394
гамма�излучение  79
гемоглобин  146
гибридизация атомных орбиталей  163
— sp�  162
— sp2�  162–164
— sp3�  162, 164
гидратация  258, 261
гидрид бора  163
гидроксильный показатель  306
гидролиз по аниону  322, 323
— по катиону  322, 324
— по катиону и аниону  322
— полный необратимый  323, 324
— совместный  324
горение  213, 215
графит  196, 197

двойной электрический слой  360, 361
деаэрация  412
дефект массы  73
диагональная периодичность  122
дисперсная система  252
дихлорид бериллия  162
длина связи  135
доноры электронов  143

закон Вант�Гоффа  285
— Генри  264
— Гесса  190, 439
— действующих масс  234
— октав  430
— разведения Оствальда  300, 303
— Рауля I  277, 278
— Рауля II  280, 281
— триад  89



490

— Фарадея  384, 387
заряд ядра  66

изобары  79
изотерма реакции  236
изотопное содержание  68, 69
изотопы  66, 68
ингибиторы  226, 227
ионная связь  139, 177
ионное произведение воды  306
ионный радиус  121

кажущаяся степень диссоциации  301
калориметрия  189
катализ гетерогенный  226, 228
— гомогенный  226
катод  365, 368, 370
катодный процесс  365, 370, 375, 390, 398,

402, 405
квант  42
квантование энергии  42, 45
квантовая ячейка  56, 57
квантовые уровни  43
квантовые числа  43, 45, 50, 52
— главное  52
— магнитное  54
— орбитальное  54
— спиновое  55
кварк  37
кессонная болезнь  268
кислотные дожди  310
кислоты  8, 14, 130, 295, 298
— бескислородные  8, 14, 17
— кислородсодержащие  8, 14, 15, 17
— мета�форма  15, 130
— орто�форма  15
ковалентная связь  135, 137, 177
ковалентность  138, 156
ковалентный радиус  121
количество вещества  23
комплексные соединения  143, 144
комплексный ион  145
комплексообразователь  143, 145
константа гидролиза  325
— диссоциации  300
— химического равновесия  249
координационная связь  143, 145
координационное число  139, 143, 145
кратность химической связи  137
кривая Морзе  132
коррозия  398, 399
— контактная  408
— химическая  398, 401
— электрокоррозия  398, 401
— электрохимическая  398, 401

лантаноидное сжатие  121, 122
лантаноиды  92, 97
легированные стали  396, 408
лед  149
лептон  37

лиганды  143, 145
лимитирующая стадия реакции  210, 212
линейная комбинация

атомных орбиталей  169

макросостояние  195
массовая доля  269, 270, 274
массовое число  65, 66
международная система единиц (СИ)  22
металлические покрытия  409
— анодные  409
— катодные  409, 410
металлические свойства  111, 112
металлы  109, 174
метан  164, 191
метод электронного баланса  329, 330, 344,

346, 347
— электронно�ионного баланса  347
механизм реакции  222
микросостояние  195
модели атома  38
модель Бора  38, 43
— Друде — Лоренца  153
— капельная  75, 76
— квантово�механическая  48, 75
— кварковая  37
— обобщенная  75, 76
— оболочечная  75, 76
— планетарная  44
— Резерфорда  38
— Томсона  38, 39
молекула  26, 136
молекулярная орбиталь  154, 168
— разрыхляющая  154, 169
— связывающая  154, 169
молекулярность реакции  222, 224
молоко  253
моль  22
моляльность  271
молярная доля  270, 274
молярная концентрация  269, 271, 274
молярная масса  22, 23, 277
молярность  271
молярный объем  22

направленность ковалентной связи  136, 156
насыщаемость ковалентной связи  135, 138
начала термодинамики второе  194
— первое  186
— третье  195
нейтрон  37
неметаллические свойства  115
неметаллы  109
неподеленные электронные пары  144
неполярная ковалентная связь  139, 176
неспаренные электроны  56, 58
нуклид  66, 67
нуклоны  65, 66

общий порядок реакции  222, 223
объемная доля  269, 270
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окисление  329, 330
окислитель  329, 330, 357
окислительно�восстановительная

двойственность  124, 337
окислительно�восстановительные

реакции  329, 330
— внутримолекулярные  329, 349, 351
— диспропорционирования  329, 349, 351
— межмолекулярные  329, 349, 350
— сопропорционирования  329, 349, 352
оксидирование  409
оксиды  8, 11, 129
осмос  285
основания  8, 13, 130, 295, 298
особенности микромира  47, 48
относительная атомная масса  24, 68

переходное состояние реакции  209
переходные элементы  109
период полураспада  80
плавиковая кислота  152
плазма  84
подгруппы элементов главные  98, 107
— побочные  107
полярность ковалентной связи  136, 138
порядок заполнения энергетических

подуровней  60, 61
порядок связи  154
постоянная Авогадро  22, 23
— Планка  42
— Фарадея  364
постулаты Бора  420
потенциал ионизации  112
— окислительно�восстановительный 340, 364
— электродный  360, 361
правило октета  137
— Хунда  56, 57, 87
— электронейтральности  8
принцип Ле Шателье  239, 240, 249
— неопределенности Гейзенберга  44, 47
— Паули  45, 51
причины периодичности свойств элементов

