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ПРЕДИСЛОВИЕ

В последние годы большое число альтернативных школьных учебников и учебных программ по химии привело к тому, что выпускники школ, поступающие в средние профессиональные учебные заведения на базе основного общего образования, имеют разный уровень подготовки по этому предмету.Данный учебник, предназначенный для студентов средних про­фессиональных учебных заведений всех специальностей и напи­санный в соответствии с действующей примерной программой по химии, не только дает материал в объеме среднего (полного) общего образования, но и помогает студентам систематизировать и расширить знания по химии, приобретенные в школе.В учебнике три раздела: «Общая химия», «Неорганическая хи­мия», «Органическая химия».В разделе «Общая химия» конспективно, но более углубленно, чем согласно школьной программе, рассмотрены основные поня­тия и законы химии, Периодическая система Д. И. Менделеева, типы химических связей, закономерности протекания химических реакций и др.Раздел «Неорганическая химия» предусматривает системати­зированное изучение металлов и неметаллов и их соединений в расширенном объеме по сравнению со школьным курсом.Раздел «Органическая химия» — это, по существу, новый для студентов материал. Особое внимание уделяется электронному стро­ению органических веществ, свойствам функциональных групп органических соединений. Рассмотрены основные методы получе­ния, физические, химические свойства и промышленные спосо­бы производства важнейших продуктов основного органического синтеза.Для более полного усвоения материала приведены многочис­ленные примеры выполнения упражнений, решения задач, подо­браны вопросы и задания.Материал, не предусмотренный примерной программой, обо­значен звездочкой (*).  Двумя звездочками (**)  отмечены подраз­делы, предлагаемые для изучения с учетом профиля получаемого профессионального образования (профильный уровень).



РАЗДЕЛ I. ОБЩАЯ ХИМИЯ

Глава 1
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ

Изучив главу, следует:
знать определения понятий «атом», «элемент», «молекула»; формули­

ровки основных законов химии; состав, названия и характерные свойства 
основных классов неорганических соединений;

уметь проводить расчеты по химическим формулам и уравнениям 
реакций; характеризовать свойства классов неорганических соединений; 
составлять генетические ряды, образованные неорганическими соеди­
нениями разных классов.

1.1. Основные понятия химииВсе тела, которые нас окружают, отличаются по форме, разме­рам, цвету и другим признакам (качествам). Например, пробирка и химический стакан имеют разную форму, а маленькая и большая колбы — разные размеры. Но у всех названных физических тел есть общее свойство: все они сделаны из одного материала — стекла. То, из чего состоят физические тела, называют веществом.Предмет, который состоит из вещества и имеет определенный объем, массу, форму, называют телом.Тела могут быть одинаковой формы, размера, цвета, но состо­ять из разных веществ. Например, можно сделать абсолютно оди­наковые пластинки из меди и золота. Но у меди и золота разная плотность, разная электрическая проводимость и т.д. Поэтому ве­щества, так же как и тела, имеют свои различные признаки.Медь и алюминий отличаются друг от друга по цвету, плотно­сти, электрической проводимости и по другим признакам, вода и спирт — по запаху, соль и сахар — по вкусу.Признаки, по которым вещества отличаются друг от друга, называют свойствами веществ.Каждому веществу присущи свои свойства.Вода — жидкое вещество, без запаха, цвета и вкуса. Сахар — твердое вещество белого цвета, хорошо растворяется в воде, слад­кое на вкус.4



Кислород — газообразное вещество, без цвета, запаха, плохо растворяется в воде.К свойствам веществ относятся: агрегатное состояние (твер­дое, жидкое, газообразное), в котором находится вещество при данных условиях, цвет, блеск, запах, вкус, растворимость и мно­гие другие.Все вещества под действием внешних условий изменяются: вода превращается в лед при охлаждении, медь теряет свой блеск во влажном воздухе.Все изменения, которые происходят в окружающем нас мире, называют явлениями.Когда вода превращается в лед, она изменяет свое физическое свойство — агрегатное состояние, но новых веществ не образует­ся. То же происходит при нагревании воды: из жидкого состояния она переходит в газообразное.Изменения агрегатного состояния воды являются примерами физических явлений.Явления, при которых не происходит образования новых ве­ществ, называют физическими.Однако бывают превращения одних веществ в другие. Напри­мер, медь при нагревании становится черной. На ее поверхности образуется новое вещество черного цвета.Сера представляет собой твердое вещество желтого цвета. При нагревании на воздухе она горит и превращается в новое, газооб­разное вещество с неприятным запахом.Превращения меди и серы в другие вещества представляют собой химические явления.Явления, при которых происходит образование новых веществ, называют химическими явлениями или химическими реакциями.Многие вещества при нагревании или при хранении разлага­ются на другие вещества. Так, если нагреем оксид ртути(П), ве­щество желтого цвета, то получим два новых вещества — ртуть и кислород: 2HgO = 2Hg + O2а если нагреем вещество зеленого цвета малахит, то получим три новых вещества:(CuOH)2CO3 
малахит 

(твердое вещество 
зеленого цвета)

2CuO
оксид меди(П) 

(твердое вещество 
черного цвета)

+ CO2 + 
оксид yuιepo,ιa(IV) 
(бесцветный газ)

H2O
вода

Химические реакции, при которых из одного вещества обра­
зуются два или несколько новых веществ, называют реакци­
ями разложения. 5



Существуют и другие реакции. Так, если сера горит в кислоро­де, то в результате этой реакции получается новое вещество — газ с неприятным запахом — сернистый газ (оксид cepbi(IV)). Сера соединилась с кислородом, и получилось новое вещество:
нагреваниеS + O2 --------------> SO2

сера кислород сернистый газ
(желтое (бесцветный (бесцветный газ

кристаллическое газ без запаха) с неприятным запахом)
вещество)

Химические реакции, при которых из двух или нескольких 
веществ получается одно новое вещество, называют реакция­
ми соединения.Если в бесцветный раствор нитрата ртути(П) опустить медную пластину, то на ее поверхности образуется серебристый налет ртути, а раствор окрашивается в голубой цвет:Hg(NO3)2 

нитрат ртути(П) 
(бесцветный 

раствор)

+ Cu = Cu(NO3)2 + 
медь нитрат меди(П)

(раствор 
голубого цвета)

Hg 
ртуть

Простое вещество рата ртути(П) другое медь вытеснило из сложного простое вещество — ртуть. вещества нит-
Реакции, при которых атомы, составляющие простое веще­
ство, замещают атомы одного из элементов сложного веще­
ства, называют реакциями замещения.Если смешаем бесцветный раствор соли нитрата свинца(П) и бесцветный раствор иодида калия, то образуется осадок желтого цвета — иодид свинца(П), а в растворе — бесцветная соль — нит­рат калия. Два сложных вещества обменялись атомами или атом­ными группами:Pb(NO3)2 

нитрат 
свинца(П) 

(бесцветный 
раствор)

+ 2KI
иодид калия 
(бесцветный 

раствор)

= 2KNO3
нитрат калия 
(бесцветный 

раствор)

+ PbI2J-
иодид 

свинца(П) 
(осадок 

желтого цвета)

Реакции, при которых молекулы двух сложных веществ об­
мениваются атомами или атомными группами, называют ре­
акциями обмена.Имеются и другие типы химических реакций, которые будут рассмотрены позже.6



Вопросы и задания

1. Дайте определения понятий «вещество», «тело», «свойство веще­
ства». Приведите примеры.

2. Какие признаки относятся к свойствам вещества? Охарактеризуйте 
физические свойства меди, золота, мела, уксусной кислоты.

3. К каким явлениям относятся: ржавление железа, распиливание де­
рева, разбивание стекла, почернение серебра, потеря блеска алюмини­
ем на воздухе, превращение графита в алмаз, переход серы из кристал­
лической в пластическую форму?

4. Какие из следующих названий относятся к физическим телам, ка­
кие — к веществам: химический стакан, спиртовка, железо, мрамор, 
золотое кольцо, снег, деревянный штатив, стеклянная трубка?

5. К какому типу можно отнести реакции, которые описываются сле­
дующими уравнениями:

a) CuSO4 + Zn = ZnSO4 + Си;
б) Si + O9 = SiO9;
в) 2K2SO3 + O2 = 2K2SO4;
г) NH3 + H2O = NH4OH;
д) NH4NO2 = N2 + 2H2O;
е) 2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2;
ж) 2HC1 + Fe = FeCl2 + H2;
з) H2SO4 + Ba(OH)2 = BaSO4 + 2H2O;
и) HCl + NaOH = NaCl + H2O?

1.2. Атомно-молекулярное учениеПервое учение о строении вещества — это атомно-молекуляр­
ное учение.Данное учение развивалось в течение многих столетий на ос­нове большого опытного материала и количественных представ­лений главным образом физики и химии.Особое значение в развитии атомно-молекулярного учения имеют работы русского ученого М. В. Ломоносова. Сущность этого учения характеризуют четыре положения.1. Все вещества состоят из молекул, атомов или ионов. Молеку­ла является наименьшей частицей, которая сохраняет свойства данного химического соединения.2. Молекулы находятся в постоянном движении. C повышением температуры скорость движения молекул увеличивается.3. Молекулы различных веществ отличаются друг от друга мас­сой, размером, составом, строением и химическими свойствами.4. Молекулы могут состоять из атомов как одного элемента (про­
стые вещества), так и разных элементов (сложные вещества). Су­щественное значение имеют число и взаимное расположение ато­мов в молекуле. 7



На первом Международном съезде химиков в 1860 г. были при­няты определения понятий атома и молекулы и основные поло­жения атомно-молекулярного учения.
Молекулой называется мельчайшая частица вещества, обла­
дающая определенной массой и всеми химическими свойствами 
этого вещества.В химических реакциях молекулы делятся на составляющие их атомы. Атом химическим путем не может быть разложен на более мелкие частицы. Поэтому атомы можно рассматривать как предел химического деления.
Мельчайшие химически неделимые частицы, из которых со­
стоят молекулы, называют атомами.Массы атомов и молекул очень малы. Например, масса одного из наиболее тяжелых атомов — атома урана составляет 39,54 ∙ IO-23 г, а самого легкого — атома водорода — 1,67 ∙ IO-24 г. Понятно, что при химических расчетах пользоваться такими малыми числами очень трудно, поэтому при определении массы атомов работают с относительными массами. За единицу атомной массы в химии и физике с 1961 г. принята атомная единица массы (а. е.м.), которая равна 1∕12 массы атома изотопа углерода 12C; обозначается ma. Ее следует отличать от безразмерной величины — относительной атом­

ной массы Ar. Например, относительная атомная масса элемента серы Ar(S) = 32, а масса атома серы ma(S) = 32 • 1 а.е.м. = 32 а.е.м., т. е. масса атома равна произведению относительной атомной мас­сы элемента на одну атомную единицу массы.Отношение массы молекулы к 1∕12 массы атома изотопа угле­рода 12C называют относительной молекулярной массой вещества 
Mr; она равна сумме относительных атомных масс с учетом числа атомов каждого элемента. Например, относительную молекуляр­ную массу молекулы серной кислоты можно рассчитать следующим образом: 2Ar(H) = 2-1 = 2IAr(S) = 1 • 32 = 32 4Ar(O) = 4 - 16 = 64Mr(H2SO4) = 98Соответственно находят и массу молекулы:/Mm(H2SO4) = 2-1 а.е.м. + 32 а.е.м. + 4 • 16 а.е.м. =98 а.е.м.

Количество вещества v характеризуют числом атомов, молекул или других структурных единиц данного вещества. За единицу из­мерения количества вещества принят моль.8



Моль — это количество вещества, которое содержит столько 
его структурных единиц, сколько атомов содержится в 12 г 
изотопа углерода 12C.Вычислено, что в 12 г изотопа углерода 12C содержится 6,02 ∙ IO23 атомов. Например, гидроксид калия KOH количеством вещества 1 моль содержит 6,02 ∙ IO23 молекул. Число 6,02 ∙ IO23 названо чис­

лом Авогадро в честь итальянского ученого А.Авогадро, а число частиц 6,02∙ IO23, содержащихся в одном моле любого вещества, называют постоянной Авогадро.Таким образом, масса вещества и количество вещества — раз­ные понятия.Для решения практических вопросов о количественном уча­стии веществ в химических реакциях используют молярную массу 
вещества.

Молярная масса M вещества — это отношение его массы к 
количеству вещества:

где т — масса, г; v — количество вещества, моль.Следовательно, молярная масса имеет размерность грамм на моль (г/моль). Численное значение молярной массы вещества со­впадает с численным значением относительной молекулярной мас­сы. Например, относительная молекулярная масса молекулы KOH (величина безразмерная) Mr(KOH) = 56. Запишем массу молеку­лы KOH в различных единицах измерения:• масса молекулы KOH (г) m(KOH) = 56 г;• масса молекулы KOH (а. е. м.) Wm(KOH) = 56 а.е.м.;• молярная масса KOH (г/моль) M(KOH) = — = ⅝ Г =V 1 моль = 56 г/моль.
Пример 1. Какое количество вещества MgO содержится в его образце 

массой 160 г?
Решение. Относительная молекулярная масса Mr(MgO) = 24 + 16 = 

= 40; следовательно, молярная масса M(MgO) = 40 г/моль. Пользуясь 
соотношением M = m∕v, находим количество вещества:

т 160 г .—; V =------------- = 4 моль.
M 40 г/моль

Пример 2. Определите массу 0,2 молей гидроксида натрия. 
Решение. Молярная масса M(NaOH) = 23 + 16 + 1 = 40 г/моль. 9



Масса вещества NaOH количеством 0,2 моля составляет

т = Mv; т = 40 г/моль ■ 0,2 моль = 8 г.Для расчета объема газа используют закон Авогадро и след­ствия из него. Закон Авогадро формулируется следующим образом:
В равных объемах разных газов при одних и тех же условиях 
содержится одинаковое число молекул.Для определения объема газообразных веществ используют молярный объем Vm.

Молярный объем газа — это отношение его объема к количе­
ству вещества:

где V — объем, л; v — количество вещества, моль.Молярный объем газов для всех газообразных веществ, взятых при нормальных условиях (н.у.), т. е. при температуре 273 Kn давлении 101,325 кПа, равен 22,4 л/моль. Если газы занимают оди­наковый объем, то любой газ количеством вещества 1 моль (н.у.) содержит одинаковое число молекул.
Пример 3. Определите количество вещества оксида углерода(1У), за­

нимающего объем 5,6 л при нормальных условиях.
Решение. Используя молярный объем Vm, постоянный для всех га­

зообразных веществ, взятых при нормальных условиях, находим

V 5,6 лV = —; V =------ ----------- = 0,25 моль.
Vm 22,4 л/мольМолекулярную массу газов можно рассчитать по относитель­ной плотности D. Относительная плотность газов — это отноше­ние масс равных объемов разных газов; например:m(K(SO2)) j m(K(H2)) НгОтносительная плотность газа — величина безразмерная.Относительную плотность на основании закона Авогадро мож­но определить как отношение масс равных объемов различных газов к их молярным массам (или относительным молекулярным массам):

mi _ M1 
m2 M2 ’10



где mi, m2- массы определенных объемов первого и второго га­зов; Mi, M2- молярные массы первого и второго газов.Отношение mi∕m2 называется плотностью первого газа по вто­рому и обозначается буквой D. Отсюда находим плотность данно­го газа
Пример 4. Рассчитайте относительную плотность хлора по аммиаку.
Решение. Имеем Af(Cl2) = 71 г/моль, Af(NH3) =17 г/моль, следо­

вательно

D(NH3) = 71 г/моль = 4,18.
17 г/моль

Пример 5. Относительная плотность аммиака по воздуху равна 0,586. 
Рассчитайте молярную массу аммиака.

Решение. Имеем Λ√( воздух) = 29 г/моль, Dbowx(NH3) = 0,586, сле­
довательно

Af(NH3) = 29 г/моль-0,586 ≈ 17 г/моль.

Вопросы и задания

1. Дайте определения понятий «относительная атомная масса», «от­
носительная молекулярная масса».

2. В чем сходство и различие понятий «масса атома» и «относительная 
атомная масса»?

3. Как рассчитывают молярную массу вещества? В каких единицах она 
выражается?

4. Как рассчитывают молярный объем? В каких единицах он выража­
ется?

5. Какая связь между относительной молекулярной массой газа и от­
носительной плотностью? Какую величину называют относительной 
плотностью? Как находят плотность одного газа по отношению к друго­
му?

6. Сколько молей составляют: а) 14 г азота; б) 48 г кислорода; в) 112 г 
железа?

7. Определите массу: а) 0,1 моля NaOH; б) 2 молей НО; в) 1 моля 
H2SO4.

8. Какое количество вещества содержится: а) в 3,7 г Ca(OH)2; б) 0,2 кг 
Cu(OH)2; в) 0,056 т КОН?

9. Сколько молекул содержится: а) в 4 кг NaOH; б) 5,6 т CaO; в) 10,6 г 
Na2CO3?

10. Определите, во сколько раз тяжелее воздуха: a) SO2; б) CO2; 
в) NH3.

11. Относительная плотность газа по кислороду равна двум. Определи­
те плотность этого газа по водороду. 11



12. Газовая смесь содержит водород (объемная доля 30 %), азот (объем­
ная доля 35 %) и кислород (объемная доля 35 %). Определите массу сме­
си объемом 10 л.

13. Используя данные табл. 1.1, проведите расчеты с применением 
понятия «молярный объем газов».

Таблица 1.1. Данные для выполнения задания 13

Веще­
ство

Исходные данные 
(постоянные значения)

Условия задания 
(произвольно взятые значения)

Относи­
тельная 
молеку­
лярная 
масса

Mr

Моляр­
ная 

масса 
М, 

г/моль

Моляр­
ный 

объем 
V 

л/моль

Число 
частиц N 
в 1 моле 

газа

Коли­
чество 
веще­
ства V, 
моль

Масса 
веще­
ства 
т, г

Объем 
газа 
К л

Число 
частиц N 
в данном 
объеме 

газа

N2 28 28 22,4 6,02- IO23 0,5 X У N

H2S 34 34 22,4 6,02- IO23 X 68 У N

CO2 44 44 22,4 6,02- IO23 X У 5,6 N

14. Используя данные табл. 1.2, проведите расчеты с применением 
понятий «количество вещества», «масса» и «молярная масса».

Таблица 1.2. Данные для выполнения задания 14

Вещество

Исходные данные 
(постоянные значения)

Условия задачи 
(произвольно взятые значения)

Относи­
тельная 
молеку­
лярная 

(атомная) 
масса Mr

Молярная 
масса 

М, г/моль

Число 
частиц 

в 1 моле 
вещества

Количе­
ство 

вещества 
V, моль

Масса 
порции 

вещества 
т, г

Число 
частиц N 
в данной 
порции 

вещества

Магний 24 24 6,02- IO23 2 X N

Сера 32 32 6,02- IO23 X 16 N

Оксид 
меди(П)

80 80 6,02- IO23 X У 12- IO23

1.3. Законы химииИзучая состав различных веществ, французский ученый Ж. Пруст пришел к выводу, что массовые соотношения между элементами в сложных веществах всегда постоянны, независимо от способа их получения. Это значит, что атомы химических эле­ментов взаимодействуют друг с другом только в определенных 12



количественных соотношениях. Например, поваренная соль NaCl может быть получена разными способами, но она всегда состоит из атомов натрия и хлора, при этом массовое соотношение этих элементов будет всегда постоянное — 23 : 35,5.На основании экспериментов был сформулирован закон по­
стоянства состава (Ж. Пруст, 1799):

Всякое чистое вещество независимо от способа его получе­
ния всегда имеет постоянный качественный и количествен­
ный состав.Зная формулу вещества и атомные массы элементов, можно проводить различные вычисления по химическим формулам.

Пример 1. Вычислите массовую долю ω (%) меди в оксиде меди(П) 
CuO.

Решение. Имеем Afr(CuO) = 64 + 16 = 80, тогда
64 ω(Cu) = —100 % = 80 %.
80

Пример 2. Вычислите состав гидроксида меди(П) Cu(OH)2B массовых 
долях ω (%).

Решение. Имеем Afr(Cu(OH)2) = 98, тогда

ω(Cu) = 64 : 98 ■ 100 % = 65,4 % Си, 
ω(O) = 2 -16 :98 • 100 % = 32,6 % О, 
ω(H) = 2 ■ 1: 98 ■ 100 % = 2 % Н.

Пример 3. Выведите формулу вещества, содержащего фосфор (массо­
вая доля 56,4%) и кислород (массовая доля 43,6%).

Решение. Пусть х — число атомов фосфора в соединении, у — чис­
ло атомов кислорода. Так как масса атома фосфора равна 31 а.е.м., 
а масса атома кислорода — 16 а.е.м., масса всех атомов фосфора, содер­
жащихся в молекуле, будет равна 31х, атомов кислорода — 1 бу. Отноше­
ние этих масс выражает состав всего вещества. Этот же состав выражает­
ся соотношением 56,4:43,6.

Приравняв оба отношения, получаем пропорцию:

56 4 43 631х: 16у = 56,4 :43,6; х: у = ^:^ = 1,82 : 2,72.
31 16

Чтобы выразить отношение х:у целыми числами, разделим оба чле­
на отношения на меньший из них:

1,82 2,72 1 1 cх : у = —— : —— = 1 : 1,5. Л 1,82 1,82

Приведем эти соотношения к целым числам — 2:3.
Таким образом, х = 2, у = 3. В молекуле вещества на каждые два атома

фосфора приходится три атома кислорода; получаем формулу — P2O3.13



Основываясь на количественном методе изучения химических реакций, М. В. Ломоносов в 1748 г. открыл закон сохранения веса 
веществ. В настоящее время говорят о сохранении при химических реакциях массы веществ, и закон формулируется следующим об­разом:

Масса веществ, вступивших в реакцию, равна массе веществ, 
образующихся в результате реакции.При химических реакциях изменяются вещества, т. е. одни мо­лекулы превращаются в другие, но число атомов и их общая мас­са не изменяются. Правильно составленное уравнение реакции имеет большое значение. По уравнению реакции можно рассчи­тать, сколько нужно взять исходного вещества для получения строго определенного количества необходимого продукта, или узнать, сколько получится нового продукта из данного количества веще­ства.

Пример 4. При растворении в серной кислоте загрязненного магния 
массой 6 г получен водород объемом 4,48 л при нормальных условиях. 
Определите массовую долю ω (%) примесей.

Решение. Записываем уравнение реакции

Mg + H2SO4 = MgSO4 + H2

По уравнению реакции видно, что при растворении 1 моля магния 
выделяется 1 моль, или 22,4 л, водорода (н.у.), тогда

1 моль Mg — 22,4 л H2 1 моль ■ 4,48 л n „х =------------ ------- = 0,2 моль;
х моль Mg — 4,48 л H2 22,4 л

w(Mg) = Mv, где V = х;

w(Mg) = 24 г/моль ■ 0,2 моль = 4,8 г.

Следовательно, в 6 г смеси содержится 6 г — 4,8 г = 1,2 г примесей, 
что составляет:

го(примесей) = 12:6-100 % = 20 %.

Вопросы и задания

1. Сформулируйте закон постоянства состава и закон сохранения массы 
вещества.

2. Как используют на практике закон постоянства состава и закон 
сохранения массы вещества?

3. Какую информацию дают химическая формула и химическое урав­
нение?14



4. Вычислите массовую долю ω (%) следующих веществ: a) Na2CO3; 
б) Ca(H2PO4)2.

5. В каком количестве вещества Na3PO4 содержится: а) 23 г натрия; 
б) 93 г фосфора?

6. Сколько граммов меди содержится в 5 молях: a) CuO; б) Cu(OH)2?
7. Определите простейшую формулу гидросульфита калия, если со­

став этого соединения следующий: массовая доля калия 54,2%, серы 
44,4%, водорода 1,4%.

8. Сколько миллилитров воздуха (н.у.) потребуется для сжигания серы 
массой 4 г до SO2 (содержание кислорода в воздухе считайте равным 1∕5 
по объему)?

9. Сколько граммов гидроксида натрия требуется для превращения 
сульфата меди(Н) массой 16 г в гидроксид меди(Н)?

1.4. Основные классы неорганических соединенийКак известно, все вещества делятся на две основные группы — вещества простые и сложные. Если вещество образовано одинако­выми атомами, то его называют простым, если разными — слож­
ным.Сложные вещества подразделяют на основные классы хими­ческих соединений и на неосновные. К основным классам хими­ческих соединений относятся оксиды, основания (гидроксиды), кислоты, соли. К неосновным относятся, например, пероксиды, галогенангидриды и многие другие; изучение их не входит в про­грамму.

Оксиды

Оксиды — это сложные вещества, состоящие из атомов кис­
лорода и какого-либо другого элемента.К оксидам относятся, например, K2O, CaO, Fe2O3, CO2, P2O5, SO3, Cl2O7, OsO4. Оксиды образуют все химические элементы кроме EIe, Ne, Аг.Давая названия оксидам, придерживаются следующих правил:1) вначале указывают слово «оксид», затем в родительном па­деже — название второго элемента: BaO — оксид бария, K2O — оксид калия;2) если элемент может образовывать несколько оксидов, то после названия элемента в скобках указывают его валентность, например: N2O5 — оксид азота(У), N2O — оксид азота(1), FeO — оксид железа(П), Fe2O3 — оксид железа(Ш);3) при написании формул оксидов кислород всегда ставят на второе место, например NO, кроме OF2. 15



По химическим свойствам оксиды делятся на солеобразующие и несолеобразующие. К последним относятся, например, N2O, NO, SiO — они не взаимодействуют с основаниями и не образу­ют солей.Солеобразующие оксиды делятся на основные, кислотные и амфотерные.
Основные оксиды. Оксиды, гидраты которых являются основа­ниями, называют основными. Например, оксиды Na2O, CuO явля­ются основными, так как им соответствуют основания NaOH, Cu(OH)2. Как правило, основными оксидами могут быть оксиды металлов с валентностью I и II.Для основных оксидов характерны следующие свойства:1) оксиды щелочных (Li, Na, К, Rb, Cs, Fr) и щелочнозе­мельных (Ca, Sr, Ba, Ra) металлов при взаимодействии с водой образуют основания, например:K2O + H2O = 2КОНBaO + H2O = Ba(OH)2 остальные основные оксиды с водой практически не взаимодей­ствуют;2) основные оксиды взаимодействуют с кислотами, образуя соль и воду: Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2O
Кислотные оксиды. Оксиды, гидраты которых являются кисло­тами, называют кислотными. К кислотным относятся оксиды не­металлов и металлов. Например, N2O3, P2O5, CrO3, Mn2O7, CO2, V2O5, Cl2O7 — кислотные оксиды, так как им соответствуют кис­лоты HNO2, H3PO4, H2CrO4, HMnO4 и т.д.Кислотные оксиды проявляют следующие свойства:1) взаимодействуют с водой с образованием кислот, напри­мер: SO3 + H2O = H2SO4Mn2O7 + H2O = 2HMnO42) реагируют с основаниями (щелочами), образуя соль и воду:N2O5 + Ca(OH)2 = Ca(NO3)2 + H2O3) взаимодействуют с основными оксидами, образуя соли:SiO2 + FeO = FeSiO3
Амфотерные оксиды. Оксиды металлов, которые в зависимо­сти от среды проявляют основные или кислотные свойства, т. е. реагируют с кислотами и основаниями, называют амфотерными. Им соответствуют и кислоты, и основания, например:16



Zn(OH)2 <r- ZnO → H2ZnO2 Al(OH)3 <r- Al2O3 → HAlO2Амфотерные оксиды проявляют следующие свойства:1) реагируют с кислотами и основаниями:Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2OAl2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]при сплавлении оксида алюминия Al2O3 с щелочами образуются метаалюминаты:
сплавлениеAl2O3 + 2NaOH-----------------> 2NaAlO2 + H2O

метаалюминат 
натрия2) с водой непосредственно не взаимодействуют.

Получение оксидов. Для получения оксидов могут быть исполь­зованы несколько способов.1. Взаимодействие простых веществ с кислородом при нагрева­нии: S + O2 → SO2; 2Cu + O2 → 2CuOПри горении щелочных металлов в кислороде образуются пер­оксиды, например Na2O2, K2O2; только литий образует Li2O.2. Горение сложных веществ в кислороде:CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O3. Разложение сложных веществ:2BaSO4 = 2BaO + 2SO2 + O22Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2OMgCO3 = MgO + CO24. Взаимодействие оксидов металлов с другим металлом: 3Mn3O4 + 8A1 = 9Mn + 4A12O32A1 + Cr2O3 = 2Cr + Al2O35. Разложение оксидов с высшей валентностью элемента или окисление оксидов с низшей валентностью:2Mn2O7 = 4MnO2 + 3O22CO + O2 = 2CO2 17



Основания (гидроксиды)

Основания (гидроксиды) — это сложные вещества, которые 
состоят из атомов металла и одной или нескольких гидро- 
ксогрупп ОН-.Согласно международной номенклатуре соединения, содержа­щие гидроксогруппу, называют гидроксидами.Если металл имеет переменную валентность, то после названия гидроксида в скобках указывают валентность металла; например, CuOH — гидроксид меди(1); Cu(OH)2 — гидроксид меди(П).Гидроксиды делятся на гидроксиды, которые растворяются в воде (растворимые), и гидроксиды, которые не растворяются в воде (нерастворимые). Растворимые гидроксиды называют щелоча­

ми. Щелочи образуются щелочными и щелочноземельными ме­таллами.
Свойства оснований. 1. Основания — твердые вещества (кроме гидрата аммония NH4OH). Они имеют разный цвет и различную растворимость в воде. Растворы щелочей изменяют окраску инди­каторов: бесцветный фенолфталеин переходит в малиновый, крас­ный лакмус — в синий, метиловый оранжевый — в желтый. Ще­лочи могут разрушать ткани и кожу, поэтому обращаться с ними следует осторожно.2. Щелочи реагируют с кислотными и амфотерными оксидами:2NaOH + SO2 = Na2SO3 + H2O2KOH + Al2O3 = 2KA1O2 + H2O3. Растворы щелочей взаимодействуют с растворами солей:Pb(NO3)2 + 2NaOH = 2NaNO3 + Pb(OH)244. Все основания могут реагировать с кислотами (реакция ней­трализации): 2Fe(OH)3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 6H2O5. Нерастворимые в воде гидроксиды при нагревании разлага­ются, а щелочи, как правило, плавятся без разложения (исклю­чение составляет EiOH):2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O2EiOH = Ei2O + H2O6. Щелочи могут взаимодействовать с некоторыми простыми веществами: Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2

цинкат натрия18



Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H27. Гидроксиды, которые в зависимости от условий среды про­являют свойства кислот и оснований, называют амфотерными.К амфотерным основаниям можно отнести Zn(OH)2, Al(OH)3, Pb(OH)2, Sn(OH)2, Cr(OH)3, Mn(OH)4 и др.Амфотерные гидроксиды взаимодействуют с растворами ще­лочей и кислот, например:Zn(OH)2 + 2HNO3 = Zn(NO3)2 + 2H2O
основание кислота сольH2ZnO2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O

кислота основание сольВзаимодействие с щелочами может проходить с образованием комплексных солей:Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2 [Zn(OH)4]
тетрагидроксоцинкат 

натрияAl(OH)3 + NaOH = NafAl(OH)4]
тетрагидроксоалюминат 

натрия

По лучение оснований. 1. Щелочи можно получить при взаимо­действии щелочных и щелочноземельных металлов, а также их оксидов с водой: 2Na + 2H2O = 2NaOH + H2TBaO + H2O = Ba(OH)22. Нерастворимые в воде основания получают в результате ре­акции обмена между солью и щелочью:Cu(NO3)2 + 2KOH = 2KNO3 + Cu(OH)2T
Кислоты

Кислоты — это сложные вещества, содержащие атомы водо­
рода, способные замещаться на атомы металла.Графические формулы кислот:^o h-ox >О H-OH-O-Nr; H-ON1=O^O H-O 'о H-O

HNO3 H2SO4 H3PO4 19



Название кислородсодержащей кислоты зависит от валентно­сти элемента ее образующего: если кислота содержит элемент в высшей валентности, то к названию этого элемента добавляют 
-ная или -вая и слово кислота. Название кислоты, которая содер­жит элемент в меньшей валентности, имеет суффикс и оконча­ние -истая. Приведем пример:

V I IV
H2SO4 — серная кислота; H2SO3 — сернистая кислота;

V III
HNO3 — азотная кислота; HNO2 — азотистая кислота;

V II VI
HMnO4 — марганцовая кислота; H2MnO4 — марганцоватая кислота.Название бескислородных кислот состоит из названия неме­талла с добавлением буквы о и слова водородная, например: HCl — хлороводородная кислота; H2S — сероводородная кислота.По способности атомов водорода замещаться на атом металла кислоты могут быть одноосновные, двухосновные, трехосновные, четырехосновные и т.д. Приведем пример кислот:

одноосновныеHI — иодоводороднаяHNO2 — азотистая двухосновныеH2SO3 — сернистаяH2SiO3 — кремниевая
трехосновныеH3PO4 — ортофосфорнаяH3BO3 — борная четырехосновныеH4P2O7 — пирофосфорнаяH4Sb2O7 — пиросурьмяная

Свойства кислот. 1. Кислоты могут быть твердыми (H3PO4, H3BO3, H2SiO3, HPO3) и жидкими (H2SO4, HNO3, HCl и т.д.), сильными (H2SO4, HNO3, HCl) и слабыми (H2SiO3, H2CO3, H2SO3, CH3COOH, H2S), летучими (H2CO3, H2SO3, HNO3, мно­гие бескислородные кислоты) и нелетучими (H2SO4, H3PO4).2. Растворы кислот изменяют цвет индикаторов: синий лак­мус — в красный, метиловый оранжевый — также в красный.3. Растворы сильных кислот могут разрушать ткани и кожу.4. Кислоты реагируют с металлами. Взаимодействие кислот с металлами зависит от концентрации кислоты и активности ме­талла (см. электрохимический ряд напряжений металлов):а) кислоты HCl, H3PO4, H2SO4(pa36.) реагируют со всеми ме­таллами (кроме Pb), которые стоят в ряду напряжений до водоро­да, при этом выделяется водород; например:Fe + H2SO4(pa36.) = FeSO4 + H2Tб) концентрированная H2SO4 при нагревании реагирует: со всеми металлами (кроме Pt и Au), при этом водород не выделяет­ся; с тяжелыми (плотность > 5 г/см3) металлами образуется газ 20



SO2 (оксид cepbi(IV)); с более активными легкими (плотность < 5 г/см3) металлами выделяется H2S (сероводород):Cu + 2H2SO4(kohu.) = CuSO4 + SO2T + 2H2O8Na + 5H2SO4(kohu.) = 4Na2SO4 + H2S↑ + 4H2Oв) концентрированная HNO3 с щелочными и щелочноземель­ными металлами образует газ N2O — оксид азота(1), с другими тяжелыми металлами — оксид азота(1У) NO2:4Ca + 10HNO3(kohp.) = 4Ca(NO3)2 + N2O + 5H2OCu + 4HNO3(kohp.) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2Oг) разбавленная HNO3 взаимодействует с щелочными и ще­лочноземельными металлами, а также с Zn, Fe, Sn, при этом выделяется газ NH3 (аммиак) или образуется соль аммония (NH3 + + HNO3 = NH4NO3), при реакции с остальными тяжелыми метал­лами (плотность > 5 г/см3) образуется оксид азота(П) NO:4Ca + lOHNO3(pa36.) = 4Ca(NO3)2 + NH4NO3+ 3H2O3Cu + 8HNO3(pa36.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2Oд) кислоты H2CO3, H2SO3, CH3COOH — слабые, взаимодей­ствуют только с активными металлами:2CH3COOH + Mg = Mg(CH3COO)2 + H25. Кислоты реагируют с основными и амфотерными оксидами, образуя соль и воду:2HNO3 + CaO = Ca(NO3)2 + H2O3H2SO4 + Fe2O3 = Fe2(SO4)3 + 3H2O6. Кислоты взаимодействуют с гидроксидами, образуя соль и воду: Cu(OH)2 + 2HC1 = CuCl2 + 2H2O2A1(OH)3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 6H2O7. Кислоты взаимодействуют с солями, при этом образуются новая соль и новая кислота. Реакции могут протекать с раствора­ми солей (тогда одно из веществ должно выпадать в осадок или выделяться в виде газа), а также с твердыми солями (тогда это должна быть соль менее сильной или более летучей кислоты):H2SO4(kohp.) + 2NaCl(τB.) = Na2SO4 + 2НС1Т2HC1 + K2CO3 = 2KC1 + H2O + CO2TK2SiO3 + 2HNO3 = 2KNO3 + H2SiO3T 21



8. Кислоты-окислители — концентрированная H2SO4 и концен­трированная и разбавленная HNO3 могут взаимодействовать с неметаллами:2H2SO4(kohp.) + C = CO2 + 2SO2T + 2H2O 5HNO3(pa36.) + 2H2O + ЗР = 3H3PO4 + 5NO↑9. При нагревании некоторые кислоты разлагаются: 4HNO3 = 4NO2T + 2H2O + O2T
Получение кислот. 1. Кислородсодержащие кислоты получают при взаимодействии кислотных оксидов с водой:P2O5 + 3H2O = 2H3PO4SO3 + H2O = H2SO4или реакцией обмена между солью и кислотой:Ca3(PO4)2 + 3H2SO4 = 2H3PO4 + 3CaSO4TNa2SiO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2SiO3T2. Бескислородные кислоты получают синтезом из простых ве­ществ с последующим растворением полученных газов в воде:Cl2 + H2 = 2НС1Т 

хлороводород S + H2 = H2ST 
сероводород или реакцией обмена между солью и кислотой: NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HClT FeS + H2SO4 = FeSO4+ H2ST

Соли

Соли — это продукт полного или частичного замещения ато­
мов водорода в молекуле кислоты на атомы металла или про­
дукт полного или частичного замещения гидроксогрупп в мо­
лекуле основания на кислотный остаток.

Классификация солей. 1. Средние (нормальные) соли — это про­дукт полного замещения атомов водорода в молекуле кислоты ато­мами металла: 2KOH + H2CO3 = K2CO3 + 2H2O22



K-j-OH H-J-O- K-O-1 + ■ /C=O → /C=O + 2H2Ol<÷OH H÷O к—оBa(OH)2 + SO2 = BaSO3 + H2O2. Кислые соли — это продукт неполного замещения атомов водо­рода в молекуле кислоты атомами металла:NaOH + H2CO3 = NaHCO3 + H2O
Na÷OH + HrO-Ь--------- 1 Na-O./C=O + 2H2O H-OCa(OH)2 + 28О2(избыток) = Ca(HSO3)23. Основные соли — это продукт неполного замещения групп ОН молекулы основания на кислотный остаток:Mg(OH)2 + HCl = Mg(OH)Cl + H2O

>OH + H÷C1Mg <----------- -jон /Cl→ Mgf + H2OонAl(OH)3 + H2SO4 = Al(OH)SO4 + 2H2O
.ОН "ЙЯ-О^ ^O χCk

A14θH + H-O^ X) → Al-O^ XD + 2H2O

ХОН хон4. Двойные соли — соли, состоящие из катионов разных метал­лов и общего кислотного остатка:K2SO4 + Al2(SO4)3 = 2KA1(SO4)2 
калий-алюминий 

сульфатВместо атома калия может быть атом любого элемента главной подгруппы I группы, а вместо атома алюминия — атом любого элемента III группы. Вместо атома одного из металлов в образова­нии двойной соли могут участвовать ионы аммония:NaHCO3 + NH4OH = NaNH4CO3 + H2O 
натрий-аммоний 

карбонат 23



5. Смешанные соли — соли, состоящие из катиона металла и разных кислотных остатков: .ClCa(OH)2 + Cl2 = Ca^ + H2OO-Cl
хлорид-гипохлорид кальция

(хлорная известь)Cu(OH)NO3 + CH3COOH = Cu(CH3COO)NO3 + H2O
нитрат-ацетат 

меди(П)

'ОН
Cu ^ "о 

0-≤ 
^O

HlOχ
^O ∕o→≤o

Cuζ υ .H +H2O 
O-C-C-H

Il I
О HНазвания солей образованы из названий кислотных остатков и названий элементов металлов с указанием валентности металла римской цифрой в скобках, например:NaNO3 — нитрат натрия; FeSO4 — сульфат железа(П);NaNO2 — нитрат натрия; Fe2(SO4)3- сульфат железа(Ш).Названия солей бескислородных кислот и соединений метал­лов с неметаллами образуют от названия неметалла с добавлени­ем суффикса -ид, далее дают название металла:NaCl — хлорид натрия; CaS — сульфид кальция;CaC2 — карбид кальция.В табл. 1.3, 1.4 представлены названия и строение некоторых солей.

Таблица 1.3. Строение солей и названия их кислотных остатков

Название и 
формула кислоты Формула соли

Название 
кислотного 

остатка согласно 
международной 
номенклатуре

Графическая формула 
соли

Азотная HNO3^o H-O-Nr̂O
Ba(NO3)2 Нитрат NO3 OOOO W // W // о z,OW m

24



Продолжение табл. 1.3

Название и 
формула кислоты Формула соли

Название 
кислотного 

остатка согласно 
международной 
номенклатуре

Графическая формула 
соли

Азотистая HNO2H-O-N=O Ca(NO2)2 Нитрит NO3 .O-N=OСа<O-N=O
Хлороводородная 

HCl 
H-Cl

MgCl2 Хлорид Cl .Cl Mg xCl
Уксусная

CH3COOHH
I н-с-с^
I ОНH

Fe(CH3COO)2 Ацетат
CH3COO о/O-C-CH3 Fe≤O-C-CH3 О

Серная H2SO4

н—о. Адxsc H-O xO
Na2SO4

NaHSO4

Сульфат S ОI

Гидросульфат
HSO4-

Na-О. Ад xSζ'Na-O ОNa—O. АЗ xsrH-O xO
Сернистая H2SO3

н-о./S=OH-O
MgSO3

Ca(HSO3)2

Сульфит SO3-

Гидросульфит 
HSOj

.о.Mgf /S=O оH-O-S=O оCa-О.xS=OH-O
25



Окончание табл. 1.3

Название и 
формула кислоты Формула соли

Название 
кислотного 

остатка согласно 
международной 
номенклатуре

Графическая формула 
соли

Сероводородная 
H2SH^ ̂SH

CuS

Ca(HS)2

Сульфид S2-

Гидросульфид 
HS-

Cu=SH ^S CaĈ SH
Угольная H2CO3H-O^̂C=O H-O

CaCO3

Ca(HCO3)2

Карбонат CO2-

Г идрокарбонат
HCO3

ООО Il 
Il 

Il
ООО / ∖ / \ / \ OOOOOO 
∖/ 

I ∖/ 
I

U μ4 и 
μ4

Кремниевая 
H2SiO3H-O^ ^Si=OH-O

Na2SiO3 Силикат SiO2- Na-CK .Si=ONa-O
Фосфорная 

H3PO4НОHOH⅛OHOx
Ca3(PO4)2 Фосфат PO4- ООО PJ PJ 

PJ
/\ /\

 /\
О OO OO о ∖∕× W

/
Il 

Il
о 

о

Свойства солей. 1. Все соли являются твердыми кристалличе­скими веществами разного цвета с различной растворимостью в воде. По растворимости в воде соли можно разделить на раствори­мые, малорастворимые и практически нерастворимые в воде:а) почти все соли, содержащие катионы Na+, K+, NH4 и ани­оны NO5, CH3COO- растворяются в воде;б) растворяются в воде соли кислоты НО, кроме AgCl, Hg2Cl2, CuCl, PbCl2;в) растворимы соли серной кислоты, кроме BaSO4, PbSO4;26



Таблица 1.4. Названия и строение солей

Формула соли Название соли согласно 
международной номенклатуре Графическая формула соли

Ca(H2PO4)2 Дигидрофосфат кальция О 
о

Il 
Il

∕∖× ×∕∖ OOOOOO 
I 

I ∖/ I 
I

д д « д д
CaHPO4 Гидрофосфат кальция H-OCaCθ7p=° о
Bi(OH)2NO3 Дигидроксонитрат 

висмута(Ш) /ОН √> Bi^-o-NОН 4O
Bi(OH)(NO3)2 Г идроксонитрат 

висмута(Ш)
он ^o Bi-O-N\ оox √> nN

г) соли кислот H2S, H2CO3, H2SO3, H2SiO3, H3PO4 не раство­ряются в воде, кроме солей, содержащих катионы Na+, K+, NH4, а также BaS, MgS.Следует уметь пользоваться таблицей растворимости солей и оснований в воде, приведенной в прил. 1.2. Растворы солей реагируют друг с другом, при этом до начала реакции обе соли должны быть растворимы (р.) в воде, а после реакции одна из солей должна быть в осадке (J-), т. е. нераствори­ма: CaCl2(p.) + K2CO3(p.) = CaCO3J- + 2KCl(p.)3. Растворы солей реагируют с гидроксидами (щелочами):Pb(NO3)2(p.) + 2KOH(p.) = Pb(OH)2J- + 2KNO3(p.)4. Соли реагируют с кислотами, при этом необходимо помнить о летучести кислот. Так, сильная нелетучая кислота вытесняет из твердых (тв.) солей другие летучие кислоты: 27



< 80 0CNaNO3(τB.) + H2SO4(kohii.)-----------> NaHSO4 + HNO3TC растворами солей вытеснение кислот не происходит. Но бо­лее сильные летучие кислоты могут вытеснить из солей более сла­бые летучие кислоты:CaCO3 + 2HC1 = CaCl2 + H2O + CO2Tили, если образуется нерастворимая кислота или соль:Na2SiO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2SiO3TAgNO3 + HCl = AgClT + HNO35. Растворы солей реагируют с металлами, при этом необходи­мо пользоваться рядом напряжений металлов (более активные металлы вытесняют из солей менее активные):Fe(NO3)2 + Mg = Mg(NO3)2 + FeTНе следует использовать щелочные и щелочноземельные ме­таллы, так как они реагируют с водой.6. При нагревании многие соли разлагаются:CaCO3 = CaO + CO2T2Pb(NO3)2 = 2PbO + 4NO2 + O2T7. Соли летучих кислотных оксидов реагируют с нелетучими кислотными оксидами:CaCO3 + SiO2 = CaSiO3 + CO2TNa2CO3 + SO3 = Na2SO4 + CO2T
Получение солей. При получении солей в каждом конкретном случае необходимо учитывать условия реакции и свойства уча­ствующих в ней веществ.1. Кислые соли могут быть получены при взаимодействии ос­нования с избытком кислоты:NaOH + H2SO3(∏36biτoκ) = NaHSO3 + H2Oили средней соли с избытком кислоты:Ca3(PO4)2 + 4Н3РО4(избыток) = SCa(H2PO4)2Для перевода кислой соли в среднюю необходимо добавить основание: Ca(H2PO4)2 + 2Ca(OH)2 = Ca3(PO4)2 + 4H2O2. Основные соли могут быть получены при взаимодействии избытка основания с кислотой:28



Са(ОН)2(избыток) + HCl = Ca(OH)Cl + H2O или недостатка основания со средней солью:2CoSO4+ 2№ОН(недостаток) = (CoOH)2SO4+ Na2SO4Для перевода основной соли в среднюю нужно добавить кис­лоту: (CoOH)2SO4+ H2SO4 = 2CoSO4+ 2H2OНеобходимо отметить, что основные соли обладают меньшей растворимостью, чем средние. Подобно средним солям они взаи­модействуют с кислотами и солями. Кислые же соли обладают большей растворимостью, чем средние: например, соль Ca3(PO4)2 нерастворима в воде, CaHPO4 малорастворима, Ca(H2PO4)2 рас­творима.
Генетическая связь между классами 

неорганических соединенийПростые вещества и отдельные классы неорганических соеди­нений могут взаимодействовать между собой, т. е. между просты­ми и сложными веществами существует генетическая связь. Про­следим эту связь на примере следующего ряда превращений:Cu → CuO → CuSO4 → Cu(OH)2 → CuO → CuОксид CuO можно получить по реакции2Cu + O2 = 2CuOИз оксида CuO получаем CuSO4 по реакцииCuO + H2SO4 = CuSO4 + H2OСульфат меди(П) CuSO4 можно превратить в гидроксид меди(П):CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4Гидроксид Cu(OH)2 легко переходит при нагревании в оксид меди(П): Cu(OH)2 = CuO + H2OОксид CuO можно восстановить водородом до свободной меди:CuO + H2 = Cu + H2OТакая последовательность химических реакций, когда одно ве­щество переходит в другое, называют циклом химических превра­
щений. 29



Пример выполнения задания

Задание. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно 
осуществить следующие превращения:

1 2 3 4
CuSO4 → Cu(NO3)2 → Pb(NO3)2 → K2PbO2 → Pb(OH)2

Решение. 1. Для получения Cu(NO3)2HenbSH брать HNO3, так как 
она летучая, a H2SO4 — нелетучая, следовательно необходимо взять соль:

CuSO4+ Ba(NO3)2 = Cu(NO3)2+ BaSO4I

2. Для получения Pb(NO3)2 брать соль свинца(П) нежелательно, так 
как почти все соли свинца(П) нерастворимы в воде. Нужно взять нитрат 
металла, стоящего в ряду напряжений перед свинцом:

Cu(NO3)2 + Pb = Pb(NO3)2 + Cul

3. Соединения свинца валентностью II и IV проявляют амфотерные 
свойства:

Pb(NO3)2 + 4КОН(избыток) = K2PbO2 + 2KNO3 + 2H2O

4. Для выделения гидроксида из соли необходимо взять кислоту:

K2PbO2 + 2HNO3 = H2PbO2I + 2KNO3
(Pb(OH)2)

Вопросы и задания

1. Приведите примеры оксидов: а) кислотных; б) основных; в) ам­
фотерных; г) несолеобразующих (безразличных).

2. Назовите следующие оксиды: N2O, SO2, Mn2O7, SnO, Cr2O3, CaO, 
OsO4, K2O.

3. Какие оксиды встречаются в природе?
4. Почему не могут существовать в природе такие оксиды, как оксид 

кальция и оксид φocφopa(V)?
5. Выведите формулы кислотных оксидов из формул следующих кис­

лот: HNO2, H2MnO4, H3PO4, H4Sb2O7, HNO3, H3BO3.
6. Напишите формулы оксидов, которые можно получить, разлагая 

нагреванием следующие гидроксиды: LiOH, Cu(OH)2, H3AsO4, Cr(OH)3, 
H2SiO3, H2SO4.

7. Напишите уравнения реакций между следующими оксидами:
а) оксидом кальция и оксидом азота(У);
б) оксидом Cepbi(VI) и оксидом меди(П);
в) оксидом φocφopa(V) и оксидом калия;
г) оксидом железа(Ш) и оксидом кремния! IV).
8. Какие из следующих веществ будут реагировать с оксидом asoτa(V): 

a) Ca(OH)2; б) H2SO4; в) MgCl2; г) K2O; д) H2O; е) SO2?
9. Закончите уравнения следующих реакций получения солей:
a) KOH + SO3 →
б) LiOH + Cl2O7 →30



в) Ca(OH)2 + CO2 →
г) Fe2O3 + H2SO4 →
д) MgO + CO2 →
е) Na2O + CO2 →
10. Назовите гидроксиды, формулы которых приведены: NaOH, 

Fe(OH)3, Fe(OH)2, Cu(OH)2, Ba(OH)2, CsOH, КОН, Mg(OH)2, Ca(OH)2. 
Какие из них растворимы, какие — нет?

11. C какими из перечисленных веществ вступит в реакцию гидроксид 
бария: SO3, O2, HNO3, Fe2O3, Fe(OH)3, H2SO3, Al2O3? Составьте уравне­
ния реакций.

12. Какие из перечисленных оснований могут быть получены взаимо­
действием оксида с водой: КОН, Cu(OH)2, Pb(OH)2, Ca(OH)2, Cr(OH)3? 
Напишите уравнения реакций.

13. Назовите следующие кислоты: HBr, H3PO3, H2S, H2SiO3, H2SO3, 
HNO2, H3AsO4, H2CO3.

14. Какие оксиды соответствуют кислотам: H2SO3, HNO2, HClO4, 
H3PO4, H4Sb2O7, нею?

15. C какими из перечисленных веществ вступит в реакцию серная 
кислота: Ba(OH)2, Fe2O3, Al2O3, CO2, SiO2, PbO, H3PO4, Cu, Fe, H2O? 
Составьте уравнения реакций.

16. Назовите следующие соли:
a) Al2(SO4)3, FeCl2, Ca(NO3)2;
б) KHS, NaH2PO4, Ca(HCO3)2;
в) Pb(OH)NO3, Al(OH)SO4, Bi(OH)(NO3)2.
17. Напишите уравнения реакций образования основных солей:
a) Bi(OH)3 + HNO3 →
б) Bi(NO3)3 + NaOH →
в) Mg(OH)2 + HCl →
г) Cu(OH)2 + HNO3 →
18. Напишите уравнения реакций образования кислых солей:
a) NaOH + H2CO3 →
б) KOH + H3PO4 →
в) Ba(OH)2 + H3PO4 →
г) NaOH + H2S →
19. Напишите молекулярные и графические формулы кислых барие­

вых солей фосфорной кислоты. Как превратить эти соли в нормальные?
20. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осу­

ществить следующие превращения:
a) CuSO4 → CuCl2 → ZnCl2 → Na2ZnO2 → Zn(OH)2 → Zn(OH)NO3;
б) Hg(NO3)2 → Al(NO3)3 → NaAlO2 → Al(OH)3 → Al(OH)Cl2 → AlCl3.



Глава 2
ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ 
СИСТЕМА Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА В СВЕТЕ УЧЕНИЯ 

О СТРОЕНИИ АТОМА

Изучив главу, следует:
знать современную формулировку Периодического закона, структу­

ру Периодической системы Д. И. Менделеева, строение атома;
уметь определять элемент по электронной формуле; устанавливать 

по порядковому номеру элемента номер периода и номер группы, в ко­
торых он находится, а также формулу и характер высшего оксида и со­
ответствующего ему гидроксида; записывать электронную формулу дан­
ного элемента и сравнивать его с соседними элементами в периоде и 
группе.

2.1. История создания Периодической системыВ истории каждого научного открытия можно выделить два этапа: первый — установление частных закономерностей и второй — сам акт открытия и признание этого открытия.Д. И. Менделеев в связи с этим писал, что нет ни одного, сколь- либо общего закона природы, который бы основался сразу; всегда его утверждению предшествует «много предчувствий...». Многие предшественники Д. И. Менделеева предлагали свои таблицы и гра­фики элементов. Некоторые из них вскоре после открытия и ут­верждения Периодического закона выступили с претензиями на право первенства открытия. Поэтому кратко рассмотрим главные идеи предшественников открытия Периодического закона.В начале XIX в. основатель атомистики Дж. Дальтон ввел важ­нейшую характеристику элементов — атомный вес (позднее было введено понятие «атомная масса»). C введением этого понятия хи­мия получила в свое распоряжение важнейшее средство для изу­чения количественного состава сложных тел. Первый, кто приме­нил количественные характеристики элементов, был И.В.Дебе- рейнер (1829). Он установил так называемый закон триад, т. е. групп, состоящих из трех сходных элементов, где помимо хими­ческого сходства имеет место и закономерность в отношении масс атомов: атомная масса среднего в триаде элемента приблизитель­но равна среднему арифметическому атомных масс двух крайних элементов.Например, атомная масса лития в триаде Li-Na-K равна 7, калия — 39, следовательно по Деберейнеру атомная масса натрия равна (7 + 39): 2 = 23.32



Позднее М. Петтенкофер (1850) и Ж. Б.Дюма (1857) объеди­нили большее число элементов в триады. Французский ученыйЭ.Д. де Шанкуртуа (1862) выступил с системой элементов, пред­ставленной в виде графика. Это так называемая винтовая линия 
Шанкуртуа. Он разместил все известные элементы в порядке уве­личения массы атома по винтовой линии, описанной вокруг ци­линдра. Сходные элементы располагались друг под другом, но клас­сификация де Шанкуртуа оказалась слишком пространной и пред­ставляла необъятные просторы для фантазирования.Дж. А. Ньюлэндс (1863) определил, что если сходные элемен­ты расположить друг под другом, то каждый восьмой элемент вряду располагается под первым, свойства элементов повторяют­ся; таким образом, подобно октавам в музыке — эта особенностьбыла названа законом октавы. Сам принцип последовательногораспределения элементов без каких-либо пропусков исключалвозможность открытия новых элементов; кроме того, многие эле­менты попадали на не соответствующие им места, например:

H.................. 1 F.......... ....... 8 Cl ЮЮЮЮЮЮ15
Li........ ........ 2 Na........ ....... 9 К ЮЮЮЮ16
Be ....... ........ 3 Mg....... ....... 10 Ca ЮЮЮЮ17
В.................. 4 Al......... ....... 11 Cr ЮЮЮЮ18
C.................. 5 Si......... ....... 12 Ti ЮЮЮЮ19
N ЮЮЮЮ 6 P.......... ....... 13 Mn..................20
О.................. 7 S ЮЮЮЮЮЮ 14 Fe...................21Немецким химиком Л. Мейером (1864) была составленатаблица химических элементов. В таблице Мейера 44 элемента (из62 известных в то время) расставлены в шести столбцах по признакувалентности элементов по водороду. Таблица эта никакой пери-одичности элементов не выражала. В 1868 г. Л. Мейер составил ещеодну таблицу, мало отличавшуюся от первой. Он не опубликовалее, и она увидела свет только в 1895 г. (после смерти автора).C появлением первого сообщения об открытии Периодическогозакона Д. И. Менделеевым Л. Мейер в 1870 г. выступил со статьей,в которой была приведена новая таблица элементов и графикпериодической зависимости атомных объемов. В этой статье Л.Мейер утверждал, что он раньше Д. И. Менделеева пришел кПериодической системе.Д. И. Менделеев в нескольких статьях, а также в «Основаххимии» показал полную несостоятельность аргументов Л.Мейера.

2.2. Периодический закон Д. И. МенделееваОбобщив изыскания химиков и сведения об известных в товремя элементах, Д. И. Менделеев в 1869 г. сформулировал Пери­
одический закон химических элементов'. 33



Свойства простых тел, а также формы и свойства соедине­
ний элементов находятся в периодической зависимости от 
величины атомных весов элементов.За основу Периодической системы Д. И. Менделеев берет не только атомную массу, но и химические свойства элементов; иначе и не объяснить, почему калий расположен в Периодической си­стеме после аргона, никель — после кобальта, иод — после тел­лура, хотя атомная масса первых меньше; такое расположение элементов как бы противоречит основной формулировке закона. Да и сам Д. И. Менделеев публикует свою первую таблицу (1 мар­та 1869 г.) под названием «Опыт системы элементов, основан­ный на их атомном весе и химическом сходстве».В чем же сущность Периодического закона, открытого Д. И. Мен­делеевым в 1869 г.? Каковы его основные черты?Рассмотрим для примера (табл. 2.1) свойства элементов одного ряда в порядке увеличения их атомной массы.Таким образом, с увеличением атомной массы элементов:1) периодически ослабляются металлические свойства и уси­ливаются неметаллические;2) периодически увеличивается валентность атомов элементов по кислороду;

Таблица 2.1. Свойства элементов одного ряда

Характе­
ристика Na Mg Al Si P S Cl Ar

Порядко­
вый но­
мер

И 12 13 14 15 16 17 18

Атомная 
масса

23 24 27 28 31 32 35,5 40

Формула 
высшего 
оксида

Na2O MgO Al2O3 SiO2 P2O5 SO3 Cl2O7 —

Свойство Основ- Слабо- Амфо- Слабо- Кислот- Сильно- Сильно- —
высшего
оксида

ный ОСНОВ­

НЫЙ

терный КИСЛОТ­

НЫЙ

НЫЙ КИСЛОТ­

НЫЙ

КИСЛОТ­

НЫЙ

Формула 
гидр­
оксида

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 H2SiO3 H3PO4 H2SO4 HClO4 —

Свойство Силь- Слабое Амфо- Слабая Кислота Силь- Самая —
гидр- ное основа- терное КИСЛО- средней ная сильная
оксида осно­

вание
ние основа­

ние
та силы кислота кислота

34



3) периодически уменьшается валентность по водороду, начи­ная с IV группы:
IV 111 II IH4Si H3P H2S HClИзменение химических свойств при последовательном перехо­де от элемента к элементу происходит посредством отрицания. Внутри периода происходит отрицание одних свойств (металли­ческих) другими, противоположными (неметаллическими).Каждый период завершается благородным элементом, кото­рый также является отрицанием предыдущего.Новый период начинается с элемента, как бы повторяющего свойства первого элемента предшествующего периода, но это повторение происходит на иной, более высокой ступени.Периодическая система демонстрирует, как количественные изменения — рост атомной массы — приводят к качественным — изменению химических свойств, и при определенном незначи­тельном изменении атомной массы происходит резкое изменение качества — скачок, например от фтора к неону, от неона к нат­рию.Таким образом, свойства химических элементов по мере воз­растания их атомных масс изменяются периодически.

2.3. Периодическая система элементов 
Д. И. МенделееваПериодический закон был оформлен Д. И. Менделеевым в виде Периодической системы элементов. Существует много вариантов Периодической системы. В России пользуются короткой прямо­угольной формой в виде таблицы, где по горизонтали расположе­ны периоды, по вертикали — группы.

Период — это горизонтальный ряд элементов, в котором свой­ства изменяются от типичного металла до типичного неметалла и заканчиваются благородным газом (пока за исключением седьмо­го периода).Всего семь периодов:
1-й
2-й

период содержит 2 элемента
8 малые периоды

3-й — 8
4-й — 18
5-й — 18 большие периоды
6-й — 32
7-й — 18 незаконченный периодДля компактности и удобства пользования Периодической си­стемой 14 элементов шестого периода, очень сходных по хими­35



ческим свойствам с лантаном, вынесены в отдельный ряд под названием лантаноиды.Подобно лантаноидам в отдельный ряд вынесены элементы, идущие за актинием, под названием актиноиды, правда, разные по химическим свойствам (если для лантаноидов характерна ва­лентность III, то в случае актиноидов валентность меняется; толь­ко элементы, стоящие в ряду после кюрия, проявляют валент­ность III).
Группа — вертикальный ряд, в котором один под другим раз­мещены сходные между собой элементы.В современной Периодической системе всего восемь групп. Каж­дая из них делится на главную и побочную подгруппы.Главные подгруппы образованы вертикальными рядами, начи­нающимися с элементов малых периодов, в которых сверху вниз нарастают металлические свойства. Так, в главной подгруппе VII группы фтор F2 и хлор Cl2 — газы, бром Br2 — жидкость, иод I2 — твердое кристаллическое вещество с металлическим блеском.Побочные подгруппы состоят из элементов только больших периодов. Практически все эти элементы являются металлами и объединяются по сходным признакам.Велико значение Периодической системы. Вот некоторые вы­сказывания авторитетных химиков и физиков.«Периодическая система Менделеева явилась самым большим вкладом одного человека в общую химию всех элементов. Она об­ладала очень важным значением как обобщение имеющихся в то время знаний, а также большой предсказательной силой, что с самого начала было доказано открытием новых элементов» (Дж. У.Линнет, Англия).«Периодическая система позволила Д. И. Менделееву предска­зать новые элементы и их свойства, исправить атомные веса и формулы химических соединений» (Я. К. Сыркин).«Периодический закон, вскрывший глубочайшие принципы строения вещества, позволяет систематизировать все многообра­зие физико-химических свойств отдельных элементов и их соеди­нений» (Г. Н. Флеров).Таким образом, с открытием Периодического закона появи­лась возможность предсказывать и описывать новые элементы и их соединения. На основе этого закона Д. И. Менделеевым были исправлены атомные массы многих элементов, заполнены все «пустые клетки» до 92-го элемента, а также открыты трансурано­вые элементы. Периодический закон оказал влияние на развитие различных областей химии. Периодический закон имеет огромное философское значение — подтверждает общие законы развития природы.В мае 2006 г. в Объединенном институте ядерных исследований под руководством академика Ю. Оганесяна опытным химическим 36



путем подтверждено существование элемента 112. Это открытие одновременно служит подтверждением синтеза более тяжелых элементов 114 и 116. Мишень из плутония-242 облучалась уско­ренными до 0,1с (с — скорость света) ионами кальция-48. В реак­ции образовался изотоп элемента 114. Через полсекунды изотоп после а-распада превращался в изотоп элемента 112.В этом же году в России открыт элемент 118. Однако признание Международным союзом теоретической и прикладной химии каж­дого элемента — длительная процедура. Открытые в Объединен­ном институте ядерных исследований сверхтяжелые элементы 112, 113, 114, 115, 116 и 118 попадут в Периодическую таблицу не ранее 2009 г.
2.4. Строение атома. Развитие Периодического 

закона Д. И. МенделееваПериодический закон Д. И. Менделеева выявил взаимную связь химических элементов. Изучение Периодического закона поста­вило ряд вопросов.1. В чем причина сходства и различия элементов?2. Чем объясняется периодическое изменение свойств элемен­тов?3. Почему соседние элементы одного периода отличаются по свойствам, в то время как их атомные массы близки, и наоборот, в подгруппах атомные массы соседних элементов существенно различаются, а свойства сходные?4. Почему расположение элементов в порядке возрастания атом­ных масс нарушается элементами Ar, К; Со, Ni; Те, I?На все эти вопросы наука нашла ответ, выяснив строение ато­мов элементов.Большинство ученых признавали реальное существование ато­мов. Но понятие о них было неправильное (метафизическое). Атом понимали как самую мельчайшую частицу вещества, твердый не­проницаемый шарик, неделимый ни при каких условиях. Лишь некоторые передовые ученые предполагали, что атом имеет слож­ное строение и при определенных условиях может быть делим.Лишь в конце XIX в. были сделаны открытия, показавшие слож­ность строения атомов и возможность превращения при извест­ных условиях одних атомов в другие. На основе этих открытий быстро развивалось учение о строении атома. Атом действительно оказался сложной системой: первыми обнаруженными в атоме частицами были электроны.Уже давно было известно, что при сильном накаливании, а также при освещении ультрафиолетовыми лучами с поверхно­сти металлов отделяются отрицательно заряженные частицы и ме­37



таллы заряжаются положительно. В выяснении природы этого явле­ния большое значение имели работы русского ученого А. Г. Сто­летова и английского ученого У. Крукса.В 1879 г. У. Крукс исследовал поведение электронных лучей в магнитном или электрическом поле, а также вращение вертуш­ки, помещенной внутри катодной трубки, под действием элект­рического тока высокого напряжения.Свойство катодных лучей приводить в движение тела и откло­няться в магнитном и электрическом полях позволило сделать вывод, что это материальные частицы, несущие наименьший от­рицательный заряд. Впоследствии эти частицы были названы элек­тронами. Так как электроны могут быть получены независимо от вещества, из которого состоят электроды, это доказывает, что электроны входят в состав атомов любого элемента.В 1896 г. А. Беккерель обнаружил, что соединения урана обла­дают способностью испускать какие-то невидимые лучи, дей­ствующие на фотографическую пластинку, завернутую в черную бумагу.М. Кюри-Склодовская и П.Кюри, продолжая исследования А. Беккереля, в 1898 г. открыли в урановой руде два новых элемен­та — радий и полоний, обладающие излучением очень большой активности. Они установили, что этим свойством обладают и дру­гие элементы, находящиеся в седьмом периоде Периодической системы (торий, актиний).
Свойство атомов элементов самопроизвольно превращаться в 
атомы других элементов, испуская при этом лучи, не види­
мые невооруженным глазом, называют радиоактивностью.Электроны являются составной частью атомов всех элементов. Но так как электроны заряжены отрицательно, а атом в целом электронейтрален, то, очевидно, внутри атома находится поло­жительно заряженная часть, которая своим зарядом компенсиру­ет отрицательный заряд электронов.Экспериментальные данные о наличии положительно заряжен­ного ядра и его расположении в атоме были получены англий­ским ученым Э. Резерфордом совместно с его учениками в 1911 г. при исследовании движения ot-частиц в газах и других веществах. ot-Частицы радиоактивного вещества направляли из свинцовой коробочки через узкое отверстие на тонкую металлическую плас­тинку. Перед пластинкой и после нее помещали экраны, покры­тые сульфидом цинка. Прослеживая движение ot-частиц, ученый установил, что большинство частиц не отклоняется от первона­чального пути. Следовательно, большая часть пространства, зани­маемого атомами, проницаема для них. Часть ot-частиц отклони­лась от прямолинейного движения, а некоторая ничтожная доля, 38



примерно одна частица на каждые 10 000, отскакивала в противо­положном направлении и давала вспышки на втором экране. Рез­кое отклонение ос-частиц наблюдалось очень редко. Это позволило предположить, что внутри каждого атома в ядре сконцентрирова­ны положительный заряд и масса атома.Ядро атома водорода является самым простым — имеет заряд +1 и массу, близкую единице. Оно называется протоном, что означа­ет «простейший». Таким образом, протон имеет заряд +1 и массу, близкую единице.В 1930 г. было замечено, что при бомбардировке ос-частицами атомов бериллия испускаются новые лучи, обладающие огром­ной проникающей способностью. В 1932 г. английский физик Д.Н. Чедвик установил, что эти лучи представляют собой поток электронейтральных частиц, названных впоследствии нейтронами. На основании тщательного изучения ядерных реакций физики Д. Д. Иваненко и Е. Н. Гайон и одновременно В. Гейзенберг в 1932 г. предложили протонно- нейтронную теорию строения атомного ядра. Согласно этой теории атомные ядра состоят из протонов и нейт­ронов. Оба вида частиц, объединяемых под общим названием нук­
лоны, обладают почти одинаковой массой, равной 1. Так как мас­са электронов в атоме очень мала, по разности между атомной массой и массой протонов рассчитывают число нейтронов.Таким образом, массовое число определяет общее число про­тонов и нейтронов, а порядковый номер — число протонов в ядре и электронов в атоме. Однако в природе атомы одного и того же элемента имеют различные атомные массы. Так, атомы водорода имеют массу 1, 2, 3:11H, 21H, 31H или 11H 21D 31T

протий дейтерий тритийЯдра этих атомов содержат одинаковое число протонов, но разное число нейтронов: ядро протия содержит 1 протон, ядро дейтерия — 1 протон и 1 нейтрон, ядро трития — 1 протон и 2 нейтрона.
Разновидности атомов, имеющие одинаковый заряд ядра, но 
разные массовые числа, называют изотопами.В Периодической системе Д. И. Менделеева указана средняя атомная масса элемента по массовым числам всех его изотопов, которые взяты в процентном соотношении их распространенно­сти в природе. Так, атомная масса хлора равна 35,5, так как при­родный хлор состоит на 75,4 % из изотопов с массовым числом 35 и на 24,6 % из изотопов с массовым числом 37.Атомы различных изотопов одного и того же химического эле­мента наряду с разными ядерными свойствами имеют одинако­39



вое строение электронной оболочки, поэтому химические и фи­зические свойства изотопов почти одинаковые.Таким образом, открытия в конце XIX в. показали сложность строения атома. На основе этих открытий быстро развивалось уче­ние о строении атома. Остановимся на некоторых ядерных моде­лях.На основании экспериментальных работ в 1911 г. Э. Резерфорд высказал гипотезу о планетарном строении атома. Согласно этой гипотезе атом представляет собой систему из очень малого по раз­мерам (10^13-IO-12 см) ядра, вокруг которого по круговым орби­там двигаются электроны. Число электронов такое, что они своим отрицательным зарядом нейтрализуют положительный заряд ядра.Ниже приведены модели атомов по Резерфорду:
iH 2He 3Li

Предложенная Э. Резерфордом ядерная теория строения атома получила широкое распространение, но в дальнейшем исследо­ватели столкнулись с принципиальными трудностями. Так, со­гласно классической электродинамике электрон должен излучать энергию и двигаться не по окружности, а по спиралевидной кри­вой и в конце концов упасть на ядро.На смену теории Э. Резерфорда пришла теория Н. Бора.В 1913 г. датский ученый Н.Бор на основе квантовой теории излучения М. Планка развил квантовую теорию строения атома.Исходя из квантовой теории Н.Бор теоретически обосновал модель самого простого из всех атомов — атома водорода. В основу своей теории Н. Бор положил следующий постулат: электрон мо­жет двигаться вокруг ядра атома не по любым орбитам, а только по вполне определенным — дозволенным.Схемы атомов по Бору имеют следующий вид:
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Обозначая орбиту дугой, а число электронов цифрами, схемы атомов по Косселю можно изобразить так:

При движении электронов по дозволенным орбитам атом не излучает энергию. Излучение и поглощение энергии происходит при переходе электрона с одной орбиты на другую. При этом энер­гия излучения меняется порциями, или квантами, каждому из которых соответствует определенная частота.Положению электрона на каждой из стационарных орбит со­ответствует определенный запас энергии атома. Когда электрон движется по первой орбите, прочность его связи с ядром макси­мальная, а запас энергии минимальный; такое состояние атома называют нормальным.Если подвести энергию к атому, то электрон переместится на одну из более удаленных орбит; при этом прочность связи его с ядром уменьшится, а запас энергии атома увеличится; такое со­стояние атома называют возбужденным.В возбужденном состоянии атом находится лишь миллионные доли секунды, после чего электрон снова возвращается на исход­ную орбиту. Переход электрона с удаленной орбиты на более близ­кую сопровождается выделением кванта лучистой энергии.Для характеристики орбиты Н. Бор ввел квантовое число, впо­следствии получившее название главного квантового числа п. Число орбит элемента определяется номером периода. Так как периодов семь, то различают 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7-й уровни энергии, которые называют также квантовыми слоями и обозначают соответственно 
К, L, М, N, О, P, Q. Общее число электронов в квантовом слое (энергетическом уровне) соответствует 2и2, где п — номер слоя.У элементов главных подгрупп число электронов на последнем квантовом слое равно номеру группы, предпоследний слой — за­конченный (2, 8, 18 электронов), на остальных число электронов равно 2и2. Например, элемент 15P расположен в третьем периоде (значит, имеет три квантовых слоя), в пятой группе, главной под­группе; следовательно, на последнем слое атом фосфора имеет пять электронов, например:

2 8 5 2 8 18 18 6 2 8 18 3218 7 41



У элементов побочных подгрупп число электронов на послед­нем квантовом слое равно двум (исключение Cu, Ag, Au, Nb, Mo, Cr, Ru, Rh, Pt — 1 электрон, Pd — 0), предпоследний кван­товый слой не закончен, на остальных слоях по 2и2 электронов; например:
2 8 9 2 2 8 18 13 1 2 8 18 3213 2В 1915—1916 гг. теорию Н. Бора развил немецкий физик А. Зом- мерфельд. Он допустил существование не только круговых, но и эллиптических электронных орбит, поэтому для характеристики движения электрона в атоме одного квантового числа уже было недостаточно. А. Зоммерфельд ввел второе квантовое число — ор­

битальное I.Теория атома, разработанная Н. Бором и развитая А. Зоммер­фельд ом, несмотря на ряд достижений, все же оказалась несосто­ятельной. В теории атома Бора—Зоммерфельда предполагалось, что, во-первых, можно определить положение и скорость каждо­го электрона и, во-вторых, проследить его движение по орбите. Оба этих предположения оказались неверными.В 1927 г. немецкий физик В. Гейзенберг сформулировал принцип 
неопределенности', невозможно как-либо установить местонахож­дение электрона в атоме, и строго определенная орбита для него никогда не может стать физической реальностью.В основе нового квантово-механического подхода к строению атома лежало два основных постулата: 1) электрон можно одно­временно рассматривать и как частицу, и как волну; 2) электрон может находиться на любом расстоянии от ядра, однако вероят­ность его пребывания в разных областях атома различна.Развитие волновой механики привело к отказу от прежних пред­ставлений об определенных электронных орбитах. Если в теории Бора — Зоммерфельда орбита рассматривалась в качестве линии, то квантовая механика вводит понятие пространственной орбиты (орбитали), представляя ее как определенную совокупность по­ложений электрона в атоме.Электрон может находиться в любой точке пространства во­круг ядра. Поэтому квантовая механика вводит понятие электрон­
ного облака. Заряд электрона как бы размазывается, расплывается по всему объему этого облака. Электронное облако может иметь разную геометрическую форму. У атома водорода, обладающего одним электроном, орбиталь сферически симметрична и называ­ется \$-орбиталью (1 — квантовое число, s — тип орбитали). В атоме гелия два электрона образуют общее двухэлектронное обла­42



ко сферической формы. Такое же двухэлектронное облако содер­жится во внутренней орбитали в атомах всех следующих за гелием элементов — это так называемые орбитали первого типа — s-ор­
битали. В каждом атоме существует не более двух электронов, об­лака которых одинаковы.Орбитали второго типа — р-орбитали являются вытянутыми. Область нахождения электрона — то по одну, то по другую сторо­ну от ядра. Эти смежные облака образуют вместе нечто вроде ган­тели. Для удобства такую гантель изображают в виде двух шаров или восьмерки.Орбитали третьего типа — d-орбитали имеют более сложную форму — они представляют собой как бы две скрещенные ганте­ли, а f-орбитали образуют еще более сложные облака (орбитали четвертого типа):

Ij 2р 3d 4/Таким образом, форма электронного облака не может быть произвольной, она определяется вторым орбитальным квантовым числом /, которое называют также побочным. Состояние электрона при различных значениях I называют энергетическими подуровнями электрона в атоме и обозначают буквами s, р, d, fМаксимальное число электронов, размещающихся на каждом подуровне, равно:
• s — 2 электрона (s2);
• р — 6 электронов (р6);
• d — 10 электронов (d10);• / — 14 электронов (/-14).Распределение электронов в атомах по энергетическим уров­ням и подуровням изображают в виде так называемых электрон­

ных формул (электронных конфигураций). Например, электронная формула (конфигурация) атома натрия, занимающего 11-е место в Периодической системе, имеет вид11Na 1522522p63?Структуру электронных оболочек атомов часто изображают гра­фически при помощи энергетических ячеек (электронных струк­
тур). Понятие об энергетической ячейке соответствует понятию об энергетическом состоянии электрона, характеризуемом кван­товыми числами п, I, т. Ячейка обозначается квадратиком, а элек­трон внутри ячейки — стрелкой. Каждая ячейка может вместить одну электронную пару, максимальное число ячеек для .s-под­43



уровня составляет 1, для р — 3, для d — 5, для/— 7. Например, структура электронной оболочки атома алюминия будет иметь следующий вид:
3s2 3/4

По энергетическим соображениям 1 .s-орбиталь заполняется раньше, чем 25-орбиталь; последняя в свою очередь заполняется раньше, чем 2р-орбиталь. Порядок заполнения трех 2р-орбиталей определяется правилом Хунда, согласно которому ни одна из р-орби- талей данной оболочки не может быть занята двумя электронами до тех пор, пока все р-орбитали этой оболочки не будут содержать по одному электрону. Например, для атома фосфора, электрон­ная формула которого ls22s22p63s23p3, распределение по ячейкам будет иметь следующий вид:

Находясь в одной ячейке, электроны связаны друг с другом в силу замыкания их магнитных полей, образованных при движе­нии электрона по замкнутой орбитали; энергетическое состояние электрона, обусловленное его орбитальным магнитным момен­том, характеризуется третьим квантовым числом — магнитным 
(mι).При сообщении энергии извне эту пару можно разъединить и нульвалентное состояние сделать валентным:

Каждый электрон обладает еще и внутренним движением. Эф­фект, вызванный внутренним движением электрона вокруг соб­44



ственной оси, характеризуется четвертым квантовым числом — 
спиновым ms. Это вращение электрона может происходить в двух противоположных направлениях: по часовой стрелке и против часовой стрелки.Таким образом, каждый электрон в атоме характеризуется че­тырьмя квантовыми числами. Изучив спектры многоэлектронных атомов, швейцарский физик В. Паули установил (1927), что в атоме не может быть двух электронов с четырьмя одинаковыми кванто­выми числами; это правило известно под названием принципа 
Паули.Принцип Паули лежит в основе схем заполнения электронных оболочек. По этому принципу, однако, невозможно определить последовательность заполнения оболочек и рассчитать уровни энергии для атомов тяжелых элементов.Таким образом, атом состоит из ядра и электронов, ядро — из протонов и нейтронов. Число электронов е~ и протонов р, а так­же заряд ядра определяются порядковым номером элемента (уста­новлен Г. Мозли в 1913 г.), а число нейтронов п — по разности между атомной массой и порядковым номером; например для атома ⅜P — 15p+, 15e^; 31 - 15 = 16 нейтронов.Элементы в Периодической системе Д. И. Менделеева распо­ложены строго последовательно в порядке возрастания заряда ядер их атомов. Положительный заряд атомного ядра, а следовательно, и число электронов, движущихся вокруг ядра, возрастают от эле­мента к элементу на единицу. Эти количественные изменения обу­словливают качественные изменения, повторение свойств в но­вом периоде происходит на более высоком уровне. Поэтому Пе­риодический закон Д. И. Менделеева в настоящее время форму­лируется так:

Свойства химических элементов находятся в периодической 
зависимости от заряда их атомных ядер.Сравнение свойств элементов в группах и периодах и сопостав­ление их со строением атома позволяют продемонстрировать за­коны диалектики.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Что общего и в чем различия в свойствах соединений иода 
и марганца?

Решение. Расположенный в одной группе с иодом марганец на 
последнем энергетическом уровне имеет два электрона, т.е. марганец — 
это металл (все элементы побочных подгрупп являются металлами). 
В низшей валентности (два) марганец образует с кислородом соедине­
ния MnO — основный оксид и Mn(OH)2 — основание. Водородное со­
единение для металлов нехарактерно. Семивалентный марганец подобно 45



хлору образует кислотный оксид Mn2O7 и кислоту HMnO4. Кислородные 
соединения марганца с валентностью IV будут обладать амфотерными 
свойствами.

Задание 2. Дайте общую характеристику элемента с порядковым но­
мером 33. Укажите его основные химические свойства.

Решение. Элемент мышьяк (порядковый номер 33) находится в 
четвертом периоде, в главной подгруппе V группы; его относительная 
атомная масса — 75. Ядро атома состоит из 33 протонов и 42 нейтронов. 
Электроны (их 33) расположены вокруг ядра на четырех энергетических 
уровнях. Мышьяк — p-элемент, его электронная формула следующая: 
1522522p63523p63√1‰24p3. Наличие пяти электронов на внешнем кванто­
вом слое (энергетическом уровне) атома мышьяка указывает на то, что 
мышьяк — неметалл. Однако он обладает слабо выраженными металли­
ческими свойствами, поскольку в группе сверху вниз происходит ослаб­
ление неметаллических свойств. Высшая степень окисления мышьяка +5. 
Формула высшего оксида — As2O5, а газообразного соединения с водо­
родом — AsH3.

Вопросы и задания

1. Как изменяются свойства элементов с увеличением порядкового 
номера?

2. Назовите элемент X по следующим данным: а) элемент четвертого 
периода, высший оксид X2O7, с водородом образует газообразное со­
единение HX; б) элемент пятого периода, высший оксид XO2, с водо­
родом газообразных соединений не образует.

3. Один из элементов IH группы, предсказанных Д. И. Менделеевым, 
образует оксид, содержащий 25,5 % кислорода. Назовите этот элемент. 
(Ответ: галлий.)

4. Кем и когда были открыты электроны, протоны, нейтроны? Како­
вы их масса и заряд?

5. Охарактеризуйте сущность ядерных теорий строения атома. Укажи­
те их недостатки. В чем сущность квантово-механической теории строе­
ния атома?

6. В каких группах и подгруппах Периодической системы находятся 
5- и р-элементы?

7. Чему равна энергетическая емкость: а) энергетических уровней К 
и N; б) энергетических подуровней 5 и dcl

8. Какое состояние атома называют нормальным, какое — возбуж­
денным?

9. Как теория строения атома объясняет усиление неметаллических 
свойств элементов в пределах периода с увеличением атомного номера?

10. Образует ли элемент X газообразное соединение с водородом, если 
формула высшего оксида X2O7, а внешний квантовый слой содержит 
4р5-электроны? Напишите электронную формулу этого элемента.



Глава 3
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ. СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА

Изучив главу, следует:
знать виды химической связи (ковалентная полярная и ковалентная 

неполярная, ионная, водородная, металлическая);
уметь определять характер химической связи в различных соедине­

ниях и степень окисления элемента; составлять структурные формулы 
молекулярных соединений.

3.1. Типы химической связиC развитием учения о строении атома появились различные теории, объясняющие причины образования химических соеди­нений.Одна из них объясняет образование химической связи между атомами за счет валентных электронов — электронов, располо­женных на высших орбиталях и поэтому связанных с ядром наи­менее прочно. Поведение атомов в химических процессах зависит от того, насколько прочно их электроны удерживаются на своих орбиталях. При этом большое значение имеют следующие вели­чины: длина связи, т. е. расстояние между связанными атомами, и 
энергия электрона в атоме (энергия ионизации) — энергия, кото­рую необходимо затратить для отрыва электрона от атома.Для многоэлектронных атомов существует несколько энергий ионизации, соответствующих отрыву первого, второго и последу­ющих электронов до тех пор, пока у атома не останется восьми­электронная оболочка (октет) или двухэлектронная оболочка (дуб­лет).Вполне естественно, что атомы с небольшим (1 — 3) числом электронов на внешней орбите будут стремиться отдать их, обна­жив предпоследнюю, устойчивую восьмиэлектронную оболочку. Атомы, на внешней орбите которых число электронов близко к восьми, например атомы элементов главных подгрупп V-VII групп Периодической системы, будут стремиться принять недостающие электроны. Эти атомы, присоединяя электроны, образуют устой­чивые отрицательные ионы. Энергия отрыва электрона от такого иона определяет сродство атома к электрону.В молекуле атом, отдавший или принявший электроны, имеет устойчивую восьмиэлектронную или двухэлектронную оболочку.47



Это может происходить несколькими способами, поэтому разли­чают несколько типов химической связи. Рассмотрим некоторые из них.
Ионная связьИзвестно, что элементы I и II групп Периодической системы непосредственно соединяются с элементами V-VIII групп. При этом металлы полностью теряют свои электроны.В качестве примера рассмотрим образование молекулы хлорида натрия NaCl. Электрон на последнем слое (М-слое) атома натрия связан не очень прочно. В то же время атом хлора на М-слое имеет семь электронов, и до завершения внешнего слоя ему не хватает одного электрона. Действительно, если атом натрия и атом хлора близко подходят друг к другу, последний электрон натрия может перейти к атому хлора, в результате образуется молекула хлорида натрия, состоящая из положительного иона натрия и отрицатель­ного иона хлора, испытывающих притяжение друг к другу за счет кулоновских сил:

О О +1-111Na + 17C1 →NaCl
атом атом молекула

KLM KLM

2 8 1 2 8 7

Превращение атома в положительно заряженный ион приво­дит к уменьшению его размеров. Размер отрицательно заряженно­го иона увеличивается по сравнению с размером атома, так как ослабляется связь электронов с ядром.
Химическую связь между ионами называют ионной.

Ионы — это заряженные частицы, в которые превращаются атомы в результате отдачи или присоединения электронов.Ионная связь образуется между атомами металлов и неметал­лов, при этом электроны перемещаются из внешнего слоя метал­лов на внешний слой неметаллов.Те атомы, которые легко теряют электроны и становятся по­ложительными ионами, условно называют электроположительны­
ми, тогда как атомы, принимающие электроны, условно называ­ют электроотрицательными', например:48



О О +2-212Mg + 8O→ MgO 
атом атом молекула

Электроположительность атома магния равна +2; электроотри­цательность атома кислорода равна -2.Ионных соединений сравнительно немного. Большинство орга­нических, а также многие неорганические соединения не имеют в составе ионов.
Ковалентная связьВ 1916 г. американский ученый Г. Льюис разработал теорию ковалентной химической связи. Он, так же как и В.Коссель, ис­ходил из положения, что атомы стремятся иметь восьмиэлект­ронный внешний слой — электронный октет или электронный дуплет (в случае атома водорода).Механизм образования молекул из атомов неметаллов совер­шенно иной, чем в случае образования молекул из атомов метал­ла и неметалла. Но принцип остается прежним — стремление ато­мов иметь электронный октет или электронный дуплет (в случае атома водорода).Образование устойчивой электронной конфигурации происхо­дит путем обобществления электронов с образованием пары, об­щей для обоих атомов. Так, при столкновении двух атомов водо­рода электроны, ранее принадлежащие двум разным атомам, обоб­ществляются, образуя единое электронное облако:

н- + -н → hQh

Двухэлектронная связь, принадлежащая одновременно двум 
ядрам, называется ковалентной. 49



Условно она обозначается черточками, например: F-F; O=O и т.п.При образовании молекулы из одинаковых атомов плотность электронного облака оказывается симметрична относительно ядер обоих атомов. Такая ковалентная связь называется неполярной, или 
гомеополярной.Если молекула образована разными атомами, то молекулярное электронное облако смещается в сторону атома, имеющего наи­большую электроотрицательность. Такая ковалентная связь назы­вается полярной, или гетерополярной', например:

H- + -Cl: → H^Cl:

В молекуле хлороводорода общая электронная пара смещена к атому хлора. В результате на атоме хлора возникает некоторый из­быточный отрицательный заряд, который называют эффектив­
ным, а на атоме водорода — заряд, равный по величине, но про­тивоположный по знаку — эффективный положительный заряд.Вместо терминов «положительный» и «отрицательный» эффек­тивный заряд иногда употребляют термины «положительная» и «отрицательная» ковалентность.Так, в молекуле F2O с ковалентной полярной связью элект­ронная пара смещена к наиболее электроотрицательному атому фтора, поэтому ковалентность фтора будет равна -1, а ковалент­ность кислорода +2:

В зависимости от того, какие именно электроны (s, р или d) обобществляются, возможны различные типы ковалентной свя­зи. Два 5-электрона могут образовывать только такую связь, при которой перекрывание электронных облаков происходит вдоль прямой, соединяющей центры взаимодействующих атомов; такую связь называют сигма-связью (с-связью):
S S
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о-Связь может возникнуть и при взаимодействии одного 5-элек­трона и одного р-электрона, а также при сближении двух р-элек- тронов:

Однако два р-электрона наряду с о-связью могут образовывать еще один тип связи. Если оси р-орбиталей двух атомов расположе­ны параллельно, происходит их боковое перекрывание над и под плоскостью о-связи:

Такой типа перекрывания называют пи-связью (к-связью).Такое двукратное перекрывание электронных облаков не сле­дует рассматривать как двойную связь. Это связь одинарная, ибо она образована обобществлением одной пары р-электронов.Перекрывание р-орбиталей при образовании к-связей проис­ходит вне области максимальных плотностей электронных обла­ков, поэтому прочность к-связи меньше прочности о-связи.Два б/-электрона могут образовывать наряду с σ- и к-связью еще один тип — дельта-связь (5-связь). В этом случае перекрывание электронных облаков происходит четырехкратно.Электрон в молекуле уже не характеризуется определенным орбитальным числом. В этом случае состояния электрона в моле­куле рассматривают как некие гибридные состояния. Гибридиза­ция увеличивает эффект перекрывания электронных облаков и, следовательно, делает связь более прочной, а значит, и более энер­гетически выгодной.
Металлическая связьЭлементы, атомы которых легко теряют электроны, образуют металлическую связь. Таким свойством обладают металлы. 51



При достаточном сближении атомов металла происходит их взаимодействие, при этом электроны утрачивают связь со своими атомами и становятся общими.Таким образом, металлическая связь проявляется в твердом и жидком состоянии металла, тогда как в газообразном состоянии молекулы металла представляют собой отдельные атомы, практи­чески не взаимодействующие друг с другом.В металлах имеются положительно заряженные ионы, атомы и перемещающиеся между ними общие «полусвободные» электро­ны. Эти «полусвободные» электроны подвижны, непрочно связа­ны с атомом и становятся одновременно общими для всех атомов. Поэтому металлы характеризуются высокой электрической про­водимостью и теплопроводностью, сравнительно легко излучают электроны при нагревании и облучении их светом.
Химическая связь, основанная на обобществлении валентных 
электронов, принадлежащих всем атомам в кристалле, полу­
чила название металлической.Металлическая связь довольно прочная, особенно у тяжелых металлов. Этим объясняются их высокие температуры плавления и температуры кипения.

Водородная связьЕсли ионная, ковалентная, металлическая химические связи являются внутримолекулярными, то особый вид межмолекуляр­ного взаимодействия представляет водородная связь.Название этого типа связи показывает, что в ее образовании принимают участие атомы водорода.Водородную связь можно рассматривать как некоторую допол­нительную связь, которую проявляет атом водорода, уже связан­ный в молекуле ковалентной связью с другим атомом.Атом водорода образует водородную связь лишь с атомами опре­деленных элементов, к которым относятся атомы F, Cl, О, S, N. Эти атомы сильно притягивают к себе общую электронную пару, что вызывает появление у них эффективного отрицательного за­ряда и приводит к превращению атома водорода в протон, почти лишенный электрона.В отличие от других положительных ионов положительный ион водорода не имеет электронов, поэтому не отталкивается элект­ронными облаками указанных выше отрицательно заряженных атомов, а только притягивается. Так как размеры протона во мно­го раз меньше размеров других ионов, это позволяет ему ближе подходить к другим частицам. Водородная связь является причи­ной ассоциации молекул некоторых водородных соединений. Ha- 52



пример, во фтороводороде существуют не только молекулы HF, но и ассоциированные агрегаты (HF)2 и (HF)3:‘F\ ‘F\H+ FF FF H+F7 'f-zВ обычной воде за счет водородной связи существуют ассоции­рованные молекулы состава (H2O)n, где п = 2 — 5; простые моле­кулы H2O существуют в парообразном состоянии:χ0ς∙∙H H χ0ς∙∙∙∙∙H H ∖∕∙∙H HСуществование ассоциатов молекулы воды и является причи­ной ее различных аномальных свойств.
Водородной связью называют химическую связь, образован­
ную атомом водорода с атомом другого более электроотрица­
тельного элемента.Обозначают водородную связь точками (•••)■Водородная связь может быть образована молекулами разной природы, например молекулами воды и спирта:C2H5-0∙∙∙H H× ∖√ •H∙∙∙0Водородная связь менее прочная, чем ковалентная.

Вопросы и задания

1. Между атомами каких элементов возникает ионная связь? Какую 
химическую связь называют ионной или электровалентной?

2. Изобразите электронными уравнениями процессы образования из 
атомов следующих соединений с ионной связью: ZnS, MgI2, PbO2.

3. Охарактеризуйте ковалентную связь. На какие виды она подразде­
ляется? Между атомами каких элементов возникает ковалентная связь?

4. Дайте характеристику π- и о-связи.
5. Составьте структурные формулы и покажите образование октета в 

следующих соединениях: NH3, N2, H2CO3.

3.2. Степень окисленияДля характеристики состояния атома в молекуле вместо поня­тий «электроположительность» и «электроотрицательность» ато­ма, «ковалентность» введено понятие степень окисления. 53



При определении этого понятия условно принимают, что в соединении валентные электроны перешли к более электроотри­цательному атому (как правило, к атому элемента, расположен­ного правее и выше в Периодической системе), поэтому соедине­ния состоят только из положительно или отрицательно заряжен­ных ионов.
Степень окисления — это условный заряд атома в молекуле, 
вычисленный согласно предположению, что молекула состо­
ит только из ионов.Степени окисления обозначают арабскими цифрами со знаком «плюс» (+) или «минус» (-) перед цифрой. Алгебраическая сумма степеней окисления атомов в молекуле всегда равна нулю.Например, в молекуле K2SO3 степень окисления атома калия равна +1, серы +4, кислорода -2

+1 +4 -2K2
+1-2

O3
-2-3+6 -6Для определения степени окисления элементов в соединениях следует учитывать электроотрицательность*  элементов, приведен­ную в табл. 3.1.Так, в соединении PCl3 степень окисления атома фосфора +3, атома хлора -1, поскольку электроотрицательность атома хлора равна 3,0, а атома фосфора 2,2; в соединении F2O электроотрица­тельность атома фтора (4,0) больше, чем атома кислорода (3,5),

Таблица 3.1. Относительная электроотрицательность элементов

H 
2,1
Li 

0,98
Be 
1,5

В 
2,0

C 
2,5

N 
3,07

О 
3,5

F 
4,0

Na Mg Al Si P S Cl
0,93 1,2 1,6 1,9 2,2 2,6 3,0

К Ca Ga Ge As Se Br
0,91 1,04 1,8 2,0 2,1 2,5 2,8
Rb Sr In Sn Sb Те I

0,89 0,99 1,5 1,7 1,8 2,1 2,6

* Электроотрицательность — величина, характеризующая относительную 
способность атома в молекуле смещать к себе общую электронную пару.54



поэтому степень окисления атома фтора будет равна -1, а атома кислорода +2.Во многих случаях степень окисления не равна валентности данного элемента. Например, в соединениях
-2 -1 0 +1 +2H2O, H2O2, O2, O2F2, OF2степень окисления кислорода различна.Для определения валентности и степени окисления в таких случаях, как с кислородом, необходимо строить графические фор­мулы. Например, для соединения FeS2 исходя из графической формулы .S Fef Sполучим: валентность серы и железа равна двум, а степень окис­ления серы -1, железа +2.В соединениях Hg2Cl2 и HgCl2
Hg-Cl +2 .Cl÷ι∣ HgHg-Cl Clвалентность ртути равна двум, а степень окисления разная: +1 и +2.

Вопросы и задания

1. Что общего между степенью окисления и валентностью и в чем 
различие? Укажите валентность и степень окисления каждого атома в 
молекулах: Cl2, H2O, N2, NH3, H2S. Ответ обоснуйте, пользуясь теорией 
строения вещества.

2. Определите степень окисления атомов в соединениях и ионах: CrO42 , 
HNO3, KClO3, SO42-, PO43-, K3PO4, SiH4, NHJ.

3. Определите степень окисления:
а) фосфора в H3PO4, Ca(H2PO4)2, P2O5;
б) меди в Cu2O, Cu(NO3)2, (CuOH)2CO3;
в) серы в K2SO3, Mg(HS)2, KAl(SO4)2.
Постройте графические формулы соединений.



Глава 4
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 

РЕАКЦИИ

Изучив главу, следует:
знать основные понятия и сущность окислительно-восстановительных 

реакций, правила составления окислительно-восстановительных реакций 
методом электронного баланса;

уметь классифицировать реакции с точки зрения степени окисления; 
определять и применять понятия: «степень окисления», «окислители и 
восстановители», «процессы окисления и восстановления»; составлять 
электронный баланс для окислительно-восстановительных реакций и при­
менять его для расстановки коэффициентов в молекулярном уравнении.

4.1. Изменение свойств элементов 
в зависимости от строения их атомовИзучив типы химических реакций, строение молекул, взаимо­связь основных классов химических соединений, можно сказать, что большинство реакций присоединения, разложения и замеще­ния протекают с изменением степени окисления атомов реагиру­ющих веществ, и только в реакциях обмена этого не происходит.

Реакции, в результате которых изменяются степени окисле­
ния элементов, называют окислительно-восстановитель­
ными.Существует несколько способов составления уравнений окис­лительно-восстановительных реакций.

Метод электронного балансаРассмотрим метод электронного баланса, основанный на опре­делении общего числа перемещающихся электронов, на примере реакции MnO2 + KClO3 + KOH = K2MnO4 + KCl + H2OОпределяем, атомы каких элементов изменили степень окис­ления:
+4 +6 +5 -1Mn → Mn; Cl → Cl56



Находим число потерянных (-) и полученных (+) электронов:
+4 +6 +5Mn-2e^→Mn; Cl + 6e^→ClЧисло потерянных электронов должно быть равно числу полу­ченных электронов. Оба процесса изобразим в виде полуреакций

+4
восстановитель

окислитель

Mn - 2e → Mn
+5 -1

Cl + 6e- → Cl

+4 +6
3 3Mn-6e~→3Mn окисление

+5 -1
1 Cl + бе- → Cl восстановлениеОсновные коэффициенты при окислителе и восстановителе переносим в уравнение реакции3MnO2 + KClO3 + 6KOH = 3K2MnO4 + KCl + 3H2O

+4 +6Процесс превращения Mn в Mn есть процесс отдачи (потери) 
+ 5 -1

электронов, т. е. процесс окисления', процесс превращения Cl в Cl есть процесс получения электронов, т. е. процесс восстановления. Ве­щество MnO2 при этом является восстановителем, a KClO3 — окис­
лителем.Иногда одно из веществ, участвующих в реакции, выполняет сразу две функции: окислителя (или восстановителя) и солеобра- зователя. Рассмотрим в качестве примера реакцию

О +5 +2 +5 -3 +5Zn + HNO3 = Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O оСоставим полуреакции для окислителя и восстановителя: Zn 
+5 теряет два электрона, а азот N приобретает восемь электронов:

О +2Zn -Ie → Zn
+5 -3N+8e^ → N 8 42 1Таким образом, на окисление четырех атомов цинка необхо­димо восемь молекул HNO3 и две молекулы HNO3 на солеобразо- вание:4Zn + 2HNO3 + 8HNO3 = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2OВ итоге получим4Zn + IOHNO3 = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 57



**Метод электронно-ионного балансаПри рассмотрении метода электронного баланса составления уравнений окислительно-восстановительных реакций зачастую взяты условные ионы без учета возможности диссоциации веществ.Так, азотная кислота HNO3 диссоциирует на ионы H+ и NO3 (в растворе частицы N+5 отсутствуют); перманганат калия KMnO4 диссоциирует на ионы K+ и MnO4 (частицы Mn+7 не существуют).При использовании метода электронно-ионного баланса, во- первых, рассматривают ионы, реально существующие в растворе (если вещество неэлектролит, то его берут в молекулярной фор­ме); во-вторых, нет необходимости определять валентность или степень окисления элементов, иногда это просто невозможно.Рассмотрим окислительно-восстановительную реакцию тиосуль­фата натрия с иодом:2Na2S2O3 + I2 → Na2S4O6 + 2NaIТиосульфат натрия Na2S2O3 может иметь следующее строение:Na—О. Л) Na—O^ Л)Na-O^ ^S Na-S^ ^OОпределить степень окисления в данном случае трудно, поэто­му исходим из ионов S2O3-, находящихся в растворе (Na2S2O3 <=≥ ≠ 2Na+ + S2O32-):восстановитель 2S2O∣- - Ie- → S4O2- окислениеокислитель I2 + 1е~ → 21 восстановлениеВместо электронного уравнения составляют электронно-ион­ные уравнения для окислителя и восстановителя, при этом общее число электронов, перешедших окислителю, должно быть равно общему числу электронов, потерянных восстановителем.Рассмотрим ряд реакций, протекающих в кислой, щелочной и нейтральной среде.
Реакция в кислой среде. В качестве окислителя возьмем дихро­мат калия K2Cr2O7, а в качестве восстановителя — нитрит натрия NaNO2; они диссоциируют с образованием дихромат-ионов Cr2O2- и нитрит-ионов NO2.В кислой среде ион Cr2O2- превращается в ион Cr3+:Cr2O72- → Cr3+В правой части незаконченной схемы полуреакции для процес­са восстановления не хватает атомов кислорода, источником ко­торых может быть вода:58



Cr2O72- → Cr3+ + H2OВ левой части отсутствуют атомы водорода: учитывая, что ре­акция проходит в кислой среде, добавляем ионы водорода:Cr2O72- + H+ → Cr3+ + H2OРасставим коэффициенты, определим число полученных элект­ронов, тогда уравнение полуреакции для окислителя примет следу­ющий вид: Cr2O72- + 14H+ + 6e- → 2Cr3+ + 7H2OТеперь составим уравнение полуреакции для восстановителя — иона NOf, который в кислой среде превращается в нитрат-ион NO3-: NO2- → NO3-B левой части незаконченной схемы полуреакции недостает атома кислорода, для его компенсации добавим воду, а в правую часть — ионы водорода:NO2- + H2O → NO3- + H+Расставим коэффициенты, определим число потерянных элект­ронов, тогда уравнение полуреакции для восстановителя примет следующий вид: NO2- + H2O - 2e^ → NO3- + 2H+Уравняем число полученных и потерянных электронов и сум­мируем уравнения этих двух полуреакций:Cr2O72- + 14H+ + бе- → 2Cr3+ + 7H2O 1NO2- + H2O - 2e- → NO3- + 2H+ 3Cr2O72- + 14H+ + 3NO2- + 3H2O → 2Cr3+ + 7H2O + 3NO3^ + 6H+Подобные члены в правой и левой частях уравнения сокраща­ем; в полной ионной форме уравнение окислительно-восстано­вительной реакции примет видCr2O72- + 8H+ + 3NO2- → 2Cr3+ + 4H2O + 3NO3^Используя в качестве среды серную кислоту, получаем следу­ющее молекулярное уравнение реакции:K2Cr2O7 + 3NaNO2 + 4H2SO4 → Cr2(SO4)3 + 3NaNO3 + 4H2O ++ K2SO4
Реакция в щелочной среде. Если при написании уравнения ре­акции в кислой среде недостающие атомы кислорода компенси­ровали за счет молекул воды, то в щелочной среде эта компенса­59



ция происходит за счет ионов ОН-. Пусть хлорат калия KClO3 — окислитель, диоксид марганца MnO2 — восстановитель.Восстановитель MnO2 в щелочной среде превращается в ман- ганат-ион MnO4-: MnO2 → MnO4-Так как среда щелочная, для компенсации атомов кислорода в левую часть уравнения (для восстановителя) вводим гидроксил- ионы, а в правую часть для компенсации атомов водорода — воду:MnO2 + 4ОН- - 1e~ → MnO42- + 2H2OОкислитель хлорат-ион ClO3 в щелочной среде превращается в хлорид-ион Cl-: ClO3 → Cl-Для окислителя полуреакция будет иметь видClO3-+ 3H2O + 6e- → Cl- + 6ОН-Уравняем число полученных и потерянных электронов и сум­мируем электронно-ионные уравнения для окислителя и восста­новителя: MnO2 + 4OH- - 1e~ → MnO42- + 2H2OClO3-+ 3H2O + 6e- → Cl- + 6ОН- 13MnO2 + 12OH- + ClO3-+ 3H2O → 3MnO42- + 6H2O + Cl- + 6ОН-Сократив подобные члены в правой и левой частях суммарного уравнения, получаем3MnO2 + 6OH- + ClO3 → 3MnO4- + Cl- + 3H2OЕсли взять в качестве среды KOH или NaOH, то реакция в молекулярной форме примет следующий вид:3MnO2 + KClO3 + 6КОН → 3K2MnO4 + KCl + 3H2O
Реакция в нейтральной среде. Для реакций, протекающих в ней­тральной среде (в случае кислородсодержащих веществ или ионов), в левую часть электронно-ионного уравнения как для окислите­ля, так и для восстановителя дописываем молекулы воды, а в правую часть (в зависимости от числа атомов кислорода) записы­ваем ионы водорода или гидроксил-ионы. Если исходные веще­ства или ионы содержат больше атомов кислорода, чем продукты их восстановления, то в правую часть полуреакции подставляем гидроксил-ионы, а если наоборот, то к окисленным продуктам добавляем ионы водорода.60



Возьмем в качестве окислителя ион MnOj, который в нейт­ральной среде превращается в молекулу MnO2, а в качестве вос­становителя — ион NO2, который превращается в ион NOj:MnOj → MnO2; NOj → NOjТак как в исходном ионе содержится больше атомов кислоро­да, в правую часть неполной схемы полуреакции подставляем ионы OH- (а в левую, как сказано выше, — молекулы воды). Тогда по­луреакция для окислителя примет следующий вид:MnOj + 2H2O + 3e~ → MnO2+ 40 Н’Для восстановителя в правую часть полуреакции добавляем молекулу воды: NO2- + 2ОН- - 1e~ → NOj + H2OСуммируя эти две полуреакции, получимMnOj + 2H2O + Зе’ → MnO2 + 4ОН“ 2NO2- + 2ОН- - 1e~ → NOj + H2O2MnOj + 4H2O + 3NOj+ 6ОН- → 2MnO2+ 8OH^ + 3NOj+ 3H2OПосле сокращения подобных членов имеем2MnOj + 3NOj + H2O → 2MnO2 + 3NOj + 2ОН“ Запишем уравнение реакции в молекулярной форме2KMnO4 + 3NaNO2 + H2O → 2MnO2 + 2KOH + 3NaNO3или 2KMnO4 + 3KNO2 + H2O → 2MnO2 + 2KOH + 3KNO3
Вопросы и задания

1. Какие реакции называют окислительно-восстановительными? Чем 
отличаются окислительно-восстановительные реакции от других хими­
ческих реакций?

2. Почему атомы металлов в соединениях проявляют только положи­
тельные степени окисления, а атомы неметаллов — как положительные, 
так и отрицательные?

3. Какие вещества называют окислителями, какие — восстановителя­
ми?

4. Как по относительной электроотрицательности можно судить о ха­
рактере связи между атомами в молекуле?

5. Какова связь между энергией сродства к электрону и окислитель­
ной способностью химического элемента? 61



6. Для каких сложных веществ характерны только окислительные свой­
ства? В каких случаях сложные вещества могут выступать в роли окисли­
телей и восстановителей?

4.2. Классификация 
окислительно-восстановительных реакций. 