99, 106
произведение растворимости  313, 314
промышленная стехиометрия  29
протекторная защита  410
протон  37
процесс Габера  246

равновесные концентрации  231–234
радиационная химия  216
радиоактивность  34
— естественная  33, 78
— искусственная  82
радиоактивные ряды  80
радионуклиды  80
растворимость  252, 253, 264, 265
растворы буферные  312
— идеальные  258, 260
— коллоидные  253
— насыщенные  264, 266

— ненасыщенные  264, 266
— неэлектролитов  292
— пересыщенные  264, 266
— реальные  258, 261
— электролитов  292, 293
рафинирование металлов  394
реакционное пространство  217
реакционные стадии  212
реакция Ландольта  209
— нейтрализации  190, 318
рентгеновские лучи  33, 34

свойства электрона волновые  44, 46
— корпускулярные  44
система  182, 183
скорость реакции мгновенная  207, 208
— относительная  207, 209
— средняя  206
современная формулировка

периодического закона  98, 101
соли  8
— кислые  17
— основные  17
— средние  17
сольватация  258, 261
сольволиз  322, 323
состояние атома возбужденное  57, 58, 128,

157
— основное  56, 57, 128, 156
состояние вещества газообразное  196
— жидкое  195
— кристаллическое  195
состояние системы  182, 183
состояние химического равновесия  231,

232
спаренные электроны  56, 58
спин электрона  45, 50
спиновая валентность  134, 135, 156
способы перекрывания орбиталей  158
— ��способ  158, 159
— ��способ  158, 159
стандартная молярная свободная энергия

Гиббса образования  201
стандартная молярная энтропия  196
стандартные условия  185
стационарное состояние  48
степень гидролиза  323, 325
— диссоциации  293, 294
— ионности  140
— ковалентности  140
— окисления  330, 331
— — высшая  129, 334, 336
— — промежуточная  335, 336
— — низшая  129, 334, 336
стехиометрические коэффициенты  27
— расчеты  27, 28
стехиометрия  27

таблица элементов Д. И. Менделеева  88
— группы  92, 94, 96
— периоды  92, 94, 96
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— подгруппы  96
теория адсорбционная  226, 229
— активированного комплекса  209, 211,

212
— активных столкновений  210
— атомно�молекулярная  25
— Льюиса  177
— промежуточных соединений  226, 227
— протонно�нейтронная  66
тепловой эффект химической реакции  188,

205
теплота образования  111, 189, 190
— нейтрализации  191
— растворения  262
— сгорания  190, 191
теплотворная способность топлива  191
термодинамическая вероятность  195
термодинамические функции состояния

182, 184
термохимия  189
термоядерная энергия  83
топливо  191

угарный газ  147
уравнение Аррениуса  220
— де Бройля  44
— диссоциации  295, 298
— ионно�молекулярное  315, 316
— кинетическое  222, 223, 225, 230
— Нернста  360, 364
— окислительно�восстановительной

реакции  330, 345
— состояния  182, 184
— химическое  27
— Шредингера  45, 50
— ядерной реакции  78

фаза  182, 183
факторы коррозионного риска  407
формула Больцмана  195
— Вант�Гоффа  219, 220, 285
— Эйнштейна  73
фосфатирование  409
фотон  42, 45
фтор  102, 118
функции состояния  182, 184

халькогены  92, 96
химические реакции  22, 123, 124
— гетерогенные  217
— гомогенные  217
— обратимые  231
— фотохимические  213
— цепные  213
— экзотермические  186, 188
— эндотермические  186, 188
химический элемент  25, 98, 99, 109
химическое равновесие гетерогенное  232,

233
— гомогенное  232
хлорофилл  146

частные порядки реакции  222, 223

щелочные металлы  92, 96
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электрод  360, 361
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— инертный  387
— ионно�металлический  361
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электродвижущая сила  366, 371
электрозащита  411
электролитическая

диссоциация  293–295
электрон  36, 44, 360
электронная схема молекулы  136, 137
электронно�графические

формулы атомов  63
электронное облако  48
электронное семейство d�элементов  98, 99,

101, 103, 104, 106, 107,
123, 126

— f�элементов  98, 99, 101, 104, 107
— p�элементов  98, 99, 101, 103, 104,

106, 107, 110, 113, 114, 116, 117, 120,
128, 335

— s�элементов  98, 99, 101, 103, 104, 106,
107, 110, 113, 114, 117, 120, 128

электронные уравнения  329, 341, 356
электронный перескок  63, 104
электроотрицательность  119
электрохимическая схема  365, 370, 375
электрохимический ряд напряжений

металлов  363
элементарный акт реакции  224
энергетическая диаграмма

уровней  154, 170
энергетическая ценность пищевых

продуктов  192
энергетические зоны  174
— валентная  174
— запрещенная  174
— проводимости  174
энергетические подуровни  54, 57, 60
энергетические уровни  52
энергия активации  209, 211
— ионизации  112
— связи  73, 133, 135
— сродства к электрону  115, 116
энтальпийный фактор  201
энтальпия  185
— нейтрализации  191
— образования  188
— сгорания  191
энтропийный фактор  201
этен  164
этин  165
эффективная концентрация  301

ядерное деление  85
ядерный синтез  83
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