Основные окислители и восстановителиОкислительно-восстановительные реакции разделяют на три группы: межмолекулярные, внутримолекулярные и реакции дис­пропорционирования.Реакции, в которых одно вещество служит окислителем, дру­гое — восстановителем, называют межмолекулярными', например:2KM∏O4+ 16HC1 = 2MπC12 + 5C12 + 2KC1 + 8H2OК межмолекулярным относятся также реакции между веще­ствами, в которых взаимодействующие атомы одного и того же элемента имеют разные степени окисления:
-2 +4 О2H2S + SO2 = 3S + 2H2OРеакции, которые протекают с изменением степени окисле­ния атомов одной и той же молекулы, называют внутримолеку­

лярными', например:
+5-2 -1 О2KC1O3 = 2KC1+3O2К внутримолекулярным можно отнести реакции, в которых участвуют соединения, образованные атомами одного и того же элемента в разных степенях окисления:NH4NO3 =N2O+H2OРеакции, в которых окислительные и восстановительные функ­ции выполняют атомы одного элемента в одной и той же степени окисления, называют реакциями диспропорционирования', например:

-1 -2 О2Na2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + O2
ОкислителиМерой окислительной способности атома или иона, как уже говорилось, является сродство к электрону, т. е. способность при­нимать электроны.62



Перечислим основные группы окислителей.1. Все неметаллы. Самые сильные окислители — галогены. C уменьшением номера группы окислительные способности не­металлов ослабевают. Неметаллы IV группы Периодической сис­темы — самые слабые окислители. В группах сверху вниз окисли­тельные свойства неметаллов также ослабевают вследствие уве­личения радиусов атомов.2. Металлы в состоянии высшей степени окисления, например: 
+7 +6 +5KMnO4, K2CrO4, V2O5 и др.3. Металлы в состоянии промежуточной степени окисления, 

+1 +1 +2 +1например: Ag, Hg, Fe, Cu и др.4. Концентрированные азотная HNO3 и серная H2SO4 кислоты.
ВосстановителиУкажем основные группы восстановителей.1. Металлы — простые вещества. Наиболее легко теряют элек­троны атомы тех элементов, которые на последнем слое имеют 1 — 3 электрона.2. Металлы в состоянии промежуточной степени окисления, 

+2 +2 +2 +2 +1например: Fe, Cr, Mn, Sn, Cu3. Неметаллы в состоянии низшей степени окисления, напри-
-1 -1 -1 -2мер: Cl, Br, I, S .4. Слабые кислоты и их соли, например: сернистая кислота H2SO3 и сульфат калия K2SO3; азотистая кислота HNO2 и нитрит калия KNO2.

Вопросы и задания

1. В следующих уравнениях реакций укажите окислитель и восстано­
витель, их степень окисления, расставьте коэффициенты:

a) HgS + HNO3 + HCl → HgCl2 + S + NO + H2O;
б) SnCl2 + K2Cr2O7 + H2SO4 → Sn(SO4)2 + SnCl4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 

+ H2O;
в) AsH3 + AgNO3 + H2O → H3AsO4 + Ag + HNO3.
2. В следующих реакциях, в которых окислитель и восстановитель одно 

и то же вещество (реакции внутримолекулярного окисления — восстановле­
ния), расставьте коэффициенты:

a) NH4NO3 → N2O + H2O;
б) KClO3 → KCl + O2;
в) Ag2O → Ag + O2.
3. Для реакций диспропорционирования (самоокисления — самовос­

становления) напишите электронные схемы и расставьте коэффициенты:
a) K2MnO4 + H2O → KMnO4 + MnO2 + КОН; 63



6) HClO3 → ClO2 + HC104;
в) HNO2 → HNO3 + NO + H2O.
4. Какие из приведенных реакций относятся к внутримолекулярным, 

какие — к реакциям диспропорционирования:
a) Hg(NO3)2 → Hg + NO2 + O2;
б) Cu(NO3)2 → CuO + NO2 + O2;
в) K2SO3 → K2SO4 + K2S;
г) (NH4)2Cr2O7 → N2 + Cr2O3 + H2O?
Подберите коэффициенты для каждой реакции.



Глава 5
ЗАКОНОМЕРНОСТИ ПРОТЕКАНИЯ 

ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Изучив главу, следует:
знать определение и математическое выражение скорости химиче­

ской реакции; факторы, определяющие скорость химической реакции; 
правило смещения химического равновесия;

уметь выводить уравнение закона действующих масс; проводить рас­
четы с использованием математического выражения закона действующих 
масс.

5.1. Скорость химических реакцийХимические реакции происходят во времени и поэтому харак­теризуются той или иной скоростью.Чтобы судить о скорости химической реакции, нужно знать, как изменяется концентрация в определенные промежутки вре­мени. Концентрацию в данном случае выражают количеством ве­щества (моль), содержащегося в 1 л раствора.Если в течение промежутка времени t концентрация C одного из реагирующих веществ уменьшилась от C1 до C2, то средняя скорость V реакции за этот промежуток времени равнаC1 -C9
V = —-—- [моль/(л • с)].Например, реакция между оксидом углерода(П) и хлором про­текает с образованием фосгена по уравнениюСО + Cl2 → COCl2В одном из опытов была определена начальная концентрация хлора, которая оказалась равной 0,0187 моль/л, а спустя 2 мин, т. е. через 120 с, концентрация хлора оказалась равной 0,0133 моль/л. Следовательно, средняя скорость рассматриваемой реакции будет равна C1 -C2 0,0187-0,0133 . ε 5V = —-------; V = —------------ ■-------= 4,5 ∙ 10^5 моль/(л • с).

t 120Для определения скорости реакции нет необходимости сле­дить за изменением концентрации всех реагирующих веществ, достаточно проследить за изменением концентрации одного из 65



них, так как все вещества расходуются и образуются в эквивалент­ных количествах. Так, в указанном примере расход 0,0054 моля хлора (0,0187 — 0,0133) соответствует убыли такого же количе­ства оксида углерода(П). Это видно из уравнения реакции, так как при образовании фосгена на одну молекулу хлора требуется одна молекула оксида углерода(П).Скорость химических реакций зависит от концентрации уча­ствующих в них веществ, температуры, катализатора, природы реагирующих веществ, площади поверхности соприкосновения веществ. Давление влияет на скорость химических реакций не не­посредственно, а через увеличение концентрации реагирующих веществ, находящихся в газообразном состоянии.Чем больше концентрация реагирующих веществ, тем больше молекул находится в единице объема, тем чаще они сталкивают­ся, превращаясь в продукты реакции, и, следовательно, тем бы­стрее протекает реакция. C течением времени скорость химиче­ской реакции уменьшается, это вызвано тем, что в растворе ста­новится все меньше и меньше реагирующих молекул; столкнове­ния будут происходить реже, меньше образуется новых веществ.Зависимость скорости химической реакции от концентрации реагирующих веществ можно выразить математическим уравне­нием согласно закону действующих масс.

При постоянной температуре скорость химической реакции 
прямо пропорциональна произведению молярных концентра­
ций реагирующих веществ.Этот закон был открыт К. Гульдбергом и ∏. Baare в 1867 г.Для реакции А + В = C скорость можно рассчитать по уравне­нию

V = МА] [В], где к — коэффициент пропорциональности, или константа ско­рости — величина постоянная для данной реакции; она не зави­сит от времени и концентрации, а зависит от природы реагирую­щих веществ и температуры.Если во взаимодействие вступает несколько частиц какого-либо вещества, то его концентрация должна быть возведена в степень с показателем, численно равным коэффициенту при формуле ве­щества в химическом уравнении.
Математическое выражение закона действующих масс с учетом стехиометрических коэффициентов имеет вид

V = MA]m[B]", где т, п — стехиометрические коэффициенты уравнения реак­ции.66



Пример 1. Как изменится скорость реакции 3H2 + N2 = 2NH3, если 
концентрацию водорода увеличить в 3 раза?

Решение. После увеличения концентрации водорода в 3 раза

r2 = ⅛(3[H2])3[N2] = 27⅛[H2]3[N2].

Следовательно, скорость реакции изменится следующим образом:

¾ = 27⅛[H2]3[N2] = 27
⅛[H2]3[N2]

т.е. увеличится в 27 раз.Рассмотренные выражения закона действующих масс относят­ся к гомогенным системам, когда все компоненты находятся в одинаковом физическом состоянии — в газообразном или раство­ренном. Если наряду с ними в реакции участвуют твердые веще­ства, то скорость реакции изменяется только в зависимости от концентрации газов или растворенных веществ. Например, ско­рость реакции горения фосфора в кислороде4P + 5O2 = 2P2O5пропорциональна только концентрации кислорода:
V = ⅛[O2]5.Скорость реакции зависит от площади поверхности соприкос­новения веществ. Так, чем меньше размер кусочков мела CaCO3, взаимодействующего с соляной кислотой, тем быстрее начнет выделяться оксид углерода(Г/):CaCO3 + 2HC1 = CaCl2 + CO2T + H2OT

Зависимость скорости реакции от температуры. Известно, что течение многих химических процессов значительно ускоряется при повышении температуры, рост которой повышает скорость дви­жения молекул, увеличивая тем самым число столкновений меж­ду ними.Однако не каждое столкновение между молекулами приводит к химическому взаимодействию. Чтобы реакция осуществлялась, сталкивающиеся молекулы должны обладать определенным избыт­ком энергии (по сравнению со средней энергией всех молекул, характерной для данной температуры). Такие молекулы называют активными. Повышение температуры увеличивает число активных молекул, а следовательно, увеличивает скорость реакции.Как правило, в большинстве случаев с повышением темпера­туры на 10 градусов скорость реакции увеличивается в 2 —4 раза 
(правило Вант-Гоффа). Число, характеризующее ускорение реак­ции при нагревании на 10 градусов, называют температурным 
коэффициентом скорости.
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Математически правило Вант-Гоффа выразится так:
h~t∖½2 = ½1γ 10 ,где vt2 — скорость реакции после повышения температуры до Z2; 

vll — начальная скорость реакции при температуре tl; γ — темпе­ратурный коэффициент реакции, т. е. число, показывающее, во сколько раз увеличивается скорость реакции при повышении тем­пературы реагирующих веществ на 10 градусов.
Пример 2. Как изменится скорость реакции при повышении темпера­

туры от 20 до 50 °C, если температурный коэффициент реакции равен 3? 
50-20

Решение. Воспользуемся правилом Вант-Гоффа: t⅛o=t⅛o∙3 10 = 
= r20 . 33 = 27¾, τ∙e∙ скорость реакции возрастает в 27 раз.

Зависимость скорости реакции от катализатора. В 1812 г. рус­ский химик К. С. Кирхгоф обнаружил, что при нагревании крах­мала с разбавленной серной кислотой крахмал обращается в са­хар, в то время как серная кислота по завершении реакции оста­ется неизрасходованной. Существует много таких веществ, кото­рые изменяют скорость химической реакции, а сами по оконча­нии реакции химически не меняются. Такие реакции получили название каталитических, а вещества, которые изменяют их ско­рость, были названы катализаторами.

Изменение скорости реакции под действием катализатора на­
зывают катализом.Различают катализ гомогенный (однородный) и гетероген­ный.К гомогенному катализу относят такие процессы, в которых катализатор находится в том же агрегатном состоянии, что и реа­гирующие вещества. Действие гомогенного катализатора заключа­ется в образовании более или менее прочных промежуточных со­единений, из которых он затем полностью регенерирует.К гетерогенному катализу относятся такие процессы, в кото­рых катализатор и реагирующие вещества находятся в разных аг­регатных состояниях, а реакция протекает на поверхности ката­лизатора. Механизм гетерогенного катализа сложнее, чем гомо­генного. Значительную роль в этих процессах играет явление ад­

сорбции, т. е. поглощения газообразных и жидких веществ на по­верхности твердого вещества.В результате адсорбции увеличивается концентрация реагиру­ющих веществ, повышается их химическая активность, что при­водит к увеличению скорости реакции.68



5.2. Химическое равновесиеМногие химические реакции сопровождаются образованием таких продуктов, которые не могут быть превращены обратно в исходные вещества. Так, при горении магния в кислороде или на воздухе получается оксид магния, который даже при высоких тем­пературах не может быть превращен в продукты, из которых он образовался, т. е. в магний и кислород.Однако если реакция протекает в замкнутом пространстве и полученные вещества при тех же условиях могут реагировать меж­ду собой с образованием исходных, то такая реакция называется 
обратимой. В обратимых реакциях знак равенства заменен стрелка­ми, направленными в противоположные стороны, например:N2 + 3H2 ≠ 2NH3Процесс, протекающий в направлении (указанном стрелкой) слева направо, называют прямой реакцией, противоположный про­цесс — обратной реакцией.Чтобы проанализировать течение обратимой реакции, предпо­ложим, что в закрытом сосуде протекает реакция, изображаемая следующим общим уравнением:mA + ztB <=≥ рС + gDСогласно закону действующих масс скорости прямой rπp и об­ратной ro6p реакций соответственно равны‰ = ∕<l,p∣A∣η в|",‰p = ⅛o6p[CP[DF,где ∕<llp, ko6p — константы скорости прямой и обратной реакции соответственно.В момент смешивания веществ А и В скорость прямой реакции будет максимальной. Затем из-за непрерывного уменьшения кон­центраций веществ А и В (так как они постепенно расходуются на образование веществ ChD) скорость прямой реакции будет умень­шаться.Образовавшиеся вещества ChD начнут реагировать друг с дру­гом и превращаться в вещества А и В. Скорость обратного процес­са, равная нулю в начальный момент, будет непрерывно возра­стать по мере увеличения концентраций веществ C и D, и может наступить момент, когда скорости прямой и обратной реакций станут равными:

UoQp.Такое состояние системы называют химическим равновесием.При состоянии химического равновесия в единицу времени расходуется столько же молей веществ А и В, сколько их вновь 69



образуется из веществ C и D, т. е. с момента наступления химиче­ского равновесия концентрации всех четырех веществ остаются без изменения, несмотря на то что прямая и обратная реакции продолжают протекать. Тогда при установившемся равновесии ^,∣∣p - Ц>бр имеем ∕<lιp∣ А|"’| ВI» = ⅛o6p[C]p[D]g, откуда ⅞ιp _[CP[DF _к
ko6p [A]m[B]"где величина К равна отношению констант скоростей прямой и обратной реакций k∏p∕ko5p; она представляет собой характерную для каждой обратимой реакции величину, получившую название 

константы химического равновесия', например, для реакцииN2 + 3H2 ≠ 2NH3; К = ^3^[N2] [H2]3для реакции [н2]43Fe(τB.) + 4H2O(γ.) <=≥ Fe3O4(τB.) + 4H2(γ.); К =-------- -r.[H2O]4Состояние химического равновесия сохраняется только до тех пор, пока остаются неизменными условия равновесия, т. е. кон­центрации реагирующих веществ и температура, а для реакций с участием газов — давление. Всякое изменение указанных условий приводит к нарушению равновесия. В системе нарушается равен­ство скоростей прямой и обратной реакций и начинает преобла­дать одна из них. Так продолжается до тех пор, пока снова не наступит равенство скоростей прямой и обратной реакций и опять не установится состояние равновесия, отвечающее новым усло­виям. Переход системы из одного состояния равновесия в другое называют смещением химического равновесия.Правило смещения химического равновесия под влиянием из­менения внешних условий было сформулировано А. Ле Шателье 
(принцип Ле Шателье)'.

Если на систему, находящуюся в равновесии, производится 
какое-либо воздействие, то в системе возникают процессы, 
протекающие в направлении, препятствующем этому воздей­
ствию.Таким образом, если изменить одно из условий, при которых система находится в состоянии химического равновесия, напри­70



мер концентрацию, температуру или давление, то равновесие смещается в сторону той реакции, которая противодействует про­изведенному изменению.Увеличение концентрации одного из участвующих в реакции веществ вызывает в системе процесс, ведущий к уменьшению концентрации этого вещества. Так, если в равновесную систему N2 + 3H2 2NH3 ввести дополнительное количество водорода, то такое воздействие приведет к ускорению реакции взаимодей­ствия водорода с азотом. В результате концентрации водорода и азота будут уменьшаться, а концентрация аммиака увеличиваться. Увеличение концентрации аммиака в свою очередь приведет к ускорению реакции его разложения. В конце концов устанавлива­ется новое состояние равновесия, в котором концентрация амми­ака больше, чем до введения дополнительного количества водо­рода. Таким образом, происходит сдвиг равновесия в сторону пря­мой реакции, т. е. увеличение выхода аммиака. При уменьшении концентрации одного из исходных веществ равновесие сдвигается в сторону обратной реакции, т. е. в сторону разложения аммиака.Все химические реакции протекают либо с выделением тепло­ты (экзотермический процесс), либо с поглощением (эндотерми­
ческий процесс).Если прямая реакция экзотермическая, то обратная будет эн­дотермической, например:

экзотермическая2NO + O2 < ------> 2NO2 + АН; AH= 113,1 кДж
эндотермическаяНагревание системы, находящейся в состоянии химического равновесия, вызывает в ней процесс, поглощающий теплоту, т. е. эндотермическую реакцию, а охлаждение системы вызывает в ней процесс, выделяющий теплоту, т. е. экзотермическую реакцию.Следовательно, при повышении температуры равновесие сме­щается в сторону эндотермической реакции, а при понижении — в сторону экзотермической реакции.Важным фактором, влияющим на состояние равновесия си­стемы, содержащей газообразные вещества, является давление. В частности, давление имеет огромное значение при осуществле­нии синтеза аммиака в промышленности, происходящего по ре­акции: N2 + 3H2 ≠ 2NH3 

4 молекулы 2 молекулыПроцесс происходит с изменением числа молекул. Если бы весь азот и водород израсходовались на образование аммиака, то система заняла бы два объема, а если бы весь аммиак разложил­ся на азот и водород, то система заняла бы четыре объема. На 71



самом деле число объемов должно быть промежуточным, зави­сящим от положения равновесия. Изменение давления в системеприводит к изменению числа молей. При увеличении давления вприведенном примере равновесие сместится в сторону образова­ния аммиака; уменьшение давления способствует разложениюаммиака.В тех случаях, когда число молекул газообразных веществ прихимической реакции не изменяется, варьирование давления невызывает смещения химического равновесия.Большое значение при промышленном использовании обра­тимых химических реакций имеют катализаторы. Однако катали­заторы никогда не смещают химического равновесия. Они умень­шают время, необходимое для его достижения. Во сколько разкатализаторы ускоряют прямую реакцию, во столько же раз ониускоряют и обратную.
**5.3. Энергетика химических реакций

Энтальпия. Прирост или потерю теплоты можно рассматриватькак изменение «теплосодержания» веществ, принимающих учас­тие в процессе. Изменение «теплосодержания» при постоянномдавлении называют изменением энтальпии и обозначают Δ∕/.Единица измерения энтальпии — джоуль (Дж).Энтальпию реакции образования сложного вещества из про­стых веществ, отнесенную к 1 молю продукта реакции, называют 
энтальпией образования вещества и обозначают ∆∕f°6p.

Пример 3. Рассчитайте энтальпию реакции ∆∕∕p:

CH4 + 2O2 = CO2 + 2Н2О(ж.) если известны

энтальпии образования

Δ¾,(CH4) = -75 кДж/моль; ΔT∕°6p(O2) = 0; Δ¾p(CO2) = -393 кДж/

моль; ΔT∕°6p(H2O) = -286 кДж/моль.

Решение. Приведенные данные представим следующим образом:

CH4 + 2O2 = CO2 + 2Н2О(ж.)

и, мольЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ 1 2 1 2
∆77°6p, кДж/моль ЮЮЮЮЮЮЮЮ -75 0 -393 -286

Расчет энтальпии реакции проведем по уравнению

ля; = h(co2)∆¾,(co2) + w(H20)∆¾p(H20)] -

- [и(СН4)ДЯ;6р(СН4) + и(О2)ДЯ;6р(О2)] = [1-(-393) + 2-(-286)] --

[1-(-75) + 2-0] = -890 кДж.72



Раздел химии, который посвящен количественному определе­нию тепловых эффектов химических реакций, называют термохи­
мией.Основной закон термохимии был открыт в 1840 г. русским хи­миком Г. И. Гессом (закон Гесса)'.

Сумма энтальпий двух и более промежуточных реакций (ста­
дий) при переходе от исходного состояния к конечному равна 
энтальпии реакции, которая непосредственно ведет от исход­
ного к конечному состоянию.

Энтропия. Как установлено выше, мерой изменения энергии системы является энтальпия. Статистическая вероятность данного состояния системы характеризуют энтропией, которую обознача­ют буквой S. Чем больше значение S, тем более неупорядоченным является состояние системы.Энтропия является количественной мерой беспорядка. Напри­мер, получение более чистого фосфора восстановлением оксида φocφopa(V) углем при высокой температуре:P2O5 + 5C = 5CO + 2Рприводит к тому, что из шести молекул образуется семь, т. е. энт­ропия повысилась, значение Δ,S' этой реакции положительное.Образование оксида φocφopa(V) при горении фосфора в кис­лороде: 4P + 5O2 = 2P2O5происходит с понижением энтропии (∆S, < 0), так как из девяти молекул образуется лишь две.
Энергия Гиббса. Обе величины Δ∕/ и Δ,S' влияют на направление и глубину химического процесса и связаны соотношением

AG = АН - TAS,где AG — энергия Гиббса (свободная энергия) — мера движущей силы химической реакции, Дж; АН — энтальпия, Дж; AS — энт­ропия, Дж/К; T — абсолютная температура, К.
Примеры выполнения заданий

Задание 1. При некоторой температуре равновесные концентрации в 
системе 2SO2 + O2 «=> 2SO3 составили [SO2] = 0,04 моль/л, [O2] = 
= 0,06 моль/л, [SO3] = 0,02 моль/л. Вычислите константу равновесия ре­
акции и исходные концентрации SO2 и O2.

Решение. Из уравнения реакции видно, что для образования 
0,02 моль/л SO3 расходуется по 0,02 моль/л SO2 и 0,01 моль/л O2. Следо­
вательно, исходная концентрация SO2 равна 0,02 моль/л + 0,04 моль/л = 73



= 0,06 моль/л; исходная концентрация O2 равна 0,01 моль/л + 0,06 моль/л = 
= 0,07 моль/л.

Константа равновесия реакции составит

κ [SO3]2 0,022
[SO2]2 [O2] 0,042 0,06 ’

Задание 2. Обратимая реакция протекает по уравнению 2NO + O2 <=≥ 
<=⅛ 2NO2. В сторону какой реакции (прямой или обратной) сместится 
химическое равновесие, если давление увеличить в 2 раза?

Решение. Пусть равновесные концентрации до увеличения давле­
ния составляли: [NO] = а моль/л, [O2] = b моль/л, [NO2] = с моль/л. Ско­
рость прямой реакции ι>1, скорость обратной реакции ι>2. Тогда ι>1 = kλd1b', 
υ2 = k2c2.

При увеличении давления в 2 раза [NO] = 2а моль/л, [O2] = 2Ь моль/л, 
[NO2] = 2с моль/л; скорости прямой и обратной реакций при новых усло­
виях равны:

v↑ = k↑(2a)22b = 8k↑a2b, 

v2 = k2(2c)2 = 4k2c2,

отсюда

v'λ _ 8k↑a2b _
v-l k↑a2b

υ2 _ 4k2c2 _ 4 
v2 k2c2

Следовательно, при увеличении давления в равновесной системе в 
2 раза скорость прямой реакции возрастает в 8 раз, а скорость обратной 
реакции — в 4 раза, т. е. равновесие сместится вправо — в сторону обра­
зования NO2.

Вопросы и задания

1. Как определяют скорость химической реакции?
2. Какие факторы влияют на скорость химических реакций?
3. Как зависит скорость химической реакции от концентраций реаги­

рующих веществ? Напишите математические выражения для скоростей 
реакций, протекающих по уравнениям:

a) 4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O;
б) 2H2S + SO2 = 3S + 2H2O;
в) Fe3O4 + 4H2 = 3Fe + 4H2O.
4. Приведите примеры каталитических реакций. Можно ли с помо­

щью катализаторов сместить химическое равновесие? Какова их роль при 
обратимых реакциях?

5. Чему равен температурный коэффициент реакции, если при увели­
чении температуры на 60 градусов скорость реакции возросла в 10 раз?74



6. Как изменится скорость реакции 2N0 + O2 = 2NO2, если концент­
рации исходных веществ увеличить в 4 раза?

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении тем­
пературы от 40 до 70 °C, если температурный коэффициент реакции ра­
вен трем?

8. Как влияет площадь поверхности твердых веществ на скорость их 
взаимодействия? Приведите примеры использования этой зависимости 
в химической промышленности.

9. Реакция между веществами А и В протекает по уравнению А + 2В = 
= С. Начальная концентрация вещества А равна 0,3 моль/л, вещества В — 
0,5 моль/л. Константа скорости данной реакции 0,4. Вычислите началь­
ную скорость реакции и скорость реакции по истечении некоторого вре­
мени, когда концентрация вещества А уменьшилась на 0,1 моль/л.

10. Определите исходные концентрации газов NO и O2 и константу 
равновесия обратимой реакции 2NO + O2 <=⅛ 2NO2, если равновесие 
установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ: 
[NO2] = 0,12 моль/л, [NO] = 0,48 моль/л, [O2] = 0,24 моль/л.



Глава 6
ВОДНЫЕ РАСТВОРЫ И ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ 

ДИССОЦИАЦИЯ. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ.
КОНЦЕНТРАЦИЯ РАСТВОРОВ. ЭЛЕКТРОЛИЗ СОЛЕЙ

Изучив главу, следует:
знать теорию электролитической диссоциации Аррениуса;
иметь представление о современной теории кислот и оснований, 

о гидролизе солей и электролизе расплавов и растворов солей;
уметь записывать уравнения реакций ионного обмена; определять 

кислотность растворов кислотно-основными индикаторами; составлять 
полные и сокращенные ионные уравнения гидролиза солей; предсказы­
вать реакцию среды в растворах солей; рассчитывать концентрацию рас­
творов.

6.1. Растворы. Концентрация растворовКак известно, многие вещества, например соль, сахар, раство­ряются в воде. Есть такие вещества, которые в воде не растворя­ются, но хорошо растворяются в спирте. Например, различные лаки в воде не растворяются, но очень легко растворяются в спирте. Сера в воде и спирте не растворяется, но хорошо растворяется в сероуглероде. В результате растворения получаются растворы.
Растворы — это однородные системы, состоящие из двух и 
более самостоятельных веществ и продуктов их взаимодей­
ствия.Вещество, взятое в избытке и служащее средой, в которой идет растворение, называют растворителем. Вещество, которое раство­ряется, называют растворенным веществом.Процесс растворения вещества сопровождается поглощением или выделением теплоты, что характерно для химического взаи­модействия. Д. И. Менделеев, изучая состояние веществ в раство­рах, развил представление о химическом характере процесса рас­творения, противопоставляя это учение физической теории рас­творения, согласно которой растворы — чисто механические сме­си частиц растворителя и растворенного вещества. Он пришел к выводу, что в растворе образуются соединения, состоящие из рас­творенного вещества и растворителя. Такие соединения получили название сольватов. Если растворителем является вода, то соеди­нения, образующиеся в растворе, называют гидратами.
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Развитая Д. И. Менделеевым химическая, или гидратная, тео­рия растворения лежит в основе всего современного учения о рас­творах.В зависимости от агрегатного состояния растворителя различа­ют жидкие, твердые и газообразные растворы. Примером первых могут быть растворы солей и гидроксидов в воде, вторых — ме­таллические сплавы и различные минералы, третьих — смеси га­зов, воздух.Наибольшее значение имеют жидкие растворы. Чтобы приго­товить водный раствор твердого вещества, достаточно оставить это вещество в соприкосновении с водой в течение некоторого времени. Самопроизвольное распределение молекул растворяемого вещества по всему объему растворителя называют диффузией. Но этот процесс совершается медленно. Для ускорения растворения растворяемое вещество измельчают или процесс проводят при пе­ремешивании. Растворение зависит, кроме того, от температуры.Твердые вещества и газы растворяются в определенном объеме воды при неизменных условиях только до установленного предела. Так, в 100 мл воды при температуре 18 oC можно растворить 201,1 г сахара, 36,06 г хлорида натрия, 0,00016 г хлорида серебра. В 1 объеме воды при температуре 20 oC растворяется 700 объемов аммиака, 40 объемов сернистого газа, 2,5 объема сероводорода.
Растворимостью называют способность одного вещества раство­ряться в другом. Количественно растворимость твердых веществ и жидкостей характеризуют коэффициентом растворимости.
Коэффициент растворимости равен массе безводного вещества, растворяющегося при данных условиях в 100 г растворителя с об­разованием насыщенного раствора. Например, если коэффициент растворимости сульфата меди(П) CuSO4 при температуре 60 oC составляет 40, то насыщенный раствор при указанной температу­ре содержит 40 • 100 : (100 + 40) = 28,6 % соли, а при 80 oC (коэф­фициент растворимости равен 55) содержит 55 • 100: (100 + 55) = = 35,5 % соли.
Растворимость газов определяется объемом газа, растворя­ющегося при постоянной температуре в одном объеме раствори­теля с образованием насыщенного раствора. Например, при обыч­ных условиях 1 объем воды растворяет 0,02 объема водорода или 400 объемов хлороводорода.Коэффициент растворимости большинства твердых веществ при повышении температуры возрастает.Есть вещества, растворимость которых с увеличением темпе­ратуры уменьшается, например гидроксид кальция.В воде растворяются не только твердые вещества, но и многие жидкости. Одни из них, например спирт, глицерин, серная кис­лота, смешиваются с водой в любых соотношениях, другие, на­пример эфир, взаимно растворяются только до известного преде­77



ла. C увеличением температуры растворимость жидкого вещества, как правило, повышается.Растворимость газов в воде весьма различна. Растворимость азота, водорода, кислорода очень мала. Так, в 1 л воды при температуре О oC и давлении 0,1 МПа растворимость H2 — 20 мл, O2 — 40 мл, N2 — 21 мл; растворимость же аммиака и хлороводорода, наобо­рот, велика. Растворимость газов в воде зависит от природы газа, температуры и давления. При неизменной температуре раствори­мость газов увеличивается с повышением давления; при неизмен­ном давлении с увеличением температуры растворимость газов уменьшается.
★★Дисперсные системыРастворы делятся на истинные и дисперсные. В истинном рас­творе частицы растворенного вещества невидимы даже с помо­щью микроскопа. В качестве растворенных веществ в истинных растворах могут выступать неэлектролиты в виде молекул или элек­тролиты в виде ионов.Если растворенное вещество с большими по размеру молеку­лами образует отдельную фазу (дисперсную фазу), то такой рас­твор относят к дисперсным. Вещество, в котором распределена дис­персная фаза, называют дисперсионной средой. Например, диспер­сной фазой тумана являются мельчайшие капельки воды, а дис­персионной средой — воздух.По размеру частиц дисперсной фазы все дисперсные системы можно разделить на грубодисперсные и коллоидные системы.В грубодисперсных системах размер частиц дисперсной фазы из­меняется в пределах 10^5- IO-3 см, а вещество дисперсионной среды состоит из молекул размером IO-8 см.Грубодисперсными системами являются суспензии, эмульсии и пены.

Суспензии — гетерогенные системы, в которых частицы твер­дой дисперсной фазы распределены в жидкой дисперсионной среде (взвесь крахмала в холодной воде).
Эмульсии образуются двумя несмешивающимися жидкостями (эмульсия бензола в воде).
Пены состоят из ячеек, заполненных газом и отделенных друг от друга пленками очень малой толщины. К жидким пенам отно­сится, например, мыльная пена, к твердым — пемза.Характерным признаком всех грубодисперсных систем являет­ся то, что частицы дисперсной фазы в них видны даже невоору­женным глазом. Они могут задерживаться бумажным фильтром.В коллоидных растворах (системах) размер частиц дисперсной фазы составляет 10^5- IO-2 см, размер частиц дисперсионной сре­ды — IO-5 см.78



Из органических веществ в природе коллоидные растворы об­разуют белки, растительные и животные клеи, из неорганиче­ских — гидратированные формы силиката натрия, оксида крем­ния (IV).При одностороннем освещении коллоидно-дисперсных раство­ров (систем) они кажутся мутными вследствие рассеяния части­цами света. Коллоидные системы могут находиться как в состоя­нии золя, так и в состоянии геля. В золе частицы движутся более или менее свободно. В геле частицы связаны друг с другом и пере­мещение отдельных частиц затруднено, что придает гелям плас­тичность и эластичность. Для золей характерна неустойчивость — стремление частиц к слипанию с образованием крупных агрега­тов. Такой процесс называют коагуляцией, обычно он заканчива­ется переходом жидкого коллоидного раствора в гель или выпаде­нием в осадок дисперсной фазы.Дисперсные системы имеют большое значение как в быту, так и в производстве. Например, в приготовлении пищи широко ис­пользуют сложные коллоидные системы (молоко, масло, смета­ну). Коллоидные процессы лежат в основе производства маргари­на, кондитерских изделий, вина и др. Производство пластических масс, бумаги, красителей, строительных материалов — все это коллоидные процессы.
Понятие о концентрации раствораМожно приготовить растворы с различным содержанием рас­творенного вещества. Поэтому для каждого раствора необходимо указать его концентрацию.

Концентрацией раствора называют массовое содержание рас­
творенного вещества в определенном массовом количестве или 
определенном объеме раствора.Для качественной характеристики концентрации растворов при­меняют термины концентрированный и разбавленный.Концентрированный раствор содержит много растворенного вещества, разбавленный раствор — мало растворенного вещества. Границы между ними условны. Так, если в 100 г раствора серной кислоты содержится 96 г серной кислоты, то такой раствор кон­центрированный, 80 г кислоты — тоже концентрированный, а если 5 или 15 г кислоты, то разбавленный.В химии пользуются несколькими способами выражения кон­центрации раствора: массовой долей растворенного вещества, мо­лярной концентрацией, нормальной концентрацией (молярной концентрацией эквивалентов) и др. 79



Массовая доля растворенного вещества

Массовая доля растворенного вещества ω — это отношение 
массы растворенного вещества к общей массе раствора:

т ω = —, 
miгде т — масса растворенного вещества; mi — общая масса рас­твора.Массовую долю растворенного вещества обычно выражают в долях единицы (или в процентах):ω = —100 %.

miТак, 20%-м раствором хлорида калия называют раствор, в ко­тором на каждые 100 единиц массы раствора приходится 20 еди­ниц массы KCl (массовая доля равна 0,2).
Пример 1. Определите массовую долю (%) хлорида калия KCl в рас­

творе, если 50 г KCl растворено в воде массой 200 г.
Решение. Общая масса раствора KCl равна M1 = 200 + 50 = 250 г. 

Подставляя известные значения в формулу, получаем

ω = 21100%; ω = ^J-100 % = 20 %.
M1 250 г

Молярная концентрация растворенного вещества

Молярная концентрация растворенного вещества C — это 
отношение количества вещества v (моль), содержащегося в 
растворе, к объему этого раствора V (л):

c _ у _ т
V MV,где т — масса растворенного вещества, г; M — молярная масса растворенного вещества, г/моль.Для обозначения молярной концентрации принято использо­вать символ М. Если 1 л раствора содержит 1 моль растворенного вещества, то раствор называют одномолярным и обозначают 1 М, если 3 моля — трехмолярным (3 М) и т.д.Так, одномолярный раствор EI3PO4 — это такой раствор, в 1 л которого содержится 1 моль, т. е. 98 г, EI3PO4.

Пример 2. Рассчитайте, сколько граммов гидроксида калия содержит­
ся в 0,2 M растворе KOH объемом 500 мл.80



Решение. По формуле, приведенной выше, получим

C(KOH) = т (KOH) 
Λf(KOH) V,

отсюда

м(КОН) = C(KOH)Af(KOH)K,

/и(КОН) = 0,2 моль/л-56 г/моль-0,5 л = 5,6 г.

Пример 3. Вычислите молярную концентрацию раствора H2SO4, 200 мл 
которого содержат 4,9 г H2SO4.

Решение. Находим молярную концентрацию

C(H2SO4) = M(H2SO4)
Af(H2SO4) К’

4 9гC(H2SO4) =---------,------------ = 0,25 моль/л, или 0,25 М.
98 г/моль 0,2 л

** Нормальная концентрация растворенного вещества

Эквивалентом вещества X (Z3kb(X) ) называют такое количество вещества X, которое способно в данной реакции присоединять или замещать один ион H+ в кислотно-основных реакциях или один электрон в окислительно-восстановительных реакциях.Например, при взаимодействии фосфорной кислоты H3PO4 с гидроксидом калия KOH в зависимости от того, какие конечные продукты образуются: KH2PO4, K2HPO4 или K3PO4 эквивалента­ми H3PO4 будут соответственно H3PO4, 1∕2H3PO4, 1∕3H3PO4.Единицей эквивалента вещества является моль эквивалента. Число молей эквивалента, содержащихся в 1 моле вещества, на­зывают числом эквивалентности (Z3kb); оно равно числу присоеди­няемых или замещаемых протонов в кислотно-основных реакциях или числу электронов, участвующих в полуреакциях окисления — восстановления.
Фактор эквивалентности вещества X (∕3kb(X)) — это величина, обратная числу эквивалентности данного вещества в конкретной реакции:

/экв(Х) =
1 

^экв(Х)'Понятия «число эквивалентности», «фактор эквивалентности» относятся не только к реагирующим веществам, но и к каждой частице (атому, молекуле, иону) этих веществ.При использовании терминов «эквивалент», «число эквивалент­ности», «фактор эквивалентности» всегда необходимо указывать, 81



к какой конкретной химической реакции они относятся, так как число эквивалентности и фактор эквивалентности одного и того же вещества могут быть различными в разных химических реак­циях.Например, серная кислота в зависимости от условий реагирует с гидроксидом натрия по двум уравнениям:H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2OH2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2OВ первой реакции замещается 1 атом водорода H2SO4, следова­тельно, Z3kb(H2SO4) = 1, ∕3kb(H2SO4) = 1; во второй реакции заме­щаются 2 атома водорода кислоты H2SO4, значит, Z3kb(H2SO4) = 2, ∕3kb(H2SO4) = 1∕2.Таким образом, выполняется закон эквивалентов'.

Вещества реагируют и образуются в эквивалентных количествах.Например, для реакции2Fe(OH)3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 6H2Oполучим Z3ra5(Fe3+) = 3; Z3κ8(Fe3+) = 1∕3; Z3kb(SO42-) = 2; Z3κ8(SO42-) = = 1∕2; Z3kb(Fc2(SO4)3) = 6; Z3κ≡(Fe2(SO4)3) = 1∕6.Число эквивалентности, как правило, совпадает с зарядом ре­агирующей частицы.Помимо эквивалента вещества применяют понятие молярной 
массы эквивалента Мзкв, связанной с молярной массой M этого вещества соотношением

,, M
j^Z3K8 - ~ MfSKB •

эквНапример, молярная масса эквивалента фосфорной кислоты, прореагировавшей полностью, составляетM3ra5(H3PO4) = M(H3PO4)Z3k8(H3PO4) = 98 ∙ 1∕3 = 32,7 г/моль.
Молярная концентрация эквивалента C,,κιl {нормальная кон­
центрация) — это отношение количества вещества эквива­
лента (в молях), содержащегося в растворе, к объему этого 
раствора (в литрах):

_ т экв M V ’ 1У± экв yгде т — масса растворенного вещества, г; M3kb — молярная масса эквивалента вещества; V — объем раствора, л.82



Нормальную концентрацию принято обозначать буквой N; на­пример, 2 N раствор H2SO4.
Пример 4. Определите нормальную концентрацию серной кислоты, 

если в 0,2 л раствора содержится 4,9 г H2SO4.
Решение. Нормальная концентрация показывает, сколько молей эк­

вивалентов растворенного вещества содержится в 1 л раствора.
Рассчитаем нормальную концентрацию раствора H2SO4 по формуле

C (H SO ) = w(H2SC)4) = W(H2SO4)
2 JH3kb(H2SO4)K JH(H2SO4)Z3kb(H2SO4)K ’

4 9гC3kb(H2SO4) =-------------——---------- = 0,5 моль/л.экв 2 4/ 98 г/молъ ■ /2 ■ 0,2 л '

Расчет также можно провести, используя шестичленную пропорцию:

в 1 л 1 N раствора содержится 49 г H2SO4 
в 0,2 л х N раствора — 4,9 г H2SO4

получаем

1 л ■ 1 моль/л ■ 4,9 г n , .х =--------------------- ----- = 0,5 моль/л.
0,2 л ■ 49 г

Пример 5. Рассчитайте, сколько граммов Al2(SO4)3 содержится в 0,2 N 
растворе Al2(SO4)3 объемом 0,5 л. Как приготовить такой раствор?

Решение. Расчет массы Al2(SO4)3 проведем по формуле

W(Al2(SO4)3) = C3kb(AI2(SO4)3)JH3kb(AI2(SO4)3)K =

= C3kb(Ai2(SO4)3)JH(AI2(SO4)3)Z3kb(AI2(SO4)3) К,

W(Al2(SO4)3) = 0,2 моль/л-342 г/моль ■ 1∕6∙ 0,5 л = 5,7 г.

Расчет также можно провести, используя шестичленную пропорцию:

BlnlN раствора содержится 57 г Al2(SO4)3 
в 0,5 л 0,2 N раствора — х г Al2(SO4)3

0,5 л 0,2 моль/л 57 гх = —------- ----------- ----------= 5,7 г.
1 л■1 моль/л

Для приготовления такого раствора в мерную колбу вместимостью 
0,5 л вносим 5,7 г Al2(SO4)3, наполняем колбу водой примерно до поло­
вины, перемешиваем до полного растворения соли и доводим объем рас­
твора до 0,5 л (до метки).

★Переход от одного выражения концентрации 
к другому

При химических расчетах часто приходится переводить массовую 
долю (%) в молярную концентрацию, и наоборот. 83



Пример 6. Вычислите молярную концентрацию 10%-го раствора H2SO4, 
плотность которого 1,06 г/см3.

Решение. Определяем массу 1 л 10 %-го раствора:

т = 1 000 мл ■ 1,06 г/мл = 1 060 г.

В 1 л этого раствора содержится: 

ωm↑ 10 ■ 1 060 г , т =---- l =---------------= 106 г H2SO4,
100 100

ГМ X M(H2SO4) 106 гC(H2SO4) = = ——-------- -----= 1,08 моль/л, или 1,08 М.Af(H2SO4)K 98г/моль1л
Пример 7. Какова массовая доля (%) гидроксида калия в 1,5 M рас­

творе KOH плотностью 1,05 г/см3?
Решение. Молярная масса KOH равна 56 г/моль.
Один литр 1,5 M раствора имеет массу 1,05 г/см3 - 1 000 мл = 1 050 г; 

в нем содержится:

м(КОН) = C(KOH)Af(KOH)K = 1,5 моль/л ■ 56 г/моль ■ 1 л = 84 г.

Массовую долю (%) KOH находим по формуле

а = —100 %; ω(KOH) = 84 Г 100 % = 8 %. 
M1 1 050 г

Вопросы и задания

1. Какие способы выражения состава раствора вы знаете?
2. Определите массовую долю (%) растворенного вещества NaCl, если 

в 380 г воды растворено 20 г NaCl. (Ответ: 5 %.)
3. Сколько граммов KOH содержится в 200 мл 10%-го раствора (плот­

ность 1,09 г/см3)? (Ответ: 21,8 г.)
4. Смешали 250 г 20%-го раствора соляной кислоты и 100 мл 30%-го 

раствора той же кислоты (плотность 1,15 г/см3). Определите массовую 
долю (%) HCl после смешивания. (Ответ: 23,1 %.)

5. На 3,9 г калия подействовали 41,1 мл воды. Определите массовую 
долю (%) полученной щелочи. (Ответ: 12,47 %.)

6. Определите молярную концентрацию 10%-го раствора H3PO4, плот­
ность которого 1,05 г/см3. (Ответ: 1,07 М.)

7. Какова массовая доля (%) H2SO4B 1,5 M растворе, плотность кото­
рого 1,04 г/см3? (Ответ: 14,1 %.)

6.2. Электролитическая диссоциацияВ начале XIX в. английский ученый М. Фарадей, изучая способ­ность водных растворов солей, кислот и оснований проводить элек­трический ток, пришел к заключению, что вещества можно раз­делить на электролиты и неэлектролиты.84



Вещества, растворы которых обладают электрической про­
водимостью, называют электролитами.К электролитам относят растворы кислот, щелочей, солей. Соли и щелочи проводят ток не только в растворенном состоянии, но и в расплавленном.
Вещества, растворы которых не обладают электрической про­
водимостью, называют неэлектролитами.К неэлектролитам относят многие органические вещества, су­хие соли, основания, дистиллированную воду.В 1887 г. шведский ученый С. Аррениус выдвинул теорию элек­

тролитической диссоциации'.

Распад электролита на сольватированные (гидратированные) 
ионы под действием молекул растворителя называют элект­
ролитической диссоциацией.

Сольваты (гидраты) — комплексы, образованные частицами растворенного вещества и окружающими их частицами раствори­теля (водой).Электролитическая диссоциация происходит за счет химического взаимодействия молекул растворителя с молекулами растворяемо­го вещества, причем решающее значение имеет природа химиче­ской связи и строение этих молекул. Следует различать полярность связи и полярность молекулы. Вода — молекула полярная. Атомы водорода в молекуле воды расположены под углом к атому кисло­рода и к ним смещен положительный заряд, а отрицательный за­ряд смещен к атому кислорода. Полярность молекул воды и обу­словливает хорошую растворимость в ней веществ с ионной и ко­валентной полярной связями и вызывает их диссоциацию.При попадании молекул электролита в воду близлежащие мо­лекулы воды ориентируются положительным полюсом к отри­цательному полюсу молекул электролита, а отрицательным — к положительному полюсу молекул электролита и притягиваются к ним. В результате связь между ионами в молекуле электролита ослабевает и электролит распадается на ионы. При этом образу­ются не свободные ионы, а гидратированные (или сольватиро­ванные, если растворитель не вода), т.е. связанные с молекулами воды. Так, безводный сульфат меди(П) белого цвета, следовательно ионы Cu2+ и ионы SO4^ в кристалле бесцветны. Ионы Cu2+ в рас­творе приобретают голубую окраску за счет присоединения моле­кул воды, переходя при этом в ион Cu(H2O)4+. Ион водорода H+ в растворе переходит в ион гидроксония H3O+. Однако не всегда известно число молекул воды, связанных с данным ионом, к тому же при ионных реакциях эти молекулы воды могут отщепляться 85



от ионов. Поэтому в ионные уравнения реакций вводят символы негидратированных ионов. Например, вместо H3O+ пишут H+, вместо Zn(H2O)4+ — Zn2+.Диссоциация электролита приводит к образованию разноименно заряженных ионов — положительных (катионов) и отрицатель­ных (анионов), заряды которых равны по абсолютной величине. Поэтому раствор электролита всегда нейтрален.Противоположно заряженные ионы находятся в непрерывном движении и притягиваются друг к другу (по закону Кулона), по­этому в растворе образуются молекулы электролита. Этот обрат­ный процесс образования молекул из ионов называют ассоциаци­
ей. Следовательно, электролитическая диссоциация есть процесс обратимый; его обозначают знаком ÷⅛.Равновесное состояние водного раствора электролита характе­ризуют степенью электролитической диссоциации а — отношением числа молекул, распавшихся на ионы, к общему числу раство­ренных молекул:

а = или а = —100 %, 
N Nгде п — число молекул, распавшихся на ионы; N — общее число молекул.Степень диссоциации выражают в долях единицы или в про­центах.Так, степень диссоциации 20 % означает, что из 100 молекул 20 диссоциированы на ионы.Степень электролитической диссоциации зависит от природы растворенного вещества и растворителя, концентрации и темпе­ратуры раствора.По степени диссоциации электролиты делятся на сильные (и > > 30 %), средние (и = 2 — 30 %) и слабые (а < 2 %). В табл. 6.1 приведе­ны степени диссоциации некоторых кислот, оснований и солей.На основании теории электролитической диссоциации С. Ар­рениус дал новые определения основаниям, кислотам, солям.

Основания — электролиты, диссоциирующие с образованием 
гидроксил-ионов ОН-:NaOH ≠ Na++ OH-Если основание содержит несколько групп ОН-, то может про­исходить ступенчатая диссоциация:Ca(OH)2 Ca(OH)+ + OH- (первая ступень)Ca(OH)+ Ca2+ + OH- (вторая ступень)86



Таблица 6.1. Степень диссоциации а 0,1 M растворов некоторых 
кислот, солей, оснований при температуре 18 °C

Соединение Степень 
диссоциации, %

Кислоты

Очень сильные электролиты: HNO3, HCl, HBr >80-90

Сильные электролиты: H2SO4 >50

Электролиты средней силы: H3PO4, H2SO3, HF <20

Слабые электролиты: CH3COOH, H3PO3, HNO2 <2

Очень слабые электролиты: H2S, H2CO3 < 1

Основания

Очень сильные электролиты: КОН, NaOH, Ba(OH)2 > 80

Сильные электролиты: Sr(OH)2, Ca(OH)2, LiOH > 20

Слабые электролиты: NH4OH <2

Очень слабые электролиты: нерастворимые в воде <0,1

Соли

Очень сильные электролиты: хлориды щелочных 
и щелочноземельных металлов

>80

Сильные электролиты: растворимые соли серной 40-70
КИСЛОТЫ

Слабые электролиты: растворимые соли фосфорной, 
сернистой, угольной кислот

2-20

Сначала отщепляется один гидроксил-ион, а последующие ионы OH- — в сильноразбавленных растворах. Уравнение полной дис­социации имеет следующий вид:Ca(OH)2 ≠ Ca2++ 2ОН“
Кислоты — электролиты, диссоциирующие с образованием 
катионов водорода H+:HNO3 ≠ H++ NO3Многоосновные кислоты средней силы и слабые кислоты дис­социируют ступенчато:H2S ÷⅛ H+ + HS- (первая ступень)HS^ <=≥ H+ + S2- (вторая ступень) 87



Как отмечалось ранее, различают следующие виды солей: сред­ние, кислые, основные, двойные, смешанные.
Средние соли, растворимые в воде, являются сильными элек­
тролитами и диссоциируют с образованием положительных 
ионов металла и отрицательных ионов кислотного остатка:Cu(NO3)2 ≠ Cu2++ 2NO3-Fe2(SO4)3 ≠ 2Fe3++ 3SO42-
Кислые соли — электролиты, содержащие в анионе атом во­
дорода, способный отщепляться в виде иона H+.Кислые соли рассматривают как продукт неполного замеще­ния атомов водорода многоосновных кислот атомами металла. Диссоциация кислых солей происходит ступенчато, например:Ca(H2PO4)2 ÷⅛ Ca2+ + 2H2PO4 (первая ступень)H2PO4 ÷⅛ H+ + HPO4- (вторая ступень)HPO4- ÷⅛ H+ + PO4- (третья ступень)Однако степень электролитической диссоциации уже по вто­рой ступени очень мала, поэтому раствор кислой соли содержит лишь незначительное число атомов водорода.
Основные соли — электролиты, содержащие в катионе одну 
или несколько гидроксогрупп ОН-, способных переходить в 
состояние ионов OH- (отщепляться).Основные соли характерны для многовалентных металлов и диссоциируют с образованием основных и кислотных остатков:Al(OH)Cl2 ≠ Al(OH)2+ + 2C1-Диссоциация ионов основных остатков на ионы металла и гидр- оксогруппы практически не происходит.

Ионные реакцииТеория электролитической диссоциации установила, что если электролиты попадают в раствор, то образуются противоположно заряженные ионы, а если в растворе несколько веществ-электро­литов, то образуется несколько катионов и анионов и тогда меж­ду противоположно заряженными ионами возможно взаимодей­ствие с образованием новых веществ, но уже неэлектролитов или слабых электролитов.88



Реакции между ионами называют ионными реакциями, а урав­нения этих реакций — уравнениями реакций в молекулярной и ион­
ной формах.Рассмотрим поведение двух электролитов — CuSO4 и KOH в растворе. Диссоциация этих веществ проходит по схеме:CuSO4 ≠ Cu2+ + SO42-; KOH ≠ K+ + ОН“Ионы в растворе могут взаимодействовать в различных комби­нациях: Cu2+ и ОН-, Cu2+ и SO4-, K+ и ОН-, K+ и SO4-, т. е. воз­можно образование четырех веществ — Cu(OH)2, CuSO4, КОН, K2SO4, и только одна комбинация приводит к образованию осад­
ка — слабодиссоциирующего вещества Cu(OH)2. Запишем уравне­ние реакции в молекулярной форме:CuSO4 + 2KOH = Cu(OH)2T + K2SO4В полной ионной форме это уравнение будет иметь следующий вид: Cu2+ + SO42- + 2K+ + 2ОН- = Cu(OH)2 + 2K+ + SO42^B сокращенной ионной форме уравнение примет видCu2+ + 2ОН- = Cu(OH)2Остальные ионы в реакции участия не принимают.Между электролитами возможно и другое взаимодействие, когда образуется газ или слабодиссоциирующее вещество. Например, взаимодействие сульфида аммония с хлороводородной кислотой приводит к образованию летучего соединения:

(NH4)2S + 2HC1 = 2NH4C1 + H2ST (молекулярная форма)

2NH4 + S2- + 2H+ + 2Q- = 2NH4 + 20" + H2ST (полная ионная форма)

2H+ + S2- = H2ST (сокращенная ионная форма)Если одно из взятых веществ трудно растворимо в воде (не­электролит), то формулу этого вещества записывают в молеку­лярной форме:
Ca3P2+ 6HNO3 = 3Ca(NO3)2 + 2PH3T (молекулярная форма)

Ca3P2+ 6H+ + 6NO3 = 3Ca2+ + 6NO3 + 2PH3T (полная ионная форма)

Ca3P2 + 6H+ = 3Ca2++ 2PH3T (сокращенная ионная форма)Приведем примеры реакций с образованием слабых электро­литов (а < 2 %), к которым относятся вода, слабые кислоты, труд­норастворимые основания, соли и др.:H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + 2H2O 89



Единственным слабым электролитом в этой реакции является вода. Поэтому сразу запишем уравнение реакции в сокращенной ионной форме: H+ + ОН- = H2OОстальные ионы в реакции участия не принимают.Другой пример:NaCH3COO + HCl = NaCl + CH3COOHЗдесь уксусная кислота CH3COOH — слабый электролит, по­этому уравнение реакции в сокращенной ионной форме будет иметь вид H+ + CH3COO- = CH3COOHC развитием учения о химическом равновесии показано, что реакция между ионами в растворе никогда не идет до конца. Ко­нечные продукты реакции представляют собой равновесную си­стему из молекул и ионов. Так, сульфат бария BaSO4 не является веществом абсолютно нерастворимым в воде, в растворе присут­ствуют ионы Ba2+ и SO4^, но их мало и они практически не учи­тываются.
★Ионное произведение воды. 

Водородный показательПроизведение концентраций ионов водорода и гидроксил-ионов в воде называют ионным произведением воды:Ab = [H+][OH^] = IO-14 при температуре 25 °C.Для измерения концентрации ионов водорода введена особая единица, называемая водородным показателем:
Десятичный логарифм концентрации ионов H+, взятый с об­
ратным знаком, называют водородным показателем pH:pH = -lg[H+].Для чистой воды pH = -lg(10^7), т.е. pH = 7,0. При увеличении [H÷] значение pH уменьшается; при увеличении [ОН ] — возра­стает.Поскольку Kh2q =l ∙10^14, в нейтральном растворе pH 7,0; в кислой среде pH < 7,0; в щелочной pH > 7,0. Если pH 4,0, то -lg[OH] = 10,0.Соотношения между реакцией среды, концентрациями ионов [Н+] и [ОН-] и значением водородного показателя выражают сле­дующим образом:90



[H+] = [ОН-] = IO-7; pH 7,0; среда нейтральная;[H+] > IO-7 > [ОН-]; pH < 7,0; среда кислая;[H+] < IO-7 < [ОН-]; pH >7,0; среда щелочная.
Пример 1. Концентрация ионов водорода в растворе 2,5 ■ IO-5 моль/л. 

Определите pH раствора.
Решение. Находим pH = -lg(2,5 ■ IO-5) = 4,6.

Пример 2. Вычислите концентрацию ионов H+ в растворе, где [ОН ] = 
= 0,02 моль/л.

Решение. Поскольку λ,∣∣ 0 = [H+][OH ] = 1,0- IO-14, имеем

[H+] = 1,0 IO-14 
[ОН ]

1 0 ■ 10 14
- ---------- = 5 ■ IO-11 моль/л. 0,02-------------------- 7Для определения pH используют индикаторы — вещества орга­нической природы, которые изменяют свою окраску в растворах в зависимости от реакции среды. Эти соединения, например фе­нолфталеин, метиловый оранжевый, представляют собой слабые кислоты или основания, которым в молекулярной форме прису­ща одна окраска, а в ионной форме — другая.

Вопросы и задания

1. Какие вещества относят к электролитам? Какое явление называют 
электролитической диссоциацией? Как определить степень электроли­
тической диссоциации?

2. Напишите уравнения полной диссоциации в водных растворах сле­
дующих электролитов:

a) HClO4, H2SeO4, HBr;
б) NaOH, NH4OH, Ca(OH)2;
в) Fe2(SO4)3, Mg(NO3)2, (NH4)2SO4.
3. Напишите уравнения ступенчатой диссоциации следующих элект­

ролитов: Ba(OH)2, NaHCO3, Mg(OH)NO3, KH2PO4.
4. Какие из следующих электролитов содержат в водном растворе ионы 

хлора: HClO3, KClO4, CaCl2, Mg(OH)Cl, NaOCl, CuCl2?
5. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:
a) CuCl2 → Cu(OH)2 → CuSO4 → ZnSO4 → Na2ZnO2;
б) Fe(NO3)3 → Fe(OH)(NO3)2 → Fe(OH)3 → FeCl3 → Fe(NO3)3;
в) Al2O3 → AlCl3 → Al(OH)3 → NaAlO2 → NaNO3.
Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной форме.
*6. Охарактеризуйте понятие «ионное произведение воды». Как отра­

жается изменение концентрации ионов водорода на кислотности и ще­
лочности среды? Какую величину называют водородным показателем, 
гидроксильным показателем?

7. Как обнаружить присутствие в растворе ионов водорода, гидро- 
ксил-ионов? 91



* 8. Определите концентрацию ионов водорода в растворе, pH кото­
рого равен 5.

* 9. Определите концентрацию гидроксил-ионов в растворе, pH кото­
рого равен 12.

* 10. Определите pH раствора, полученного смешиванием равных объ­
емов раствора HNO3 концентрацией 0,01 моль/л и 0,005 M раствора NaOH. 
(Ответ: pH 2,6.)

6.3. Гидролиз солей

Гидролиз соли — это реакция обмена ионов соли с ионами 
воды.При гидролизе смещается равновесие диссоциации воды вслед­ствие связывания ионов в слабый электролит.При связывании ионов H+ в растворе накапливаются ионы ОН-, реакция среды будет щелочная, а при связывании ионов OH- на­капливаются ионы H+ — среда кислая.Гидролизу подвергаются соли, образованные катионом силь­ного основания и анионом слабой кислоты, или катионом слабо­го основания и анионом сильной кислоты, или катионом слабого основания и анионом слабой кислоты.Например, гидролиз соли KNO2, образованной катионом силь­ного основания и анионом слабой кислоты, протекает следующим образом:

KNO2 + H2O ÷⅛ KOH + HNO2 (молекулярная форма)
K+ + NO2 + HOH K+ + OH- + HNO2 (полная ионная форма)

NO2 + HOH OH- + HNO2 (сокращенная ионная форма)При растворении этой соли в воде ионы NO2 связываются с ионами H+ воды, образуя слабодиссоциирующее вещество HNO2, а ионы OH- освобождаются из молекул воды, придавая раствору 
щелочную среду.Если соль образована катионом слабого основания и анионом сильной кислоты, например Cu(NO3)2, то ионы OH- воды связы­ваются в слабый электролит, а ионы H+ накапливаются в раство­ре — среда такой соли кислая', если катион многозарядный, то гидролиз такой соли протекает ступенчато:• I ступеньCu(NO3)2 + H2O ÷⅛ Cu(OH)NO3 + HNO3Cu2+ + 2NO3 + HOH ≠ Cu(OH)+ + NO3 + H+ + NO3Cu2+ + HOH ≠ Cu(OH)+ + H+92



• II ступеньCu(OH)NO3 + H2O ≠ Cu(OH)2 + HNO3Cu(OH)+ + NO3 + HOH ≠ Cu(OH)2 + H+ + NO3Cu(OH)+ + HOH ≠ Cu(OH)2 + H+Гидролиз соли, образованной катионом слабого основания и анионом слабой кислоты, зависит от относительной силы слабой кислоты и слабого основания, образующих соль, и среда этой соли может быть либо нейтральной, либо слабощелочной, либо слабокислой. Например, при гидролизе соли NH4CH3COONH4CH3COO + H2O ≠ NH4OH + CH3COOHNH4 + CH3COO- + HOH ≠ NH4OH + CH3COOHобразуются слабое основание и слабая кислота, степень диссоци­ации которых приблизительно одинакова, поэтому среда этой соли будет нейтральной, а при гидролизе соли (NH4)2CO3 реакция сре­ды будет слабощелочной, так как степень диссоциации NH4OH (1,3 %) больше степени диссоциации угольной кислоты (0,17 %):• I ступень(NH4)2CO3 + H2O ≠ NH4OH + NH4HCO32NH4+ + CO32- + HOH ≠ NH4OH + NH4+ + HCO3• II ступеньNH4HCO3 + H2O ≠ NH4OH + H2CO3NH4+ + HCOj + HOH ≠ NH4OH + H2CO3Соль, образованная катионом сильного основания и анионом сильной кислоты, гидролизу не подвергается, среда нейтральная, так как единственным слабым электролитом остается сама вода, где ионы H+ и ОН" находятся в равновесии.При взаимодействии растворов двух солей может происходить взаимное усиление гидролиза. Так, в растворах Fe2(SO4)3 и K2CO3, взятых отдельно, устанавливаются следующие равновесия:Fe3+ + HOH ≠ Fe(OH)2+ + H+CO32- + HOH ≠ HCO3 + он-Если смешать растворы этих солей, то ионы H+ и ОН" в виде воды уходят из сферы реакции, что приводит к активизации после­дующих ступеней гидролиза и в конечном счете — к образованию основания и кислоты:Fe2(SO4)3 + 3K2CO3 + 3H2O → 2Fe(OH)3l∙ + 3CO2↑ + 3K2SO4 93



Вопросы и задания

1. Какой процесс называют гидролизом? Какие факторы определяют 
реакцию среды при растворении различных солей в воде?

2. Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекулярной и 
ионной формах: NaNO3, Ca(CN)2, MgS, CuI2, Cr2(SO4)3. Какова среда 
(щелочная, кислая или нейтральная) водных растворов этих солей?

3. Напишите все три ступени гидролиза раствора соли CrCl3 (в моле­
кулярной и ионной формах).

4. Какие из солей подвергаются гидролизу: BaCl2, Pb(NO3)2, (NH4)2S, 
K3PO4, Na2CO3, ZnBr2? В какой цвет будут окрашивать лакмус их растворы?

5. При смешивании растворов солей Cr2(SO4)3 и K2S образуется зеле­
ный осадок Cr(OH)3. Напишите уравнения реакций в молекулярной и 
ионной формах.

6. Составьте уравнения реакций, протекающих при смешивании ра­
створов: Al2(SO4)3 и Na2CO3, Fe(NO3)3 и K2S, учитывая, что гидролиз 
образующихся солей может проходить до конца.

6.4. ЭлектролизЭлектролиты не только диссоциируют на ионы, но и проводят электрический ток. При прохождении постоянного электрического тока через раствор (или расплав некоторых солей и оснований) электролита происходит следующее: положительно заряженные ионы (катионы) подходят к отрицательному электроду — катоду, отрицательно заряженные ионы (анионы) подходят к положитель­ному электроду — аноду, и за счет движения ионов возникает элек­трический ток. Достигнув электродов, ионы начинают приобретать или терять электроны: катионы, достигнув катода, принимают от него электроны, а анионы, достигнув анода, отдают ему электро­ны; на катоде происходит процесс восстановления, на аноде — окисления. Эта реакция является окислительно-восстановительной.
Окислительно-восстановительные процессы, происходящие на 
электродах под воздействием постоянного электрического 
тока, называют электролизом.Отметим несколько основных особенностей поведения катио­нов и анионов при электролизе растворов.1. В процессе электролиза водных растворов кроме гидратиро­ванных ионов электролита принимают участие ионы воды. По­скольку вода — слабый электролит, в ионных уравнениях поло­жено записывать не ионы, а молекулы:• восстановление на катоде2H2O + 2e = H2 + 2ОН• окисление на аноде2H2O - 4e- = O2 + 4H+94



При электролизе водных растворов электролитов, таким обра­зом, в катодном восстановлении могут участвовать ионы воды и катионы электролита, однако разряжается тот катион, которому отвечает более низкое по значению напряжение разряда.2. Чем левее располагается металл в ряду стандартных электрод­ных потенциалов, тем труднее его ионы восстанавливаются на катоде. Катионы, стоящие в ряду стандартных электродных по­тенциалов до алюминия (Li+, K+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+), при электролизе водных растворов не восстанавливаются. На катоде выделяется водород из воды.3. Катионы, стоящие в ряду стандартных электродных потен­циалов от марганца до водорода (Mn2+, Zn2+, Cr3+, Fe2+, Ni2+, Sn2+, Pb2+, H+), при электролизе растворов восстанавливаются одно­временно с молекулами воды.4. Катионы, стоящие в ряду стандартных электродных потен­циалов после водорода (Cu2+, Hg2+, Ag+), практически полностью восстанавливаются на катоде.5. При рассмотрении анодных процессов следует руководство­ваться рядом разряженности на аноде'.• анионы бескислородных кислот и их солей (F-, CF, Br^, F, S2-, CN- и т.п.) удерживают свои электроны слабее иона OH- воды, поэтому при электролизе водных растворов солей бескис­лородных кислот окисляются анионы бескислородных кислот;• анионы кислородсодержащих кислот (NOj, SO2-, СО2-, РО4-) удерживают свои электроны более прочно, чем ионы ОН-, по­этому при электролизе водных растворов солей кислородсодержа­щих кислот окисляется молекула воды, а анионы соли остаются без изменения.Рассмотрим ряд примеров.1. Электролиз раствора CaI2:CaI2 ≠ Ca2+ + 2I-H2O ≠ H+ + OH-Ионы кальция расположены в ряду стандартных электродных потенциалов до алюминия, следовательно, на катоде разряжают­ся ионы водорода воды, на аноде — ионы иода, так как они сла­бее удерживают свои электроны, чем ионы OH- воды:
катод анод

2H2O + 2e~ → H2↑ + 2ОН- Ca2+ + 2OH- ≠ Ca(OH)2 2I- - 2e~ → I2T
95



Таким образом, на катоде выделяется водород, на аноде обра­зуется иод, а вблизи катода — раствор Ca(OH)2:CaI2 + 2H2O → Ca(OH)2 + H2 + I242. Электролиз раствора ZnSO4:ZnSO4 ≠ Zn2+ + SO42-H2O ≠ H+ + OH-Катионы цинка расположены в ряду стандартных электродных потенциалов между марганцем и водородом, следовательно, они восстанавливаются одновременно с ионами H+ воды, а на аноде разряжаются ионы ОН" воды, так как ионы SO4^ удерживают свои электроны более прочно, чем ионы ОН":
катод анод

Zn2+ + 2e → Zn0 2H2O + Ie → H2T + гон­ги2+ + 2ОН- → Zn(OH)2
2H2O - 4e- → O2T + 4H+2H+ + SO42- ≠ H2SO4

При прохождении электрического тока через электролизер из­быточные ионы ОН" околокатодного пространства и ионы H+ околоанодного пространства перемещаются навстречу друг другу и вновь образуют молекулы воды.В катодном пространстве накапливается Zn(OH)2, а в анодном — H2SO4.Таким образом, при электролизе раствора ZnSO4 получаем сле­дующие продукты реакции:2ZnSO4+ 4H2O = Zn + Zn(OH)2 + H2 + O2 + 2H2SO4По мере того как на катоде и аноде происходит разряжение катионов и анионов, в растворе идет диссоциация нейтральных молекул, и это происходит до тех пор, пока все нейтральные мо­лекулы (Zn(OH)2 + 2H2SO4 = ZnSO4 + 2H2O) не распадутся на ионы.3. Электролиз раствора Hg(NO3)2:Hg(NO3)2 ≠ Hg2+ + 2NO3- H2O ≠ H+ + он-Катионы ртути(П) расположены в ряду стандартных электрод­ных потенциалов после водорода, следовательно, они полностью96



восстанавливаются на катоде, а на аноде разряжаются ионы ОН воды:
катод анод

Hg2+ + 2e → Hg0 2H2O - 4e- → O2↑ + 4H+H+ + NO3- ≠ HNO3Таким образом, при электролизе раствора Hg(NO3)2 получаем2Hg(NO3)2 + 2H2O = 2Hg + O2 + 4HNO32Hg2+ + 4NO3 + 2H2O = 2Hg + O2 + 4H+ + 4NO32Hg2+ + 2H2O = 2Hg + O2 + 4H+Все рассмотренные случаи электролиза относились к нераство­римому аноду, изготовленному из угля, графита, платины, ири­дия.В случае растворимого анода (Cu, Ag, Zn, Cd, Hg, Ni и др.) при электролизе водного раствора окисляется анод. Например, если при электролизе водного раствора CuCl2 анод будет медным, то хлорид-ионы не окисляются (растворяется анод):CuCl2 ≠ Cu2++ 2С1- H2O ≠ H++ OH-
катод

Cl- 
анод 
(Cu)T OH-Cu2+ + 2e → Cu Cu - 1е~ → Cu2+Здесь происходит переход меди с анода на катод. Количество хлорида меди в растворе остается неизменным. Электролиз с рас­творимым анодом широко применяют для получения металлов высокой чистоты, покрытия одного металла слоем другого (гальва­

ностегия), получения рельефных изображений (гальванопластика).

Вопросы и задания

1. В каких случаях при электролизе водных растворов солей: а) на 
катоде выделяется водород; б) на аноде выделяется кислород; в) проис­
ходит одновременное восстановление катионов металла и катионов во­
дорода воды? 97



2. Какие химические процессы происходят на катоде и аноде при элек­
тролизе раствора хлорида никеля(П), если анод: а) угольный; б) нике­
левый? Напишите уравнения реакций.

3. Как протекает электролиз раствора нитрата натрия, если катод и 
анод сделаны из меди?

4. В раствор хлорида олова(П) погрузили железное изделие и уголь­
ный стержень. К каким полюсам аккумулятора надо присоединить эти 
предметы, чтобы стальное изделие покрылось слоем олова?

5. Изменится ли количество соли при электролизе водных растворов 
следующих солей, если анод нерастворимый: a) KCl; б) Na2CO3; 
в) Cu(NO3)2? Напишите уравнения реакций.

6. Какие реакции протекают на электродах при электролизе NaOH: 
а) в расплавленном состоянии; б) в водном растворе? Напишите урав­
нения реакций.

7. В растворе содержатся сульфаты железа(Ш), цинка и хрома(Ш). Какой 
металл выделится в первую очередь при электролизе?



РАЗДЕЛ IL НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ

НЕМЕТАЛЛЫ

Глава 7
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА Vll ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать особенности строения атомов элементов главной подгруппы 

Vll группы; свойства, способы получения и применение галогенов, водо­
рода, а также их соединений;

уметь охарактеризовать общие свойства неметаллов подгруппы, со­
ставлять химические уравнения, подтверждающие свойства простых ве­
ществ и их соединений.

7.1. Общая характеристикаГлавная подгруппа VII группы Периодической системы содер­жит элементы: фтор F, хлор Cl, бром Br, иод I, неустойчивый искусственно полученный радиоактивный астат At, а также во­
дород Н. Кроме астата все остальные элементы в виде соединений встречаются в природе.Фтор, хлор, бром, иод — типичные неметаллы, молекулы их двухатомные. Фтор и хлор при обычной температуре — газы, бром — жидкость, иод — твердое кристаллическое вещество. Все они встречаются в природе в виде многочисленных солей. Наибо­лее распространены соединения хлора и менее — фтора.Фтор и хлор получают исключительно электролизом их солей (фтор из расплавов, хлор из растворов); бром — из соляных озер и морской воды, где он содержится в виде бромидов; иод — из буровых вод и золы морских водорослей, содержащих иодиды. Иод и бром можно выделить из растворов солей при пропускании че­рез них хлора:2KBr + Cl2 → 2KC1 + Br2; 2NaI + Cl2 → 2NaCl + I2Можно получить бром и иод электролизом растворов их солей.Элементы главной подгруппы VII группы имеют общее назва­ние галогены, т. е. солеобразователи. До оболочки благородного газа им не хватает одного электрона, поэтому они способны образо­99



вывать отрицательно заряженные ионы при взаимодействии с ме­таллами и менее электроотрицательными неметаллами. C водоро­дом, например, они образуют галогеноводородные кислоты, ко­торые (за исключением фтороводородной кислоты) являются силь­ными. Восстановительные свойства галогеноводородных кислот уси­ливаются в ряду HCl, HBr, HI. Особые свойства проявляет фторо­водородная кислота — действует на все металлы кроме золота и платины, разрушает стекло и силикаты:SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2Oпоэтому не может храниться в стеклянной посуде.Большинство галогенидов металлов являются ионными соеди­нениями, легко растворимы в воде (кроме галогенидов Ag(I), Hg(I), Cu(I)), в растворенном и расплавленном состоянии хорошо про­водят электрический ток.Галогениды неметаллов являются ковалентными соединения­ми: нерастворимые в воде, но легко ею гидролизуемые с образо­ванием соответствующей кислородной кислоты и галогеноводо- рода (PCl5 + 4H2O = H3PO4 + 5НС1). Кроме степени окисления -1
Таблица 7.1. Свойства галогенов

Свойство F2 Ci2 Br2 I2

Агрегатное состояние 
и цвет (при обычных 
условиях)

Почти 
бесцвет­
ный газ

Желто-зе­
леный газ

Темно-ко­
ричневая 
жидкость

Темно-се­
рое 

кристал­
лическое 
вещество

Распределение элект­
ронов по электронным 
слоям

2, 7 2, 8, 7 2, 8, 18, 7 2, 8, 18, 
18, 7

Энергия ионизации*  
атома (X-e= X-), эВ

17,4 13,0 11,8 10,4

Валентность I I, III, IV, 
V, VII

I, III, V I, III, V, 
VII

Высшая степень окис­
ления по кислороду

— + 7 + 5 + 7

Высшая кислород­
содержащая кислота

— HClO4 HBrO3 HIO4**

* Энергией ионизации называют работу, необходимую для удаления электро­
на из одиночных атомов на некоторое расстояние.

** Иодную кислоту нельзя рассматривать как аналог хлорной кислоты, так 
как она существует в нескольких формах с различным содержанием воды.IOO



галогены (за исключением фтора) образуют соединения с более высокими степенями окисления: хлор и иод могут иметь макси­мальную степень окисления +7, бром +6. В табл. 7.1 приведены ос­новные свойства галогенов.Водород включают в главную подгруппу VII группы, потому что, так же как и галогенам, атому водорода до оболочки благо­родного газа не хватает одного электрона; в соединениях с метал­лами водород, как и галогены, образует отрицательный ион H- (NaH, CaH2 — гидриды).Гидриды напоминают соли, похожие по свойствам на соответ­ствующие соли галогенов. При электролизе расплавов гидридов водород, подобно галогенам, разряжается на аноде.
Вопросы и задания

1. Укажите порядковый номер элемента, строение внешнего уровня 
атома которого ... 3√l04.s24p∖

2. В какой молекуле полярная связь более прочная: HCl, HBr, HI?
3. Почему фтор обладает наибольшей окислительной активностью 

среди галогенов?
4. Почему водород располагают в Периодической системе в I и 

VII группах?
5. Определите степень окисления элементов в соединениях: H2O2, 

KClO4, HBrO3, NaIO.
6. Какими способами получают галогены в промышленности и в ла­

боратории?
7. Какие из приведенных реакций пройдут до конца:
a) KBr + I2 →
б) KI + Cl2 →
в) KCl + Br2 →
г) KF + Cl2 →
д) KCl + F2 →
8. Какой тип связи в молекулах: Cl2O, PF3, HIO3, KBrO3?
9. Вычислите массу хлора, прореагировавшего с иодидом натрия, если 

масса полученного иода 25,4 г при выходе продукта 95 %. (Ответ: 7,5 г.)

7.2. Водород

Нахождение в природе. В свободном виде водород образуется при разложении органических веществ, входит в состав вулкани­ческих газов, небольшое количество его выделяется зелеными растениями.В виде соединений водород содержится в воде, нефти, газах, различных животных и растительных организмах.
Получение. В промышленности водород получают разными спо­собами: IOl



1) пропускание водяного пара над раскаленным коксом при температуре 1 000 oC H2O + C → СО + H22) взаимодействие метана с водяным паром и кислородом2CH4 + 2H2O + O2 = 2CO2 + 6H23) электролитическое разложение воды (в качестве электроли­та используют растворы КОН, NaOH, H2SO4, хлоридов щелоч­ных металлов); например:KOH ≠ K+ + OH-H2O ≠ H+ + OH-
катод анод

2H2O + 2e~ → H2 + 2ОН- K+ + ОН’ → KOH 2H2O - 4e~ → O2 + 4H+
4) термическое разложение метана при температуре 1 000 oCCH4 → C + 2H25) пропускание водяного пара над раскаленным докрасна же­лезом (в настоящее время применяют в небольших масштабах)4H2O + 3Fe → Fe3O4 + 4H2здесь Fe3O4 — смешанный оксид; это — соединение оксидов железа(П, III) состава Fe2O3 FeO.В лаборатории для получения водорода осуществляют:1) взаимодействие цинка с разбавленной хлороводородной кислотой Zn + 2HC1 → ZnCl2 + H22) растворение алюминия в щелочах2A1 + 2NaOH + 2H2O → 2NaAlO2 + 3H23) действие воды на щелочные металлы2Na + 2H2O → 2NaOH + H24) взаимодействие гидрида кальция с водойCaH2 + 2H2O → Ca(OH)2 + 2H2102



Физические свойства. Водород — бесцветный газ, не имеющий запаха; в 14,4 раза легче воздуха; обладает наибольшей диффузи­онной способностью, поэтому и высокой теплопроводностью (в 7 раз больше теплопроводности воздуха); плохо растворяется в воде, но может растворяться в некоторых металлах (Ni, Pt, Pd и др.).
Химические свойства. Водород в Периодической системе рас­полагают как в первой, так и в седьмой группе. Обоснование рас­положения водорода в главной подгруппе VII группы было дано выше. Размещение водорода в I группе обусловлено прежде всего тем, что внешняя орбиталь его атома сходна с такой же орби­талью атомов щелочных металлов (наличие одного 5-электрона). Высшая степень окисления водорода и щелочных металлов +1. Подобно металлам водород может вытеснять некоторые металлы из их солей.Молекулярный водород при обычной температуре химически мало активен; при повышенной температуре вступает в реакции:• с металлами — непосредственно взаимодействует с щелоч­ными и щелочноземельными металлами с образованием гидри­дов (остальные гидриды получают косвенным путем)H2 + 2Na → 2Na+H^

гидрид натрия• с неметаллами H2 + Cl2 → 2НС13H2 + N2 ≠ 2NH32H2 + C → CH4• со сложными веществамиСО + H2 → C + H2O; СО + 2H2 → CH3OH 
метиловый спиртCuO + H2 → Cu + H2OТаким образом, водород проявляет в основном восстановитель­ные свойства, кроме случая взаимодействия с металлами.

Применение. Водород широко используют в химической про­мышленности для производства аммиака, хлороводорода, мети­лового спирта, бензина; в пищевой промышленности — для по­лучения твердых жиров из жидких; в металлургии — для получе­ния металлов из их оксидов; в атомной энергетике — для охлаж­дения генераторов.
* *Изотопы водорода. Известны три изотопа водорода: 1H (про­тий), 2H (дейтерий — D) и 3H (тритий — Т).В свободном состоянии дейтерий существует в виде молекул D2, которые вдвое тяжелее молекул протия. Сверхтяжелый радио­103



активный водород тритий T2 непрерывно образуется в очень ма­лых количествах в верхних слоях атмосферы при ядерных реакци­ях под влиянием космических лучей:14N + 10π = 31T + 342He

4. Определяем массовую долю растворенного вещества:

Природный водород содержит 0,0156% дейтерия. Дейтерий в виде D2O получают из воды при фракционной перегонке для ис­пользования в качестве замедлителя в ядерных реакциях. Известна и сверхтяжелая вода T2O.
**Пероксид водорода. Это двухосновная кислота, диссоцииру­ющая в две стадии:H2O2 + H2O → H3O+ + HO2; HO2 + H2O → H3O+ + OTКак кислоте пероксиду водорода свойственна реакция нейтра­лизации — взаимодействует с щелочами с образованием перок­сидов металлов: Ba(OH)2 + H2O2 = BaO2 + 2H2O.Пероксиду водорода отвечают соли двух типов: кислые, напри­мер KHO2, и средние, например K2O2.Сильные окислительные свойства позволяют широко исполь­зовать H2O2 как эффективное отбеливающее и дезинфицирующее средство, а также как окислитель в ракетном топливе.

Пример выполнения задания

Задание. Сколько литров (н.у.) водорода выделится и какова массо­
вая доля растворенного вещества, если в 200 мл воды сожгли 13 г калия?

Решение. 1. Калий реагирует с водой по уравнению

2K + 2H2O → 2K0H + H2

/и(К) = 2 ■ 39 г; M(H2O) = 2 ■ 18 г; /и(КОН) = 2 ■ 56 г; K(H2) = 22,4 л, 

где на каждые 2 моля калия приходится 2 моля воды; следовательно, 
вода взята в избытке.

2. Объем выделившегося водорода рассчитываем по калию:

на 2 ■ 39 г К приходится 22,4 л H2
на 13 г К — х л H2 X= 3,73 л (или 0,33 г) H2.

3. По калию (или водороду) определяем массу КОН:

на 2 ■ 39 г К приходится 2-56 г KOH
на 13 г К - х г KOH х= 18,67 г КОН.

— ЮО % =------- ----------------
M1 (200 + 13-0,33) г

18,67 Г 100 % = 8,8 % КОН.
212,67 г

Ответ: 3,73 л H2; 8,8 % КОН.104



Вопросы и задания

1. Какова валентность и степень окисления атома водорода в соедине­
ниях: C2H4, BaH2, PH3?

2. Какие изотопы водорода наиболее распространены в природе? 
Сколько изотопов имеет водород? Чем они отличаются друг от друга?

3. Напишите уравнения реакций, где водород проявляет: а) восста­
новительные свойства; б) окислительные свойства.

4. Для следующих ионных уравнений в сокращенной форме составьте 
уравнения в молекулярной форме:

a) Zn + ОН- → ZnO2 - + H2;2
б) Si + ОН- → SiO3 - + H2.2
5. При восстановлении 23,2 г смеси оксида железа(П) и оксида 

железа(Ш) с водородом образовалось 7,2 г воды. Определите состав (%) 
смеси. (0mβem∖ 31 % FeO; 69 % Fe2O3.)

6. Как изменятся скорости прямой и обратной реакций в равновесной 
системе образования аммиака из водорода и азота, если уменьшить объем 
газовой смеси в 3 раза? (Ответ: возрастет в 81 раз; в 9 раз.)

7. В особом сосуде (эвдиометре) было взорвано 3 л водорода и 3 л 
кислорода. Какой газ и в каком объеме останется после реакции? Сколь­
ко при этом образуется воды (н.у.)? (Ответ: 1,5 л кислорода; 2,41 г 
воды.)

8. Сколько водорода содержится в 180 г: а) воды; б) 50%-го раствора 
гидроксида натрия? (Ответ: 20 г; 2,25 г.)

7.3. Хлор

Нахождение в природе. Хлор вследствие большой химической активности находится в природе в связанном состоянии (иногда хлор обнаруживают в вулканических газах).Важнейшие природные соединения хлора — галлит NaCl, силь­вин КО, сильвинит KCl-NaCl, карналит KCl ∙ MgCl2 ∙ 6H2O.Хлор входит в состав растительных и животных организмов.
Получение. В промышленности хлор получают электролизом вод­ных растворов хлорида натрия или хлорида калия.В лаборатории получение хлора осуществляют:а) действием сильных окислителей MnO2, KMnO4, K2Cr2O7 на соляную кислоту:MnO2 + 4HC1 → MnCl2 + 2H2O + Cl22KMnO4 + 16HC1 → 2MnCl2 + 5C12 + 8H2O + 2КС1K2Cr2O7 + 14HC1 → 2CrCl3 + 2KC1 + 3C12 + 7H2Oб) окислением хлороводорода кислородом при температуре 400 oC в присутствии катализатора CuCl2:4HC1 + O2 → 2C12 + 2H2O 105



выход хлора достигает 80 %; этой реакцией раньше пользовались для промышленного получения хлора.
Физические свойства. Хлор — газ желто-зеленого цвета с рез­ким запахом; хорошо растворяется в воде. Небольшое количество хлора вызывает воспаление дыхательных путей.
Химические свойства. Для завершения внешнего слоя атому хлора недостает одного электрона, поэтому при взаимодействии с эле­ментами, расположенными левее и выше в Периодической систе­ме, он приобретает степень окисления -1. В своих кислородных со­единениях хлор может иметь степень окисления +1, +3, +5, +7.
Отношение хлора к металлам. Особенно быстро с выделением большого количества теплоты протекают реакции хлора с метал­лами: Cl2 + 2Na → 2NaCl; Cl2 + Cu → CuCl2Сухой хлор не реагирует с железом.
Отношение хлора к неметаллам. Хлор непосредственно взаимо­действует со многими неметаллами:2P + 5C12 → 2PC15; H2 + Cl2 → 2НС1Хлор не взаимодействует с кислородом, углеродом, азотом и некоторыми благородными газами.
Отношение хлора к сложным веществам. Хлор вступает в реак­ции: 2FeCl2 + Cl2 → 2FeCl3 

(бледно-зеленый (желтый
раствор) раствор)2KBr + Cl2 → 2KC1 + Br2

cι2 + H2O → на + нею ς 
хлорноватистая 

кислота

HCl
[О]

Cl2 + 2KOH → KCl + KClO + H2O 2Ca(OH)2 + 2С12(избыток) → CaCl2 + Ca(OCl)2 + 2H2OЮС1Ca(OH)2 + С12(недостаток) → Ca≤^ + H2O
хлорная 
известьCl2 + СО → COCl2 

фосген106



Применение. Хлор служит для получения многочисленных не­органических и органических соединений: соляной кислоты, хлор­ной извести, гипохлоритов, хлоратов.Большое количество хлора используют для отбеливания тка­ней и бумажной массы, для стерилизации питьевой воды и обез­зараживания сточных вод, очистки сырой нефти. Для хлорирова­ния руд в цветной металлургии.
Примеры выполнения заданий

Задание 1. При помощи каких реакций можно осуществить следующие 
превращения:

Cl2 → HCl → CuCl2 → ZnCl2 → Cl2

Решение. 1. Хлор взаимодействует с водородом при ярком освеще­
нии или при нагревании с образованием газа — хлороводорода:

hv
Cl2 + H2---- > 2НС1Т

Хлороводород хорошо растворяется в воде и получается хлороводо­
родная кислота.

2. Соль CuCl2 нельзя получить при взаимодействии хлороводородной 
кислоты с медью (медь стоит в электрохимическом ряду напряжений 
после водорода), нельзя взять соль меди(П), образованную слабой кис­
лотой, так как такие соли либо не существуют, либо не реагируют с 
HCl; следовательно, нужно взять оксид меди(П) или гидроксид меди(П):

CuO + 2HC1 → CuCl2 + H2O

3. Перевод хлорида меди(П) в хлорид цинка может проходить только 
по реакции

CuCl2 + Zn → ZnCl2 + Cu

поскольку цинк более активный металл.
4. Газообразный хлор можно получить из ZnCl2 только электролизом 

раствора:

ZnCl2 ≠ Zn2+ + 2СГ

H2O ≠ H+ + он

Zn2+ + 2e~ → Zn
2H2O + 2e~→ H2↑ + 2ОН-

Одновременно
> протекающие 2C1~ -2e~→ Cl2T 

реакции 107



Задание 2. Смешали газ, выделившийся при разложении 4,08 г KClO3, 
с газом, полученным при действии 7,15 г металлического цинка на из­
быток разбавленной серной кислоты, и 0,224 л хлора (для всех газов 
условия нормальные). Газовую смесь взорвали. Определите массовую долю 
(%) HCl в растворе.

Решение. 1. При разложении бертолетовой соли выделяется кисло­
род:

4,08 г х моль
2KC1O3 = 2KC1 + 3O2 

2 • 122,5 г 3 моль

из 245 г KClO3 образуется 3 моль O2 
из 4,08 г KClO3 — х моль O2 х = 0,05 моль O2.

2. При действии на цинк разбавленной серной кислотой выделяется 
водород:

7,15 г х моль
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2 
65 г 1 моль

из 65 г Zn образуется 1 моль H2
из 7,15 г Zn — хмольН2 х= 0,11 моль H2.

3. Один моль Cl2 занимает объем (н.у.) 22,4 л
х моль Cl2 — 0,224 л х= 0,01 моль Cl2.

4. При взрыве происходят две реакции:

2H2 + O2 → 2H2O
0,1 моль 0,05 моль 0,1 моль

H2 + Cl2 → 2НС1
0,01 моль 0,01 моль 0,02 моль

Следовательно, из 0,11 моля водорода 0,1 моля пошла на взаимодей­
ствие с кислородом, а 0,01 моля — на реакцию с хлором. При этом воды 
образовалось 0,1 моля (1,8 г), а хлороводорода — 0,02 моля (0,73 г), 
отсюда масса раствора хлороводородной кислоты (m1) равна 1,8 г + 
+ 0,73 г = 2,53 г.

Находим

ω = 21100 %; ω = -2ιZl∑100 % = 28,8 %.
т, 2,53 г

Вопросы и задания

1. В какой из молекул: F2, Cl2, Br2, I2 связь наиболее прочная? Ответ 
поясните.

2. Какая из реакций является промышленным способом получения 
хлора:108



a) K2Cr2O7 + HCl →
электролиз

6) NaCl + H2O--------------- >
в) KMnO4 + HCl →
Для всех реакций напишите электронные схемы.
3. Объясните дезинфицирующее и отбеливающее действие хлора в 

присутствии влаги.
4. При помощи каких реакций можно осуществить следующий цикл 

превращений: Cl2 → Ca(OCl)2 → HClO → HCl → Cl2
5. Какой объем займет выделившийся на аноде газ (н.у.) при элект­

ролизе 39 г 15%-го раствора хлорида калия? (Ответ: 2,24 л.)
6. Вычислите плотность хлора, хлороводорода по воздуху.
7. Сколько граммов метана и хлора (н.у.) необходимо взять для полу­

чения 500 мл хлороформа CHCl3 (плотность 1,48 г/см3)? (Ответ: 99 г 
CH4 и 1 320 г Cl2.)

8. Через 70 мл 20%-го раствора KI (плотность 1,186 г/см3) пропусти­
ли хлор. Сколько граммов осадка образовалось? (Ответ: 12,7 г.)

7.4. Водородные соединения хлора

Хлороводород HCl — вещество, образованное хлором и водоро­дом. Получают его несколькими способами. Основной промыш­ленный способ — синтез из элементов:H2 + Cl2 = 2НС1ТПолучают хлороводород также сульфатным способом при на­гревании хлорида натрия с концентрированной серной кислотой:
IOO0CNaCl(τB.) + H2SO4(koh∏.)--------> NaHSO4 + HClили
700 0C2NaCl(τB.) + H2SO4(koh∏.)--------> Na2SO4 + 2НС1По первой реакции выход HCl незначительный, по второй реакции — требуется затрата большого количества энергии и кон­центрированной серной кислоты. Поэтому сульфатный способ находит ограниченное применение.В лаборатории хлороводород получают синтезом из элементов или действием концентрированной серной кислоты на твердый хлорид натрия при незначительном нагревании.Хлороводород — бесцветный газ с резким запахом, ядовитый, хорошо растворяется в воде (в 1 объеме воды при температуре 20 oC растворяется около 450 объемов газа). Водный раствор HCl называют хлороводородной, или соляной, кислотой. 109



Хлороводородная (соляная) кислота — бесцветная жидкость с резким запахом, содержит от 31 до 42% хлороводорода.Это сильная кислота. Проявляет все свойства кислот, кроме окислительных. Применяется для получения солей: NaCl, CaOCl2, ZnCl2, BaCl2; в кожевенной и пищевой промышленности.Соли хлороводородной кислоты называют хлоридами. Большин­ство из них растворяются в воде, кроме AgCl, CuCl, PbCl2, Hg2Cl2; галогениды серебра (кроме AgF) не растворяются в воде и име­ют различную окраску: AgCl — белый творожистый, AgBr — осадок бледно-желтого цвета, AgI — осадок ярко-желтого цвета. На этой особенности основано распознавание галогеноводород­ных кислот. Соли хлороводородной кислоты проявляют все свой­ства солей.Соли хлороводородной кислоты находят широкое применение:• хлорид натрия NaCl — приправа к пище, сырье для получе­ния Na, H2, NaOH, Cl2, НО, соды и др.;• хлорид калия KCl — удобрение, сырье для получения КОН;• хлорид цинка ZnCl2 — для пропитки шпал в целях предохра­нения их от гниения, при паянии для смачивания поверхности металла (устраняет оксидную пленку, поэтому припой хорошо пристает к металлу), в медицине как кровоостанавливающее сред­ство;• хлорид бария BaCl2 — в сельском хозяйстве для борьбы с вредителями;• хлорид кальция CaCl2 (безводный) — для осушки газов;• хлорид серебра AgCl — в фотографии как компонент свето­чувствительного слоя при изготовлении фотопленки.
7.5. Кислородные соединения хлораХлор образует несколько оксидов: Cl2O, ClO2, Cl2O6, Cl2O7, а также несколько кислородных кислот: HClO, HClO2, HClO3, HClO4.В табл. 7.2 охарактеризованы свойства и способы получения кислородных соединений хлора.Все оксиды хлора — взрывчатые вещества. Из кислот в свобод­ном состоянии получена только хлорная кислота. Соли всех четы­рех кислот выделены в кристаллическом состоянии.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Смесь солей NaCl и KCl массой 64 г обработали горячей 
концентрированной серной кислотой. Общая масса полученных в резуль­
тате этого сульфатов оказалась равной 76 г. Какова массовая доля (%) 
NaCl и KCl в смеси?ПО



Таблица 7.2. Свойства и способы получения кислородных соединений 
хлора

Оксиды Кислоты Соли

Cl2O — оксид хлора(1), 
желто-коричневый 
газ, легко поглощается 
водой;

HgO + 2C12 = HgCl2 + 
+ Cl2O

HClO- хлорновати­
стая кислота, сущест­
вует только в водном 
растворе;

Cl2 + H2O = HOCl + 
+ HCl

Гипохлориты 
2NaOH + Cl2 =

= NaCl + NaOCl + H2O

ClO2 — оксид хло- 
pa(IV), зеленовато- 
желтый газ;

Cl2 + 2AgC103 = 
= 2AgCl + 2C1O2 + O2

HClO2 — хлористая 
кислота, существует 
только в водном рас­
творе, неустойчивая;

Ba(ClO2)2 + H2SO4 = 
= BaSO4 + 2HC1O2

Хлориты 
2BaO + 4C1O2 = 

= 2Ba(C102)2 + O2

Cl2O6 — оксид хло- 
pa(VI), темно-красная 
жидкость, дымящаяся 
на воздухе;

4C1O2 + 2O3 = 
= 2C12O6 + O2

HClO3 — хлорноватая 
кислота, сильная, 
существует только 
в растворе;

Ba(ClO3)2+ H2SO4 = 
= BaSO4 + 2HC1O3

Хлораты
6K0H + 3C12 = 

= KClO3 + 5KC1 + 3H2O

Cl2O7 — оксид хло- 
pa(VΠ), бесцветная 
маслянистая летучая 
жидкость;

2HC1O4 + P2O5 = 
= Cl2O7 + 2HPO3

HClO4 — хлорная 
кислота, существует 
в свободном состоянии;
Cl2O7 + H2O = 2HC1O4 

KClO4 + H2SO4 = 
= KHSO4 + HClO4

Перхлораты;
получают электроли­
зом растворов хлора­
тов:

KClO3 + H2O =
= KClO4 + H2

Решение. Примем массу NaCl в смеси за х, массу KCl за у, тогда 
получим первое уравнение системы: х + у = 64 г.

Реакции хлоридов с концентрированной серной кислотой проходят 
по уравнениям

2NaCl(τB.) + H2SO4(koh∏.) = Na2SO4 + 2HC1↑

2KC1(tb.) + H2SO4(koh∏.) = K2SO4 + 2HC1↑

из 2 ■ 58,5 г NaCl образуется 142 г Na2SO4
из х г NaCl — а г Na2SO4 a= l,214x;

из 2 ■ 74,5 г KCl образуется 174 г K2SO4
из у г KCl — b г K2SO4 b= l,167y.

Следовательно, второе алгебраическое уравнение имеет вид

l,214x + l,167y= 76. Ill



Решив полученную систему уравнений

х + у = 64
l,214x + l,167y = 76, х = 24, у = 40,

определим массовую долю KCl и NaCl в смеси:

ω = 21100 %; ω(NaCl) = -100 % =37,5%;
m↑ 64 г

40 г ω(KCl) = —ЮО % = 62,5 %.
64 г

Задание 2. При взаимодействии Ilr загрязненного карбоната натрия 
с избытком хлороводородной кислоты образовалось 2,24 л (н.у.) газа. 
Вычислите массовую долю (%) примеси в соде.

Решение. Определяем массу прореагировавшего карбоната натрия 
по уравнению

х г 2,24 л
Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2O + CO2 
т = 106 г V- 22,4 л

Из уравнения реакции следует, что 2,24 л меньше 22,4 л в 10 раз; 
значит, карбоната натрия потребуется в 10 раз меньше, т.е. 10,6 г. За­
грязненного карбоната натрия было взято 11г, тогда масса примеси т =

0 4г= Ilr- 10,6 г = 0,4 г или ——1-100 % = 3,6 %, т.е. было 3,6 % примесей.
11 г

Вопросы и задания

1. Какова степень окисления хлора в молекулах: Ba(ClO3)2, KClO4, 
NaClO?

2. Какой тип связи реализуется в молекулах: Cl2, CaCl2, KOCl?
3. Какую среду (кислую, щелочную или нейтральную) будут иметь 

растворы следующих солей: FeCl2, NaClO2, BaCl2, KClO4?
4. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:

Cl2 → Ca(OCl)2 → HClO → HCl → Cl2

5. Напишите уравнения реакций получения хлорида цинка всеми воз­
можными способами.

6. Напишите (не менее четырех) уравнений реакций между хлоридом 
меди(П) и другими возможными веществами.

7. Какой объем HCl (н.у.) выделится при взаимодействии 87,75 г NaCl 
со 100 мл 80%-го раствора H2SO4 (плотность 1,72 г/см3), если реакция 
проводится без нагревания? Какое вещество осталось не израсходован­
ным? (Ответ. 31,45 л НО.)

8. Вычислите массовую долю ( %) раствора, полученного при раство­
рении 200 мл хлороводорода (н.у.) в 10 мл воды. (Ответ: 3,15 %.)112



9. Для следующих окислительно-восстановительных реакций составь­
те полуреакции для окислителя и восстановителя и расставьте коэффи­
циенты:

a) ClO2 + KOH → KClO3 + KClO2 + H2O;
б) CaCl2O + HCl → CaCl2 + H2O + Cl2.

10. При взаимодействии 10 г смеси магния, меди и цинка с хлорово­
дородной кислотой выделилось 3,36 л газа (н.у.), при взаимодействии 
этой же смеси с щелочью — 2,24 л газа. Определите состав (%) смеси. 
(Ответ. 65 % Zn, 12% Mg, 23 % Си.)



Глава 8
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА Vl ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать особенности строения атомов элементов главной подгруппы 

Vl группы; свойства, способы получения и применение важнейших соеди­
нений кислорода и серы;

уметь охарактеризовать общие свойства и различия элементов под­
группы; выполнять химические опыты, подтверждающие свойства элемен­
тов и их соединений; решать расчетные и экспериментальные задачи.

8.1. Общая характеристикаК главной подгруппе VI группы Периодической системы от­носятся: кислород О, сера S, селен Se, теллур Те и полоний Po.Структура внешнего слоя атомов элементов главной подгруп­пы VI группы обусловливает их неметаллические свойства (за ис­ключением полония) с максимальной степенью окисления -2. Эту степень окисления они проявляют в соединениях с водородом и с менее электроотрицательными неметаллами. Максимальную по­ложительную степень окисления следует ожидать равной +6.Сильнее всего неметаллические свойства выражены у кисло­рода и серы. Селен и теллур занимают промежуточное положение между неметаллами и металлами: селен образует модификации как неметаллического, так и металлического (серая форма) ха­рактера; теллур известен только в металлическом виде. Однако по своим химическим свойствам селен и теллур стоят ближе к неме­таллам, хотя и могут образовывать соли с сильными кислотами.Полоний обладает только металлическими свойствами. Так, полоний растворяется в НО, разбавленной H2SO4, тогда как сера, селен и теллур не реагируют с кислотами-неокислителями.Свойства кислорода значительно отличаются от свойств других элементов VI группы. Свойства же S, Se, Те, Po гораздо менее различаются между собой. Если последние могут проявлять валент­ности IV и VI, то кислород нет, так как у атома кислорода на внешнем слое отсутствуют орбитали, которые могли бы принять участие в образовании связей (в отличие от всех остальных эле­ментов подгруппы). Кислород, сера, селен и теллур образуют во­дородные соединения общей формулы H2R, полярность молекул ослабевает в ряду от H2O к H2Te. За исключением воды остальные водородные соединения элементов подгруппы являются газооб­114



разными; их водные растворы обладают слабыми кислотными свой­ствами.Кислород и сера широко распространены в природе как в сво­бодном виде, так и в форме многочисленных соединений. Селен и теллур встречаются гораздо реже в виде примесей селенидов и тел­луридов в сульфидных рудах. Полоний встречается в минералах ура­на и тория как продукт радиоактивного распада.
Вопросы и задания

1. В чем сходство и различие строения внешнего электронного слоя 
атома кислорода и других элементов главной подгруппы VI группы?

2. Почему с увеличением заряда ядра усиливаются восстановитель­
ные свойства элементов главной подгруппы VI группы?

3. У какого атома окислительные свойства выражены сильнее: ... 3.s,23∕>4 
или ... 3√1‰24p4?

4. Напишите электронную формулу (конфигурацию) атома селена и 
распределите электроны по ячейкам.

5. Напишите графические формулы и определите степени окисления 
элементов в следующих соединениях: FeS2, Na2S2O3, K2SeO3, H2TeO4.

6. Какое из соединений является более полярным и почему: H2S, H2Se?
7. У какого элемента главной подгруппы VI группы неметаллические 

свойства выражены сильнее; почему?

8.2. Кислород

Нахождение в природе. Кислород — самый распространенный элемент. Он составляет 47,2 % массы земной коры, 20,95 % по объе­му или 3,15% по массе воздуха. Входит в состав воды, горных пород, многих минералов, солей и органических веществ.
Получение. В промышленности кислород получают:а) из жидкого воздуха (способ основан на разности температур испарения азота и кислорода);б) очень чистый кислород получают электролизом воды.В лабораторных условиях используют следующие способы син­теза кислорода:

MnO2a) 2KC1O3------- > 2KC1 + 3O2б) 2KM∏O4 → K2MnO4 + MnO2 + O2в) электролиз водных растворов щелочей.
Физические свойства. Кислород — бесцветный газ, не имеет вкуса и запаха, немного тяжелее воздуха, мало растворим в воде.
Химические свойства. До завершения внешнего энергетическо­го уровня атому кислорода не хватает двух электронов. Принимая 

+2 -1 их, он проявляет степень окисления -2 (кроме OF2 )• 115



Кислород способен образовывать оксиды со всеми элементами кроме гелия, неона, аргона.
Отношение к металлам. C большинством металлов кислород реагирует непосредственно; например:2Cu + O2 → 2CuO4Li + O2 → 2Li2OЩелочные металлы при взаимодействии с кислородом образу­ют пероксиды или надпероксиды (за исключением лития); на­пример: 2Na + O2 → Na2O2 

пероксид 
натрияК + O2 → KO2 

надпероксид 
калияКислород не реагирует с серебром, золотом, платиной.

Отношение к неметаллам. Кислород реагирует со многими не­металлами: O2 + N2 → 2NOO2 + S → SO2Не реагирует с галогенами.
Отношение к сложным веществам. Многие сложные вещества горят в кислороде: 4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2O2C2H6 + 7O2 → 4CO2 + 6H2O
Применение. Кислород применяют для интенсификации хими­ческих процессов во многих производствах; например, при полу­чении кислот H2SO4, HNO3, в доменном процессе, цветной ме­таллургии, органическом синтезе. В смеси с ацетиленом кислород используют для сварки и резки металла (температура пламени достигает более 3 000 °C). Кислород применяют также во время работы под водой, под землей и при полетах на большой высоте. Жидкий кислород в смеси с различными горючими материалами (древесной мукой, угольным порошком, клетчаткой) использу­ют в качестве взрывчатого вещества при подрывных работах.
**Озон. Наряду с обычным кислородом O2 в свободном виде образуется другая аллотропная модификация — озон O3. Чаще всего озон получают из кислорода в условиях электрического разряда. Чистый озон выделяют в виде взрывчатой темно-синей жидкости при фракционной перегонке жидких смесей кислород—озон. Под 116



влиянием ультрафиолетового облучения кислорода в верхних сло­ях атмосферы наблюдается повышенное содержание озона, что очень важно — он предохраняет поверхность Земли от избыточ­ного облучения ультрафиолетовыми лучами.Обычно озон — светло-голубой газ с характерным запахом (све­жести); растворимость его в воде значительно больше, чем кисло­рода. Озон — очень сильный окислитель; например, в атмосфере озона сульфид свинца переходит в сульфат свинца:PbS + 3O2 = PbSO4 + O2C серебром озон образует черный пероксид серебра. На холоде окисляет многие органические вещества; так, при контакте с эфи­ром или спиртом последние воспламеняются.Озон используют для обеззараживания питьевой воды, для обезвреживания промышленных сточных вод.
Пример выполнения задания

Задание. Сколько литров кислорода потребуется и сколько литров азота 
образуется при сгорании 2 л аммиака?

Решение. Записываем уравнение реакции

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O

По уравнению реакции газы реагируют и образуются в следующих 
объемных соотношениях: K(NH3): ∣z(02): Iz(N2) = 4:3:2; значит, азота 
выделится в 2 раза меньше, чем взято аммиака, т. е. 1 л, а кислорода:

4-22,4 л NH3 - 3-22,4 л O2
2 л NH3 — х л O2 X= 1,5 л O2.

Следовательно, для сгорания 2 л NH3 нужно 1,5 л O2, при этом выде­
лится 1 л N2.

Вопросы и задания

1. В каком виде кислород встречается в природе?
2. Какую степень окисления проявляет кислород в следующих соеди­

нениях: O2, F2O, HNO3, H2O2? Какой тип связи реализуется в молекулах 
этих соединений?

3. Приведите примеры способов получения кислорода в лаборатории. 
Для одной из приведенных реакций составьте электронную схему.

4. Рассчитайте плотность по воздуху и массу 1 л кислорода при нор­
мальных условиях.

5. Плотность паров фосфора по воздуху равна 4,28. Из скольких ато­
мов состоит молекула парообразного фосфора? (Ответ: из четырех.)

6. Сколько миллилитров воды образуется при взрыве смеси, состоя­
щей из 1,12 л водорода и 0,8 л кислорода? Какое вещество взято в из­
бытке и сколько его взято? (Ответ: 0,9 мл H2O; 0,24 л O2.) 117



7. При сжигании 3,1г фосфора требуется 2,8 л кислорода (н.у.). Опре­
делите формулу полученного оксида. (Ответ: P2Os-)

8. При окислении 5 л смеси, состоящей из хлора и азота, образова­
лось 2,24 л оксида. Определите массовую долю (%) веществ в смеси. (От­
вет: 22,4 % N2 и 77,6 % Cl2.)

9. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать кислород: 
NO, CH4, К, Fe, Cl2, N2, Au, SO2? Составьте уравнения возможных 
реакций.

10. Сколько литров (н.у.) кислорода выделяется при электролизе 
200 мл 20%-го раствора Na2SO4 (плотность 1,14 г/см3)? (Ответ: л.)

8.3. Вода (оксид водорода)

Нахождение в природе. Вода H2O является одним из самых рас­пространенных веществ в природе. Она покрывает около 3∕4 всей земной поверхности. Почти 60 % воды находится в океанах и мо­рях. Пресная вода составляет только 2 % воды океанов и морей. Главная масса ее находится во льдах Антарктики и других конти­нентов. Вода входит в состав почвы и атмосферы, содержится в растениях и животных, в минеральных и горных породах. Она яв­ляется одним из самых необходимых веществ для всех живых орга­низмов.
Получение. Вода, взятая из любого природного источника, всегда содержит много примесей. Даже дождевая вода — наиболее чистая из природных вод — содержит в среднем 35 мг/л твердых приме­сей.Питьевая вода не должна содержать химически вредных веществ (ядов), болезнетворных бактерий и вирусов. Чистая питьевая вода в городах производится на водоочистительных станциях. В некото­рых отраслях техники нужна вода, в которой нет растворимых примесей. Такую воду получают путем дистилляции (перегонки) и называют дистиллированной. При дистилляции путем нагрева­ния воду переводят в парообразное состояние (соли остаются в растворе). При охлаждении пар переходит в жидкое состояние, конденсируется и получается дистиллированная вода.Воду можно синтезировать, если через смесь 2 объемов водо­рода и 1 объема кислорода пропустить электрический разряд:2H2 + O2 → 2H2O
Физические свойства. При обычных условиях вода — прозрач­ная бесцветная жидкость (в толстых слоях имеет голубовато-зеле­ный цвет). При охлаждении до 0 oC вода переходит в твердое со­стояние — лед, при этом происходит резкое увеличение (почти на 10 %) ее объема, поэтому лед легче воды и может плавать.Слой льда на поверхности воды защищает водоемы от полного промерзания и благодаря этому сохраняются условия для суще­118



ствования всей флоры и фауны озер, рек и морей. При температу­ре 100 oC и атмосферном давлении вода кипит и переходит в пар. Чистая вода почти не проводит электрический ток. Она имеет наи­большую из всех жидкостей и твердых веществ удельную теплоем­кость. (Удельной теплоемкостью называют количество теплоты (Дж), которое потребуется для нагревания 1 г вещества на 1 градус.)
Химические свойства. Вода — термически устойчивое (прочное) вещество. Распад на водород и кислород становится заметным лишь при температуре 1 000 °C. При 2 000 oC и атмосферном давлении распад на кислород и водород составляет всего 1,9 %. Полный рас­пад воды на водород и кислород происходит при температуре ~4 ООО oC по уравнению2H2O → 2H2T + O2T
Отношение к металлам. Вода легко реагирует с щелочными и щелочноземельными металлами при обычной температуре с вы­делением водорода и образованием щелочи:Ba + 2H2O → Ba(OH)2 + H2TДругие менее активные металлы реагируют только с парами воды при нагревании и образуют оксиды и водород:2Fe + 3H2O → Fe2O3 + 3H2↑Точнее, процесс происходит по уравнению3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2
Отношение к неметаллам. Если пропустить водяной пар через раскаленный уголь, образуется водяной газ, который состоит из оксида углерода(П) и водорода:

600 0CC + H2O--------> СО + H2T
водяной газВодяной газ используют как топливо (при сгорании 1 м3 водя­ного газа выделяется 11 732 кДж/м3). Из водяного газа в технике иногда получают водород.

Отношение к сложным веществам. Вода реагирует со многими оксидами металлов и неметаллов с образованием оснований и кислот; например: BaO + H2O → Ba(OH)2P2O5 + 3H2O → 2H3PO4Вода вступает в реакции со многими веществами (солями, жирами, эфирами, белками, сахарами и др.) — реакции гидро­лиза; например: 119



Na2CO3 + H2O ≠ NaHCO3 + NaOHCi2H22O11 + H2O → C6H12O6 + C6H12O6 
сахароза глюкоза фруктозаВода является важнейшим растворителем как неорганических, так и органических веществ. При этом образуются слабые связи между молекулами (или ионами) веществ и молекулами воды. Это явление, как было сказано ранее, носит название гидратации. Некоторые нейтральные вещества (спирты, сахара, слабые кис­лоты и др.) способны образовывать с молекулами воды водород­ные связи. Как правило, в воде хорошо растворяются те газы, которые вступают с ней в химическое взаимодействие (напри­мер, аммиак, хлор, сероводород, хлороводород):NH3 + H2O ≠ NH4OHCl2 + H2O → HCl + HClOВ небольших количествах вода является катализатором. Напри­мер, реакция порошкообразных алюминия и иода в обычных усло­виях не протекает, но достаточно внести в эту смесь одну каплю воды, как происходит бурная реакция с выделением теплоты и света: H2O 2A1 + 3I2--------> 2A1I3

Применение. Воду применяют не только как растворитель, но и как самый распространенный химический реактив. Много воды используют в промышленности. Так, для получения 1 т алюминия требуется 1 400 м3 воды, а для получения 1 т синтетического кау­чука — 2 IOO м3 воды. Ее используют также для питания паровых котлов, в бытовых целях и т.д.
**Пероксиды. К другим соединениям кислорода можно отне­сти пероксиды. Как производные пероксида водорода пероксиды содержат кислородную цепь —0 — 0— (пероксогруппу) в виде пероксид-иона O2-. Образование пероксидов характерно для ще­лочных металлов и других электроположительных металлов; на­пример, для бария, кальция, стронция, магния.Все они являются сильными окислителями; например, Na2O2 легко превращает железо в ион FeO4-, органические вещества в карбонаты. Пероксиды щелочных металлов M2O2 реагируют с уг­лекислым газом: 2CO2 + 2M2O2 = 2M2CO3 + O2Пероксиды типа M2+O2- реагируют с кислотами:MgO2 + H2SO4 = MgSO4 + H2O2120



При взаимодействии Na2O2 с кислородом при температуре 500 oC и давлении 300 атм образуется надпероксид (супероксид). Ион O2 имеет один неспаренный электрон. Надпероксиды — сильнейшие окислители. Реакция NaO2 с CO2 широко применяется для реге­нерации O2 в замкнутых системах, например в подводных лодках, космических кораблях:4NaO2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + 3O2
Примеры выполнения заданий

Задание 1. C какими из перечисленных веществ вода вступает во вза­
имодействие: СО, SO2, CaO, SiO2, Cl2, Fe, F2?

Решение. СО + H2O нет реакции, так как СО — безразличный 
оксид;

SO2 + H2O +⅛ H2SO3 — образуется слабая кислота, так как SO2 — 
кислотный оксид;

CaO + H2O = Ca(OH)2 — основный оксид CaO образован щелочнозе­
мельным металлом;

SiO2 + H2O нет реакции, хотя это и кислотный оксид;
Cl2 + H2O → HCl + HClO — образуется две кислоты (HClO — слабая 

и распадается на HCl и [О]);
2F2 + 2H2O → 4HF +O2- фтор является сильнейшим окислителем и 

разлагает воду;
3Fe + 4H2O(πap) → Fe3O4 + 4H2 — железо реагирует с парами воды, 

образуется смешанный оксид Fe2O3-FeO.

Задание 2. При взаимодействии 13,9 г гидрида бария с 60 мл воды 
образовалась щелочь и выделился газ. Определите массовую долю (%) 
щелочи и объем (н.у.) выделившегося газа.

Решение. Запишем уравнение реакции

BaH2 + 2H2O = Ba(OH)2 + 2H2↑

Согласно уравнению реакции имеем: M(BaH2) = 139 г, m(H20) = 
= 18-2 г, M(Ba(OH)2) = 171 г, P(H2) = 2-22,4 л.

Сопоставляя приведенные данные с молярными массами веществ, 
видим, что вода не вся вступила в реакцию:

на 139 г BaH2 приходится 36 г H2O
на 13,9 г BaH2 — х г H2O x=3,6r.

Следовательно, расчет массы Ba(OH)2 и H2 проводим по тому веще­
ству, которое взято с недостатком, т.е. по BaH2:

на 139 г BaH2 приходится 171 г Ba(OH)2
на 13,9 г BaH2 — х г Ba(OH)2 х= 17,1 г Ba(OH)2;

на 139 г BaH2 приходится 2-22,4 л H2
на 13,9 г BaH2 — х л H2 х = 4,48 л (или 0,4 г) H2.

Тогда
т 1 (раствора) = m(H20) + m(Ba(0H)2) - м(Н2); 121



m↑ = 60 г + 17,1 г - 0,4 г = 76,7 г;

ω = —ЮО %; ω(Ba(OH)2) = 17,1 r 100 % = 22,3 %.
/M1 76,7 г

Следовательно, массовая доля Ba(OH)2 равна 22,3 %; объем водорода 
4,48 л.

Вопросы и задания

1. Как используют воду в химической промышленности?
2. Почему проблема охраны водных ресурсов стала в настоящее время 

особенно актуальной?
3. C какими из следующих веществ вода вступает во взаимодействие: 

Na, Fe2O3, BaO, CH4, SiO, Br2? Напишите уравнения реакций.
4. Составьте уравнения реакций гидролиза в молекулярной и ионной 

формах следующих солей: ZnSO4, Na2S, CH3COOK, (NH4)2CO3, AlCl3.
5. К 200 мл 27%-го раствора KOH (плотность 1,25 г/см3) прибавили 

1 л воды. Определите массовую долю (%) полученного раствора. (Ответ: 
5,4 %.)

6. В 273,6 мл воды растворили 20 г смеси кальция и оксида кальция, 
при этом выделилось 4,48 л газа (н.у.). Определите массовую долю (%) 
веществ в смеси. (Ответ: 40 % Ca, 60 % CaO.)

7. Сколько литров (н.у.) водорода выделяется при разложении 1 кг 
воды? (Ответ: 1,25 м3.)

8.4. Сера

Нахождение в природе. В природе сера находится в самородном состоянии. В виде соединений сера содержится в различных рудах: в сульфидах FeS2, PbS, ZnS, HgS; сульфатах CaSO4, BaSO4, CaSO4-BaSO4, CaSO4-2H2O, Na2SO4-IOH2O, MgSO4-7H2O.Сера также входит в состав животных и растительных организ­мов, содержится в газах (SO2, H2S), нефти, природных углях.
Получение. 1. Серу добывают по методу Фраша: в буровые сква­жины под давлением подают перегретую (150 °C) воду, расплав­ляющую серу под землей, после чего расплав поднимается на поверхность под давлением горячего воздуха.2. Серу получают из сероводорода:

Fe2O3 или Al2O3 2H2S + O2-------------------- > 2H2O + 2S3. Серу выделяют из гипса в три стадии: CaSO4 + 2C → CaS + 2CO2CaS + CO2 + H2O → CaCO3 + H2S122



2H2S + O2 → 2H2O + 2S4. Важным источником серы является FeS2 — пирит или желез­ный колчедан: FeS2 → FeS + SВсе эти методы получения серы применяют в промышленно­сти.
Физические свойства. Сера — твердое кристаллическое веще­ство желтого цвета. В воде практически не растворяется, но хоро­шо растворяется в сероуглероде, бензоле, анилине. Плохо прово­дит теплоту и электрический ток.Для серы характерно несколько аллотропных модификаций: ромбическая (а) и моноклинная (β).При испарении анилина, сероуглерода, бензола сера выделя­ется из раствора в виде прозрачных желтых кристаллов в форме ромба (октаэдра). Такая сера называется ромбической (наиболее устойчивая модификация серы). Природная сера имеет ромбиче­скую модификацию.При медленном охлаждении расплавленной серы образуется моноклинная сера (длинные темно-желтые игольчатые кристал­лы).Если сильно нагретую расплавленную серу выливать тонкой струей в холодную воду, то образуется пластическая сера (аморф­ное видоизменение).
Химические свойства. Сера расположена в Периодической си­стеме в VI группе. До завершения октета атому серы не хватает двух электронов, поэтому при взаимодействии с металлами и ме­нее активными неметаллами сера приобретает степень окисления -2, в кислородных соединениях сера может иметь степень окисле­ния +2, +4, +6.
Отношение к металлам. При нагревании сера реагирует со мно­гими металлами: S + Fe → FeSНе реагирует с платиной, золотом, иридием.
Отношение к неметаллам. При нагревании сера реагирует с не­металлами (за исключением азота):S + O2 → SO2; S + H2 → H2SS + Cl2 4 SCl2; 3S + 2Р 4 P2S3
Отношение к сложным веществам. Сера реагирует с кислотами- окислителями: S + 2H2SO4 → 3SO2 + 2H2OS + 2HNO3 → 2NO + H2SO4 123



Применение. Серу применяют для получения серной кислоты, пороха, для вулканизации каучука. Серу используют для борьбы с вредителями виноградника и хлопчатника, в медицине — для ле­чения кожных болезней.
Пример выполнения задания

Задание. Сколько граммов сульфида хрома(Ш) образуется в резуль­
тате взаимодействия 12 г хрома с 9,6 г серы? Какое вещество и в каком 
количестве взято в избытке?

Решение. Окисление хрома проходит согласно уравнению

2Cr + 3S = Cr2S3

Предположим, что в реакцию вступил весь хром:

на 104 г Cr приходится 96 г S
на 12 г Cr — х г S х = 11,07 г.

Поскольку первоначально в реакцию было введено 9,6 г серы, следо­
вательно, хром был взят в избытке. Истинная масса хрома, вступившего 
в реакцию, составит

на 104 г Cr израсходовано 96 г S
на х г Cr — 9,6 г S х= 10,4 г Cr.

Не вступило в реакцию 12 - 10,4 = 1,6 г Cr.
Расчет на получение сульфида хрома(Ш) проводим по веществу, взя­

тому в недостатке, т.е. на 9,6 г S (или на 10,4 г Cr):

на 96 г S приходится 200 г Cr2S3
на 9,6 г S — хг Cr2S3 х = 20 г

или

на 104 г Cr приходится 200 г Cr2S3
на 0,4 г Cr — хг Cr2S3 х = 20 г.

Таким образом, в результате реакции получено 20 г Cr2S3; 1,6 г хрома 
осталось не израсходованным.

Вопросы и задания

1. Напишите электронную формулу атома серы и распределите элек­
троны по ячейкам.

2. Какие аллотропные модификации характерны для серы?
3. Приведите несколько примеров химических реакций получения 

серы.
4. Для следующей реакции диспропорционирования напишите по­

луреакции для окислителя и восстановителя и расставьте коэффици­
енты:

S + KOH → K2S + K2SO3 + H2O124



5. Приведите примеры реакций, в которых сера проявляет: а) окис­
лительные свойства; б) восстановительные свойства.

6. Напишите математические выражения для скоростей следующих 
реакций: a) 2H2S + O2 → 2H2O + 2S; б) S + O2 → SO2.

8.5. Водородные соединения серы

Сероводород H2S в свободном состоянии входит в состав вулка­нических газов, находится в воде многих минеральных источни­ков, а также образуется в результате разложения (гниения) орга­нических веществ.Сероводород получают несколькими способами:а) взаимодействием водорода и серы (синтетический метод):H2 + S → H2Sб) действием соляной кислоты на сульфид железа(П):FeS + 2HC1 → FeCl2 + H2SСероводород является устойчивым соединением, однако при нагревании выше 350 oC распадается на водород и серу:H2S → H2 + SВ присутствии влаги сероводород реагирует с большинством металлов и со многими оксидами, образуя соответствующие суль­фиды: 2K + H2S → K2S + H2BaO + H2S → BaS + H2OВ избытке кислорода сероводород сгорает с образованием ок­сида cepbi(IV): 2H2S + 3O2 → 2H2O + 2SO2при недостатке кислорода образуется сера:2H2S + O2 → 2H2O + 2SСероводород является сильным восстановителем. Он реагирует с концентрированными серной и азотной кислотами, галогена­ми, образуя свободную серу:H2SO4 + H2S → S + SO2 + 2H2O2HNO3 + H2S → S + 2NO2 + 2H2OCl2 + H2S → S + 2НС1Сероводород — бесцветный газ с характерным неприятным запахом, хорошо растворяется в воде, очень ядовит. Отравляющее 125



действие сероводорода объясняется его способностью связывать железо гемоглобина крови в сульфид железа(П) FeS. Противояди­ем при отравлении сероводородом служит вдыхание чистого воз­духа. Водный раствор сероводорода называют сероводородной кис­
лотой.Сероводородная кислота — слабая; при длительном хранении мутнеет, так как окисляется кислородом воздуха с выделением серы. Как кислота двухосновная, образует два ряда солей: нор­мальные (средние) — сульфиды и кислые — гидросульфиды.Все кислые соли легко растворяются в воде. Из нормальных солей легко растворяются сульфиды щелочных металлов. Их рас­творы имеют сильнощелочную реакцию вследствие гидролиза:K2S + H2O ≠ KOH + KHSS2- + HOH ≠ ОН- + HS-Сульфиды щелочноземельных металлов в воде не растворяют­ся (за исключением BaS), а гидролизуются:2CaS + 2H2O → Ca(HS)2 + Ca(OH)2Образующийся гидросульфид кальция переходит в раствор. Вследствие сильного гидролиза сульфидов трехвалентных метал­лов их нельзя получить из водных растворов. Так, сульфиды Al2S3 и Cr2S3 полностью гидролизуются с образованием соответству­ющих гидроксидов и сероводорода:Al2S3+ 6H2O → 2Al(OH)3sL + 3H2S↑Сульфиды остальных металлов в воде нерастворимы, а некото­рые не растворяются и в разбавленных кислотах. Такие сульфиды можно получить действием сероводорода на раствор соли соот­ветствующего металла, например:Ni(NO3)2 + H2S → NiS + 2HNO3CuSO4 + H2S → CuS + H2SO4HgCl2 + H2S → HgS + 2НС1Сульфид меди(П) CuS, а также сульфиды SnS, CaS, Bi2S3 не растворяются в разбавленной хлороводородной кислоте, но рас­творяются в азотной. Сульфид HgS не растворяется в HCl и HNO3. На этом свойстве основано применение сероводорода в аналити­ческой химии для обнаружения различных групп катионов.При нагревании сульфиды взаимодействуют с кислородом:2NiS + 3O2 → 2NiO + 2SO2126



Пример выполнения задания

Задание. Оксид cepbi(IV), полученный при сжигании 179,2 л серово­
дорода, пропущен через 2 л 25%-го раствора гидроксида натрия (плот­
ность 1,28 г/см3). Каков состав образовавшейся соли и какова ее массо­
вая доля (%)?

Решение. 1. Окисление сероводорода кислородом проходит по урав­
нению

2H2S + 3O2 → 2SO2 + 2H2O

т.е. на 2 объема H2S приходится 2 объема SO2; следовательно, получится 
179,2 л или 512 г SO2.

2. Определяем массу щелочи, введенной в реакцию:

ωm1 /м пп. 25-2 000-1,28т =---- —; M(NaOH) =-----------------— = 640 г.
100 % 100

3. Взаимодействие SO2c NaOH может проходить с образованием кис­
лой или средней соли:

SO2+ NaOH → NaHSO3 (1)

SO2 + 2NaOH → Na2SO3 + H2O (2)

4. Чтобы решить вопрос об образовании той или иной соли, нужно 
сопоставить массы вступивших в реакцию веществ.

Проводим расчет по уравнению реакции (1):
на 64 г SO2 приходится 40 г NaOH
на 512 г SO2 — х г NaOH x= 320 r.

Следовательно, не весь NaOH вступил в реакцию.
Проводим расчет по уравнению реакции (2):

на 64 г SO2 приходится 80 г NaOH
на 512 г SO2 — х г NaOH х = 640 г.

Следовательно, оба вещества полностью вступили в реакцию.
5. Массу средней соли находим из соотношения:

на 64 г SO2 приходится 126 г Na2SO3
на 512 г SO2 — х г Na2SO3 х= 1 008 г.

6. Определяем массовую долю (%) Na2SO3 в растворе:
/и(раствора) = /«(раствора NaOH) + ∕w(SO2) = (2 000 ■ 1,28) г + 512 г = 

= 3 072 г;

ω = ^lOO %; ω(Na2SO3) = 1 008 r юо % = 32,8 %, 
т 3 072 г

Таким образом, образовалась средняя соль с массовой долей 32,8 %.

Вопросы и задания

1. Какие водородные соединения образует сера? Как их получают в 
лаборатории? 127



2. Можно ли собрать сероводород: а) над водой; б) над щелочью ка­
лия; в) над серной кислотой?

3. C какими из перечисленных веществ будет взаимодействовать серо­
водород: SnCl2, ZnSO4, KNO3, NH4OH, Hg(NO3)2?

4. Почему сероводород не осаждает сульфид марганца(П), но осажда­
ет сульфид меди(П) из CuSO4? Напишите уравнение реакции в молеку­
лярной и ионной формах.

5. Почему сульфид Cr2S3 нельзя синтезировать реакцией обмена в вод­
ном растворе? Как получить Cr2S3?

6. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

a) FeS → H2S → SO2 → S → H2S;
б) ZnS → H2S → K2S → PbS.
7. Составьте уравнение полного гидролиза сульфида аммония в моле­

кулярной и ионной формах.
8. В 111,5 мл воды растворено 5,6 л сероводорода. Какова массовая 

доля (%) сероводорода в полученном растворе? (Ответ: 7 %.)

8.6. Кислородные соединения серы

Соединения cepι>ι(IV). Оксид cephi(∖∖i) SO2 в промышленности получают:а) при горении серы в кислороде:S + O2 → SO2б) при обжиге пирита:4FeS2 + IlO2 → 8SO2 + 2Fe2O32 S -IOe- → 2S
+2 +3Fe - e~ → Fe 44O2 + 4e~ → 20в) путем использования отходящих газов цветной металлургии и серасодержащих газов нефтеперерабатывающей промышленно­сти.В настоящее время более одной трети всей серной кислоты вырабатывается на предприятиях цветной и черной металлургии и нефтеперерабатывающих заводах, что позволяет получать са­мую дешевую кислоту и уменьшить загрязнение воздушного бас­сейна.В лаборатории оксид cepbi(IV) SO2 получают:а) из солей сернистой кислотыNa2SO3 + H2SO4 → H2O + SO2 + Na2SO4128



б) путем восстановления горячей концентрированной серной кислоты медью, углем или серой:2H2SO4(kohp.) + Cu → CuSO4 + SO2 + 2H2OОксид SO2 кислотный. Проявляет все свойства кислотных ок­сидов, т. е. реагирует с основными оксидами, щелочами, водой.Оксид Cepbi(IV) может проявлять восстановительные свойства
V2O5; t2SO2 + O2-----------> 2SO3и окислительные свойстваSO2 + 2H2S → 3S + 2H2OОксид SO2 — бесцветный негорючий газ с резким запахом; хорошо растворяется в воде. Водные растворы имеют кислую ре­акцию, так как образуется сернистая кислота H2SO3.Оксид Cepbi(IV) применяют в основном для производства сер­ной кислоты. В качестве обесцвечивающего средства используют в текстильной и сахарной промышленности. На дезинфицирующем свойстве основано применение его в пищевой промышленности (окуривание винных бочек). Жидкий SO2 используют как раство­ритель при очистке нефти.

Сернистая кислота H2SO3 может быть получена при взаимо­действии оксида Cepbi(IV) с водой:SO2 + H2O ≠ H2SO3Это кислота средней силы; она неустойчива, существует толь­ко в водном растворе. При нагревании раствора оксид SO2 полно­стью улетучивается.Для сернистой кислоты характерны все свойства кислот, т. е. способность реагировать с металлами, оксидами металлов, осно­ваниями и солями. Кроме того, для нее характерны восстанови­тельные свойства.Очень быстро происходит окисление H2SO3 при действии та­ких окислителей, как KMnO4, Cl2, Br2:H2SO3 + Cl2 + H2O → H2SO4 + 2НС1Значительно медленнее идет окисление сернистой кислоты кислородом воздуха: 2H2SO3 + O2 → 2H2SO4Кислота H2SO3 может проявлять и окислительные свойства:H2SO3 + 2H2S → 3S + 3H2OСернистая кислота как двухосновная образует два ряда солей: средние (сульфиты) и кислые (гидросульфиты). 129



Из средних солей хорошо растворимы только сульфиты ще­лочных металлов и аммония. Растворы их имеют щелочную реак­цию. Все гидросульфиты также хорошо растворяются в воде, рас­творы их имеют слабокислую реакцию. Сульфиты и гидросульфи­ты в водном растворе легко окисляются до сульфатов и гидро- сульфатов: 2K2SO3 + O2 → 2K2SO42KHSO3 + O2 → 2KHSO4В присутствии галогенов, перманганата калия, хроматов это окисление идет мгновенно:5K2SO3 + 2KM∏O4 + 3H2SO4 → 6K2SO4 + 2M∏SO4 + 3H2OОкисление сульфитов может происходить не только в кислой, но и в щелочной среде:K2SO3 + 2KM∏O4 + 2KOH → 2K2M∏O4 + K2SO4 + H2Oи в нейтральной среде:3K2SO3 + 2KM∏O4 + H2O → 2M∏O2 + 3K2SO4 + 2КОНСульфиты не только окисляются, но могут легко восстанавли­ваться. Так, металлический цинк или магний в кислой среде вос­станавливают ион SO3- до S2-:3Zn + Na2SO3 + 8HC1 → 3Z∏C12 + 2NaCl + H2S + 3H2OПолучают сульфиты общими способами, характерными для солей.Сульфиты натрия и калия применяют в фотографии, в тек­стильной промышленности, сернистую кислоту — для обесцве­чивания многих красок, отбеливания шерсти, шелка, соломы.
Соединения серы(У1). Оксид cepbi(∖!∖) SO3 в промышленности получают каталитическим окислением SO2 кислородом воздуха. В настоящее время в качестве катализатора применяют оксид ванадия(У) V2O5 или ванадат серебра AgVO3, процесс ведут в кон­тактном аппарате при температуре 450 — 500 °C:

V2O52SO2 + O2-------------- > 2SO3
450 —500 0CОксид SO3 — кислотный, проявляет все свойства кислотного оксида, т. е. взаимодействует с основными оксидами, щелочами и водой.Оксид cepbi(VI) SO3 — бесцветная жидкость, кристаллизу­ющаяся при температуре около 17 °C; сильно гигроскопичная, вследствие чего дымит на воздухе; с водой смешивается в любых 130



соотношениях, образуя серную кислоту. Если растворять SO3 в серной кислоте, то образуется олеум, содержащий от 18 до 60 % SO3.В основном SO3 применяют для производства серной кислоты.
Серная кислота El2SO4 является важнейшим и широко исполь­зуемым соединением серы.Производство серной кислоты заключается во взаимодействии SO2 и кислорода. Образующийся SO3 затем поглощают водой и получают серную кислоту. В зависимости от способа окисления SO2 серную кислоту получают двумя методами: нитрозным и кон­тактным.По нитрозному методу для окисления SO2 используют оксиды азота. Этот процесс может быть описан следующими уравнениями:SO2 + H2O + NO2 → H2SO4 + NO2NO + O2 → 2NO2Из первого уравнения видно, что NO2 является окислителем для SO2. Образующийся оксид азота(П) при взаимодействии с кис­лородом вновь дает оксид азота(1У), который снова можно ис­пользовать для окисления SO2. Таким образом, оксид азота(П) является только переносчиком кислорода, который сам непо­средственно не может окислить SO2 в SO3.Нитрозным методом получают загрязненный различными при­месями 75 —80%-й раствор серной кислоты, который используют для производства минеральных удобрений (сульфата аммония, суперфосфата).Более чистую и более концентрированную серную кислоту получают контактным методом.Производство серной кислоты контактным методом заключа­ется в том, что процесс окисления SO2 в SO3 происходит в кон­тактных аппаратах с катализатором.Полученный контактным методом SO3 нельзя поглотить во­дой, так как вода с SO3 образует туман в виде мельчайших капе­лек серной кислоты, который очень трудно сконденсировать. По­этому выходящий из контактных аппаратов газообразный SO3 про­пускают через концентрированную (98 %) серную кислоту. В ре­зультате получают более концентрированную дымящую серную кислоту (или олеум). Раствор SO3 в безводной серной кислоте от­вечает общей формуле H2SO4 ∙xSO3, где х — величина перемен­ная, так как серная кислота растворяет SO3 в любых соотношени­ях. Чаще всего олеум выпускают с концентрацией свободного ок­сида Cepbi(VI) от 18 до 25 %; производят и более концентриро­ванный (до 60 % свободного SO3) олеум. Разбавляя олеум водой, можно получить серную кислоту любой концентрации.Самую дешевую серную кислоту получают в результате исполь­зования отходящих газов нефтеперерабатывающих предприятий и 131



заводов цветной металлургии, к тому же это снижает загрязнение воздушного бассейна.Серная кислота сильная, нелетучая, для нее характерны все свойства кислот.Разбавленная серная кислота взаимодействует со всеми металла­ми, расположенными в ряду напряжений до водорода (кроме Pb). Образуются соответствующие сульфаты и выделяется водород:Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2Концентрированная серная кислота при нагревании может ре­агировать и с металлами, стоящими в ряду активности после во­дорода (кроме Au и Pt), при этом выделяется оксид cepbi(IV):Hg + 2H2SO4(kohp.) → HgSO4 + SO2T + 2H2OЖелезо и алюминий холодная концентрированная серная кис­лота пассивирует, т. е. на поверхности металла образуются трудно проницаемые оксидные пленки, стойкие к кислоте; в горячей кислоте железо и алюминий растворяются.Наиболее сильными восстановителями серная кислота может быть восстановлена до S и даже до H2S:4Zn + 5H2SO4 → 4ZnSO4 + H2S + 4H2OМожет восстанавливаться концентрированная серная кислота некоторыми неметаллами:2H2SO4 + C → 2SO2 + CO2 + 2H2OОкислительные свойства концентрированная серная кислота проявляет и по отношению к сложным веществам:H2SO4 + H2S → 2H2O + SO2 + SH2SO4 + 2HBr → 2H2O + SO2 + Br2Реагирует серная кислота с оксидами металлов, основаниями и солями летучих кислот:H2SO4 + FeO → FeSO4 + H2OH2SO4 + Cu(OH)2 → CuSO4 + 2H2OH2SO4(kohp.) + KNO3(tb.) → KHSO4 + HNO3От многих органических веществ серная кислота может отни­мать водород и кислород в виде воды, при этом происходит обуг­ливание органического вещества:Ci2H22O11 + H2SO4(kohp.) → 12С + H2SO4- IlH2O 
сахар гидрат серной

кислоты
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Концентрированная 96%-я серная кислота (купоросное мас­ло) плотностью 1,84 г/см3 представляет собой бесцветную тяже­лую маслянистую жидкость; сильно поглощает влагу. При ра­створении в воде происходит разогревание смеси за счет образо­вания гидратов серной кислоты. Поэтому для приготовления раз­бавленных растворов H2SO4 из концентрированных нужно более тяжелую серную кислоту приливать в воду, а не наоборот.Концентрированная серная кислота способна разрушать тка­ни и кожу, поэтому при ожогах серной кислотой следует немед­ленно промыть обожженное место большим объемом воды или раствором соды.Серная кислота — один из важнейших продуктов химической промышленности. Наиболее широкое применение она нашла в производстве минеральных удобрений, многих других кислот, суль­фатов (натрия, аммония, меди, алюминия), для очистки нефте­продуктов, в различных областях органического синтеза (взрыв­чатые и лекарственные вещества, красители, пластмассы, искус­ственные волокна, гербициды), для заливки аккумуляторов и т.д.Серная кислота образует два типа солей: средние, или нор­мальные (сульфаты), и кислые (гидросульфаты).Большинство сульфатов легко растворяется в воде; мало рас­творяется CaSO4, еще меньше PbSO4 и практически нерастворим BaSO4.Растворимые сульфаты кристаллизуются с различным числом молекул кристаллизационной воды. Так, сульфаты Mg, Mn, Fe, Ni, Со, Zn кристаллизуются с семью молекулами воды, сульфат меди — с пятью. Все они имеют техническое название купоросы.Только труднорастворимые и нерастворимые сульфаты (PbSO4, SrSO4, BaSO4) выделяются без кристаллизационной воды.Сульфат бария BaSO4 практически нерастворим не только в воде, но и в кислотах. На этом свойстве основано применение его в медицине.Из водных растворов сульфат бария осаждается путем добавле­ния серной кислоты или ее солей к растворимым солям бария. Специфическим реактивом на сульфат-ион является хлорид ба­рия: BaCl2 + Na2SO4 → BaSO44 + 2NaClТаким образом, растворимые соли бария являются реактивом на ионы SO4-.При нагревании сульфаты ведут себя по-разному. Сульфаты щелочных металлов не разлагаются, щелочноземельных — разла­гаются при очень высокой температуре (при температуре красно­го каления):
1 600 0C2BaSO4-----------> 2BaO + 2SO2 + O2 133



Значительно легче разлагаются сульфаты тяжелых двухвалент­ных металлов, еще легче — сульфаты трехвалентных металлов:
680 oCCaSO4------- > CaO + SO3
SOO0CFe2(SO4)3-------> Fe2O3 + 3SO3При разложении сульфатов благородных металлов вместо ок­сидов получается свободный металл, а вместо SO3 образуются продукты его распада SO2 и O2:

> 1 082 0CAg2SO4--------------> 2Ag + SO2 + O2Растворимые сульфаты имеют все свойства солей: взаимодей­ствуют с металлами, гидроксидами, некоторыми кислотами, со­лями.Гидросульфаты известны только для щелочных металлов. Они образуются в том случае, если серная кислота вступает в реакцию с другими веществами в избыточном количестве:H2SO4 + NaCl → NaHSO4 + HClH2SO4 + NaOH → NaHSO4 + H2Oили при смешивании эквивалентных количеств сульфата и сер­ной кислоты: H2SO4 + Na2SO4 → 2NaHSO4Гидросульфаты щелочных металлов хорошо растворяются в воде, плавятся при небольших температурах (180 oC для NaHSO4 и 210 oC для KHSO4); нагретые выше температуры плавления, они превращаются в пиросульфаты:2NaHSO4 → Na2S2O7 + H2O
пиросульфат 

натрияпоследние при температуре около 600 oC разлагаются:Na2S2O7 → Na2SO4 + SO3Соли серной кислоты находят широкое применение:• сульфат железа(П) FeSO4- 7H2O — для борьбы с вредителями растений, в производстве черных чернил и минеральных красок;• сульфат цинка ZnSO4- 7H2O — для пропитки древесины, пред­отвращающей гниение, в производстве красок, медицине;• сульфат меди(П) CuSO4-5H2O — в гальванопластике при рафинировании (очистке) меди, для протравливания семян пе­ред посевом, для получения минеральных красок;134



• калий-хром сульфат KCr(SO4)2- 12H2O, калий-алюминий суль­фат KAl(SO4)2- 12H2O, называемые квасцами, — используются при дублении кожи и в производстве красок;• сульфат кальция CaSO4- 2H2O (гипс) — в строительном деле, в скульптуре, медицине;• сульфат натрия Na2SO4- IOH2O — в производстве соды, стек­ла, красильном деле, медицине;• сульфат калия K2SO4- IOH2O — в производстве стекла, в ка­честве удобрения;• сульфат магния MgSO4-7H2O — для отделки тканей, при дублении кожи, в качестве слабительного средства в медицине.
Примеры выполнения заданий

Задание 1. При обжиге природного гипса массой 344 г был получен 
алебастр массой 232 г. Определите массовую долю (%) выхода алебастра.

Решение. При нагревании гипса до 150— 170 °C происходит частич­
ная дегидратация с образованием жженого гипса или алебастра:

CaSO4 - 2H2O → CaSO4- 1∕2H2O + 3∕2H2O

По уравнению реакции имеем
m(CaSO4-2H2O) = 172 г; m(CaSO4-1∕2H2O) = 145 г; 

гипс алебастр

на 172 г гипса приходится 145 г алебастра
на 344 г гипса — х г алебастра

значит, х = 290 г алебастра при условии 100%-го использования гипса.
Массовая доля выхода алебастра составит:

290 г - 100 %
232 г - х % х =80 %.

Таким образом, массовая доля выхода алебастра 80%.

Задание 2. Сколько литров SO2 образуется при обжиге 24 г железного 
колчедана (железный колчедан взят без примесей)? Сколько литров воз­
духа было затрачено для обжига? Какова массовая доля (%) серной кис­
лоты, которая получена растворением оксида cepbi(VI), образовавшего­
ся при окислении всего оксида cepbi(IV), в 28,44 мл 20%-й серной кис­
лоты (плотность 1,143 г/см3)?

Решение. 1. Рассчитаем объем SO2, который образуется при обжиге 
24 г железного колчедана:

4FeS2 + IlO2 = 2Fe2O3 + 8SO2 
4 моль 8 моль

/и = 4 ■ 120 г V = 8 ■ 22,4 л/моль

из 4-120 г FeS2 образуется 8-22,4 л SO2
из 24 г FeS2 — х л SO2 х= 8,96 л (или 25,6 г) SO2;135



64 г SO2 - 22,4 л
х г SO2 — 8,96 л х =25,6 г SO2.

2. Определим объем кислорода, затраченный на обжиг железного кол­
чедана:

4-120 г FeS2 - 11-22,4 л O2
24 г FeS2 — у л O2 у = 12,32 л.

В воздухе содержится 21 % O2. Значит, воздуха для обжига нужно взять 
в 5 раз больше, чем кислорода, т. е. 61,6 л.

3. Рассчитаем массу оксида cepbi(VI), который образуется из 8,96 л 
SO2:

2SO2 + O2 = 2SO3

из 2 ■ 22,4 л SO2 образуется 2 ■ 80 г SO3
из 8,96 л SO2 — z г SO3 z =32 г.

4. Определяем массу серной кислоты в 28,44 мл 20%-й серной кислоты:

ω∕w∣ /и cr> \ 20 (28,44 1,143) ,
100% 100

5. Оксид Cepbi(VI) реагирует с водой по уравнению

SO3 + H2O = H2SO4 
1 моль 1 моль 

т = 80 г т = 98 г

80 г SO3 - 98 г H2SO4
32 г SO3 — х г H2SO4 X= 39,2 г.

6. Определяем массу всего раствора после растворения в кислоте ок­
сида Cepbi(VI):

(28,44-1,143) г + 32 г = 64,5 г,

масса содержащейся в растворе кислоты равна:

6,5 г + 39,2 г = 45,7 г H2SO4.

7. Вычисляем массовую долю (%) серной кислоты в растворе:

ω = 21100 %; ω(H2SO4) = 45,7 '1°° % = 70,8 %. 
т, 64,5 г

Следовательно, массовая доля H2SO4 равна 70,8 %; объем образовав­
шегося SO2 равен 8,96 л; объем затраченного воздуха составил 61,6 л.

Вопросы и задания

1. Классифицируйте следующие соли: KAl(SO4)2, (FeOH)2SO3, 
NaHSO4, Cr2(SO4)3. Определите степени окисления элементов; назовите 
соли.
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2. Какие процессы проходят на катоде и аноде при электролизе (анод 
нерастворимый) водных растворов солей: HgSO4, ZnSO4?

3. Какие газы образуются при разложении CaSO4, HgSO4?
4. Какие из перечисленных солей будут подвергаться гидролизу: ZnSO4, 

K2SO4, Na2SO3? Напишите уравнение первой стадии гидролиза в моле­
кулярной и ионной формах.

5. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

S → H2SO4 → CuSO4 → Al2(SO4)3 → Na2SO4 → H2SO4

6. Напишите уравнения реакций растворения натрия, цинка, ртути в 
разбавленной и концентрированной серной кислоте.

7. Как изменится скорость реакции между оксидом Cepbi(IV) и кисло­
родом, если концентрация их будет увеличена в 2 раза? (Ответ: увели­
чится в 8 раз.)

8. При сжигании 125,6 г смеси пирита и сульфида цинка образовалось 
35,84 л (н.у.) SO2. Определите состав (%) смеси. (Ответ: 61,7% ZnS, 
38,3% FeS2.)

9. Сколько литров и какого газа выделится при растворении 5,4 г се­
ребра в 98%-й серной кислоте (плотность 1,84 г/см3)? Сколько милли­
литров кислоты при этом израсходуется? (Ответ: 0,56 л; 2,72 мл H2SO4.)

10. Какое количество оксида Cepbi(VI) нужно растворить в 10 г 96%-го 
раствора серной кислоты для получения 100%-й серной кислоты? (От­
вет: 1,78 г.)



Глава 9
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА V ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать состав, свойства, способы получения и применение важнейших 

соединений элементов главной подгруппы V группы; применение солей 
азотной и фосфорной кислот в качестве ценнейших удобрений и их стро­
гие дозировки, особенности свойств азотной кислоты и ее солей;

уметь охарактеризовать общие свойства элементов подгруппы, со­
ставлять химические уравнения, подтверждающие свойства простых ве­
ществ и их соединений.

*9.1. Общая характеристикаГлавная подгруппа V группы Периодической системы включа­ет пять элементов — азот N, фосфор Р, мышьяк As, сурьму Sb и 
висмут Bi.Первые два элемента — азот и фосфор — типичные неметал­лы, мышьяк и сурьма занимают промежуточное положение, вис­мут — металл.Азот способен образовывать устойчивые двухатомные молеку­лы N2. Для фосфора, мышьяка, сурьмы известны тетраэдрические структуры P4, As4, Sb4 и обычные формы для As и Sb. Для висмута характерно только металлическое состояние.На внешнем слое у всех этих элементов пять электронов; сле­довательно, до завершения восьмиэлектронного слоя им недоста­ет трех электронов. Все эти элементы, присоединяя три электро­на, способны достроить внешний слой. Так, в соединениях с во­дородом эти элементы исключительно трехвалентны, однако элек­троотрицательность элементов подгруппы уменьшается с увели­чением порядкового номера.Может происходить и отдача электронов атомами этих элемен­тов. В своих кислородных соединениях они максимально пятива­лентны. Валентность V, а также III они проявляют в отношении галогенов, кроме иода, и серы.Все гидроксиды, образуемые элементами главной подгруппы, в пятивалентном состоянии имеют характер кислот, сила кото­рых в пределах подгруппы падает. Так, HNO3 — сильная кислота, H3PO4 — кислота средней силы, H3AsO4 — слабая; остальные очень слабые. Кислота висмута с определенной формулой не уста­новлена, тогда как соли ее имеют определенный состав.138



Таблица 9.1. Свойства элементов главной подгруппы V группы

Свойство N P As Sb Bi

Распределение 
электронов 
по электрон­
ным слоям

2, 5 2, 8, 5 2, 8, 
18, 5

2, 8, 18, 
18, 5

2, 8, 18, 32, 
18, 5

Валентность HI, V HI, V HI, V HI, V HI, V

Оксид N2O 
NO2 
NO 

N2O3 
N2O5

P2O3
P2O5

As2O3 
As2O5

Sb2O3
Sb2O5

Bi2 О з 
Bi2O5

Водородное 
соединение

NH3 
аммиак

PH3 
фосфин

AsH3 
арсин

SbH3 
стибин

BiH3 
висмутин

Высшая кисло­
родсодержа­
щая кислота

HNO3 
азотная

H3PO4 
фос­

форная

H3AsO4 
мышья­

ковая

H[Sb(OH)6] 
сурьмяная

Bi2O5 ■ H2O 
или HBiO3 
висмутовая

Азот и фосфор во всех своих соединениях существуют в виде анионов, в то время как мышьяк, сурьма и висмут проявляют тенденцию к образованию катионов. Так, в водных растворах они присутствуют в виде катионов со степенью окисления +3 (As3+, Sb3+, Bi3+), правда, в очень незначительных количествах, так как их соли подвергаются гидролизу.Свойства простейших соединений элементов V группы приве­дены в табл. 9.1.Таким образом, рассматриваемые элементы хотя и находятся в одной подгруппе, но по многим свойствам отличаются друг от друга. Поэтому остановимся отдельно на свойствах азота и фосфо­ра и их соединений.
Вопросы и задания

1. Окислительная способность какого атома выше: a) ...2s22p3; 
б) ...3523p3; в) ... 3√104s24p3?

2. Каковы степени окисления элементов в следующих соединениях: 
KCr(AsO4)2, K[Sb(OH)6], Mg(H2PO4)2, Bi(NO3)3?

3. У всех ли элементов главной подгруппы V группы максимальная 
валентность совпадает с номером группы?

4. Напишите формулы следующих соединений: а) гидрофосфат ам­
мония; б) дигидроксонитрат висмута; в) калий-магний арсенит.

5. Для следующих окислительно-восстановительных реакций напишите 
полуреакции для окислителя и восстановителя и расставьте коэффици­
енты: 139



a) Sb + HNO3 + HCl → SbCl3 + NO + H2O;
6) As2S3+ KMnO4+ H2SO4 → H3AsO4+ K2SO4 + MnSO4+ H2O;
в) P + CuSO4 + H2O → H3PO4 + Cu + H2SO4.
6. Почему раствор Sb(NO3)3 мутнеет при разбавлении водой? Как сде­

лать его снова прозрачным? Ответ подтвердите уравнениями реакций.

9.2. Азот

Нахождение в природе. Основная часть азота находится в сво­бодном состоянии в виде молекул N2. Содержание азота в воздухе ~78 об. %. В виде сложных органических соединений азот является составной частью белка, играющего огромную роль в живой при­роде. В виде неорганических соединений азот не распространен, за исключением нитрата натрия NaNO3, образующего мощные пла­сты промышленного значения (например, в Чили).
Получение. В промышленности азот получают путем сжижения воздуха, основываясь на разности температур кипения (темпера­тура кипения азота -195,8 °C, кислорода -182,96 °C).В лаборатории азот получают разложением нитрита аммония:NH4NO2 → N2 + 2H2O
Физические свойства. Азот — газ, без цвета и запаха, немного легче воздуха, плохо растворяется в воде.
Химические свойства. Азот расположен в главной подгруппе V группы Периодической системы. Имея на последнем электрон­ном слое пять электронов, атомы азота способны отдавать их, проявляя при этом степень окисления +1, +2, +3, +4, +5. C менее активными элементами азот образует соединения со степенью окисления -3.Молекула азота состоит из двух атомов, связанных тремя кова­лентными связями. Термическая диссоциация молекулы N2 на ато­мы наступает при температуре выше 3 000 °C. Вследствие этой ус­тойчивости молекул азот является самым малоактивным (после благородных газов) веществом.
Отношение к металлам. Только с литием азот реагирует при обычных условиях (и даже при температуре ниже О °C):6Li + N2 → 2Li3N

нитрид литияНитриды щелочноземельных металлов получают при высоких температурах:
350-400 0CЗСа + N2----------------- > Ca3N2

х, 160oC „ЗВа + N2-----------> Ka3N2140



нитриды тяжелых металлов — при более высоких температурах: 
820-1 OOO0C2A1 + N2----------------- > 2A1N

Отношение к неметаллам. При температуре электрической дуги (2 000 — 2 500 °C) азот соединяется с кислородом. Полученный ок­сид азота(П) должен быть мгновенно охлажден:N2 + O2 → 2NOВ присутствии катализатора (Fe) под давлением (в среднем 20 — 55 МПа) при нагревании (около 500 °C) азот реагирует с водоро­дом: N2 + 3H2 ≠ 2NH3При температуре красно-белого каления азот реагирует с угле­родом, кремнием, бором.Атомарный азот весьма активен. При обычной температуре он реагирует с серой, фосфором, а также с ртутью и некоторыми другими металлами.
Применение. Азот используют для производства аммиака, азот­ной кислоты и удобрений; для создания инертной атмосферы при проведении химических реакций.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Рассчитайте относительную плотность азота по воздуху.
Решение. Имеем Af(N2) = 28 г/моль, М(воздух) = 29 г/моль; значит

β = Af(N2) . β = 28 г/моль = 0 96 
Af (воздух) ’ 29 г/моль

Таким образом, плотность азота по воздуху равна 0,96.

Задание 2. Аммиак, полученный при взаимодействии 1,12 л азота с 
избытком водорода, пропустили через 28,7 мл 25%-го раствора аммиака 
(плотность 0,907 г/см3). Определите массовую долю (%) полученного 
раствора.

Решение. 1. Азот с избытком водорода реагирует по уравнению

N2 + 3H2 → 2NH3

Из уравнения реакции следует, что объем полученного аммиака в 
2 раза больше объема вступившего в реакцию азота; следовательно, ам­
миака образовалось 2,24 л, что составляет 1,7 г.

2. Образовавшийся аммиак вступил в реакцию с водой:

NH3 + H2O → NH4OH

на 17 г NH3 приходится 35 г NH4OH
на 1,7 г NH3 - х г NH4OH х= 3,5 г NH4OH.
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3. Масса NH4OH в 28,7 мл 25%-го раствора аммиака составляет

т = M(NH4OH) = (28,7 мл 0,907 г/см3) 0,25 = 6,5 г.

4. Масса всего раствора составляет

(28,7 мл-0,907 г/см3) + 1,7 г = 27,73 г.

5. Масса растворенного вещества NH4OH в полученном растворе со­
ставляет

3,5 + 6,5 = 10 г.

6. Массовая доля (%) NH4OH в полученном растворе равна

ω = 21100 %; ω(NH40H) = 10 r l0° % =36,1 %.
/и, 27,73 г

Таким образом, в растворе 36,1 % NH4OH.

Вопросы и задания

1. Почему степень окисления азота может быть +5 и -3?
2. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать азот: O2, 

H2O, Cr, H2, Cl2? Напишите уравнения реакций.
3. В трех колбах содержатся газы: N2, O2, Cl2. Как распознать каждый 

газ?
4. Определите массовую долю (%) азота в 40 г NH4NO3. (Ответ: 35 %.)
5. В какой реакции азот является восстановителем:
a) N2 + H2 →
б) N2 + O2 →
в) N2 + Mg →
Напишите электронные схемы для этих реакций.
6. Какая связь реализуется в молекулах: a) NH3; б) NO2; в) N2?

9.3. Водородные соединения азота

Аммиак NH3 в промышленности получают синтезом из азота и водорода: N2 + 3H2 ≠ 2NH3Азот получают сжижением воздуха, водород — из природного газа путем конверсии метана:CH4 + H2O → СО + 3H2получающийся СО конвертируют в водород по реакцииСО + H2O → CO2 + H2142



Промышленные установки синтеза аммиака работают при дав­лении 20 — 55 МПа, температуре около 500 oC в присутствии ката­лизатора — железа в виде губчатых кусочков или таблеток с до­бавлением оксидов алюминия и калия. При давлении 45 МПа и температуре 800 oC достигается высокая скорость реакции и высо­кая (до 97 %) степень превращения азотоводородной смеси в ам­миак (на современных установках объемная скорость достигает 30 000 м3/ч), но это связано с большими техническими трудно­стями — изготовлением специальной аппаратуры и энергетиче­скими затратами.При средних значениях давления и температуры газовая смесь, выходящая из контактного аппарата, содержит всего 18 — 20 % ам­миака, а остальное — непрореагировавшая азотоводородная смесь. Для дальнейшего использования азотоводородной смеси газовую смесь, выходящую из контактного аппарата, охлаждают, при этом аммиак сжижается, а азотоводородную смесь вновь направляют в контактный аппарат.В лаборатории аммиак можно получить, нагревая хлорид аммо­ния NH4Cl с гидроксидом кальция Ca(OH)2:2NH4C1 + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2H2O + 2NH3Водный раствор аммиака имеет щелочную реакцию вследствие образования гидроксида аммония NH4OH, диссоциирующего на ионы NH4 и ОН-:NH3 + H2O ≠ NH4OH ≠ NH∣+ OH-Таким образом, водный раствор аммиака ведет себя как слабое основание.Аммиак обладает только восстановительными свойствами, так как степень окисления азота в аммиаке минимально возможная.В чистом кислороде аммиак сгорает до азота и воды:4NH3 + 3O2 → 6H2O + 2N2в присутствии катализатора — до оксида азота(П) и воды:4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2OАммиак восстанавливает некоторые металлы из их оксидов:3CuO + 2NH3 → N2 + ЗСи + 3H2OЭнергично реагирует аммиак с кислотами с образованием со­лей аммония, содержащих катион NH4:2NH3 + H2SO4 → (NH4)2SO4 
сульфат аммонияNH3 + HNO3 → NH4NO3
нитрат аммония 143



Аммиак — бесцветный газ с характерным резким запахом, зна­чительно легче воздуха, очень хорошо растворяется в воде: в 1 объеме воды при температуре 22 oC растворяется до 700 объемов аммиака (25%-й водный раствор аммиака в быту называют наша­
тырным спиртом).Основная масса аммиака идет на производство азотной кисло­ты, удобрений (нитрата аммония NH4NO3, сульфата аммония (NH4)2SO4, мочевины), взрывчатых веществ. Жидкий аммиак ис­пользуют в холодильных установках.

Соли аммония образуются также при взаимодействии кислот с раствором аммиака:3NH4OH + H3PO4 → (NH4)3PO4 + 3H2OВажнейшим свойством солей аммония является их взаимодей­ствие с щелочами. Этой реакцией обнаруживают катион аммония:NH4Cl + NaOH → NaCl + H2O + NH3Образующийся аммиак определяют по запаху или по измене­нию цвета индикатора.При нагревании все соли аммония разлагаются:• из солей аммония, образованных нелетучими кислотами, выделяется аммиак:(NH4)3PO4 → 3NH3T + H3PO4(NH4)2SO4 → 2NH3T + H2SO4• из солей аммония, образованных летучими кислотами, выде­ляется аммиак и соответствующая газообразная кислота (при охлаждении происходит обратная реакция):NH4Cl ≠ NH3 + HCl(NH4)2S ≠ 2NH3 + H2S• из солей аммония, образованных кислотами-окислителями, выделяются продукты окисления аммиака:NH4NO3 → N2O + 2H2ONH4NO2 → N2 + 2H2OСоли аммония представляют собой кристаллические вещества, растворимые в воде. По растворимости соли аммония сходны с солями щелочных металлов — в водных растворах ведут себя как сильные электролиты.Соли аммония находят широкое применение:• нитрат аммония NH4NO3 — азотсодержащее удобрение; в со­четании с горючими и взрывчатыми веществами используют в качестве взрывчатой смеси (аммониты);• сульфат аммония (NH4)2SO4 — растворимое удобрение;144



• хлорид аммония NH4Cl (бытовое название — «нашатырь») — в производстве сухих гальванических элементов; при паянии и лужении; в медицине (при сердечных отеках);• гидрокарбонат аммония NH4HCO3 — заменитель дрожжей в хлебопечении и кондитерской промышленности;• гидрофосфат аммония (NH4)2HPO4 — в хлебопечении.
Пример выполнения задания

Задание. При кипячении 5,35 г хлорида аммония с порошком магния 
выделился газ. Каков объем образовавшегося газа?

Решение. 1. При кипячении NH4Cl происходит гидролиз соли по 
уравнению

NH4Cl + HOH → NH4OH + HCl

2. Полученная хлороводородная кислота вступила в реакцию с Mg: 

2HC1 + Mg → MgCl2 + H2

3. Определяем массу кислоты, образовавшейся по первому уравне­
нию реакции:

на 53,5 г NH4Cl приходится 36,5 г HCl
на 5,35 г NH4Cl - х г HCl х= 3,65 г.

4. Определяем объем выделившегося газа по второму уравнению ре­
акции:

на 2 ■ 36,5 г HCl приходится 22,4 л H2
на 36,5 г HCl — х л H2 х= 1,12 л H2.

Таким образом, выделилось 1,12 л водорода.

Вопросы и задания

1. Какие свойства проявляет аммиак в окислительно-восстановитель­
ных реакциях? Напишите уравнения реакций.

2. Можно ли осушать аммиак серной кислотой или оксидом фосфо- 
pa(V)? Ответ мотивируйте.

3. На чем основано применение гидрокарбоната аммония NH4HCO3 в 
хлебопечении? Напишите уравнение реакции.

4. К раствору аммиака прибавили раствор сульфата алюминия. Как 
изменилась реакция раствора? Ответ мотивируйте.

5. Напишите уравнения разложения следующих аммонийных солей: 
NH4NO2, (NH4)2HPO4, (NH4)2CO3, (NH4)2S.

6. Как и при каких условиях получают аммиак в промышленности?
7. Сколько нитрата аммония потребуется для получения 2 л газа (н.у.)? 

(Ответ: 7,1 г.)
8. Аммиак, полученный из 14,9 г фосфата аммония, растворили в 75 мл 

воды. Какова массовая доля (%) вещества в растворе? (Ответ: 3,9 %.)145



9. Для следующей окислительно-восстановительной реакции напи­
шите полуреакции для окислителя и восстановителя и расставьте коэф­
фициенты:

As2S3 + H2O2 + NH4OH → (NH4)3AsO4 + (NH4)2SO4 + H2O

9.4. Кислородные соединения азота

Оксиды азота. Азот образует следующие соединения с кисло­родом: N2O - оксид азота(1);NO - оксид азота(П);N2O3 - оксид азота(Ш);NO2 — оксид азота(1У);N2O5 - оксид азота(У).Первые два оксида — несолеобразующие (безразличные), ос­тальные — солеобразующие (кислотные).Наибольшее практическое значение имеют оксид азота(П) NO и оксид азота(1У) NO2.
Оксид азота(\\) NO в промышленности получают окислением аммиака на платиновом катализаторе:

Pt4NH3 + 5O2-----> 4NO + 6H2OМожно оксид NO получить также синтезом из элементов при очень высокой температуре (электрическая искра или луч лазера):N2 + O2 ≠ 2NOПока эта реакция не используется в промышленности.В лаборатории оксид азота(П) обычно получают действием раз­бавленной азотной кислоты на медь:3Cu + 8HNO3(pa36.) → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2OОксид азота(П) — несолеобразующий, но обладает высокой реакционной способностью. Например, оксид NO взаимодействует с кислородом воздуха при обычных условиях:2NO + O2 → 2NO2Оксид азота(П) реагирует с галогенами (кроме иода), фосфо­ром, углем, магнием, с серной и хромовой кислотами, с некото­рыми солями и т.д.146



Оксид NO — бесцветный газ, без запаха, мало растворим в воде.Оксид азота(П) является промежуточным продуктом в произ­водстве азотной кислоты.
Оксид a3oma(IV) NO2 в промышленности получают из оксида азота(П), образующегося при окислении аммиака:2NO + O2 → 2NO2В лаборатории оксид NO2 получают разложением нитрата свинца(П): 2Pb(NO3)2 → 2PbO + O2 + 4NO2или восстановлением концентрированной азотной кислоты ме­дью: 4HNO3(kohu.) + Cu → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2OОксид NO2 — кислотный; при растворении в воде образует азотную и азотистую кислоты. Последняя является неустойчивой и распадается: 3HNO2 = HNO3 + 2NO + H2OПоэтому в целом реакцию оксида NO2 с водой можно записать так: 3NO2 + H2O → 2HNO3 + NOЧтобы оксид NO не выделялся, реакцию проводят в присут­ствии кислорода воздуха:4NO2 + 2H2O + O2 → 4HNO3C образованием солей двух кислот происходит реакция оксида азота(1У) с щелочами:2NO2 + 2KOH → KNO3 + KNO2 + H2O 

нитрат нитрит 
калия калияОксид NO2- бурый газ с неприятным запахом, очень ядовит, хорошо растворяется в воде.Оксиды NO2, NO применяют в производстве азотной кисло­ты, а также в качестве окислителя в органическом синтезе.

Азотная кислота HNO3 является одной из важнейших мине­ральных кислот. В промышленности азотную кислоту получают из аммиака. Процесс получения азотной кислоты состоит из несколь­ких этапов.1. Окисление аммиака4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2O 147



проводят, главным образом, при атмосферном давлении, в каче­стве катализатора используют платину в виде тонкой сетки. Для придания прочности сетке к платине добавляют 5—10 % родия. Процесс ведут при высокой (700 —800 °C) температуре.2. Окисление оксида азота(П):2NO + O2 → 2NO2Оксид азота(П) легко окисляется кислородом воздуха. Для уско­рения этого процесса и для полного окисления NO повышают давление (при давлении около 1 МПа оксид азота(П) практиче­ски полностью окисляется до NO2).3. Поглощение оксида азота(1У) водой:3NO2 + H2O → 2HNO3 + NOЭтот процесс ускоряется при повышении давления и пониже­нии температуры.Для получения разбавленной (48 — 50 %) кислоты при перера­ботке нитрозных газов процесс проводят при атмосферном давле­нии.Более концентрированная (60 — 62%) кислота получается при повышенном (около 1 МПа) давлении, однако при этом увели­чивается потеря катализатора.Для уменьшения потерь катализатора и увеличения концент­рации азотной кислоты используют комбинированные установ­ки: процесс окисления аммиака ведут при атмосферном давле­нии, а окисление оксида азота(П) — при давлении 0,4-0,9 МПа; получается 60 —62%-й раствор кислоты.Для получения концентрированной (более 96 %) кислоты раз­бавленную (50 %) азотную кислоту упаривают в присутствии сер­ной кислоты.В лаборатории азотную кислоту получают действием концент­рированной серной кислоты на нитрат натрия или нитрат калия при слабом нагревании:NaNO3 + H2SO4 → NaHSO4 + HNO3(при высокой температуре образуется Na2SO4).Концентрированный (98 %) раствор азотной кислоты обычно бесцветен, но на свету часто желтеет вследствие разложения:4HNO3 → 4NO2 + O2 + 2H2OЭтот процесс является необратимым при температуре 86 °C.Концентрированный раствор азотной кислоты является силь­ным окислителем. При этом основным конечным продуктом вос­становления является NO2, например:Pb + 4HNO3(kohp.) → Pb(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O148



Оксид NO2 выделяется при взаимодействии концентрирован­ной азотной кислоты с неметаллами, например:S + 6HNO3(kohp.) → H2SO4 + 6NO2 + 2H2OКонцентрированная азотная кислота не реагирует только с зо­лотом, платиной и некоторыми металлами платиновой группы.Смесь концентрированной азотной кислоты с концентриро­ванной хлороводородной кислотой в соотношении 1: 3 называют 
царской водкой. В «царской водке» золото растворяется:Au + HNO3 + 3HC1 → AuCl3 + NO + 2H2O

«царская водка»Железо, алюминий и хром в холодной азотной кислоте пасси­вируют, при нагревании растворяются.Менее выраженным окислителем является разбавленная азот­ная кислота. При взаимодействии с малоактивными металлами основным конечным продуктом ее восстановления является NO:3Ag + 4HNO3(pa36.) → 3AgNO3 + NO + 2H2OБолее активные металлы с сильноразбавленной азотной кис­лотой образуют нитрат аммония:4Zn + lOHNO3(pa36.) → 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2OТаким образом, при взаимодействии металлов с разбавленной и концентрированной HNO3 водород не выделяется.C выделением NO происходит реакция разбавленной азотной кислоты с неметаллами:2H2O + ЗР + 5HNO3(pa36.) → 3H3PO4 + 5NOВ остальном азотная кислота проявляет все свойства кислот, т. е. реагирует с оксидами металлов, основаниями, солями.Безводная азотная кислота — дымящая бесцветная жидкость плотностью 1,52 г/см3, очень гигроскопичная; с водой смешива­ется в любых соотношениях.Используют азотную кислоту в органическом синтезе для по­лучения нитропроизводных (нитробензола, нитроглицерина, нит­роцеллюлозы). Кроме того, ее применяют для получения серной, фосфорной, щавелевой кислот, азотных удобрений.
Соли азотной кислоты', как одноосновная азотная кислота об­разует только средние, или нормальные, соли, которые называ­ют нитратами. Все они хорошо растворяются в воде. Нитраты на­трия, калия, кальция и аммония называют селитрами. 149



Соли азотной кислоты проявляют все свойства солей. Все нит­раты при нагревании разлагаются с образованием кислорода. Кроме кислорода при нагревании нитратов активных металлов (стоящих в ряду напряжений левее Mg) образуются нитриты:Ca(NO3)2 → Ca(NO2)2 + O2Нитраты более тяжелых металлов (в ряду напряжений от Mg до Cu включительно) разлагаются с образованием оксидов металла, оксида азота(1У) и кислорода:2Zn(NO3)2 → 2ZnO + 4NO2 + O2Нитраты серебра, золота (в ряду напряжений после Си) при разложении дают свободный металл, оксид азота(1У) и кислород:2AgNO3 → 2Ag + 2NO2 + O2Соли азотной кислоты, в частности селитры, имеют очень боль­шое значение. Прежде всего их применяют в качестве удобрений, кроме того:• нитрат калия KNO3 — для изготовления пороха, в пищевой промышленности, при консервировании мяса;• нитрат натрия NaNO3 — для получения азотной кислоты, в пищевой промышленности;• нитрат кальция Ca(NO3)2 — в качестве удобрения.
Пример выполнения задания

Задание. При пропускании смеси газов N2O и NO2 объемом 5 л через 
раствор гидроксида калия образовались нитрат и нитрит калия. На окис­
ление нитрита калия в кислой среде было израсходовано 1,58 г перман­
ганата калия, в результате окислительно-восстановительной реакции 
образовались нитрат калия и сульфат марганца(П). Определите состав (%) 
смеси газов.

Решение. 1. Напишем уравнения реакций:

2NO2 + 2K0H → KNO3 + KNO2 + H2O

5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 → K2SO4 + 2MnSO4 + 5KNO3 + 3H2O

как несолеобразующий оксид N2O с KOH не взаимодействует.
2. Определяем массу нитрита калия, окисляемого перманганатом ка­

лия:

2 ■ 158 г KMnO4 окисляют 5 ■ 85 г KNO2
1,58 г KMnO4 - х г KNO2 х= 2,125 г.

3. Из первого уравнения видно, что один объем газа NO2 — 22,4 л 
(н.у.) был израсходован на 85 г KNO2, а на 2,125 г KNO2 израсходовано 150



0,56 л NO2; другой объем газа NO2, т.е. 0,56 л, был израсходован на 
образование KNO3, а всего NO2 в смеси было 1,12 л или 22,4%.

Таким образом, состав смеси: 22,4% NO2 и 77,6 % N2O.

Вопросы и задания

1. Один из трех цилиндров заполнен газом NO, другой -N2O, тре­
тий — NO2. Как химическим путем определить, какой газ находится в 
каждом цилиндре?

2. К какому классу оксидов относятся соединения: NO, N2O, NO2? 
Охарактеризуйте их химические свойства.

3. Почему азотистая кислота проявляет и окислительные, и восстано­
вительные свойства?

4. Составьте уравнения реакций разложения солей: Ba(NO3)2, Cr(NO3)3, 
AgNO3.

5. Составьте уравнения гидролиза следующих солей в молекулярной и 
ионной формах: NH4NO3, Zn(NO3)2, KNO2.

6. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуще­
ствить следующие превращения:

a) Zn(NO3)2 → NO2 → HNO3 → AgNO3 → Ag;
б) HNO3 → Pb(NO3)2 → K2PbO2 → Pb(OH)2.
7. Сколько граммов KOH потребуется для поглощения оксида азо- 

τa(IV), образовавшегося при разложении 34 г AgNO3? (Ответ: 17,8 г.)
8. Какое вещество называют «царской водкой»? Напишите уравнение 

реакции взаимодействия «царской водки» с золотом. Составьте полуре­
акции для окислительно-восстановительного процесса.

9. Как, используя природные источники сырья, получить NH4NO3?
10. Получите разными способами соль Fe(NO3)3, используя реагенты 

NaNO3, H2SO4, Fe, 02, H2O.

9.5. Фосфор

Нахождение в природе. В природе фосфор в свободном виде не встречается. В виде фосфата кальция и различных примесей фосфор входит в состав минералов апатит и фосфорит (формулы этих ми­нералов можно записать в виде двойных соединений: апатит SCa3(PO4)2-Ca(F5Cl)2, фосфорит SCa3(PO4)2-Ca(OH)2), а также в состав костей и зубов. В виде фосфорной кислоты фосфор содер­жится в органических соединениях, например в веществе мозга.
Получение. В основном фосфор получают восстановлением фос­фата кальция, содержащегося в апатите и фосфорите, коксом и песком в электрических печах:Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 → SCaSiO3 + 5CO + 2РОбразующиеся пары фосфора, в которых фосфор четырехато- мен — P4, отводят в воду. При конденсации паров получается бе­лая форма фосфора. 151



Более чистый фосфор можно получить восстановлением окси­да φocφopa(V) углем при высокой температуре:P2O5 + 5C → 5CO + 2Р
Физические свойства. Существуют три основные аллотропные модификации — белый, красный и черный фосфор; есть и про­межуточные формы — фиолетовый, светло-красный фосфор.
Белый фосфор — прозрачное, воскообразное и очень ядовитое вещество с характерным запахом. В воде не растворяется, но хоро­шо растворяется в сероуглероде и жирах. В темноте на воздухе за счет окисления кислородом воздуха паров фосфор светится.При длительном нагревании при температуре 400 oC белый фос­фор переходит в красный.
Красный фосфор — неядовитое вещество темно-красного цвета, не растворяется в воде и сероуглероде, устойчиво на воздухе.
Черный фосфор — темное с металлическим блеском вещество со слоистыми кристаллами; подобно графиту. Обладает электри­ческой проводимостью и теплопроводностью. Не растворяется ни в одном растворителе. Получают из белого фосфора нагреванием при температуре 200 oC и очень высоком (1 200 МПа) давлении.
Химические свойства. Имея на последнем электронном слое пять электронов, фосфор может проявлять следующие степени окис­ления: -3, +3, +5.Три основные аллотропные формы фосфора различаются хи­мической активностью. Если белый фосфор обладает наибольшей реакционной способностью, то черный — наименьшей.
Отношение к неметаллам. Если белый фосфор воспламеняется на воздухе (поэтому его хранят и режут под водой), то красный и черный загораются на воздухе с трудом. При горении во всех слу­чаях образуется оксид φocφopa(V):4P + 5O2 → 2P2O5В жидком состоянии и в парах при температуре ниже 800 oC молекула фосфора состоит из 4 атомов, поэтому состав пара ок­сида будет соответствовать формуле P4O10, а реакция горения фос­фора в кислороде примет видP4 + 5O2 → P4O10При медленном окислении или сгорании при недостатке кис­лорода образуется оксид фосфора(Ш):4P + 3O2 → 2P2O3 (P4O6)Реагирует фосфор и с другими неметаллами: галогенами, се­рой, азотом:2P + 3C12 → 2PC13 или 2Р + 5С12(избыток) → 2PC15152



При температуре 250 oC красный фосфор реагирует с серой:2P + 3S = P2S3
Отношение к металлам. C щелочными и щелочноземельными металлами фосфор образует фосфиды, легко гидролизующиеся водой с образованием газообразного продукта — фосфина'.

400 0CP + 3Na--------> Na3P
фосфид натрияNa3P + 3H2O → PH3T + 3NaOH 

фосфин

Отношение к сложным веществам. Сильные окислители, напри­мер азотная и концентрированная серная кислоты, окисляют фосфор в фосфорную кислоту:P + 5HNO3(κoHp.) → H3PO4 + 5NO2 + H2O
Применение. Белый фосфор как яд применяют для борьбы с грызунами и насекомыми-вредителями; красный фосфор исполь­зуют в основном при производстве спичек и сплавов цветных ме­таллов как раскислитель, черный фосфор — для получения неко­торых полупроводников.

Пример выполнения задания

Задание. Сколько килограммов угля, песка и апатита, содержащего 
60 % фосфата кальция, потребуется для получения 124 кг фосфора? Ка­
ково назначение каждого из взятых веществ?

Решение. 1. Процесс получения фосфора проходит по реакции

Ca3(PO4)2 + 3SiO2 + 5C → 3CaSiO3 + 2P + 5СО

где Ca3(PO4)2 — основное сырье; SiO2 — шлакообразователь; C — восста­
новитель.

2. Масса вступившего в реакцию песка составляет:

на 3-60 кг SiO2 приходится 2-31 кг P
на х кг SiO2 — 124 кг P х= 360 кг.

3. Масса вступившего в реакцию угля составляет:

на 5 ■ 12 кг C приходится 2-31 кг P
на х кг C — 124 кг P х= 120 кг.

4. Масса вступившего в реакцию фосфата кальция составляет:

на 310 кг Ca3(PO4)2 приходится 2-31 кг P
на х кг Ca3(PO4)2 — 124 кг P х= 620 кг.

5. Масса апатита при этом составит: 153



620 кг - 60%
х кг — 100% x= 1 033 кг.

Таким образом, для получения 124 кг фосфора потребовалось 1 033 кг 
апатита, 120 кг угля, 360 кг песка.

Вопросы и задания

1. Как получают фосфор в промышленности? Напишите уравнения 
реакций.

2. Напишите электронную формулу атома фосфора. Сколько валент­
ных связей может образовать фосфор?

3. Какие аллотропные модификации образует фосфор? Как различа­
ются они по физическим свойствам?

4. Какой тип связи реализуется в молекулах соединений: Mg3P2, P2O3, 
PCl3, PH3?

5. C какими из следующих веществ реагирует фосфор: H2, S, H2SO4, 
H2O, Ba? Напишите уравнения реакций.

6. Определите молекулярную формулу одного из оксидов фосфора, 
содержание фосфора в котором 43,7 %. Плотность по хлору пара этого 
оксида равна 4.

9.6. Соединения фосфора

Соединения фосфора с водородомФосфор образует с водородом газообразный фосфористый во­дород — фосфин PH3.Получают его при нагревании белого фосфора с концентриро­ванным раствором щелочи:4Р + ЗКОН + 3H2O → PH3T + 3KH2PO2*

* Гипофосфит калия KH2PO2 — соль одноосновной фосфорноватистой кис­
лоты H3PO2:

_Н 
H-O-Р<

Il H 
О

фосфин гипофосфит
калияа также гидролизом фосфида кальция Ca3P2:Ca3P2 + 6H2O → 2PH3↑ + 3Ca(OH)2или действуя на Ca3P2 хлороводородной кислотой:Ca3P2 + 6HC1 → 2PH3↑ + 3CaCl2
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Фосфин — очень ядовитый бесцветный газ с чесночным запа­хом. Он плохо растворяется в воде, его раствор не проявляет ни основные, ни кислотные свойства. Способен образовывать соли только с сильными кислотами. При образовании солей фосфония катионом является ион фосфония PH4+:PH3 + HCl → PH4Cl
хлорид 

фосфонияХлорид фосфония PH4Cl — вещество непрочное, водой разла­гается на фосфин и НО.
Соединения фосфора с кислородом

Оксид φocφopa(N) эмпирической формулой P2Os (с истинной молекулярной формулой P4O10) получают сжиганием фосфора в избытке кислорода: 4P + 5O2 → 2P2O5Оксид P2O5 кислотный, активно поглощает воду — это одно из важнейших его свойств. C холодной водой P2O5 образует метафос- форную кислоту: P2O5 + H2O → 2HPO3 
метафосфорная 

кислотас горячей — ортофосфорную (обычно ее называют просто фос­форной): P2O5 + 3H2O → 2H3PO4 
ортофосфорная 

(фосфорная) кислотаОксид P2O5 может отнимать воду от различных веществ, на­пример от азотной, серной, хлорной кислот, от спирта, эфира, фенола и др.: 2HNO3 + P2O5 → N2O5 + 2HPO32HC1O4 + P2O5 → Cl2O7 + 2HPO3В остальном ему присущи все свойства кислотного оксида. При взаимодействии с основаниями и основными оксидами образует фосфаты: P2O5 + 3Ca(OH)2 → Ca3(PO4)2 + 3H2OP2O5 + ЗСаО → Ca3(PO4)2 155



Белое кристаллическое вещество P2Os при нагревании способ­но возгоняться.Оксид φocφopa(V) широко используют для осушки газов и жидкостей, а также при химических превращениях органических веществ. Путем гидратации P2O5 получают пищевую (чистую) фосфорную кислоту.
Оксид φocφopa(∖∖∖) получают при медленном окислении фос­фора и недостатке кислорода; его эмпирическая формула P2O3; истинная молекулярная формула P4O6:4P + 3O2 = 2P2O3 (P4O6)На воздухе P2O3 самоокисляется, превращаясь в P2O5:P2O3 + O2 = P2O5Оксид фосфора(Ш) — белое кристаллическое вещество, очень ядовитое; проявляет все свойства кислотного оксида.C холодной водой P2O3 образует двухосновную кислоту сред­ней силы — фосфористую H3PO3, которая является сильным вос­становителем.
Фосфорная (ортофосфорная) кислота H3PO4 может быть полу­чена не только взаимодействием P2O5 с горячей водой, но и при гидролизе хлорида φocφopa(V) или окислением белого фосфора разбавленной (32 %) азотной кислотой:PCl5 + 4H2O → H3PO4 + 5НС1ЗР + 5HNO3(pa36.) + 2H2O → 3H3PO4 + 5NOТехническую фосфорную кислоту получают обработкой фос­форита или апатита, содержащих фосфат кальция, серной кисло­той: Ca3(PO4)2 + 3H2SO4 → 3CaSO4 + 2H3PO4или при взаимодействии их с углем:Ca3(PO4)2 + 5C → 2P + 5СО + ЗСаОФосфор затем окисляют до P2O5, последний поглощают во­дой, образуется фосфорная кислота.Всеми этими способами получают 85 — 95%-ю фосфорную кис­лоту, которая представляет собой бесцветную сиропообразную жидкость.Фосфорная 100%-я кислота — бесцветное кристаллическое ве­щество; при температуре 42,4 oC плавится, превращаясь в сиропо­образную жидкость. C водой H3PO4 смешивается в любых соотно­шениях.При повышенных температурах фосфорная кислота переходит в пирофосфорную кислоту — бесцветную стекловидную массу:156



2H3PO4 = H4P2O7 + H2O 
пирофосфорная 

кислотаФосфорная кислота является трехосновной кислотой средней силы, диссоциирующей по трем ступеням:H3PO4 ≠ H+ + H2PO4- (I ступень, а = 27 %)H2PO4- ≠ H+ + HPO42- (II ступень, а = 0,11 %)HPO42- ≠ H+ + PO43- (III ступень, а = 0,001 %).Как видно, для 0,3 M раствора фосфорной кислоты она отно­сительно сильная по I ступени и очень слабая по III ступени.Для фосфорной кислоты характерны все свойства кислот, кро­ме окислительных. Она реагирует с металлами, стоящими в ряду напряжений до водорода, с основными оксидами, основаниями, солями более слабых кислот. При нагревании H3PO4 не разлагает­ся на оксид и воду, а переходит сначала в пирофосфорную кисло­ту, затем при повышении температуры до 300 oC-B полимер метафосфорной кислоты:
2600C 3000CH3PO4-----------> H4P2O7-----------> (HPO3)nФосфорная кислота — неядовитое соединение фосфора, по­этому ее используют в пищевой (при изготовлении прохладитель­ных напитков) и фармацевтической промышленности.Техническая фосфорная кислота идет на производство удобре­ний, эмалей, замазки для склеивания фарфора и т.д.

Соли фосфорной кислоты, являясь трехосновной кислотой сред­ней силы, H3PO4 образует три ряда фосфатов: одно-, двух- и трех­замещенные. Все однозамещенные (дигидрофосфаты) M1H2PO4 (M1 — одновалентный металл) растворимы в воде, из двухзамещенных 
(гидрофосфатов) M2HPO4 и трехзамещенных (фосфатов) M13PO4 растворимы только соли щелочных металлов. Нерастворимые в воде фосфаты под действием сильных кислот могут переходить в кис­лые соли, например:Ca3(PO4)2 + 4HNO3 → 2Ca(NO3)2 + Ca(H2PO4)2

дигидрофосфат 
кальцияКислые соли могут также образовываться в результате непол­ной нейтрализации фосфорной кислоты:H3PO4 + KOH → H2O + KH2PO4

дигидрофосфат
калия 157



H3PO4 + 2KOH → 2H2O + K2HPO4
гидрофосфат 

калияФосфаты и гидрофосфаты щелочных металлов гидролизованы в водном растворе и сообщают ему щелочную реакцию:Na3PO4 + H2O ≠ NaOH + Na2HPO4Na2HPO4 + H2O ≠ NaOH + NaH2HPO4Раствор дигидрофосфата натрия является кислым:NaH2PO4 + H2O ≠ NaOH + H3PO4Для обнаружения ионов PO4- в растворе используют реактивы: нитрат cepe6pa(I) и растворимые соли железа(Ш), образующие осадки ярко-желтого и желтовато-белого цвета:PO43 + 3Agl → Ag3PO4; PO43 +Fe3 → FePO4
осадок 

ярко-желтого 
цвета

осадок 
желтовато-белого

цветаПроизводные фосфорной кислоты имеют огромное практиче­ское значение, особенно для сельского хозяйства.Фосфор, наряду с азотом и калием, является макроэлемен­том, необходимым для нормального развития растений. В почву фосфор вносят в виде солей фосфорной кислоты — фосфорных 
удобрений.К важнейшим фосфорным удобрениям относится простой су­перфосфат, получаемый при обработке апатитов и фосфоритов, содержащих фосфат кальция, серной кислотой:Ca3(PO4)2 + 2H2SO4 → Ca(H2PO4)2 + 2CaSO4Смесь полученных солей Ca(H2PO4)2 и CaSO4 называют про­
стым суперфосфатом.Дигидрофосфат кальция Ca(H2PO4)2 хорошо растворяется в воде и легко усваивается растениями, тогда как CaSO4 плохо растворя­ется в воде и является балластом фосфорных удобрений. Для осво­бождения от него апатит и фосфорит обрабатывают фосфорной кислотой, при этом получается так называемый двойной суперфос­
фат, состоящий только из дигидрофосфата кальция:Ca3(PO4)2 + 4H3PO4 → SCa(H2PO4)2Гидрофосфат кальция CaHPO4- 2H2O, называемый преципита­
том, получается при взаимодействии фосфорной кислоты с гидр­оксидом кальция:H3PO4 + Ca(OH)2 → CaHPO4- 2H2O158



Преципитат можно получить при обработке дигидрофосфата кальция гидрофосфатами щелочных металлов:Ca(H2PO4)2 + Na2HPO4 → CaHPO4 + 2NaH2PO4Гидрофосфат кальция плохо растворяется в воде, но легко рас­творяется в кислотах.Дигидрофосфат калия KH2PO4 получают сплавлением хлорида калия с фосфорной кислотой. Сначала образуется метафосфат ка­лия KPO3, который затем гидролизуется в водном растворе и пос­ле кристаллизации образуется KH2PO4:H3PO4 + KCl → KPO3 + HCl + H2OKPO3 + H2O → KH2PO4Гидрофосфат аммония (NH4)2HPO4 получают нейтрализацией фосфорной кислоты аммиаком:H3PO4 + 2NH3 → (NH4)2HPO4Этим же путем можно получить дигидрофосфат аммония NH4H2PO4, называемый аммофосом.Смесь солей KH2PO4, (NH4)2HPO4, NH4H2PO4 относится к 
сложным удобрениям — удобрениям, содержащим не менее двух питательных для растений элементов, химически связанных меж­ду собой.Если смешать аммофос и хлорид калия с расплавленной ам­миачной селитрой, то получается сложное удобрение, содержа­щее три питательных для растений элемента: азот, фосфор, ка­лий. Такое удобрение называют нитрофоской.Фосфаты широко используют также в промышленности и в качестве лабораторных реактивов. Например, фосфат кальция при­меняют для изготовления эмалей и матовых стекол, фосфат на­трия — для очистки воды, питающей паровые котлы; кислые фос­фаты используют в качестве реактивов в аналитической химии; гидрофосфат кальция употребляют в качестве добавки к кормам.Органические фосфаты (фосфаты эфиров, сахаров и глицери­на) играют важную роль в биологических процессах.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Какая соль образовалась и в каком количестве, если 5,5 мл 
40%-го раствора фосфорной кислоты (плотность 1,115 г/см3) поглотили 
1,12 л аммиака?

Решение. 1. Определяем массу фосфорной кислоты в 5,5 мл 40%-го 
раствора:

wlω (5,51,115) г-40 % _ ..т = —i; M(H3PO4) = —---- ----- ------------= 2,45 г.
100% 100% 159



2. Фосфорная кислота трехосновная, поэтому может образовывать с 
аммиаком три ряда солей:

H3PO4 + NH3 → NH4H2PO4 (1)
дигидрофосфат 

аммония

H3PO4 + 2NH3 → (NH4)2HPO4 (2)
гидрофосфат 

аммония

H3PO4 + 3NH3 → (NH4)3PO4 (3)
фосфат 

аммония

3. Предположим, что взаимодействие прошло по реакции (1), тогда:

98 г H3PO4 взаимодействуют с 22,4 л NH3 
х г H3PO4 - с 1,12 л NH3

98 1,12 .q х =----- -— = 4,9 г,
22,4

а в реакцию вступило только 2,45 г; следовательно, для образования ди­
гидрофосфата аммония не хватит фосфорной кислоты.

4. Предположим, что взаимодействие прошло по реакции (2), тогда:

98 г H3PO4 взаимодействуют с 2 ■ 22,4 л аммиака 
х г H3PO4 — с 1,12 л аммиака

следовательно, образовалась соль гидрофосфат аммония.
5. Определяем массу соли, образованной по реакции (2):

на 98 г H3PO4 приходится 132 г (NH4)2HPO4
на 2,45 г H3PO4 - х г (NH4)2HPO4 x=3,3r.

Таким образом, была получена соль гидрофосфат аммония массой 
3,3 г.

Задание 2. Определите массовую долю (%) P2O5 в двойном суперфос­
фате.

Решение. Представим формулу соли Ca(H2PO4)2 в виде оксидов 
CaO ■ P2O5 ■ H2O:

M(Ca(H2PO4)2) = 234 г, m(P2O5) = 142 г, 
тогда

ω = 21100 %; ω(P2O5) = H⅛00% = 60,7 %, 
mi 234 г

Таким образом, массовая доля P2O5 в двойном суперфосфате состав­
ляет 60,7 %.160



Вопросы и задания

1. Какое из приведенных соединений встречается в природе и служит 
для производства фосфора: Ca(H2PO4)2, Ca3(PO4)2, Mg3(PO4)2?

2. Назовите следующие соли и напишите их графические формулы: 
(NH4)2HPO4, Zn(H2PO4)2, Ba3(PO4)2, KMgPO4.

3. Вычислите массовую долю (%) оксида φocφopa(V) в соли BaHPO4.
4. Какое из удобрений содержит больше питательных веществ: аммо­

фос, нитрофоска, двойной суперфосфат?
5. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:

P2O5 → H3PO4 → Ca3(PO4)2 → CaHPO4 → Ca(H2PO4)2

6. На 1 г смеси серебра, магния и цинка подействовали ортофосфор- 
ной кислотой, при этом выделилось 4,48 л газа (н.у.). При взаимодей­
ствии 1 г такой смеси с раствором гидроксида натрия выделилось 2,24 л 
газа. Определите состав (%) смеси. (Ответ: 26 % Ag, 20 % Mg, 54 % Zn.)

7. Определите массовую долю (%) H3PO4 в растворе, полученном 
при растворении оксида φocφopa(V) массой 14,2 г в растворе объемом 
200 мл с массовой долей H3PO4 40 % (плотность 1,25 г/см3). (Ответ: 45 %.)

8. При действии хлороводородной кислоты на 26,8 г фосфида магния 
выделился ядовитый газ. Вычислите объем (н.у.) газа. (Ответ: 8,96 л.)



Глава 10
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА IV ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать состав, свойства, способы получения и применение важнейших 

соединений элементов главной подгруппы IV группы, особенности стро­
ения аллотропных модификаций углерода и кремния;

уметь охарактеризовать общие свойства элементов подгруппы, со­
ставлять химические уравнения и решать задачи, подтверждающие свой­
ства простых веществ и их соединений.

*10.1. Общая характеристикаВ главную подгруппу IV группы Периодической системы вхо­дят пять элементов: углерод С, кремний Si, германий Ge, олово Sn и свинец Pb.На внешнем слое атомов этих элементов имеется четыре элек­трона. Поэтому атомы этих элементов, казалось бы, могут как присоединять, так и терять четыре электрона, проявляя степени окисления -4 и +4 соответственно. Однако с увеличением размера атома от углерода к свинцу неметаллические свойства ослабева­ют, а металлические усиливаются и уже германий наряду с неме­таллическими проявляет металлические свойства, а олово и сви­нец — это типичные металлы.Только для неметаллов — углерода и кремния характерны сте­пени окисления -4 и +4. Максимальную валентность, равную че­тырем, они проявляют по отношению к водороду и кислороду. Но наряду с этим углерод и кремний могут образовывать немного­численные и неустойчивые соединения со степенью окисления +2 (оксиды, сульфиды).Олово и свинец, наоборот, образуют устойчивые двухвалент­ные соединения, и даже более устойчивые, чем с валентностью четыре. Кроме того, олово и свинец могут существовать в виде положительных ионов.Важной особенностью некоторых элементов главной подгруп­пы IV группы является способность к образованию ковалентных связей между атомами. Особенно характерно образование кова­лентных связей C-C для атомов углерода, гораздо менее это свой­ство проявляется у германия.Некоторые соединения элементов главной подгруппы IV груп­пы и их свойства приведены в табл. 10.1.162



Таблица 10.1. Некоторые соединения элементов главной подгруппы 
IV группы и их свойства

Свойство C Si Ge Sn Pb

Распределение 
электронов 
по электронным 
слоям

2, 4 2, 8, 4 2, 8, 
18, 4

2, 8, 18, 
18, 4

2, 8, 18, 
32, 18, 4

Валентность II, IV II, IV II, IV II, IV II, IV

Водородное 
соединение

CH4 
углеводо­

род 
(метан)

SiH4 
кремне- 
водород 
(моноси­

лан)

GeH4 
германо- 
водород 
(моно­
герман)

SnH4 
гидрид 
олова

PbH4 
гидрид 
свинца

Оксид типа ЭО СО 
несоле­
образу­
ющий

SiO 
несолеоб­
разующий

GeO 
амфотер­

ный

SnO 
основ­

ный

PbO 
основ­
ный

Гидроксид 
O(OH)2

— — Ge(OH)2 
амфотер­

ный

Sn(OH)2 
основ­

ный

Pb(OH)2 
основ­

ный

Оксид типа ЭО2 CO2 
кислот­

ный

SiO2 
кислот­

ный

GeO2 
амфотер­

ный

SnO2 
амфо­

терный

PbO2 
амфотер­

ный

Гидроксид 
OO2 -иН2О 
(и = 1, 2)

H2CO3 H2SiO3 
мета­

форма 
H4SiO4 
орто­

форма

H2GeO3 
мета­

форма
H4GeO4 

орто­
форма

H2SnO3 
мета­

форма 
H4SnO4 
орто­

форма

H2PbO3 
мета­
форма 
H4PbO4 

ортофор­
ма

Анион СО2- SiO2- GeO3- SnO2- PbO2-

Катион — — Ge2+ Sn2+
Sn4+

Pb2+
Pb4+

Вопросы и задания

1. Приведите электронную конфигурацию атома германия и его вне­
шнюю электронную оболочку в возбужденном состоянии.

2. Как объяснить, что при переходе от углерода к свинцу усиливаются 
металлические свойства?

3. Какую валентность и степень окисления проявляет углерод в соеди­
нениях: CH4, СО, C2H4, C2H2, CaC2, Al4C3?
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4. Как меняются свойства оксидов Э02 в пределах главной подгруппы 
IV группы?

5. Взаимодействие германия и олова с концентрированной азотной 
кислотой происходит по схеме:

Ge + HNO3 → H2GeO3 + NO2 + H2O

Sn + HNO3 → H2SnO3 + NO2 + H2O

Напишите полуреакции для окислителя и восстановителя, расставьте 
коэффициенты.

6. Свинец в отличие от германия и олова не проявляет неметалличе­
ские свойства. Как вы думаете, почему?

10.2. Углерод

Нахождение в природе. В свободном состоянии углерод нахо­дится в природе в двух кристаллических формах — в виде алмаза и графита. Встречается в минералах, например в виде CaCO3, вхо­дит в состав мрамора, известняка, мела, минералов доломита CaCO3-MgCO3, магнезита MgCO3, малахита (CuOH)2CO3, цин­кового шпата ZnCO3.Углерод является главной составной частью всех животных и растительных организмов. Продуктами разложения органических веществ, содержащих углерод, являются угли, нефть. Углерод вхо­дит в состав многих природных газов, содержится в атмосфере в виде оксида углерода(1У) CO2.
Получение. Наряду с природной добычей алмазов и графита широко налажено их производство в промышленности.Начиная с 1955 г. в промышленности алмазы получают из гра­фита при очень высоких температурах (3 000 °C) и давлениях (бо­лее 1 000 МПа).Графит можно получить при нагревании в электрической печи смеси черного угля и оксида кремния(1У), а также при длитель­ном нагревании (до 1 500 °C) смеси нефтяного кокса и каменно­угольной смолы.
Физические свойства. Как сказано выше, углерод существует в двух кристаллических формах — в виде алмаза и графита.
Алмаз — бесцветное, прозрачное, самое твердое из всех простых вещество; имеет большую лучепреломляемость, благодаря чему отличается сильным блеском; не проводит электрический ток.
Графит — серое вещество с металлическим блеском, жирное на ощупь, хорошо проводит теплоту и электрический ток.Микрокристаллическими формами графита являются угли (чер­ный уголь, древесный уголь и кокс), сажа.
Химические свойства. Углерод — типичный неметалл. Имея на внешней электронной оболочке четыре электрона, он может про­164



являть степень окисления +4 и -4; кроме того, образует соедине­ния и в других степенях окисления.В форме алмаза углерод химически стоек, не реагирует с кис­лотами, основаниями, галогенами, не сплавляется с солями, но при нагревании до 800 oC превращается в оксид углерода(1У). При сильном нагревании без доступа воздуха способен превращаться в графит.Реакционная способность графита выше, чем алмаза, но ниже, чем угля.При высокой температуре углерод (в частности, уголь) взаи­модействует:1) с металлами, образуя карбиды различного состава, напри­мер Al4C3, CaC2, Fe3C и др.:4А1 + ЗС → Al4C32) с неметаллами — при температуре электрической дуги с водородом: C + 2H2 → CH4с азотом, образуя бесцветный ядовитый газ — дициан:2C + N2 → C2N2с серой, образуя сероуглерод:C + 2S → CS2с кислородом, образуя оксиды:C + O2 → CO2; 2C + O2 → 2СОс галогенами углерод непосредственно не взаимодействует (за исключением фтора);3) со сложными веществами — при пропускании водяных па­ров через раскаленный уголь или кокс при температуре выше 1 200 oC образуется водяной газC + H2O → СО + H2углерод способен восстанавливать металлы из их оксидов:2Fe2O3 + ЗС → 3CO2 + 4Feконцентрированные кислоты HNO3 и H2SO4 при нагревании окис­ляют углерод до CO2:ЗС + 4HNO3 → 3CO2 + 4NO + 2H2OC + 2H2SO4 → CO2 + 2SO2 + 2H2O
Применение. Совершенно прозрачные алмазы используют для изготовления драгоценных камней — бриллиантов. Однако алма­165



зов «чистой воды» в природе очень мало (около 5 %). Остальные применяют для технических целей: бурения горных пород, шли­фования особо твердых материалов, резки стекла и твердых ка­менных пород, заточки режущих инструментов из твердых спла­вов.По техническим качествам искусственные алмазы лучше при­родных.Благодаря способности графита проводить электрический ток, его используют при изготовлении электродов для электрических печей и электролизеров, в смеси с глиной — тиглей для пере­плавки металлов.Графит широко используют при строительстве ядерных реак­торов. Много его идет на получение минеральных красок, каранда­шей, смазочных материалов.Кокс (твердый продукт, остающийся после прокаливания ка­менного угля при 1 000—1 200oC без доступа воздуха) находит широкое применение в доменных печах при выплавке чугуна.Древесный уголь используют как адсорбент для очистки раз­личных веществ от примесей, например для очистки спирта от сивушных масел; идет на приготовление черного пороха.Сажа — продукт неполного сгорания многих органических ве­ществ. Она широко используется в резиновой промышленности для изготовления шин, резиновой обуви и резиновых техниче­ских изделий; для получения различных красок: малярных, ти­пографских, туши, черной краски для резиновой обуви и лакиро­ванной кожи.
Пример выполнения задания

Задание. Антрацит массой 3 г сожгли в кислороде. Полученный оксид 
\тлсрола( IV) был поглощен 28 г 40%-го раствора гидроксида калия; об­
разовалось 20 г соли. Определите массовую долю (%) золы в антраците. 

Решение. Напишем уравнения происходящих реакций:

C + O2 → CO2 (1)

2KOH + CO2 → K2CO3 + H2O (2)

KOH + CO2 → KHCO3 (3)

При взаимодействии KOH с CO2 может быть получена либо средняя, 
либо кислая соль.

2. Определяем массу КОН, вступившего в реакцию:

∞1ω ∕∣∕rΛLM 28 г ■ 40 % т = —!; /и(КОН) =--------------= 11,2 г.
100% 100%

3. Предположим, что реакция происходила с образованием карбоната 
калия (уравнение реакции (2)), тогда166



на 2 ■ 56 г KOH приходится 138 г K2CO3
на 11,2 г KOH — х г K2CO3 х = 13,8 г.

По условию задания должно быть получено 20 г соли, следовательно, 
взаимодействие KOH с CO2 проходило по уравнению реакции (3).

4. Проводим расчет по уравнению реакции (3):
на 56 г KOH приходится 100 г KHCO3
на 11,2 г KOH - х г KHCO3 x=20r.

Таким образом, взаимодействие KOH с CO2 произошло с образова­
нием KHCO3.

5. Определяем израсходованный объем CO2 на образование KHCO3:
56 г KOH взаимодействует с 22,4 л CO2

11,2 г KOH — сх л CO2 х =4,48 л.

6. Определяем массу угля, вступившего в реакцию:

12 г C выделяют 22,4 л CO2
х г C - 4,48 л CO2 X= 2,4 г.

7. Рассчитаем содержание угля в антраците:
3 г - 100%

2,4 г - х % X= 80% С.

Следовательно, зола в антраците составляет 20 %.

Вопросы и задания

1. Какие из соединений углерода входят в состав горных пород, воз­
духа, подземных газов и воды?

2. Сколько аллотропных модификаций образует углерод?
3. Какие свойства проявляет углерод в реакциях:

a) C + 2S → CS2; в) ЗС + 2Cr2O3 → 3CO2 + 4Сг

б) 2C + N2 → C2N2; г) 2C + Ca → CaC2

Составьте полуреакции для окислителя и восстановителя.
4. Какую электронную конфигурацию имеет атом углерода в возбуж­

денном состоянии?
5. Сколько литров (н.у.) СО выделится при взаимодействии CO2 с 8 г 

раскаленного угля? (Ответ: 29,9 л.)
6. Какова массовая доля (%) углерода в малахите? (Ответ: 5,4 %.)

10.3. Кислородные соединения углерода*

* Соединения углерода с водородом будут рассмотрены в разделе «Органи­
ческая химия».

Углерод образует с кислородом оксид углерода(П) СО и оксид углерода(ГУ) CO2.
167



Оксид углерода(11) СО {угарный газ) в промышленности полу­чают:1) действием водяного пара на метан с образованием водяного газа CH4+ H2O → СО + 3H22) пропусканием CO2 над раскаленным углемCO2 + C → 2СОВ лаборатории оксид углерода(П) может быть получен из мура­вьиной кислоты в присутствии концентрированной серной кис­лоты как водоотнимающего средства:
H2SO4HCOOH----------> H2O + соПри обычных условиях оксид углерода(П) является несолеоб­разующим (безразличным) оксидом, однако при повышенных значениях температуры (200 °C) и давления (1,5 МПа) ведет себя как кислотный оксид, образуя с щелочами соли муравьиной кис­лоты: СО + NaOH → HCOONa

формиат натрияПри высокой температуре в присутствии катализатора (никеля или оксида цинка) образуется ценнейший продукт органическо­го синтеза — метиловый спирт:СО + 2H2------- t---------> CH3OH
катализатор метиловый 

спиртОксид углерода(П) в кислороде горит синим пламенем:2CO + O2 → 2CO2проявляет сильные восстановительные свойства:Fe2O3 + ЗСО → 2Fe + 3CO2В присутствии катализатора оксид углерода(П) реагирует с хло­ром, образуя бесцветный ядовитый газ — фосген, используемый в качестве полупродукта при синтезе красителей, фармацевти­ческих препаратов: со + Cl2 → COCl2 
фосгенОксид углерода(П) — ядовитый газ, без цвета и запаха, плохо растворяется в воде. Чрезвычайная ядовитость газа обусловлена 168



способностью связываться с гемоглобином крови и прекращать перенос кислорода в организме (первая помощь — поступление свежего воздуха или чистого кислорода — СО удаляется из крови).Оксид углерода(П) применяют как восстановитель металлов из их оксидов (например, выплавка чугуна и стали), как состав­ную часть газообразного топлива (водяной газ в генераторах).
Оксид углерода(1У) CO2 (углекислый газ) можно получить:1) при горении угля в избытке кислородаC + O2 → CO22) при разложении карбонатов и гидрокарбонатовCaCO3 → CO2 + CaO2NaHCO3 → Na2CO3 + CO2 + H2O3) действием на карбонат хлороводородной кислотойCaCO3 + 2HC1 → CaCl2 + H2O + CO24) при взаимодействии метана с водяным паром и кислородом2CH4 + 2H2O + O2 → 2CO2 + 6H25) при окислении оксида углерода(П)2CO + O2 → 2CO2Оксид CO2 проявляет все свойства кислотного оксида, т. е. вза­имодействует с основными оксидами, щелочами, водой.При высокой температуре CO2 может быть восстановлен неко­торыми металлами (К, Mg, Zn):CO2 + 2Mg → 2MgO + C взаимодействует с раскаленным углем:CO2 + C → 2СОC аммиаком под давлением оксид углерода(1У) образует кар­бамид (или мочевину):CO2 + 2NH3 → CO(NH2)2 + H2OОксид углерода!! V) — бесцветный, негорючий газ, тяжелее воздуха, в воде растворяется незначительно (в 1 объеме воды при температуре 15 oC растворяется 1 объем газа). В твердом состоянии получают из жидкого CO2, находящегося под давлением. Твердый CO2 называют сухим льдом.Оксид CO2 применяют для изготовления искусственных мине­ральных вод и других напитков, для производства соды, мочеви­ны, сухого льда (последний используют в холодильном деле, при 169



проведении взрывных работ). Баллоны с жидким CO2 используют для тушения огня.
Угольная кислота H2CO3 и ее соли. При растворении оксида ∖τπepoaa([V) в воде образуется слабая угольная кислота. В свобод­ном состоянии она не существует:CO2 + H2O → H2CO3Как двухосновная кислота H2CO3 реагирует с сильными осно­ваниями, при этом образуются кислые и средние соли:H2CO3 + NaOH → NaHCO3 + H2OH2CO3 + 2NaOH → Na2CO3 + 2H2OКарбонаты и гидрокарбонаты могут быть также получены при действии оксида углерода) IV) на щелочи:Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2OCa(OH)2 + 2CO2 → Ca(HCO3)2или путем реакций обмена между растворами солей:K2CO3 + CaCl2 → CaCO3T + 2КС1Карбонаты и гидрокарбонаты щелочных и щелочноземельных металлов, а также карбонат аммония хорошо растворяются в воде, легко вступают в реакции с более сильными кислотами:Na2CO3 + 2HC1 → 2NaCl + H2O + CO2TВ водных растворах карбонаты щелочных металлов гидролизу­ются, показывая щелочную среду:Na2CO3 + H2O → NaHCO3 + NaOHводные же растворы гидрокарбонатов щелочных металлов имеют нейтральную среду.При нагревании карбонаты щелочных металлов плавятся без разложения, карбонаты других металлов разлагаются на оксид металла и оксид углерода) IV):MgCO3 → MgO + CO2T гидрокарбонаты при нагревании переходят в карбонаты:Ca(HCO3)2 → CaCO3 + CO2 + H2OИз карбонатов широко применяются:• карбонат натрия Na2CO3 — в стекольной, цементной, кера­мической промышленности, для производства мыла, красителей, эмалей;
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• гидрокарбонат натрия NaHCO3 — как промежуточный про­дукт для получения соды, в медицине (для понижения кислотно­сти), в пищевой промышленности;• карбонат калия K2CO3 — для производства стекла, мыла, в фотографии и красильном деле;• карбонат кальция CaCO3 — образует в природе кристалличе­ские разновидности в виде известняка, мела, мрамора; известняк применяют для получения цемента, извести, оксида углерода(Г/), в металлургии, пищевой промышленности; мел используют в производстве цемента, лаков, красок, зубной пасты, в резиновой промышленности; мрамор как облицовочный материал идет на отделку зданий и различных сооружений.
Пример выполнения задания

Задание. При разложении некоторого вещества массой 22,2 г полу­
чился оксид меди(П) массой 16 г и оксид углерода) IV) объемом 2,24 л 
(н.у.). Выведите формулу взятого вещества.

Решение. Сопоставим массы вступившего в реакцию вещества и 
веществ, полученных после реакции:

/и(СиО) + ∕m(CO2) = 16 г + 4,4 г = 20,4 г.

Разность массы вступившего в реакцию вещества и массы полученных 
веществ составляет 22,2 г — 20,4 г = 1,8 г. Следовательно, образовалось 
еще вещество массой 1,8 г, а значит разложению подвергалась не сред­
няя соль угольной кислоты состава CuCO3, а основная — (CuOH)2CO3 — 
малахит, дигидроксокарбонат меди(П).

Проверим высказанное предположение:

22,2 г 16 г 4,4 г 1,8 г 
(CuOH)2CO3 → 2CuO + CO2 + H2O

Находим молярную массу малахита по любому из образующих ве­
ществ:

на 22,2 г соли приходится 1,8 г H2O
на х г — 18 г H2O x= 222 r.

Таким образом, Af(CuOH)2CO3 = 222 г/моль.

Вопросы и задания

1. Что произойдет, если через раствор CaCl2 пропустить CO2?
2. В двух цилиндрах содержатся СО и CO2. Как химическим путем опре­

делить, какой газ находится в каждом цилиндре?
3. Почему для получения CO2 из мела используют хлороводородную 

кислоту, а не серную и фосфорную?
4. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения гидролиза 

NH4HCO3, K2CO3.
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5. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осу­
ществить следующие превращения:

a) C → CaC2 → Ca(OH)2 → CaCO3 → CO2;
б) CH4 → CO2 → СО → Fe.
6. Напишите схему электролиза раствора K2CO3 при нерастворимых 

электродах. Можно ли при этом получить гидроксид калия?
7. Мрамор массой 15 г, содержащий 12% примесей, обработали из­

бытком хлороводородной кислоты. Образовавшийся газ пропустили че­
рез раскаленный уголь. Какой газ и в каком объеме (н.у.) при этом обра­
зовался? (Ответ: 5,9 л.)

8. Где применяют карбонаты щелочных и щелочноземельных метал­
лов?

10.4. Кремний

Нахождение в природе. Кремний после кислорода — самый рас­пространенный на Земле элемент. В природе он не встречается в свободном состоянии. В виде SiO2 входит в состав многих природ­ных минералов: гранита, глины, слюды, полевого шпата и др.Часто встречается и свободный оксид кремния(1У) SiO2 в виде песка, кварца.
Получение. В промышленности кремний получают:а) восстановлением кварца SiO2 в электрической печи углем в присутствии железа; образующийся сплав кремния с железом легко плавится и из расплава кремний выкристаллизовывается; затем железо растворяют в кислотах, остается кристаллический крем­ний: SiO2 + 2C → 2CO + Siб) более чистый кремний получают разложением иодида крем­ния SiI4 или гидрида кремния SiH4 при высокой температуре:

1 000 0CSiI4-----------> Si + 2I2
780 0CSiH4--------> Si + 2H2в) восстановлением паров SiCl4 водородом или цинком по ре­акции SiCl4 + 2Zn → 2Z∏C12 + SiВ лаборатории кремний получают восстановлением оксида кремния(Г/) или галогенидов кремния магнием, алюминием или углем: SiO2 + 2Mg → 2MgO + Si172



Физические свойства. Кремний — кристаллическое вещество темно-серого цвета с металлическим блеском. Относительно твер­дое вещество, но очень хрупкое. Электрическая проводимость крем­ния очень мала и возрастает с повышением температуры.
Химические свойства. Кремний расположен в главной подгруп­пе IV группы Периодической системы.Имея на последнем слое четыре электрона, кремний может как принимать, так и отдавать четыре электрона, поэтому для него характерны степени окисления -4 и +4.Кремний образует две аллотропные модификации: кристалли­ческую и аморфную. Кристаллический кремний химически отно­сительно инертен, аморфный более реакционноспособен.Кристаллический кремний при очень высоких температурах вступает в реакции:а) с металлами — сплавляется со многими металлами (из ще­лочных — только с литием), при этом в одних случаях образуются силициды (например, с Mg, Ca, Ba, Fe, Ni, Си):2Mg + Si → Mg2Si 

силицид магнияв других случаях просто растворяется в расплавленном металле (например, в алюминии, серебре), из расплава его можно опять выделить при охлаждении;б) с неметаллами — соединяется с кислородом, азотом, угле­родом, серой, галогенами; при температуре электрической дуги — с водородом, бором:Si + O2 4 SiO2; Si + 2S → SiS2в) со сложными веществами — кристаллический кремний не растворяется в кислотах (кроме смеси фтороводородной и азот­ной кислот), но легко растворяется в щелочах:Si + 2NaOH + H2O → Na2SiO3 + 2H2↑при температуре 800oC в присутствии следов щелочи взаимодей­ствует с водой: Si + 2H2O → SiO2 + 2H2 при нагревании кремний реагирует с газообразными галогеново- дородами: Si + 4HF → SiF4 + 2H2
Применение. Кремний применяют для изготовления различных полупроводниковых устройств (фотоэлементов, выпрямителей переменного тока). Технический кремний используют как раскис­литель в металлургии (при добавлении в расплавленную медь крем­
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ний восстанавливает оксид меди(П) до металла), а также для по­лучения специальных сталей. Соединение SiC (карборунд) по твер­дости близко к алмазу и применяется для изготовления шлифо­вальных кругов.
Пример выполнения задания

Задание. При действии на смесь кремния, углерода и цинка массой 
10,5 г раствором гидроксида калия с массовой долей KOH 40 % (плот­
ность 1,2 г/см3) выделился газ объемом 6,72 л (н.у.). При обработке 10,5 г 
этой смеси избытком раствора соляной кислоты выделился газ объемом 
2,24 л. Вычислите массовую долю (%) кремния в смеси и объем израсхо­
дованного раствора КОН.

Решение. 1.С раствором KOH реагируют только кремний и цинк:

Si + 2KOH + H2O → K2SiO3 + 2H2 (1)

Zn + 2K0H → K2ZnO2 + H2 (2)

C + KOH √>

2. C раствором HCl реагирует только цинк:

Zn + 2HC1 → ZnCl2 + H2 (3)

По уравнению реакции (3) определяем массу цинка в смеси:

на 65 г Zn приходится 22,4 л H2
на х г Zn — 2,24 л H2 x=6,5r.

3. По уравнениям реакций (1), (2) определяем массу кремния:

на 28 г Si приходится 2 ■ 22,4 л H2 χ _ 28 ■ 4,48 _
на х г Si - (6,72 - 2,24) л H2 Х~ 2-22,4 “ ’ Г’

Находим объем раствора гидроксида калия, израсходованного на рас­
творение смеси (по уравнениям реакций (1), (2)):

на 93 г Si и Zn приходится 4 ■ 56 г KOH
на (2,8 + 6,5) г Si и Zn — х г KOH х= 22,4 г,

22,4 г 100 % 
/«(раствора КОН) = ----- 40~%----- = 5θ Г’

56 г K(KOH) = =46,6 мл.
1,2 г/мл

Масса кремния в смеси составляет
10,5 г - 100%
2,8 г — x% X= 26,7%.

Таким образом, кремния в смеси 26,7 %; объем раствора KOH 46,6 мл.
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Вопросы и задания

1. В чем сходство и различие свойств кремния и углерода? Почему 
неметаллические свойства кремния выражены слабее, чем углерода?

2. Какую высшую валентность проявляет кремний? Составьте схему 
электронного строения атома кремния. Распределите электроны по энер­
гетическим ячейкам.

3. Как получают кремний в промышленности? Напишите уравнения 
реакций.

4. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать кремний: 
H2SO4, КОН, H2O, С, H2? Напишите уравнения реакций.

5. Аморфный кремний получают восстановлением SiO2 магнием. Как 
выделить кремний из смеси полученных твердых веществ? Напишите 
уравнения реакций.

6. Сколько граммов SiO2 можно восстановить коксом массой 7,5 г с 
примесями 20 %? (Ответ: 30 г.)

10.5. Соединения кремния

Водородные соединения кремнияКремний подобно углероду образует целый ряд соединений с водородом общей формулой Si,,H2,,2, где п < 8.
Γu∂pu∂ кремния SiH4 (силан, или моносилан) может быть полу­чен взаимодействием силицида магния с растворами кислот H2SO4, H3PO4, HCl: Mg2Si + 2H2SO4 → 2MgSO4 + SiH4TГидрид кремния — бесцветный газ с характерным запахом, ядовитый, самопроизвольно воспламеняющийся на воздухе:SiH4 + 2O2 → 2H2O + SiO2При нагревании выше 400oC моносилан распадается на Si и H2:SiH4 → Si + 2H2↑Моносилан легко разлагается щелочами:SiH4 + 2NaOH + H2O → Na2SiO3 + 4H2↑

Кислородные соединения кремния

Оксид KpeMHUn(IN) SiO2 (кварц) в природе распространен в двух видах: кристаллический — в виде минерала кварца и его разно­видностей (горный хрусталь, яшма, агат, халцедон) и аморф­ный, образующийся при медленном охлаждении расплавленного оксида кремния(1У); кроме того, аморфный кремнезем, содержа­
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щий воду, существует в виде минерала опала, а также в землис­той форме — трепел (остатки кремниевых панцирей древних ин­фузорий).Оксид кремния(1У) может быть получен из простых веществ:Si + O2 → SiO2Оксид SiO2 — бесцветное, очень тугоплавкое твердое веще­ство; обладает двойным лучепреломлением; не растворяется в воде.Кристаллическая форма оксида кремния(1У) — кварц мало реакционноспособен, однако реагирует с F2, HF, щелочами:SiO2 + 4HF → SiF4 + 2H2OSiO2 + 2NaOH → Na2SiO3 + H2OЛегко сплавляется с основными оксидами и солями:SiO2 + FeO → FeSiO3
SiO2 + Na2CO3 → Na2SiO3 + CO2При накаливании смеси SiO2 с углем в электрической печи образуется очень твердое вещество — карбид кремния (карборунд), по твердости уступающий только алмазу:SiO2 + 2C → SiC + CO2Кварц используют в различных областях техники, в частности при конструировании аппаратов для получения ультразвуковых волн. На основе SiO2 готовят огнеупорный материал — динас (для выкладки сводов мартеновских печей). В виде кварцевого песка применяют в строительном деле. Чистый кварцевый песок исполь­зуют в производстве стекла и фарфора.Инфузорная земля (аморфный кремнезем) используется в ка­честве теплоизоляционного материала, пропитанная нитроглице­рином — для получения взрывчатого вещества гурдинамита.Прозрачный горный хрусталь применяют для изготовления оптических приборов и украшений. Окрашенные минералы гор­ного хрусталя — аметист (фиолетовый), дымчатый топаз (темно- коричневый), цитрин (желтый) часто используют как драгоцен­ные камни (особенно аметист).Компактная форма опала — халцедон и его разновидности (агат, яшма, оникс) используются в качестве полудрагоценных камней.

Кремниевые кислоты. Свободная кремниевая кислота может на­ходиться в растворе в очень малых концентрациях в виде простых форм: метакремниевой H2SiO3 и ортокремниевой H4SiO4 кислот. Во многих изданиях приводится, что форма H2SiO3 маловероятна, поскольку ион SiO4- очень распространен, а ион SiO3- — нет, за 
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исключением нескольких солей, таких как MgSiO3, CaMg(SiO3)2, LiAl(SiO3)2.Кремниевая кислота является очень слабой, она не кислая на вкус, почти не меняет цвет индикаторов; даже такая слабая кис­лота, как угольная, вытесняет кремниевую из растворимых сили­катов.Из водных растворов своих солей кремниевая кислота осажда­ется в виде бесцветного студня — коллоидного раствора. Состав осадка, почти нерастворимого в воде, отвечает не простым фор­мулам, а более общей wSiO2 ∙ тH2O (значения п, т изменяются в зависимости от условий осаждения).При высушивании такой кислоты образуется пористый про­дукт — силикагель, который широко используют в качестве осу­шителя газов и адсорбентов.
Соли кремниевых кислот. Известно несколько силикатов, со­держащих простые одиночные ортосиликат-анионы SiO4-; напри­мер, Mg2SiO4, Fe2SiO4, Zn2SiO4, Mn2SiO4. В природе больше рас­пространены сложные силикаты, которые можно рассматривать как соли поликремниевых кислот.К числу природных силикатов относятся:• каолин H4Al2Si2O9, или Al2O3- 2SiO2∙ 2H2O;• асбест H4Mg3Si2O9, или 3MgO∙ 2SiO2∙ 2H2O;• ортоклаз K2Al2Si6O16 или K2O ∙ Al2O3- 6SiO2;• нефелин Na2Al2Si2O8 или Na2O ∙ Al2O3 ∙ 2SiO2.Силикаты можно получить при сплавлении SiO2 с основными оксидами или с солями летучих кислот:SiO2 + MgO → MgSiO3SiO2 + CaCO3 → CaSiO3 + CO2TИз солей кремниевой кислоты в воде растворимы только сили­каты щелочных металлов. Водные растворы силикатов этих метал­лов обладают сильнощелочной реакцией, так как подвергаются гидролизу.Силикаты легко вступают во взаимодействие с расплавленны­ми карбонатами щелочных металлов:MgSiO3 + Na2CO3 → MgCO3 + Na2SiO3На этом свойстве основано производство искусственно полу­чаемых нерастворимых в воде силикатов — стекла.Исходным продуктом стекольного производства являются сода, известняк и песок. Процесс образования стекла можно выразить следующим уравнением:

1 500 0CNa2CO3 + CaCO3 + 6SiO2-----------> 2CO2↑ + Na2O ∙ CaO ∙ 6SiO2
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Иногда при производстве стекла соду заменяют смесью суль­фата натрия и угля:Na2SO4 + C + CaCO3 + 6SiO2 →→ Na2O ∙ CaO ∙ 6SiO2 + CO↑ + SO2T + CO2TЕсли кальций заменить свинцом, то получается свинцовое стек­ло, которое применяют для изготовления оптических приборов (линз, призм), предметов украшения. Заменяя натрий на калий, получают тугоплавкое стекло, из которого изготовляют химиче­скую посуду.Из стекла получают теплоизоляционный материал — стеклян­ную вату (продуванием сквозь жидкую стеклянную массу водяно­го пара), стеклянное волокно для изготовления специальной тка­ни.Чистая глина (каолин) белого цвета служит сырьем для изго­товления фарфора, применяется в медицине. Окрашенные глины используют для изготовления фаянса, керамики и других гончар­ных изделий.Если прокалить при температуре 1 400— 1 500 oC смесь опреде­ленного состава природного силиката — глины с известняком, то образуются серые гранулы — клинкер. Клинкер подвергают тон­кому размолу и получают серовато-зеленый порошок цемент — важнейший строительный материал.При смешивании цемента с водой и с различными наполните­лями (гравием, щебнем) получают бетон. Если в бетон ввести сталь­ную арматуру, то образуется железобетон.При сплавлении смеси каолина, сульфата натрия и угля полу­чают минеральную краску ультрамарин. Ультрамарин синего цве­та широко используют в производстве масляной краски, типогра­фии, производстве обоев и бумаги.
Пример выполнения задания

Задание. При сплавлении смеси массой 120 г, состоящей в основном 
из поташа и песка, ее масса уменьшилась на 22 г. Образовавшийся газ 
был поглощен раствором гидроксида кальция объемом 1 мл с массовой 
долей Ca(OH)2 40 % (плотность 1,25 г/см3) с образованием кислой соли. 
Определите массовые доли (%) исходных компонентов смеси и массу 
полученной кислой соли.

Решение. 1. Уравнения происходящих реакций:

K2CO3 + SiO2 → K2SiO3 + CO2↑ (1)

Ca(OH)2 + 2CO2 → Ca(HCO3)2 (2)

2. Масса смеси уменьшилась на 22 г за счет выхода из реакции CO2; 
следовательно, можно определить массу вступивших в реакцию веществ:178



на 138 г K2CO3 приходится 44 г CO2
на х г K2CO3 — 22 г CO2 х = 69 г K2CO3,

на 60 г SiO2 приходится 44 г CO2
на х г SiO2 — 22 г CO2 х = 30 г SiO2.

3. Отсюда массовая доля K2CO3 составляет:

И/ r n i 69 Г ■ 100 % ¢7 ς о/ω(K2CO3) =---- -----------= 57,5 %,

.c.rι . 30 г 100 % ω(SιO2) = —7x7;------ = 25 %,
120 г

го(примеси) = 100 % - (57,5 % + 25 %) = 17,5 %.

4. Масса образовавшейся соли составит:

на 88 г CO2 приходится 162 г Ca(HCO3)2
на 22 г CO2 — хг Ca(HCO3)2 х= 40,5 г.

Следовательно, будет получено 40,5 г Ca(HCO3)2.

Вопросы и задания

1. В состав сложного силиката входит 43,5 % MgO, 43,5 % SiO2 и 13 % 
H2O. Выведите формулу силиката.

2. При добавлении к раствору силиката натрия нитрата аммония об­
разуется осадок. Напишите уравнения реакций.

3. В трех пробирках находятся растворы: Na2SiO3, Na2SO4, Na2CO3. Как 
с помощью одного вещества определить, в какой пробирке какое веще­
ство находится?

4. C какими из следующих веществ взаимодействует SiO2: H2O, КОН, 
CaCO3, С, MgO, HCl? Напишите уравнения реакций.

5. Как получить силикат калия при наличии следующих веществ: SiO2, 
KCl, H2O?

6. Сколько граммов SiO2 и кокса (содержание углерода 80 %) потре­
буется для получения 40 г карбида кремния? (Ответ: 30 г SiO2, 15 г 
кокса.)



МЕТАЛЛЫ

Глава 11
ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА МЕТАЛЛОВ

Изучив главу, следует:
знать особенности строения атомов металлов; свойства металлов, 

способы их получения; методы защиты металлов от коррозии;
уметь составлять уравнения реакций, характеризующих химические 

свойства металлов и способы их получения.

11.1. Общие свойства металловНаряду с современной классификацией химических элемен­тов, основанной на строении атомов и представлениях Периоди­ческой системы, существует историческое, традиционное их раз­деление на металлы и неметаллы.Первая, вторая, третья группы Периодической системы, а также побочные подгруппы остальных групп включают только металлы (кроме водорода и бора).Металлы на внешнем электронном слое имеют, как правило, один-три электрона и легко отдают их, проявляя при этом вос­становительные свойства.Чистые металлы в твердом состоянии — это кристаллы, в ко­торых частицы вещества расположены в определенном геометри­ческом порядке, образуя кристаллическую решетку, в узлах кото­рой находятся положительно заряженные ионы, а между ними перемещаются свободные электроны.Атомы в кристаллической решетке металлов расположены очень близко друг к другу и их внешние электроны могут перемещаться не только вокруг одного атома, а вокруг многих. Таким образом, внешние электроны свободно перемещаются по всему металлу, образуя так называемый электронный газ.Существование свободных электронов в металлах подтвержда­ется следующими фактами:1) металлы обладают большой электрической проводимостью;2) при нагревании все металлы испускают поток свободных электронов.Кристаллические решетки большинства металлов обычно име­ют геометрическую форму куба или шестигранной призмы. В зави­симости от типа решетки атомы занимают в ней больше или мень­ше места. Расположение атомов в кристаллической решетке ока­180



зывает большое влияние на свойства металлов: физические, ме­ханические, химические.
Химические свойства. Особенности химических свойств метал­лов обусловлены главным образом наличием в их атомах электро­нов, слабо связанных с ядром.Общим присущим исключительно металлам химическим свой­ством является способность отдавать электроны, превращаясь в свободные положительно заряженные ионы:M - e~ = M+Способность отдавать электроны выражена у металлов по-раз­ному. Мерой прочности связи электронов в атомах является энер­

гия ионизации. Наименьшей энергией ионизации обладают щелоч­ные металлы, поэтому они проявляют сильные восстановитель­ные свойства.Восстановительными свойствами металлов обусловлена их спо­собность вступать в реакции с различными окислителями: неме­таллами и сложными веществами.Названия соединений металлов с неметаллами часто оканчи­ваются на -ид (оксид, хлорид, нитрид, сульфид и т.д.).
Отношение к неметаллам. Металлы взаимодействуют с неме­таллами:• большинство металлов легко реагируют с кислородом, давая 

оксиды'. 4Li + O2 → 2Li2O2Mg + O2 → 2MgO• большинство металлов легко взаимодействуют с галогенами, образуя соли'. 2Na + I2 → 2NaI2Fe + 3C12 → 2FeCl3• с азотом металлы образуют нитриды'.ЗВа + N2 → Ba3N26Na + N2 → 2Na3N• при определенных условиях металлы взаимодействуют с се­рой, образуя сульфиды'. Fe + S → FeS2A1 + 3S → Al2S3Необходимо отметить, что чем более электроотрицателен эле­мент, тем он глубже (сильнее) окисляет металл. Например, если 
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в соединениях с хлором железо имеет степень окисления +3, то в соединениях с серой +2;• соединения металлов с углеродом называют карбидами'.4А1 + ЗС → Al4C3Ca + 2C → CaC2• соединения металлов с фосфором можно получить путем син­теза при высокой (600—1 200 °C) температуре; эти соединения называют фосфидами'. 3Li + P → Li3P
фосфид
лития3Zn + 2P → Zn3P2
фосфид
цинкафосфиды некоторых металлов обладают полупроводниковыми свой­ствами, легко разлагаются водой с выделением газа — фосфина:Li3P + 3H2O → 3LiOH + PH3 

фосфин• с водородом взаимодействуют только щелочные и щелочно­земельные металлы, давая гидриды'.2Li + H2 → 2LiH
гидрид литияCa + H2 4 CaH2

гидрид кальциягидриды остальных металлов получают другим путем;• при непосредственном взаимодействии некоторых металлов с кремнием могут быть получены силициды, например:2Mg + Si → Mg2Si
силицид магниясилициды могут иметь более сложный состав, могут полимеризо­ваться.

Отношение к сложным веществам. По степени легкости отдачи электронов в растворах металлы можно расположить в ряд напря­
жений металлов'.

Li, Cs, К, Ca, Na, Mg, Al, Zn, Fe, Ni, Sn, Pb, H2, Cu, Ag, Hg, Au 

усиление восстановительной способности

Li+, Cs+, K+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+, Zn2+, Fe2+, Ni2+, Sn2+, Pb2+, 2H+, Cu2+, Ag+, Hg2+, Au3+

усиление окислительной способности182



В этот ряд помещен и водород, потому что это единственный неметалл, разделяющий с металлами их общее свойство — спо­собность находиться в водных растворах в виде положительных ионов, хотя и гидратированных.Нужно сказать, что ряд напряжений справедлив лишь приме­нительно к определенным условиям.Металлы в ряду напряжений расположены по убыванию (ос­лаблению) их восстановительной способности в растворах или по возрастанию (усилению) окислительной способности их ионов в растворах.В ряду напряжений каждый предыдущий металл вытесняет из растворов солей все последующие.Металлы, расположенные в ряду до водорода, вытесняют его из разбавленных кислот (кроме азотной), а щелочные и щелочно­земельные вытесняют водород даже из воды.Ряд напряжений справедлив только для окислительно-восста­новительных процессов, происходящих в водной среде.Важные химические свойства металлов проявляются в их отно­шении к воде, растворам кислот, основаниям, солям.1. Щелочные и щелочноземельные металлы энергично реаги­руют с водой при обычной температуре:2Na + 2H2O → 2NaOH + H2другие металлы — при высокой температуре:3Fe + 4H2O → Fe3O4 + 4H22. Металлы, стоящие в ряду напряжений до водорода, реагиру­ют с разбавленными кислотами (кроме азотной), вытесняя из кислоты водород, например:2HC1 + Ba → BaCl2 + H2H2SO4(pa36.) + Zn → ZnSO4 + H2Кислоты-окислители (концентрированная H2SO4, концентри­рованная и разбавленная HNO3) при взаимодействии с металла­ми водород не выделяют, например:Cu + 2H2SO4(kohp.) → CuSO4 + SO2 + 2H2OСтепень восстановления концентрированной серной кислоты зависит от активности металла-восстановителя, например:8Na + 5H2SO4(kohp.) → 4Na2SO4 + H2S + 4H2OМалоактивные металлы, например медь, ртуть, при взаимо­действии с концентрированной азотной кислотой реагируют по схеме: M + 4HNO3 → M(NO3)2 + 2H2O + 2NO2
183



с разбавленной азотной кислотой — по схеме:ЗМ + 8HNO3 → 3M(NO3)2 + 4H2O + 2NOОчень разбавленная азотная кислота активным металлом вос­станавливается до NH4NO3, например:4Zn + IOHNO3 → 4Zn(NO3)2 + 3H2O + NH4NO33. Способность атомов металлов отдавать электроны наиболее ярко проявляется в реакциях с растворами солей. Например, при погружении железной пластинки в раствор соли меди(П) железо окисляется и переходит в раствор, а катионы меди(П) восстанав­ливаются до свободной меди, которая оседает на железной плас­тинке: Fe + CuSO4 → FeSO4 + Cui4. Некоторые металлы, например цинк, алюминий, хром, мо­гут взаимодействовать с щелочами, образуя соли (алюминаты, цинкаты, хроматы) соответствующих слабых кислот, например:2A1 + 2NaOH + 2H2O → 2NaAlO2 + 3H2
метаалюминат

натрияZn + 2NaOH → Na2ZnO2 + H2
цинкат натрия

Физические свойства. Все металлы, за исключением ртути, при обычных условиях — твердые вещества. В компактном состоянии (в виде пластинки, слитка) для металлов характерен блеск из-за отражения света от их поверхности. В тонкоизмельченном состоя­нии металлический блеск сохраняют только магний и алюминий, порошки остальных металлов имеют черный или темно-серый цвет.Большинство металлов имеют белый серебристый цвет, не прозрачны, так как почти все они в одинаковой мере поглощают излучение длинных и коротких волн. Исключение составляют це­зий и золото — желтого цвета, медь — желто-красного.В технике металлы принято делить на следующие группы:• по цвету: черные (железо, хром, марганец и их сплавы), цвет­
ные — все остальные;• по плотности: легкие (плотность меньше 5 г/см3), тяжелые (плотность больше 5 г/см3); к легким металлам относятся литий, калий, кальций, алюминий и др.; примером тяжелых металлов служат олово, свинец, ртуть, железо; самым легким металлом является литий (плотность 0,53 г/см3), самым тяжелым — осмий (плотность 22,5 г/см3);• по температуре плавления: легкоплавкие (температура плавле­ния 350 oC и ниже); тугоплавкие (температура плавления выше 184



350 oC); например, легкоплавкие: свинец — 327 °C, олово — 232 °C, натрий — 98 °C, калий — 63 °C, цезий — 28 oC и др.; тугоплавкие: железо — 1 539 °C, хром — 1 875 °C; самые тугоплавкие металлы — вольфрам, температура плавления которого 3 380 °C, и рений, имеющий температуру плавления 2 180 °C.Самыми важными физическими свойствами металлов являют­ся электрическая проводимость и теплопроводность. Эти виды проводимости обусловлены наличием во всех металлах свободных электронов. Наибольшую электрическую проводимость имеет се­ребро, затем — медь, золото, хром, алюминий, магний.Из механических свойств для металлов характерны пластич­ность, ковкость, тягучесть.
Пластичность — это свойство металлов деформироваться без трещин под воздействием определенной нагрузки.
Ковкость — это свойство металлов деформироваться без тре­щин под влиянием сжатия при температуре ниже температуры плавления металла.Способность металлов вытягиваться в нити называют тягуче­

стью. Металлы с малой тягучестью хрупки, а металлы с большой тягучестью устойчивы на разрыв.Наибольшей пластичностью, ковкостью и тягучестью обладает золото: из него можно изготовить пластинки толщиной 0,003 мм и вытянуть проволоку, невидимую невооруженным глазом. В наи­меньшей степени этими качествами обладают висмут и марга­нец.
Получение. В свободном состоянии в природе встречаются только некоторые металлы, например золото, платина, палладий, ро­дий, осмий. Большинство металлов находятся в природе в виде соединений: оксидов, сульфидов, хлоридов, сульфатов, карбона­тов и т. д. Эти соединения обычно присутствуют в смеси с други­ми, являющимися пустой породой; данную смесь соединений на­зывают рудой.Первоначальной задачей при получении металла из руды явля­ется отделение пустой породы. Этот процесс называют обогащени­

ем руд. Затем из обогащенной руды в зависимости от ее химиче­ского состава путем восстановления получают металл.В качестве восстановителей при получении металлов из их ок­сидов используют водород, оксид углерода(П), углерод или дру­гой более активный металл, например:Fe2O3 + ЗСО → 2Fe + 3CO2CuO + H2 → Cu + H2OCr2O3 + 2A1 → Al2O3 + 2СгПроцесс восстановления металлов из их оксидов металлом на­зывают металлотермией. 185



Если для получения металлов используют сульфидные руды, то их сначала подвергают обжигу, затем образовавшиеся оксиды восстанавливают коксом:2MS + 3O2 → 2MO + 2SO2TMO + C → M + СОТ
KOKCЩелочные, щелочноземельные металлы получают электроли­зом расплавов их солей или гидроксидов. EIanpnMep, при электро­лизе расплавленного KOEI на катоде осаждается металлический калий, а на аноде выделяется кислород:KOEI ÷⅛ K+ + OEI- (термическая диссоциация)Катод: K+ + e~ → КАнод: 4ОН- - 4e^ → O2 + 2H2O

электролиз 
расплава 4КОН----------------- > 4K + O2 + 2H2O

Сплавы. Твердые смеси, образующиеся при смешивании рас­плавленных металлов, называют сплавами. При смешивании рас­плавленных металлов происходит растворение одного металла в другом или образуется их химическое соединение.Сплавы имеют различную природу:
• сплавы — смеси — при смешивании расплавленных металлов происходит только их взаимное растворение, а сплав представля­ет собой смесь атомов исходных металлов; например, сплавы вис­мут — кадмий, свинец—олово;
• сплавы — твердые растворы образуются в случае сходства кри­сталлических решеток составляющих сплав металлов; при затвер­девании металлы кристаллизуются не раздельно, а образуют сме­шанные кристаллы, т. е. кристаллы, в узлах решеток которых рас­полагаются попеременно ионы различных металлов; например, сплав медь —серебро;
• сплавы — интерметаллические соединения образуются когда при смешивании двух металлов получаются их химические соеди­нения; например, сплав магний — свинец.Металлы образуют сплавы не только друг с другом, но и с некоторыми неметаллами, например с углеродом, кремнием. Так, чугун и сталь представляют собой сплавы железа с углеродом.Свойства сплавов отличаются от свойств чистых металлов их составляющих. У сплавов выше твердость и прочность, меньше теплопроводность и электрическая проводимость, ниже темпера­тура плавления. Лишь плотность является средней величиной между плотностями входящих в состав сплава веществ.186



Большой вклад в развитие науки о металлах и сплавах внесли русские ученые П.П. Аносов, H. С. Курнаков. Благодаря работам H. С. Курнакова по физико-химическому исследованию сплавов можно получать сплавы с заранее заданными свойствами: легкие, нержавеющие, жаропрочные и др.Сплавы находят широкое применение. Отечественная промыш­ленность выпускает более 5 000 различных сплавов. Назовем неко­торые из них.
Чугун — сплав железа с небольшим (1,7 — 5%) количеством углерода и металлургическими примесями (Mn, Si, P и др.). Приме­няется для изготовления различных машин, станин, решеток, для переплавки в сталь.
Сталь — сплав железа с небольшим (1,7 %) количеством угле­рода и металлургическими примесями (Cr, Mn, Si, Ni). Широко применяется в различных отраслях промышленности.
Дуралюмин — сплав алюминия с небольшим количеством меди, железа, кремния, марганца, магния. Имеет хорошие механиче­ские свойства вследствие легкости и прочности. Применяется в авиационной и автомобильной промышленности.
Бронза — сплав меди и олова. Бронза имеет сравнительно низ­кую (900—IOOOoC) температуру плавления. Хорошо отливается, обладает высокими механическими свойствами. Используется в машиностроении для изготовления частей машин (подшипники, поршневые кольца и т.д.), для художественных отливок.
Латунь — сплав меди с цинком разного состава. Применяется в машиностроении.
Мельхиор — сплав меди с никелем. Используется для изготов­ления посуды.
Баббиты — сплавы на основе олова и свинца с добавлением сурьмы и меди. Применяются для изготовления подшипников.

Пример выполнения задания

Задание. На 18 г сплава меди, серебра и золота подействовали кон­
центрированной азотной кислотой с массовой долей кислоты 60 % (плот­
ность 1,39 г/см3), при этом выделилось 6,72 л газа (н.у.). Определите 
массовую долю (%) металлов в сплаве. Сколько миллилитров кислоты 
было израсходовано на растворение сплава?

Решение. 1. Записываем уравнения реакций металлов сплава с кон­
центрированной азотной кислотой:

Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O (1)

Ag + 2HNO3 → AgNO3 + NO2 + H2O (2)

Au + HNO3 А

2. На основе этих реакций вычисляем:
а) массу меди и серебра, входящих в состав сплава: 187



на (64 + 108) г Cu, Ag приходится 3 ■ 22,4 л NO2
на х г Cu, Ag — 6,72 л NO2 X= 17,2 г;

б) объем 60%-го раствора азотной кислоты, израсходованного на 
растворение меди и серебра:

на 6 ■ 63 г HNO3 приходится 3 ■ 22,4 л NO2
на х г HNO3 - 6,72 л NO2 х= 37,8 г HNO3, 

тогда масса 60%-го раствора азотной кислоты составит:

т-100 % 37,8 100 ,, 63 ozzz∣ =----------- ; zzz∣ =—---------=63; V =------= 45,3 мл.
ω 60 1,39

3. Определяем содержание металлов в сплаве. Составим два уравнения 
с двумя неизвестными.

Предположим, что масса меди zw(Cιι) в сплаве равна х граммов, тог­
да масса серебра zzz(Ag) будет равна (17,2 - х) граммов. По уравнению 
(1) вычисляем объем газа, вытесненный из кислоты медью:

64 г Cu образуют 44,8 л NO2 44 gχ
х г Cu — а л NO2 a = 64 •

По уравнению (2) вычисляем объем газа, вытесненный из кислоты 
серебром:

108 г Ag образуют 22,4 л NO2 22 4(17 2-х) 
(17,2 - х) г Ag — b л NO2 = •

Составляем систему уравнений и решаем ее:

a + b = 6,72,

44,8х 22,4(17,2-х) 1 -6,/.2, 
64----------108

1 209,6x 358,4(17,2-х) _ 11 612,16
1 728 + 1 728 “ 1 728 ’

1 209,6х + 358,4(17,2 - х) = 1209,6х + 6164,48 - 358,4х =

= 851,2x+ 6164,48 = 11612,16,

5 447 68851,2x= 5447,68; х= ’ =6,4 г Си.
’ ’ ’ 851,2

Следовательно, в сплаве было 6,4 г Си (35,5 %), 17,2 - 6,4 = 10,8 г Ag 
(60 %), 18 - (6,4 + 10,8) = 0,8 г Au (4,5 %), т.е. сплав содержал 35,5 % Си, 
60 % Ag, 4,5 % Au; объем израсходованной кислоты составил 45,3 мл.188



Вопросы и задания

1. Чем отличаются физические свойства металлов от неметаллов?
2. Укажите наиболее распространенные способы получения металлов.
3. В какой последовательности будут восстанавливаться следующие ка­

тионы при электролизе их солей одинаковой концентрации (анод нерас­
творимый): Al3+, Sn2+, Ag+, Mn2+?

4. C водными растворами каких соединений будет реагировать никель: 
HBr, MnSO4, Cu(NO3)2, BaCl2, КОН? Составьте уравнения реакций.

5. Какой металл не будет растворяться в концентрированной холод­
ной серной кислоте: Hg, Al, Au, Ag, Mn?

6. При действии на смесь алюминия и меди массой 4 г хлороводород­
ной кислотой выделилось 3,36 л газа. Определите состав (%) смеси. (От­
вет: 67,5 % Си, 3,5 % Al.)

11.2. Коррозия металлов

Коррозией называют разрушение металлов под влиянием окру­
жающей среды в результате химического или электрохими­
ческого взаимодействия с ней.Различают два вида коррозии: химическую и электрохимиче­скую.

Химическая коррозия обусловлена взаимодействием металлов с сухими газами или жидкостями, не являющимися электролитами.Механизм химической коррозии сводится к диффузии атомов или ионов металлов сквозь постепенно уплотняющуюся пленку продуктов коррозии и встречной диффузии атомов или ионов кислорода (химическое окисление):

Примером газовой коррозии является взаимодействие метал­лов при высокой температуре с кислородом и другими газообраз­ными активными средами: H2S, SO2, галогенами, CO2 и др.
Электрохимическая коррозия — разрушение металла при кон­такте двух разнородных металлов в присутствии электролита.Механизм электрохимической коррозии основан на общих за­конах коррозионных гальванических элементов. Кратко рассмот­рим принцип действия гальванического элемента.
Гальванический элемент — это прибор, вырабатывающий элек­трический ток в результате окислительно-восстановительных про­189



цессов, происходящих на электродах, которые представляют со­бой металлы, разные по химической активности.В кристаллической структуре металлов существует равновесие между атомами металла, ионами и электронами:M <=≥ M"+ + пе~и металлические свойства выражены тем сильнее, чем больше концентрация свободных электронов.При опускании металла в воду или в раствор собственной соли часть ионов металла переходит в жидкость под действием поляр­ных молекул воды или анионов соответственно. В результате тако­го перехода жидкость в непосредственной близости к металлу заряжается положительно, металл — отрицательно.Благодаря отрицательному заряду на металле к нему будут при­тягиваться перешедшие в раствор положительно заряженные ионы. Наступает динамическое равновесие. Возникает двойной электри­ческий слой между металлом и окружающей средой, в результате устанавливается разность потенциалов, которую называют элект­
родным потенциалом металла'.

Возникновение электрического тока в гальваническом элементе связано с различной концентрацией свободных электронов в ме­таллах и стремлением к ее выравниванию при контакте между ними:
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Электрод, отдающий электроны (процесс окисления), назы­вают анодом; электрод, принимающий электроны (процесс вос­становления) — катодом.Анодом является более активный металл. Анод, как правило, разрушается (так как электроны перетекают к катоду, а ионы ухо­дят в раствор).Процессы в гальванических элементах принято записывать в виде схем; например:(-) Zn I ZnSO4∣ CuSO4∣ Cu (+)На электроде из цинка (аноде), погруженном в раствор соли ZnSO4, происходит процесс окисления:Zn - 2e~ = Zn2+На электроде из меди (катоде), погруженном в раствор соли CuSO4, происходит процесс восстановления:Cu2+ + 2e- = CuuОдновременно часть ионов SO4- переходит по электрическому мостику в сосуд с раствором ZnSO4.Необходимо обратить внимание на то, что у гальванических элементов отрицательный электрод называют анодом, положи­тельный — катодом. В случае электролиза название электродов обратное: отрицательный электрод называют катодом (соединен с отрицательным полюсом), положительный — анодом (соеди­нен с положительным полюсом).Название электрода обусловлено процессом, протекающим на нем (на катоде — восстановление, на аноде — окисление).При работе гальванической пары корродирует (разрушается) более активный металл.Рассмотрим примеры электрохимической коррозии.При действии серной кислоты на технический цинк, содержа­щий примесь железа, на поверхности цинка возникает множество микрогальванических элементов:Zn IH2SO41H21 FeАнодом в этом элементе будет цинк, катодом — железо.На аноде протекает процесс:Zn - 2e~ = Zn2+ (окисление)на катоде: 2H+ + 2e~ = H2 (восстановление)Рассмотренный пример относится к коррозии в кислой среде. По-другому протекает процесс коррозии в нейтральной среде. Окислителем в нейтральной среде будут не ионы водорода, а мо­лекулы кислорода, растворенного в воде, которые на катоде
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превращаются в ионы ОН-. Например, при коррозии техническо­го железа во влажном воздухе протекают следующие реакции:• на аноде 2Fe - 4e~ = 2Fe2+продуктом реакции является гидроксид железа(П);• на катоде O2 + 2H2O + 4е~ = 4ОН-Гидроксид железа(П) в присутствии воды и кислорода воздуха переходит в гидроксид железа(Ш):4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3Причиной электрохимической коррозии являются главным об­разом загрязнения, примеси, содержащиеся в металле, или неодно­родность его поверхности. Электролитом может быть влажный воз­дух, в котором присутствуют растворенные газы — CO2, SO2 и др.Наличие электрогальванических пар и электролита обусловли­вает образование гальванических элементов.Анодом являются частицы металла, катодом — загрязнения, примеси. На катоде идет разрядка ионов водорода или протекает процесс восстановления кислорода, растворенного в электролите (в зависимости от pH среды электролита). Анод разрушается.Коррозия приносит большой вред народному хозяйству: теря­ется большое количество металла, портятся и выходят из строя металлические конструкции, поэтому вопросам защиты металлов от коррозии придается огромное значение.Способы защиты от коррозии многообразны. Основные из них следующие: нанесение защитных покрытий; изменение состава среды; применение электрохимических методов; применение спла­вов.Основной метод борьбы с коррозией — это изоляция металла от агрессивной среды с помощью различных покрытий.Большое распространение получили неметаллические покры­тия: лаки, краски, эмали, пленки. Часто металл покрывают дру­гими металлами, более коррозионно-стойкими. При нарушении покрытия обнажается часть защищаемого металла, и он вступает в контакт с внешней средой. Это вызывает коррозию вследствие образования гальванического элемента.Причем разрушаться будет более активный металл. Например, при коррозии оцинкованного железа происходят следующие про­цессы:
Zn - 2e → Zn2+
Zn2+ + 20H- → Zn(OH)2
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Так как цинк — более активный металл и является в данном гальваническом элементе анодом, он будет разрушаться, а железо будет сохраняться до тех пор, пока не разрушится весь защитный слой цинка. Покрытие более активным металлом называют анод­ным. Металлы менее активные, чем защищаемые металлы, обра­зуют катодные покрытия. Так, олово, нанесенное на железо, об­разует катодное покрытие (луженое железо). При нарушении за­щитного слоя коррозии будет подвергаться само железо, так как железо в данном случае является анодом, а олово — катодом:
\/ Fe - 2e → Fe2+

Fe2+ + 2OH~ → Fe(OH)2
4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3Применяется противокоррозионная защита, основанная на хи­мическом изменении поверхности металла: оксидирование, ано­дирование, воронение, фосфатирование.Используют и такой метод защиты металлов от коррозии, как изменение состава среды. Он заключается в удалении вредных при­месей из окружающей металл среды; например, удаление солей и кислорода из воды, используемой в паровых котлах.Широко применяют электрохимические методы защиты от кор­розии. Различают катодную защиту и протекторную.

Катодная защита состоит в том, что вся поверхность сооруже­ния искусственно делается катодом (присоединение к катоду внеш­него источника тока).
Протекторная защита состоит в том, что к защищаемой ме­таллической конструкции прикрепляют кусок или пластинку бо­лее активного металла (этот металл разрушается, защищая кон­струкцию). Этим методом защищают днища кораблей, трубы, кабели.И, наконец, многие сплавы (сплавы с хромом, молибденом, никелем) обладают значительной стойкостью против коррозии.

Вопросы и задания

1. Какие существуют способы защиты металлов от коррозии?
2. Объясните принцип действия гальванического элемента.
3. Как протекает коррозия луженого (покрытого оловом) железа, если 

слой олова поврежден?
4. В чем сущность протекторной защиты металлов от коррозии?
5. Почему железо подвергается коррозии во влажном воздухе? Чем 

отличается коррозия железа в кислой среде от коррозии в нейтральной?
6. Анодным или катодным покрытием является никель: а) для цинка; 

б) для серебра? В чем сущность электрохимической коррозии?



Глава 12
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА I ГРУППЫ 

(ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ)

Изучив главу, следует:
знать свойства, способы получения и применение щелочных метал­

лов и их соединений;
уметь составлять уравнения химических реакций, характеризующих 

химические свойства и способы получения металлов главной подгруппы 
I группы и их важнейших соединений.

12.1. Общая характеристикаЩелочные металлы занимают главную подгруппу первой группы Периодической системы Д. И. Менделеева. К ним относятся ли­
тий Li, натрий Na, калий К, рубидий Rb, цезий Cs, франций Fr.Атомы щелочных металлов на внешнем квантовом слое имеют один электрон. Предпоследний квантовый слой имеет устойчивую конфигурацию благородного газа s1 р6 (атом лития l.s,2).Некоторые свойства атомов щелочных металлов приведены в табл. 12.1.От лития к францию с ростом порядкового номера элемента увеличивается радиус атома. В этом же ряду возрастает восстано­вительная активность щелочных металлов.Это мягкие металлы. Температура плавления у них низкая, по­рядка 30— 180oC, и закономерно уменьшается от лития к цезию.Вследствие большой химической активности щелочные метал­лы находятся в природе только в виде соединений. Наиболее рас­пространены соединения натрия и калия, соединения других щелочных металлов встречаются очень редко.По химическим свойствам щелочные металлы похожи между собой, образуют в основном соединения с ионной связью, так как легко отдают свой s-электрон с внешней оболочки.На воздухе щелочные металлы быстро окисляются. Для предот­вращения окисления их хранят в закрытых сосудах под слоем ке­росина.При нагревании на воздухе они сгорают с образованием пе­роксидов (за исключением лития, образующего Li2O).Пары щелочных металлов интенсивно окрашивают пламя: Li — в красный цвет, Na — в желтый, К — в фиолетовый, Rb — в фиолетово-розовый, Cs — в голубой. Щелочные металлы легко194



Таблица 12.1. Некоторые свойства атомов щелочных металлов

Элемент
Поряд- 
ковый 
номер

Распре­
деление 
элект­
ронов 

на 
внеш­
нем 
слое

Атом­
ный 
ра­

диус, 
HM

Потен­
циал 
иони­
зации 

M-e-→ 
→ M+, 

эВ

Твер­
дость 

по 
шкале 
Mooca

Темпе­
ратура 
плав­

ления, 
0C

Распро­
странен­

ность 
в земной 

коре, 
мае. %

Название Сим­
вол

Литий Li 3 2s1 0,158 5,40 0,6 179,5 5,0- IO-3

Натрий Na и Зя1 0,171 5,14 0,4 97,7 2,64

Калий К 19 4,s1 0,216 4,34 0,5 63,5 2,40

Рубидий Rb 37 5,s1 0,228 4,17 0,3 38,7 8,0- IO-3

Цезий Cs 55 6s1 0,252 3,89 0,2 28,5 ι,o∙ io-3
Фран­
ций

Fr 87 Js1 — — — — —

взаимодействуют с галогенами, серой. При нагревании с водоро­дом дают гидриды.В ряду напряжений все эти металлы располагаются до водорода. Они легко (со взрывом) окисляются водой, образуя гидроксиды, при этом металл вытесняет из воды водород по уравнению2M + 2HOH → H2 + 2МОНГидроксиды щелочных металлов — гигроскопичные вещества, легко поглощают CO2 из воздуха, разъедают стекло. В водных рас­творах полностью диссоциируют.Щелочные металлы окисляются кислотами:2M + 2HC1 → H2 + 2МС1где M — щелочной металл.Большинство солей щелочных металлов бесцветны, хорошо растворимы в воде. Соли щелочных металлов проявляют все свой­ства солей. Соли натрия и калия широко применяют в технике, медицине, сельском хозяйстве.
Вопросы и задания

1. Почему щелочные металлы всегда проявляют положительную сте­
пень окисления?

2. Почему щелочные металлы требуют строгого соблюдения правил 
техники безопасности?

3. В трех склянках под слоем керосина содержатся щелочные металлы: 
литий, натрий, калий. Как определить, в какой склянке какой металл?
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4. Как получают щелочные металлы? Ответ подтвердите уравнениями 
химических реакций.

5. Вычислите, сколько литров водорода выделилось при взаимодей­
ствии с водой щелочного металла.

6. При взаимодействии с водой 7,4 г сплава лития с натрием выделилось 
6,72 л газа (н.у.). Каков состав (%) сплава? (Отвепт. 37,8 % Li, 62,2 % Na.)

12.2. Натрий, калий и их соединения

Натрий и калий

Нахождение в природе. В природе натрий и калий в свободном состоянии не встречаются. Они входят в состав различных мине­ралов: силикатов, хлоридов, нитратов, сульфатов.К самым важным соединениям натрия относятся NaCl (камен­ная, или поваренная, соль), NaNO3 (натриевая, или чилийская, селитра), Na2CO3 (сода), Na2B4O7- IOH2O (бура).Соединения калия менее распространены, чем соединения натрия. Наиболее важными минералами калия являются сильвин КО, карналлит KCl- MgCl2- 6H2O, калийная селитра KNO3, алю­мокалиевые квасцы KAl(SO4)2, сильвинит KCl ∙ NaCl.Присутствует калий в золе некоторых растений в виде карбо­ната K2CO3 (поташ).
Получение. Натрий и калий получают электролизом расплавов хлоридов и щелочей. При электролизе расплава хлорида натрия при температуре 800 oC на катоде выделяется металлический на­трий, на аноде — хлор.Электролиз расплава хлорида калия протекает аналогично. Обыч­но используют ту же аппаратуру. Для понижения температуры плавления к KCl добавляют фторид натрия. Недостатком этого метода является то, что при высокой температуре в результате испарения теряется значительная часть калия, быстро портится аппаратура, поэтому получение калия электролизом расплавов практически не используется.При электролизе расплава NaOH на катоде осаждается метал­лический натрий, на аноде выделяется кислород.Чтобы щелочной металл не взаимодействовал с кислородом, катодное пространство отделено от анодного сеткой из стали.Калий в промышленности получают по обменным реакциям между металлическим натрием и KOH (или KCl):KOH + Na → NaOH + КKCl + Na → NaCl + К
Физические свойства. Натрий и калий — серебристо-белые (на свежем срезе) металлы, мягкие (твердость по шкале Mooca 0,4 и 196



0,5 соответственно), легко режутся ножом; легкие металлы — плот­ность калия 0,86 г/см3 при температуре 20 °C, натрия 0,97 г/см3; легкоплавкие — температура плавления натрия 97,7 °C, калия 63,5 °C; хорошо проводят электрический ток; пары натрия окра­шивают пламя горелки в желтый цвет, калия — в фиолетовый.
Химические свойства. Как отмечалось, атомы натрия и калия легко отдают электроны, являются сильными восстановителями.1. C металлами калий и натрий образуют сплавы. Известен ряд сплавов этих металлов с ртутью, свинцом, оловом, алюминием.2. Металлические натрий и калий взаимодействуют со многими неметаллами: очень активны по отношению к кислороду, галоге­нам, сере, фосфору и т.д. Калий инертен по отношению к азоту, кремнию, бору.При взаимодействии этих металлов с кислородом воздуха об­разуются пероксиды:2Na + O2 → Na2O2; 2K + 2O2 → K2O4

пероксид пероксид
натрия калияПри непосредственном взаимодействии натрия и калия с га­логенами получаются соли:2Na + Cl2 → 2NaCl; 2K + F2 → 2KFПри нагревании Na и К в атмосфере водорода при температуре 350 — 400 oC получают гидриды этих металлов:2Na + H2 → 2NaH; 2K + H2 → 2КН 

гидрид гидрид
натрия калияВ гидридах водород электроотрицателен.3. Натрий и калий бурно взаимодействуют с холодной водой, вытесняя водород. Реакция идет с выделением большого количе­ства теплоты. Выделившийся водород воспламеняется. C калием эта реакция протекает энергичнее:2Na + 2H2O → 2NaOH + H2T2K + 2H2O → 2KOH + H2T4. Натрий и калий вытесняют водород из кислот-неокислите- лей (НС1, H3PO4, H2SO4(pa36.)), а при взаимодействии с кисло­тами-окислителями (H2SO4(κoHp.), HNO3(κoHp.), HNO3 (разб.)) водород не выделяется (образуются соответственно H2S, N2O, NH3); например, с кислотами-окислителями:5H2SO4(kohp.) + 8Na → 4Na2SO4 + H2S + 4H2O 10HNO3(κomj.) + 8K → 8KNO3 + N2O + 5H2O 9HNO3(pa36.) + 8Na → 8NaNO3 + NH3 + 3H2O 197



Применение. Натрий и калий используют как теплоносители в ядерных энергетических установках. Натрий в сплаве со свинцом применяют для изготовления подшипников; в металлургии на­трий служит восстановителем при получении редких металлов (Та, Zr) методом металлотермии; как катализатор в органическом син­тезе. Основное применение металлического калия — приготовле­ние пероксидов, служащих для регенерации кислорода (на под­водных лодках). Калий как биогенный элемент — постоянная со­ставная часть растений и животных, участвует в регуляции сокра­щения сердца и других мышц, поддерживает осмотическое давле­ние в клетках.
Соединения натрия и калия

Оксиды натрия и калия, как уже отмечалось, не могут быть получены при непосредственном взаимодействии кислорода с металлом. Их можно получить только при нагревании соответству­ющего пероксида, щелочи, нитрата или нитрита с металлом, на­пример: Na2O2 + 2Na → 2Na2OОксиды калия и натрия обладают ярко выраженными основ­ными свойствами. Реагируют с водой, кислотой, кислотными ок­сидами. Практического значения они не имеют. Пероксиды имеют практическое значение. Пероксиды натрия и калия используют в системах жизнеобеспечения подводных лодок:2Na2O2 + 2CO2 → 2Na2CO3 + O22K2O4 + 2CO2 → 2K2CO3 + 3O2Так как пероксиды являются сильными окислителями, их ис­пользуют в различных окислительно-восстановительных процес­сах, например при отбеливании тканей.
Гидроксиды натрия и калия в промышленности получают хими­ческим и электрохимическим методами.Химический метод состоит в следующем: на разбавленный рас­твор карбоната натрия действуют гидроксидом кальция:Na2CO3 + Ca(OH)2 → 2NaOH + CaCO3Эта реакция называется реакцией каустификации (поэтому NaOH в быту называют каустической содой). Затем нерастворимый кар­бонат кальция отфильтровывают, а водный раствор NaOH упари­вают без доступа воздуха.Электрохимический метод основан на электролизе насыщен­ных водных растворов хлоридов щелочных металлов. Полученный раствор щелочи с хлоридом выпаривают. Так как растворимость 198



хлоридов натрия и калия ниже, чем гидроксидов, при выпарива­нии хлориды будут выкристаллизовываться.При электролизе водных растворов NaCl и KCl нельзя допус­кать соприкосновения выделившегося на аноде хлора с щелочью, образующейся в катодном пространстве, так как может произой­ти реакция 2NaOH + Cl2 → NaCl + NaClO + H2OC этой целью используют электролитические ячейки с диаф­рагмой с ртутным катодом.В лаборатории гидроксиды натрия и калия получают действием воды на эти металлы или на их оксиды, например:2Na + 2H2O → 2NaOH + H2K2O + H2O → 2КОНСильные основания KOH и NaOH нацело диссоциируют в рас­плаве и растворе, проявляют все свойства оснований:а) взаимодействуют с кислотными оксидами;б) вступают в реакции с кислотами (реакции нейтрализации);в) реагируют с растворами солей.Хранят NaOH и KOH в закрытых сосудах, так как они легко вступают во взаимодействие с оксидом углерода! IV), который находится в воздухе:2NaOH + CO2 → Na2CO3 + H2OЩелочи взаимодействуют с галогенами (хлором, бромом):2KOH + Cl2 На ХОЛ°ДУ > KClO + KCl + H2O
6KOH + 3C12 → KClO3 + 5KC1 + 3H2OВ щелочах растворяются некоторые металлы, например цинк, алюминий, олово, хром:Zn + 2NaOH → Na2ZnO2 + H2T2Cr + 2NaOH + 2H2O → 2NaCrO2 + 3H2↑C раствором NaOH оксид углерода(П) образует соль муравьи­ной кислоты — формиат натрия:NaOH + СО → NaCOOH

формиат натрияГидроксиды калия и натрия — это твердые белые вещества, очень гигроскопичные. Плавятся при температуре 328 oC (NaOH) и 360 oC (КОН). Хорошо растворяются в воде. Разъедают ткани, кожу, бумагу.
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Главным потребителем NaOH (каустической соды) являются кожевенная, текстильная промышленность; используется в про­изводстве искусственных волокон для омыления жиров, очистки нефтепродуктов, в щелочных аккумуляторах. Гидроксид калия необходим для производства жидкого мыла.Все соли натрия и калия хорошо растворяются в воде и могут быть получены разнообразными реакциями, которые подробно рассматривались в разделе «Общая химия». Солям натрия и калия присущи все свойства солей (см. в том же разделе).Из солей натрия и калия широкое применение имеют:• хлорид натрия NaCl для производства соды, хлора, соляной кислоты, водорода; в текстильной промышленности; в металлур­гических процессах в качестве флюса для защиты сплавов от окис­ления; в медицине; в пищевой промышленности;• нитрат натрия NaNO3 как азотное удобрение для кормовых корнеплодов;• карбонат натрия Na2CO3 (известный под названием сода) в керамической, стекольной, цементной, бумажной, текстильной, мыловаренной промышленности;• сульфат натрия Na2SO4 для обработки хлопчатобумажных тка­ней, в производстве соды, стекла, в медицине;• хлорид калия KCl для получения соединений калия (КОН, K2CO3, K2SO4 и др.);• карбонат калия K2CO3 в стекольной промышленности;• нитрат калия KNO3 как удобрение, в производстве стекла, для приготовления черного пороха.Около 90 % добываемых соединений калия используют как удоб­рения, а также в медицине, фотографии, производстве стекла, мыла, красок, кожи.
Пример выполнения задания

Задание. При электролизе 331,7 мл 20%-го раствора KCl (плотность 
1,125 г/см3) на катоде и аноде выделились газы. Газ с анода был пропу­
щен через горячий раствор КОН. Определите объемы (н.у.) выделив­
шихся газов и массу образовавшейся соли KClO3.

Решение. 1. Электролиз раствора KCl протекает по схеме:

KCl ≠ K+ + Cl-
H2O ≠ H+ + он

катод анод

2H2O + 2e- → H2T + 20Н- 
K+ + ОН <→ KOH

2C12 - 2e- → Cl2T
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Таким образом, на катоде выделяется водород, на аноде — хлор, вбли­
зи катода — раствор КОН:

электролиз
2KC1 + 2H2O---------------- > 2K0H + H2↑ + Cl2↑ (1)

2. По уравнению реакции (1) находим объемы выделившихся газов:
/«(раствора KCl) = 331,7 мл -1,125 г/мл = 373,2 г,

373,2 г-20 % ,m(KCl) = ---- ,--------------= 74,5 г,
100 %

на 2 ■ 74,5 г KCl приходится 22,4 л H2 и 22,4 л Cl2
на 74,5 г KCl — x↑ л H2 и X2 л Cl2

X1 = 11,2 л H2; X2 = 11,2 л Cl2.

3. C горячим раствором KOH хлор взаимодействует по реакции

6KOH + 3C12 → KClO3 + 5KC1 + 3H2O (2)

Из уравнения реакции (2) находим массу образующейся соли KClO3:
на 3 ■ 22,4 л Cl2 приходится 122,5 г KClO3
на 11,2 л Cl2 — х г KClO3 х= 20,4 г.

Таким образом, выделилось 11,2 л H2, 11,2 л Cl2 и образовалось 20,4 г 
KClO3.

Вопросы и задания

1. Как получить калий?
2. Можно ли получить раствор калия в воде? Почему?
3. Какие соединения натрия и калия наиболее распространены в при­

роде?
4. Почему натрий и калий хранят в закрытой посуде под слоем керо­

сина?
5. Как отличить натрий от калия?
6. Щелочной металл массой 7,8 г при реакции с водой вытесняет газ 

объемом 2,24 л (н.у.). Какой это металл?
7. Натрий массой 46 г растворили в 74 г воды. Вычислите массовую 

долю (%) полученного раствора. (Ответ: 67,8%.)
8. Сколько калия получится: а) при электролизе расплава 14,9 г KCl; 

б) реакцией обмена между KCl массой 9,8 г и металлическим натрием? 
(Ответ: а) 7,8 г; б) 15,6 г.)

9. Что представляют собой по химическому составу: а) поташ; б) ка­
устическая сода; в) сода питьевая; г) сода?

10. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осу­
ществить следующие превращения:

a) K2CO3 → KOH → K2ZnO2 → KNO3;
б) Na2O2 → Na2O → NaOH → NaCl → NaNO3.
11. C какими из перечисленных веществ будет реагировать гидроксид 

калия: BaO, СО, Cl2, H3PO4, Cu(OH)2, Al(OH)3, Pb(NO3)2? Приведите 
уравнения реакций.
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12. Как получить гидроксид калия? Напишите уравнения не менее 
четырех реакций.

13. Какие из приведенных солей будут подвергаться гидролизу: KNO3, 
Na2S, NaHCO3, K3PO4? Напишите уравнения реакций в молекулярной и 
ионной формах.

14. При взаимодействии 5,8 г смеси KOH и NaOH с серной кислотой 
образовалось 14 г сульфатов. Определите массовую долю (%) гидрокси­
дов в смеси. (0mβem∖ 48,3 % КОН, 51,7 % NaOH.)

15. Кристаллогидрат соды массой 5 г после удаления кристаллизаци­
онной воды весит 1,85 г. Вычислите массовую долю (%) воды в кристал­
логидрате и выведите его формулу.

16. Через охлажденный раствор NaOH пропустили 1,12 л хлора (н.у.). 
Сколько миллилитров 40%-го раствора NaOH (плотность 1,25 г/см3) 
потребуется для растворения всего хлора? (Ответ: 8 мл.)



ПОБОЧНАЯ

Глава 13
 ПОДГРУППА I ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов побочной подгруппы I группы в Периоди­

ческой системе; особенности строения их атомов; свойства, способы по­
лучения и применение одного из типичных представителей подгруппы —
меди и ее соединений;

уметь находить сходство и различие в свойствах металлов побочной
подгруппы I группы.

*13.1. Общая характеристикаК побочной подгруппе I группы Периодической системы от­носятся переходные металлы: медь Си, серебро Ag, золото Au.Атомы этих металлов на внешнем квантовом слое имеют по од-ному электрону, а на предпоследнем — по восемнадцать электронов.Это отличает их от щелочных металлов, которые на предпоследнемслое имеют по восемь электронов. Этим определяется различие всвойствах элементов главной и побочной подгрупп I группы.Металлы побочной подгруппы могут терять электроны споследнего и предпоследнего уровней, проявляя различныестепени окисления:
Cu ЮЮЮЮЮЮЮЮ +1 или +2

Ag ЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ +1 (реже+2)
Au ЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ +1 или +3Устойчивыми являются следующие состояния: для меди —двухвалентное, для серебра — одновалентное, для золота — одно-,трехвалентное.Все металлы побочной подгруппы относятся к цветным,являются тяжелыми. Они ковкие, легко протягиваются впроволоку.Металлы побочной подгруппы устойчивы, относительноинертны (в ряду напряжений стоят после водорода). Химическаяактивность их уменьшается от Cu к Au. C кислородом непосредственновзаимодействует только медь, с серой — медь и серебро. C галогенамимедь реагирует при комнатной температуре, серебро и золото — принагревании. Медь и серебро растворяются в разбавленной азотнойкислоте и при нагревании в концентрированной серной кислоте.Золото растворяется в «царской водке» (смесь HCl и 203



HNO3 3:1), в концентрированной H2SeO4, в HCl в присутствииокислителей (хлоратов, нитратов, перманганатов).Низкая химическая активность металлов побочной подгруппыобусловливает их существование в природе в свободном состоя­нии, а также в виде различных минералов, из которых в основ­ном и получают медь, серебро. Золото находится в свободном со­стоянии.Металлы побочной подгруппы, а также их соединения находятширокое применение, прежде всего для получения различныхсплавов, используемых в производстве ювелирных изделий, в элек­тромеханической, электронной промышленности и др.
Вопросы и задания

1. Почему щелочные металлы и металлы подгруппы меди расположе­
ны в I группе Периодической системы? Сравните их восстановительную
способность.

2. Почему химическая активность металлов подгруппы меди умень­
шается сверху вниз?

3. Чем обусловлены высокие значения плотности, температуры плав­
ления, твердости металлов подгруппы меди по сравнению с щелочными
металлами?

4. На 86 г сплава серебра с медью подействовали избытком разбав­
ленной азотной кислоты. Объем выделившегося газа равен 11,2 л. Опре­
делите массовую долю (%) металлов в сплаве. (Ответ: 62,8 % Ag, 37,2 %
Си.)

5. Хлорид cepe6pa(I) будучи нерастворим в воде легко растворяется в
водном растворе аммиака по реакции

AgCl + 2NH3 → [Ag(NH3)2]Cl

Напишите эту реакцию в ионной форме и охарактеризуйте получен­
ную соль.

13.2. Медь и ее соединения

Медь

Нахождение в природе. В природе медь встречается в самород­ном состоянии. Она входит также в состав различных минералов:
Минерал Содержание меди, %

Халькопирит CuFeS2 ЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ 34,6
КупритСи20 ЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ 88,6
Малахит (CuOH)2CO3 ЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮЮ 57,4Большинство соединений меди входит в составполиметаллических руд. Массовая доля меди в земной коресоставляет 0,01 %.204



Получение. Медь получают при переработке медных руд, в ко­торых она находится в виде оксидов, сульфидов, карбонатов.В зависимости от состава руды существует несколько методов ее переработки.Выплавку меди из руд, содержащих оксиды, проводят путем прокаливания их с углем:Cu2O + C = 2Cu + СОПроцесс получения меди из сульфидных руд протекает в не­сколько стадий. Сначала сульфидную руду обжигают при свобод­ном токе воздуха. При этом удаляется часть серы и образуется CuO:4CuFeS2+ 13O2 = 4CuO + 2Fe2O3 + 8SO2Затем образовавшийся оксид меди(П) при прокаливании (1 200 °C) взаимодействует с сульфидом железа(П), коксом и пес­ком по уравнению2CuO + FeS + SiO2 + C = Cu2S + FeSiO3 + СОПри этом часть сульфида железа(П) растворяется в сульфиде меди(1) с образованием медного пека (штейна) Cu2S-FeS, в ко­тором меди содержится до 45 %.Медный пек подвергается переработке в конверторе с песком SiO2 (в качестве флюса):2Cu2S ∙ FeS + 2SiO2 + 5O2 → 2FeSiO3 + 4SO2 + 4CuПолученная медь называется черновой. Она содержит до 97 % Си, а также примеси Fe, Pb, Zn, Sb, Au, Ag. Дальнейшая очистка меди проводится электролизом раствора соли меди. Очищаемая медь используется как анод, а катодом служит медная фольга. Электролитом является сульфат меди в серной кислоте. При элек­тролизе на катоде оседает чистая медь.
Физические свойства. Медь — металл красного цвета, ковкий, пластичный. Обладает высокой электрической проводимостью и теплопроводностью. Плавится при температуре 1 083 °C.
Химические свойства. Исходя из положения меди в Периоди­ческой системе и строения ее атома можно предположить, какие степени окисления она способна проявлять в соединениях. Медь дает многочисленные устойчивые соединения со степенью окис­ления +2, ограниченное число соединений со степенью окисле­ния +1.C химической точки зрения медь относительно инертна, хотя может непосредственно взаимодействовать с рядом элементов.C металлами медь дает большое количество сплавов. Сплав меди с цинком — латунь, меди с никелем — мельхиор. Другие сплавы меди называют бронзами. Наиболее распространенные бронзы — 205



оловянная, свинцовая — применяются для изготовления подшип­ников. Бериллиевую бронзу, обладающую большой механической прочностью и коррозионной стойкостью, применяют в точных механизмах. Другие бронзы могут содержать Al, Mn, Fe и другие металлы.При обычной температуре медь очень медленно взаимодействует с кислородом воздуха, постепенно покрываясь зеленой пленкой основной соли. Эта пленка мешает дальнейшему окислению:2Cu + O2 + H2O + CO2 → (CuOH)2CO3При нагревании медь окисляется полностью:2Cu + O2 → 2CuOПри комнатной температуре сухой хлор не реагирует с медью, в присутствии влаги реакция идет быстро:Cu + Cl2 → CuCl2При нагревании медь энергично взаимодействует с серой, фос­фором, кремнием с образованием соответственно CuS, Cu3P2, Cu2Si.Металлическая медь может растворяться только в кислотах- окислителях:3Cu + 8HNO3(pa36.)→ 3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2OСи + 4HNO3(kohp.) → Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2OСи + 2H2SO4(kohp.) → CuSO4 + SO2T + 2H2OМедь растворяется в аммиаке, образуя комплексные соедине­ния: 2Cu + 8NH4OH + O2 → 2[Cu(NH3)4] (OH)2 + 6H2OВ присутствии кислорода при высокой температуре медь взаи­модействует с хлороводородом:2Cu + 4HC1 + O2 = 2CuC12 + 2H2O
Применение. Основными потребителями меди являются элект­ротехника и металлургия. Свыше 50 % добываемой меди применя­ют в электротехнической промышленности, главным образом для изготовления электрических проводов. Около 30 — 40% меди ис­пользуют в металлургии — для выработки разнообразных сплавов с другими металлами, среди которых наибольшее значение име­ют латуни, бронзы. Листовую медь применяют как кровельный материал для обшивки кораблей.206



Соединения меди

Oκcu∂ Medu(I) Cu2O встречается в природе в виде минерала куприта. Получают оксид меди(1) в лаборатории взаимодействи­ем гидроксида меди(П) с глюкозой:2Cu(OH)2 + C6H12O6 → Cu2O + C6H12O7 + 2H2O
глюкоза глюконовая

кислотаПо физическим свойствам оксид Cu2O представляет собой крас­ные кристаллы, плохо растворимые в воде. Оксид Cu2O обладает только основными свойствами.Растворяясь в кислородсодержащих кислотах, Cu2O образует соли меди(П) и медь:Cu2O + H2SO4 → CuSO4 + H2O + CuПри растворении в галогеноводородных кислотах дает соли меди(1): Cu2O + 2HC1 → 2CuCl + H2OПри нагревании с восстановителями оксид меди(1) легко вос­станавливается до металла:
150 0CCu2O + H2--------> 2Cu + H2O
200 0C Cu2O + СО--------> 2Cu + CO2Оксид Cu2O применяют в стекольной промышленности в ка­честве пигмента, а также для изготовления выпрямителей пере­менного тока.

Гидроксид Medu(I) CuOH получают взаимодействием соли меди(1) с щелочами:CuCl + NaOH → CuOH + NaClСоединение CuOH неустойчиво, легко окисляется до гидр­оксида меди(П):4CuOH + 2H2O + O2 → 4Cu(OH)2
Оксид меди(П) CuO можно получить различными способами: • окислением меди: 2Cu + O2 → 2CuO• нагреванием или прокаливанием гидроксида меди(П):Cu(OH)2 → CuO + H2O 207



• нагреванием нитрата меди(П):2Cu(NO3)2 → 2CuO + 4NO2↑ + O2↑Оксид меди(П) обладает основными свойствами.Горячие растворы хлорида олова(П) и солей железа(П) вос­станавливают медь из CuO до степени окисления +1:2CuO + SnCl2 → 2CuCl + SnO23CuO + 2FeCl2 → 2CuCl + CuCl2 + Fe2O3
Гидроксид Medu(II) Cu(OH)2 получается в виде студнеобразного синего осадка при взаимодействии растворов солей двухвалент­ной меди с растворами щелочей:CuSO4 + 2NaOH → Cu(OH)2 + Na2SO4Гидроксид Cu(OH)2 обладает очень слабыми амфотерными свой­ствами: легко растворяется в кислотах и очень слабо в концентри­рованных щелочахCu(OH)2 + 2HC1 → CuCl2 + 2H2OCu(OH)2+ 2KOH → K2[Cu(OH)4]Гидроксид меди(П) может восстанавливаться до оксида меди(1) при нагревании со слабыми восстановителями:HCHO + 2Cu(OH)2 → HCOOH + Cu2O + 2H2O 

формальдегид муравьиная
кислотаМногие соли меди(П) хорошо растворимы в воде, но подвер­жены гидролизу.Под действием восстановителей соли меди(П) могут восста­навливаться до солей меди(1):2CuSO4 + 4KI → 2K2SO4 + 2CuI + I2Если к раствору любой соли меди прилить избыток раствора NH4OH, образуется аммиачное соединение ярко-синего цвета, хорошо растворимое в воде:CuCl2 + 4NH4OH → [Cu(NH3)4]Cl2 + 4H2OЭта реакция служит для качественного определения ионов меди Cu2+. Медь дает многочисленные комплексные соединения, на­пример K[CuCl2], K2[Cu(CN)4], Na2[Cu(OH)4] и т.д.Из солей меди большой практический интерес представляют:• сульфат меди(П) CuSO4- 5H2O — для получения минеральной краски, в борьбе с вредителями сельскохозяйственных культур;208



• гидроксокарбонат меди(П) (CuOH)2CO3 (малахит) — как по­делочный камень, для изготовления красок.
Вопросы и задания

1. Объясните причину образования зеленого налета на медных пред­
метах. Как удалить этот налет?

2. C какими из следующих веществ будет реагировать медь: H2O, 
AgNO3, MgCl2, КОН? Напишите уравнения реакций.

3. Какое соединение образуется при кипячении CuCl2 с кислородом и 
медными стружками в растворе НО? Какое соединение выделяется из 
раствора после разбавления его водой?

4. При выплавке меди из сульфидных руд происходят реакции

Cu2S + O2 → Cu2O + SO2

Cu2O + Cu2S → Cu + SO2

Напишите электронные схемы для данных реакций и расставьте ко­
эффициенты.

5. Напишите уравнение реакции полного гидролиза раствора CuSO4.
6. Напишите уравнения реакций электролиза раствора Cu(NO3)2, если: 

а) анод угольный; б) анод медный.
7. В каком случае реакция будет осуществляться:
a) CuO + Fe2O3 →
б) Cu(OH)2 + H2CO3 →
в) CuCO3 + SrCl2 →
г) CuSO4 + H2S →
Закончите уравнения реакций.
8. Имеется смесь оксида меди(П), древесного угля и железных опилок. 

Как выделить каждое вещество физическим и химическим путем?
9. При действии на 17,8 г смеси оксида меди(П) и гидроксида меди(П) 

хлороводородной кислотой образовалось 5,4 г воды, а при действии на 
эту смесь водородом образовалось 1,8 г воды. Определите массовую долю 
(%) компонентов смеси, применив разные способы решения. (Ответ: 
45 % CuO, 55 % Cu(OH)2.)



Глава 14
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА Il ГРУППЫ 

(ЩЕЛОЧНОЗЕМЕЛЬНЫЕ МЕТАЛЛЫ)

Изучив главу, следует:
знать свойства, способы получения и применение щелочноземельных 

металлов, а также их соединений;
уметь сопоставлять свойства металлов подгруппы со свойствами ще­

лочных металлов; составлять уравнения химических реакций, характери- 
зующиххимические свойства и способы получения металлов главной под­
группы Il группы; определять жесткость воды и применять важнейшие со­
единения металлов подгруппы.

14.1. Общая характеристикаК элементам главной подгруппы II группы Периодической системы относятся бериллий Be, магний Mg, кальций Ca, стронций Sr, барий Ba, радий Ra.Атомы металлов главной подгруппы II группы на внешнем слое имеют по два электрона. Предпоследний слой, как и у щелочных металлов, имеет восемь электронов (⅛6). Исключение составляет бериллий, у которого на предпоследнем слое два электрона на 5-подуровне. По восстановительной способности элементы этой подгруппы слабее, чем щелочные металлы.Некоторые свойства атомов металлов главной подгруппы II группы приведены в табл. 14.1. Видно, что радиусы атомов воз­растают от бериллия к радию, в этом же ряду увеличивается их металлическая активность.Эти металлы мягкие, их твердость по шкале Mooca 1,5-4,0; все кроме радия относятся к легким металлам. Температуры кипе­ния и температуры плавления этих металлов меняются неравно­мерно, объясняется это различием кристаллических решеток.Металлы главной подгруппы II группы в свободном состоянии в природе не встречаются. В виде соединений самым распростра­ненным является кальций.У элементов главной подгруппы II группы много природных изотопов. Радий же в отличие от всех остальных является радиоак­тивным. Металлы Ca, Sr, Ba, Ra называют щелочноземельными, так как их оксиды (по терминологии алхимиков — «земли») с водой образуют щелочи. Бериллий и магний по свойствам несколько от­личаются от щелочноземельных металлов. У бериллия есть сход­ство с алюминием, у магния — с цинком.210



Таблица 14.1. Некоторые свойства атомов 
щелочноземельных металлов

Элемент
Поряд- 
ковый 
номер

Атом­
ный 

радиус, 
HM

Потен­
циал 

иониза­
ции 

M - 1е~ → 
→ M2+, эВ

Твер­
дость 

по 
шкале 
Mooca

Темпе­
ратура 
плавле­
ния, 0C

Распро­
странен­

ность 
в земной 

коре, 
мае. %

Название Сим­
вол

Бериллий Be 4 0,104 18,20 4,0 1 284 6,0- IO-4

Магний Mg 12 0,128 15,10 2,5 651 2,35

Кальций Ca 20 0,169 11,87 1,5 849 3,50

Стронций Sr 38 0,183 10,86 1,8 771 0,035

Барий Ba 56 0,206 10,19 3,0 710 0,05

Радий Ra 88 0,204 9,96 — 700 2,0- IO-10

Химические свойства щелочноземельных металлов определя­ются легкостью отдачи двух валентных электронов при действии окислителей по схеме: M - 1e~ → M2+На воздухе металлы подгруппы неустойчивы (исключение Be), покрываются оксидной пленкой.Кальций, стронций, барий хранят без доступа воздуха в герме­тически закрытых сосудах.При нагревании щелочноземельные металлы энергично реаги­руют с водородом, галогенами, кислородом, серой, азотом, фос­фором, углеродом, кремнием.Кальций, стронций, барий разлагают воду при обычной тем­пературе с выделением водорода и образованием гидроксидов, а бериллий и магний при нагревании:M + 2H2O = M(OH)2 + H2Гидроксиды щелочноземельных металлов слабее, чем гидр­оксиды щелочных металлов. Они мало растворимы в воде, а их основный характер усиливается по группе сверху вниз: Be(OH)2 — амфотерное соединение, Mg(OH)2 — слабое основание, Ca(OH)2 — сильное основание, Ba(OH)2 — очень сильное основание.C растворами кислот все они реагируют с образованием соот­ветствующей соли. Большинство солей щелочноземельных метал­лов Ca, Sr, Ba мало растворимы; это фториды, сульфаты, фосфа­ты, хроматы. 211



Вопросы и задания

1. В чем сходство и различие в свойствах щелочноземельных и щелоч­
ных металлов?

2. Почему металлы главной подгруппы II группы называют щелочно­
земельными?

3. Как получить щелочноземельные металлы? Можно ли их получить 
методом вытеснения из растворов солей?

4. У каких металлов главной подгруппы II группы металлические свой­
ства выражены в наибольшей степени?

5. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать магний: 
H2, H2O, F2, H3PO4, КОН, NaNO3?

6. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

Ba → BaCl2 → Ba → Ba(OH)2 → BaSO3 → Ba(HSO3)2

7. Какие продукты образуются при горении бериллия на воздухе? Как 
они взаимодействуют с водой и кислотами?

8. При взаимодействии 15,7 г сплава кальция и бария с водой выдели­
лось 3,36 л газа (н.у.) Определите массовую долю (%) металлов в сплаве. 
(Ответ. 87,3 % Ba, 12,7 % Ca.)

14.2. Кальций и его соединения

Кальций

Нахождение в природе. Кальций — один из распространенных элементов на Земле. Массовая доля кальция в земной коре состав­ляет 3,5 %. Он занимает пятое место после О, Si, Al, Fe. В свобод­ном состоянии кальций не встречается; распространен в природе в виде соединений: карбонатов, сульфатов, силикатов, боратов, фосфатов, галогенидов, которые входят в состав различных ми­нералов. Особенно распространен кальций в виде карбоната каль­ция. Раковины, панцири морских животных образованы главным образом из карбоната кальция. Мел, известняк и мрамор являют­ся его разновидностями.Кальций — составная часть растительных и животных организ­мов. В организме человека 97 % Ca идет на образование костного скелета. Он является составной частью крови (помогает свертыва­нию), участвует в регулировании сердечной деятельности. Основ­ными минералами кальция являются: кальцит CaCO3, доломит CaCO3-MgCO3, ангидрит CaSO4, гипс CaSO4-H2O, апатит SCa3(PO4)2-Ca(F5Cl)2, флюорит CaF2.
Получение. Металлический кальций в промышленности полу­чают электролизом расплавленного хлорида кальция при темпе­ратуре 780—830 oC. На катоде выделяется металлический кальций, на аноде — хлор:
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на катоде Ca2+ + 2e → Ca0на аноде 2C1^ - 2e~ → Cl2Хлор необходимо удалять из электролизера, не допускать его контакта с металлическим кальцием.Другим промышленным способом получения кальция являет­ся нагревание CaO с порошком Al при температуре 1 200 °C:ЗСаО + 2A1 → Al2O3 + ЗСаПары кальция конденсируются на холодной поверхности.
Физические свойства. Кальций — металл серебристо-белого цвета; твердость по шкале Mooca 1,5, что способствует пластич­ности; хорошо прессуется, прокатывается, режется; температура плавления 850 °C; горит ярким оранжевым пламенем.
Химические свойства. Кальций — активный металл, на внеш­нем слое содержит два электрона, легко их отдает, проявляя все­гда степень окисления +2.1. Кальций образует сплавы с рядом металлов (Li, Mg, Cu, Zn, Ag, Hg). C ртутью дает амальгаму кальция.2. Кальций взаимодействует со многими неметаллами — при комнатной температуре реагирует с фтором, при нагревании — с водородом, кислородом, серой, азотом, фосфором, мышьяком, углеродом, кремнием, образуя соответствующие соединения:Ca + H2 → CaH2 

гидрид кальциягидрид CaH2 — соединение ионного типа, похожее на соль, ани­оном в нем является отрицательно заряженный водород;2Ca + O2 → 2СаОс сухим кислородом при обычной температуре кальций не взаи­модействует;ЗСа + N2 → Ca3N2 (900— 1 500 oC в атмосфере аргона)Ca + 2C → CaC2 (при нагревании без доступа воздуха)3. Кальций вытесняет водород из воды:Ca + 2H2O → Ca(OH)2 + H24. Кальций растворяется в кислотах:2HC1 + Ca → CaCl2 + H2 H2SO4(pa36.) + Ca → CaSO4 + H2Азотная и концентрированная серная кислоты взаимодейству­ют с кальцием медленно. Водород из этих кислот при этом не выделяется:
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4Ca + 5H2SO4(kohii.) → 4CaSO4 + H2S + 4H2O4Ca + lOHNO3(pa36.) → 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
Применение. Чистый кальций применяют как восстановитель редких и редкоземельных металлов из их соединений, как компо­нент сплавов, в качестве поглотителя газов в электровакуумных приборах.

Соединения кальция

Оксид кальция CaO {негашеную известь) в промышленности получают обжигом известняка:CaCO3 → CaO + CO2В лаборатории оксид кальция можно получить при сжигании металлического кальция в кислороде:2Ca + O2 → 2СаОПо физическим свойствам оксид CaO представляет собой по­рошок белого цвета, аморфный, плавящийся при температуре 2850 °C.Негашеная известь взаимодействует с водой с выделением боль­шого количества теплоты, образуя гидроксид кальция, который называют гашеной известью'.CaO + H2O → Ca(OH)2 
гашеная известьОксид кальция взаимодействует с кислотными и амфотерны­ми оксидами: CaO + SiO2 → CaSiO3CaO + Al2O3 → Ca(AlO2)2 с кислотами: CaO + 2HC1 → CaCl2 + H2OCaO + 2H3PO4 → Ca(H2PO4)2 + H2OОксид кальция применяют в строительном деле (для произ­водства гашеной извести), металлургии (для футеровки печей, удаления серы из сплавов), сельском хозяйстве (для производства удобрений).

Гидроксид кальция Ca(OH)2 {гашеную известь, пушонку) получа­ют действием на оксид кальция CaO водой или путем обработки растворимых солей кальция щелочами:CaCl2 + 2NaOH → Ca(OH)2 + 2NaCl214



Гидроксид Ca(OH)2 — твердое белое вещество, мало раствори­мое в воде (в присутствии солей растворимость сильно повышает­ся). Насыщенный раствор Ca(OH)2 называют известковой водой. Этот реактив позволяет обнаружить CO2. Раствор Ca(OH)2 мутнеет при пропускании через него CO2 вследствие образования осадка бело­го цвета CaCO3: Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2OНа этой реакции основаны вяжущие свойства извести. Гидр­оксид кальция является щелочью. Как и все щелочи, он взаимо­действует с кислотными оксидами, кислотами, солями:Ca(OH)2 + H2SO4 → CaSO4 + 2H2OCa(OH)2 + CuCl2 → Cu(OH)2 + CaCl2Гидроксид кальция реагирует также с хлором, гидрокарбона­том кальция:2Ca(OH)2 + 2C12 → Ca(ClO)2 + 2H2O + CaCl2Ca(OH)2 + Ca(HCO3)2 → 2CaCO3 + 2H2OГашеную известь применяют в строительном деле, известко­вую воду (насыщенный раствор Ca(OH)2) — в пищевой (сахар­ной) промышленности, сельском хозяйстве (для получения бор­досской жидкости, которая используется для опрыскивания ви­ноградников) , кожевенной промышленности при дублении кожи.
Соли кальция — белые вещества с различной растворимостью в воде; проявляют все свойства солей. Широко применяются:• карбонат кальция CaCO3 — в химической промышленности и строительстве (подробнее о применении CaCO3 см. подразд. 10.3);• хлорид кальция CaCl2 — для получения кальция, как осуши­тель газов в холодильном деле, в медицине;• бромид кальция CaBr2 — для получения светочувствительных материалов.Применение солей Ca(NO3)2, Ca3(PO4)2 рассматривалось в со­ответствующих главах.Соединения кальция необходимы для обеспечения жизнеде­ятельности клетки.
Жесткость воды. Жесткость воды зависит от содержания в ней растворимых солей кальция и магния Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2, CaCl2, MgCl2, MgSO4, CaSO4.При этом различают временную (устранимую) и постоянную жесткость воды.
Временная жесткость определяется содержанием в воде гидро­карбонатов кальция Ca(HCO3)2 и магния Mg(HCO3)2, а постоян­

ная жесткость — содержанием в ней хлоридов этих металлов.
Общая жесткость воды равна сумме временной и постоянной.215



Жесткая вода обладает рядом отрицательных качеств: дает на­кипь, плохо мылится, в ней плохо развариваются продукты, по­этому перед употреблением ее умягчают, т. е. снижают или устра­няют жесткость воды — уменьшают концентрацию ионов Ca2+ и Mg2+.Обычно это достигается путем обработки воды различными химическими веществами, которые приводят ионы Ca2+ и Mg2+ в практически нерастворимые соединения.Временная жесткость может быть устранена при кипячении:Ca(HCO3)2 → CaCO3 + CO2 + H2OВременную жесткость также можно устранить прибавлением гашеной извести, при этом растворимый гидрокарбонат перехо­дит в плохорастворимый карбонат:Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 → 2CaCO3 + 2H2OПостоянную жесткость устраняют только химическим путем — прибавлением соды:CaSO4 + Na2CO3 → CaCO3 + Na2SO4Современным методом устранения жесткости воды является ионный обмен. Ионообменными материалами являются смолы, алюмосиликаты. Эти вещества практически нерастворимы, но спо­собны обменивать содержащиеся в них ионы на ионы, подлежа­щие удалению из раствора.Ионообменный материал, имеющий кислотный характер, на­зывают катионитом, так как он извлекает из раствора катионы:2RH + CaSO4 → R2Ca + H2SO4где R — высокомолекулярный радикал.Ионообменный материал, имеющий основный характер, на­зывают анионитом, так как он извлекает из раствора анионы.Отработанные иониты подвергают регенерации, после чего они снова становятся пригодными для использования.
Пример выполнения задания

Задание. При пропускании оксида \тлсрола( IV) через раствор гаше­
ной извести массой 18,5 г с массовой долей 20 % выпавший вначале 
осадок растворился. Вычислите массу образовавшейся соли и объем (н.у.) 
газа, необходимый для полного растворения осадка.

Решение. 1. Напишем уравнения происходящих реакций:

Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3I + H2O (1)216



Образовался осадок белого цвета CaCO3, который через некоторое 
время исчезает за счет образования растворимой соли гидрокарбоната 
кальция Ca(HCO3)2:

CaCO3 + H2O + CO2 → Ca(HCO3)2 (2)

Суммируя уравнения реакций (1) и (2), получаем

Ca(OH)2 + 2CO2 → Ca(HCO3)2 (3)

2. Находим массу Ca(OH)2:

m↑ 20 % ,,,u. . 18,5 г 20 % qт = —-------- ; m(Ca(0H)2) = —------------- = 3,7 г.100% 2 100%

3. По уравнению реакции (3) вычисляем массу образовавшейся соли 
Ca(HCO3)2:

на 74 г Ca(OH)2 приходится 162 г Ca(HCO3)2
на 3,7 г Ca(OH)2 — х г Ca(HCO3)2 х = 8,1 г

и объем CO2:

на 74 г Ca(OH)2 приходится 2 ■ 22,4 л CO2
на 3,7 г Ca(OH)2 — х л CO2 х= 2,24 л.

Вопросы и задания

1. Напишите электронную формулу атома кальция и распределите 
электроны по ячейкам. Почему кальций не может иметь валентность боль­
ше двух?

2. Напишите уравнения реакций взаимодействия кальция со следу­
ющими веществами: С, Zn(NO3)2, H20, H2.

3. Назовите продукт, который образуется на катоде и аноде при элек­
тролизе: а) расплава CaCl2; б) раствора Ca(NO3)2. Напишите уравнения 
химических реакций.

4. Почему кальций образует менее прочную, чем бериллий, кристал­
лическую решетку?

5. Определите массовую долю (%) раствора, полученного при взаи­
модействии 4 г кальция с 20 мл воды. (Ответ: 31 %.)

6. Определите массовую долю (%) кальция в доломите CaCO3 ■ MgCO3.
7. Как получить Ca(OH)2, имея в наличии: H20, BaCl2, Ca, CaO?
8. Чем отличаются оксид и гидроксид кальция от оксида и гидроксида 

бериллия?
9. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:

CaCO3 → CaCl2 → Ca(NO3)2 → Ca3(PO4)2 → Ca(H2PO4)2

Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах.
10. Как известно, гидроксид магния не растворяется в воде, но рас­

творяется в присутствии нитрата аммония. Почему?
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11. При прокаливании 15 г кристаллогидрата CaSO4- иН2О выделилось 
3,14 г воды. Какова формула кристаллогидрата?

12. Как отличить гашеную известь от измельченного в порошок изве­
стняка?

13. Каков химический состав гипса, мела, гашеной извести, негаше­
ной извести, извести белильной, известняка?

14. Какие существуют способы устранения жесткости воды?
15. Какие соли придают воде жесткость?
16. Смесь мела и гашеной извести, содержащей 40 % карбоната каль­

ция, обработана 20%-м раствором хлороводородной кислоты (плотность 
1,12 г/см3). Вычислите массу взятой смеси, если при реакции выделилось 
2,24 л газа (н.у.). Сколько миллилитров кислоты вступило в реакцию?



Глава 15
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА Il ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе, осо­

бенности строения атомов, свойства, способы получения и применение 
одного из типичных представителей подгруппы — цинка и его соедине­
ний;

уметь находить сходство и различие в свойствах металлов побочной 
подгруппы Il группы.

15.1. Общая характеристикаВ побочную подгруппу II группы Периодической системы эле­ментов Д. И. Менделеева входят следующие металлы: цинк Zn, кад­
мий Cd, ртуть Hg. Атомы этих элементов на внешнем слое имеют по два электрона — s2, на предпоследнем 18 электронов — s2p6dw; ^-подуровень этих металлов завершен. Во всех соединениях они двухвалентны. Только ртуть может проявлять степень окисления +1 (-Hg-Hg-). В отличие от элементов главной подгруппы II группы элементы побочной подгруппы менее реакционноспо­собны. При обыкновенной температуре они труднее окисляются и не взаимодействуют с водой, так как их защищает оксидная пленка.Цинк и кадмий химически более активны, чем ртуть. В ряду напряжений они находятся до водорода, тогда как ртуть распола­гается после водорода. Цинк в этом ряду находится среди актив­ных металлов и легко растворяется в кислотах и растворах щело­чей. Кадмий в растворах щелочей не растворяется, а в кислотах растворяется менее энергично, чем цинк. Ртуть не растворяется ни в растворах щелочей, ни в разбавленных кислотах, а растворя­ется лишь в некоторых кислотах-окислителях.Металлы побочной подгруппы II группы в свободном состоя­нии имеют серебристо-белый цвет. Цинк при комнатной темпера­туре хрупок, но при нагревании приобретает пластичность, легко прокатывается в листы. Кадмий хорошо куется и прокатывается в проволоку при обычных условиях, а при нагревании становится хрупким. Ртуть при обычных условиях существует в жидком состо­янии.Оксиды металлов в воде практически нерастворимы. Гидрокси­ды цинка и кадмия растворяются в избытке щелочи: 219



Cd(OH)2 + 2NaOH → Na2[Cd(OH)4]
гидроксокадмат 

натрияа также в водном растворе аммиака:Cd(OH)2 + 4NH3 → [Cd(NH3)4] (OH)2Гидроксид ртути неустойчив и разлагается уже в момент обра­зования: Hg(NO3)2 + 2NaOH → 2NaNO3 + HgO + H2OВ силу химической активности рассматриваемые металлы встре­чаются в природе в виде соединений, и только ртуть находится также в свободном состоянии.Цинк и кадмий используют для получения сплавов, ртуть — в электротехнической промышленности.Соли цинка, кадмия и ртути находят широкое применение:• сульфид кадмия CdS — для получения желтых масляных кра­сок и цветных стекол;• сульфат кадмия CdSO4 — для получения фармацевтических препаратов;• хлорид ртути(П) HgCl2 — в медицине как сильнодействую­щее дезинфицирующее средство, в сельском хозяйстве при про­травке семян, для дубления кожи, при крашении тканей, в изго­товлении сухих электрических батарей;• нитрат ртути(П) Hg(NO3)2 — как исходный материал для получения других соединений ртути, как реагент в аналитической химии;• сульфат ртути(П) HgSO4 — как катализатор в производстве некоторых органических веществ;• хлорид pτyτπ(I) Hg2Cl2 (каломель) — в производстве элект­родов, как катализатор в органическом синтезе.
Вопросы и задания

1. Как влияет температура на агрегатное состояние металлов побоч­
ной подгруппы II группы?

2. Как влияет положение металлов побочной подгруппы II группы в 
ряду напряжений на химические свойства? Окислительные или восста­
новительные способности металлов выражены в этом ряду?

3. Какие из следующих металлов: Zn, Cd, Hg — будут взаимодейство­
вать с раствором КОН, какие — с разбавленной азотной кислотой? На­
пишите уравнения реакций.

4. Какие из следующих оксидов: ZnO, CdO, HgO — будут взаимодей­
ствовать с раствором NaOH? Напишите уравнения реакций.

5. В какой последовательности будут восстанавливаться катионы Hg2+, 
Zn2+, Cd2+ при электролизе их смеси (концентрации катионов равны)?220



6. Атомы ртути могут связываться друг с другом ковалентной связью, 
проявляя степень окисления +1. Для следующих окислительно-восстано­
вительных реакций напишите электронную схему и расставьте коэффи­
циенты:

a) Hg + HNO3 → Hg2(NO3)2 + NO + H2O;
б) Hg2Cl2 + SnCl2 → Hg + SnCl4.

15.2. Цинк и его соединения

Цинк

Нахождение в природе. В природе цинк встречается только в виде соединений: сульфидов, карбонатов, силикатов, которые входят в состав различных минералов. Важнейшими минералами цинка являются: ZnS, ZnCO3, Zn2SiO4, Zn2SiO4- H2O, ZnO -Al2O3.Природные соединения цинка входят в состав полиметалли­ческих руд, которые помимо цинка содержат соединения различ­ных металлов: Fe, Cu, Sn, Pb и др.
Получение. Металлический цинк в промышленности получают двумя методами: электролитическим и термическим восстановле­нием.Из полиметаллических руд, содержащих кроме ZnS сульфиды других металлов, методом селективной флотации извлекают ZnS.При обжиге концентрата сульфида цинка в обжиговых печах образуется оксид цинка:2ZnS + 3O2 → 2ZnO + 2SO2Металлический цинк получают при термическом восстановле­нии ZnO различными восстановителями: СО, С, H2 и др.:

1 400 0CZnO + C-----------> Zn + СО
1 IOO0CZnO + СО-----------> Zn + CO2Для получения цинка электролитическим методом оксид ZnO, полученный при обжиге сульфида цинка, растворяют в разбав­ленной H2SO4: ZnO + H2SO4 → ZnSO4 + H2OПолученный ZnSO4 подвергают электролизу.

Физические свойства. Цинк — блестящий металл, серебристо­голубоватого цвета. На воздухе покрывается пленкой оксида цин­ка и поверхность его тускнеет. Относится к тяжелым металлам (плотность 7,13 г/см3). При обычной температуре и при темпера­туре выше 200 oC довольно хрупок. При температуре 100 —150 oC 221



пластичен, легко вытягивается в проволоку, прокатывается в ли­сты.
Химические свойства. Цинк является довольно активным ме­таллом, на внешнем слое у него два электрона, которые легко отдает, проявляя всегда степень окисления +2.1. Цинк образует сплавы с рядом металлов (Al, Cu, Mg, Ca, In, Fe, Pb и т.д.). Из сплавов наиболее важными являются латуни: сплав меди с цинком — желтая латунь, сплав 85 % Zn, 5 % Al, 10 % Cu — белая латунь.2. Цинк взаимодействует со многими неметаллами. При обыч­ной температуре в сухом воздухе цинк окисляется медленно. В при­сутствии влаги поверхность цинка покрывается прочной защит­ной пленкой из оксида цинка и основного карбоната. Пленка пред­охраняет цинк от разрушения. При нагревании на воздухе цинк сгорает, образуя оксид цинка:2Zn + O2 → 2ZnOЦинк реагирует с галогенами, серой, фосфором и другими неметаллами с образованием соответственно ZnCl2, ZnS, Zn3P2.3. Цинк взаимодействует со многими сложными веществами. Цинк не разлагает воду, так как на его поверхности образуется пленка Zn(OH)2, которая практически нерастворима и препят­ствует дальнейшему течению реакции. Цинк, нагретый до темпе­ратуры плавления, разлагает пары воды:Zn + H2O(πap) ÷⅛ ZnO + H2Цинк взаимодействует с сероводородом при нагревании, с га­зообразным аммиаком:Zn + H2S → ZnS + H23Zn + 2NH3 → Zn3N2 + 3H2Цинк — амфотерный элемент, он растворяется в концентри­рованных щелочах с образованием гидроксоцинката:Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2Цинк растворяется в водном растворе аммиака с образованием аммиаката (комплексной соли):Zn + 4NH4OH = [Zn(NH3)4] (OH)2 + H2 + 2H2OЦинк легко растворяется в разбавленных кислотах с выделени­ем водорода. При взаимодействии цинка с кислотами-окислите­лями водород из этих кислот не выделяется:4Zn + 9HNO3(pa36.) = 4Zn(NO3)2 + NH3 + 3H2OZn + 4HNO3(κoHp.) = Zn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O222



Zn + 2H2SO4(kohl[.) = ZnSO4 + SO2 + 2H2OМеталлический цинк вытесняет менее активные металлы (Си, Ag, Hg, Au) из их солей.
Применение. Цинк широко используют в промышленности в виде сплавов: с медью — латуни, с алюминием и медью — анти­фрикционные сплавы, со свинцом — типографские сплавы. Око­ло 40 % мирового производства цинка расходуется на защиту же­леза и стали от коррозии. Цинковая пыль используется в качестве восстановителя при действии на растворы меди, золота, кадмия, редких элементов.Листовой цинк широко применяют для изготовления различ­ных гальванических элементов, клише в типографии, хозяйствен­ных товаров.

Соединения цинка

Оксид HUHKa(IV) ZnO встречается в природе в виде минерала цинката.В промышленности ZnO получают при обжиге сульфида цинка:2ZnS + 3O2 → 2ZnO + 2SO2 + QВ лаборатории оксид цинка может быть получен несколькими способами:• сжиганием металлического цинка2Zn + O2 → 2ZnO• прокаливанием гидроксида и солей цинкаZn(OH)2 → ZnO + H2O2Zn(NO3)2 → 2ZnO + 4NO2 + O2Оксид ZnO представляет собой кристаллы белого цвета, жел­теющие при нагревании, плохо растворимые в воде.Оксид цинка обладает амфотерными свойствами. Он растворя­ется как в кислотах, так и в щелочах:ZnO + 2HC1 → ZnCl2 + H2OZnO + 2NaOH + H2O → Na2[Zn(OH)4]При сплавлении ZnO взаимодействует с кислотными и основ­ными оксидами: 2ZnO + SiO2 → Zn2SiO4ZnO + CaO → CaZnO2Оксид цинка находит широкое применение как катализатор во многих химических процессах. Применяется для получения метал -223



лического цинка. В строительном деле — для изготовления маляр­ной краски — цинковых белил. Входит в состав специальных сор­тов стекла. Используется в качестве наполнителя в резиновой про­мышленности и в производстве линолеума. Находит применение в медицине для изготовления мазей, паст, суспензий.
Гидроксид цинка Zn(OH)2 можно получить при добавлении к солям цинка щелочи. В результате образуется белый осадок:ZnSO4 + 2NaOH → Zn(OH)24 + Na2SO4Образуется гидроксид и при обработке цинката кислотой:Na2[Zn(OH)4] + 2HC1 → Zn(OH)2 + 2NaCl + 2H2OГидроксид цинка проявляет амфотерные свойства — легко рас­творяется в кислотах и щелочах:Zn(OH)2 + 2HC1 → ZnCl2 + 2H2OZn(OH)2 + NaOH → Na[Zn(OH)3]или Zn(OH)2 + 2NaOH → Na2[Zn(OH)4]Гидроксид цинка растворяется в водном растворе аммиака, при этом образуется аммиакат цинка:Zn(OH)2 + 4NH4OH → [Zn(NH3)4J(OH)2 + 4H2OИз солей цинка наибольшее значение имеют:• хлорид цинка ZnCl2 — как антисептик, в гальваностегии, при травлении металлов, в химическом синтезе, как обезвоживаю­щий реагент;• сульфат цинка ZnSO4- 7H2O — для производства вискозы, в качестве микроудобрения для повышения урожайности трав, для защиты древесины от гниения, в медицине — вяжущее и дезин­фицирующее средство, в гальваностегии (для оцинковывания предметов бытового назначения);• сульфид цинка ZnS — для производства красок и покрытия светящихся экранов телевизоров, рентгеновских аппаратов, ос­циллографов.

Вопросы и задания

1. Элементы Zn и Ca расположены в четвертом ряду II группы Пери­
одической системы. Объясните, в чем отличие строения электронных 
оболочек цинка и кальция? Может ли это сказываться на химических 
свойствах?

2. Металлический цинк растворяется в концентрированном растворе 
хлорида аммония. Как это объяснить? Составьте уравнения соответству­
ющих реакций.224



3. Напишите уравнения всех ступеней гидролиза следующих солей: 
ZnSO4, Zn(CH3COO)2.

4. Напишите уравнения реакций растворения цинка и ртути в разбав­
ленной и концентрированной азотной кислоте.

5. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

a) Zn → ZnO → K2[Zn(OH)4] → H2ZnO2 → Na2[Zn(OH)4];
б) Zn(NO3)2 → ZnO → ZnCl2 → Zn(OH)2 → ZnO.
6. При прокаливании 1,8 г смеси ZnCO3 и ZnO получено 1,4 г оксида 

цинка. Какова массовая доля (%) компонентов смеси? (Ответ: 63 % 
ZnCO3, 37 % ZnO.)

7. При сплавлении 11,9 г смеси Zn и Al с гидроксидом натрия выде­
лилось 4,48 л газа (н.у.). Определите массовую долю (%) компонентов 
смеси. (Ответ: 54,6% Zn, 45,4% Al.)



Глава 16
ГЛАВНАЯ ПОДГРУППА Ill ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать свойства, способы получения и применение алюминия, а также 

его соединений; свойства металлов подгруппы;
уметь составлять уравнения химических реакций, характеризующих 

химические свойства и способы получения алюминия и его соединений.

*16.1. Общая характеристикаК главной подгруппе III группы Периодической системы от­носятся бор В, алюминий Al, галлий Ga, индий In, таллий Tl. Все эти элементы, кроме бора, металлы.В атомах элементов главной подгруппы III группы на послед­нем слое находится по три электрона: два на 5-подуровне и один на />подуровне. Характерная степень окисления +3. Только для тал­лия характерна степень окисления +1 (TlOH — сильное основа­ние).Металлические свойства элементов главной подгруппы III груп­пы выражены слабее, чем элементов главных подгрупп I и II групп, так как тенденция к отдаче электронов у них меньше.Увеличение атомного радиуса от алюминия к таллию менее значительно, чем у щелочных и щелочноземельных металлов, по­этому усиление основного характера соединений происходит мед­леннее.Металлы главной подгруппы III группы имеют серебристо-бе­лый цвет, сравнительно мягкие (твердость по шкале Mooca 1,1 — 2,6). У них относительно невысокие температуры плавления. Гал­лий имеет самую низкую температуру плавления 29,8 °C.C химической точки зрения эти металлы активны. Они взаимо­действуют с галогенами, серой, образуя соединения со степенью окисления +3.По отношению к воде они ведут себя по-разному: алюминий взаимодействует с водой при нагревании, на галлий и индий даже кипящая вода в отсутствие кислорода не действует. Металличе­ский таллий взаимодействует с водой в присутствии воздуха с образованием TlOH:4T1 + 2H2O + O2 → 4Т1ОН226



Таблица 16.1. Некоторые свойства элементов 
главной подгруппы III группы

Элемент
Поряд- 
ковый 
номер

Атом­
ный 

радиус, 
HM

Потен­
циал 
иони­
зации 

M-e-→ 
→ M+, 

эВ

Твер­
дость 

по шкале 
Mooca

Темпе­
ратура 
плавле­
ния, 0C

Распро­
странен­

ность 
в земной 

коре, 
мае. %

Название Сим­
вол

Алюминий Al 13 0,134 5,98 2,6 660,2 7,5
Галлий Ga 31 0,125 5,99 1,2-1,5 29,8 4,0- IO-4

Индий In 49 0,132 5,78 1,1-1,2 155,0 ι,o∙ io-5

Таллий Tl 81 0,131 6,10 1,5 302,5 3,0- io-4

Таллий, как и щелочные металлы, хранят без доступа воздуха под слоем керосина, глицерина или вазелинового масла.Алюминий, галлий и индий взаимодействуют с разбавленны­ми минеральными кислотами (HC1, H2SO4), таллий не взаимо­действует, так как образуется малорастворимая пленка TlCl, Tl2SO4 (солевая пассивация).На холоду алюминий не растворяется в концентрированных H2SO4, HNO3, так как образуется нерастворимая пленка оксида алюминия (оксидная пассивация); Ga и In растворяются в кон­центрированной азотной кислоте.Алюминий и галлий проявляют амфотерные свойства.Некоторые свойства элементов главной подгруппы III группы приведены в табл. 16.1.Элементы главной подгруппы III группы образуют оксиды: кислотный — B2O3, амфотерные — Al2O3, Ga2O3, In2O3, основ­ные — Tl2O и Tl2O3. В щелочах легко растворяются B2O3, Al2O3, Ga2O3; гидроксиды Al(OH)3, In(OH)3 амфотерны.В природе мало распространены Ga, In, Tl. Алюминий занима­ет третье место среди всех элементов по распространенности. Для получения Ga, In, Tl используют отходы руд цветных металлов, Al получают из алюминиевых руд.
Вопросы и задания

1. Почему металлические свойства элементов главной подгруппы 
III группы выражены слабее, чем элементов главных подгрупп I и 
II групп?

2. Как меняются свойства оксидов и гидроксидов Al, Ga, In, Tl?
3. Какой из металлов подгруппы имеет самую низкую температуру 

плавления, какой — самую высокую твердость? 227



4. Как металлы подгруппы относятся к воде? Напишите уравнения 
реакций.

5. Назовите сырье для получения галлия, индия и таллия.
6. Индий и таллий могут быть выделены из растворов солей цинком:

InCl3 + Zn → ZnCl2 + In
Tl2SO4 + Zn → ZnSO4 + Tl

Напишите для этих реакций полуреакции для окислителя и восстано­
вителя, расставьте коэффициенты.

16.2. Алюминий и его соединения

Алюминий

Нахождение в природе. Алюминий — самый распространенный (после кислорода и кремния) элемент в природе. В свободном со­стоянии не встречается. Содержание алюминия в земной коре 7,5 %. Он входит в многочисленные соединения (алюмосиликаты, без­водные и гидратированные оксиды, фосфаты, бораты и т.д.). Важ­нейшие минералы алюминия:• корунд Al2O3 — чистые кристаллы корунда прозрачны; в при­сутствии оксидов других металлов окрашены и представляют со­бой драгоценные камни: голубой сапфир (окраска от примеси Cr), красный рубин (следы Ti и Fe), зеленый изумруд (примеси Be и Cr);• боксит — исходное сырье для получения алюминия, пред­ставляет собой гидратированный оксид алюминия Al2O3 -иН2О, загрязненный оксидами железа, титана, кремния и других эле­ментов;• криолит Na3AlF6 плавится при 1 IOO °C, растворяется в H2SO4;• алунит KAl(SO4)2 ∙ 2A1(OH)3 служит для получения оксида алю­миния и квасцов.
Получение. В промышленности металлический алюминий по­лучают электролизом чистого Al2O3 или очищенного боксита в расплавленном криолите Na3 [AlF6]. Криолит нужен как раствори­тель оксида алюминия, а также для понижения температуры про­цесса (оксид алюминия плавится при 2 050 °C).В электролитической ванне температура плавления достигает 950— 1 000 °C. Кроме того, криолит и другие добавки (CaF2) сни­жают плотность электролита. При электролизе расплава Al2O3 в криолите образуется:на катоде Al3+ + Зе’ = Alна аноде 2O2^ - 4e^ = O2228



На получение 1 т алюминия расходуется 2 т Al2O3, 60 кг крио­лита, 40 кг анодного угля, около 20 000 кВт электроэнергии.
Химические свойства. Атом алюминия на внешнем слое имеет три электрона, которые он отдает при химических превращени­ях, проявляя степень окисления +3.1. Металлический алюминий образует сплавы со многими ме­таллами: Cu, In, Mg, Mn, Ni, Cr и т.д.2. Алюминий взаимодействует со многими неметаллами: в виде пыли и стружки горит в кислороде с выделением большого коли­чества теплоты, образуя оксид алюминия:4A1 + 3O2 → 2A12O3При нагревании алюминий взаимодействует с галогенами:2A1 + 3C12 → 2A1C13

хлорид алюминияПри температуре 700 —2 000 oC алюминий взаимодействует с азотом, серой, углеродом:2A1 + N2 = 2A1N
нитрид алюминия2A1 + 3S = Al2S3

сульфид алюминия4А1 + ЗС = Al4C3
карбид алюминияВсе эти соединения при взаимодействии с водой разлагаются (гидролизуются).3. Алюминий взаимодействует со многими сложными вещества­ми. По отношению к воде алюминий устойчив, так как он покрыт тонким оксидным слоем. При высокой температуре лишенный защитной пленки алюминий взаимодействует с водой по уравне­нию 2A1 + 6H2O → 2A1(OH)3 + 3H2Алюминий растворяется в разбавленных кислотах:2A1 + 6HC1 → 2A1C13 + 3H2↑2A1 + 3H2SO4(pa36.) → Al2(SO4)3 + 3H2↑Концентрированные HNO3, H2SO4 на холоду пассивируют алю­миний, образуя нерастворимый в кислотах оксид алюминия. В го­рячей серной кислоте алюминий растворяется:2A1 + 6H2SO4(kohp.) → Al2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O 229



Алюминий легко сплавляется с щелочами:2A1 + 2KOH + 2H2O → 3H2 + 2KA1O2и растворяется в растворах щелочей:2A1 + 6KOH + 6H2O → 2K3[A1(OH)6] + 3H2Реакция взаимодействия алюминия с оксидами некоторых ме­таллов сопровождается выделением очень большого количества теплоты: Cr2O3 + 2A1 → 2Cr + Al2O33Mn3O4 + 8A1 → 9Mn + 4A12O3Процесс восстановления металлов из их оксидов алюминием называют алюмотермией.Алюмотермией пользуются для получения трудно восстанав­ливаемых тугоплавких металлов (титана, вольфрама, молибдена, циркония, ванадия и др.).
Физические свойства. Алюминий — серебристо-белый металл, легкий, прочный. Плотность его 2,7 г/см3, алюминий почти в три раза легче железа. Хорошо подвергается обработке: прокатывает­ся, куется, штампуется, вытягивается в проволоку, обладает хо­рошей электрической проводимостью (после серебра и меди — лучший проводник теплоты и электричества).
Применение. Широко используют сплавы на основе алюминия, так как они легки, прочны, устойчивы на воздухе, в воде и кис­лотах. В электротехнике алюминий применяют для производства массивных проводов воздушных линий, высоковольтных кабелей, в производстве электрических конденсаторов, выпрямителей, по­лупроводниковых приборов, как конструкционный материал в ядерных реакторах, в оборудовании и аппаратах пищевой про­мышленности.

Пример выполнения задания

Задание. На взаимодействие смеси меди, железа и алюминия с щело­
чью потребовалось 40 г NaOH. При хлорировании такой же навески сме­
си металлов в реакцию вступило 12,5 л (н.у.) хлора, а при действии на 
такую же навеску соляной кислотой с массовой долей HCl 10 % потре­
бовалось ее 343,64 мл (плотность 1,1 г/см3). Определите массовую долю 
(%) металлов в смеси.

Решение. 1. Из смеси с щелочью реагирует только алюминий, по­
этому вычислим массу алюминия, содержащегося в смеси:

2A1 + 6NaOH + 6H2O = 2Na3lAl(OH)6J + 3H2

на 2 ■ 27 г Al израсходовано 6 ■ 40 г NaOH 2 ■ 27 г ■ 40
на х г Al — 40 г NaOH 6 ■ 40 г230



2. Рассчитаем массу соляной кислоты, необходимой для реакции с 9 г 
алюминия:

2A1 + 6HC1 = 2A1C13 + 3H2

на 2 ■ 27 г Al необходимо 6 ■ 36,5 г HCl
на 9 г Al — хг HCl

9 г ■ 6 ■ 36,5 г 
2-27 г

= 36,5 г HCl.

3. Определим массу HCl, содержащейся в растворе с массовой долей 
HCl 10 % объемом 343,64 мл и плотностью 1,1 г/см3:

т.аас/ (343,64 1,1) 10 % „ 8
/И] 100 %

Следовательно, на реакцию с Fe пойдет: 37,8 г - 36,5 г = 1,3 г HCl.
4. Рассчитаем массу Fe, содержащегося в смеси:

Fe + 2HC1 = FeCl2 + H2

на 56 г Fe необходимо 2 ■ 36,5 г HCl , „ r .1,3 г 56 г
HaxrFe - 1,3 г HCl x = 2.36 5 г = 0,997 Г'

5. Определим объем хлора, вступившего в реакцию с 0,997 г Fe:

2Fe + 3C12 = 2FeCl3

на 2 ■ 56 г Fe требуется 3 ■ 22,4 л Cl2
на 0,997 г Fe — х л Cl2

0,997 г.3.22,4л=а598 д.
2 ■ 56 г

6. Определим объем хлора, вступившего в реакцию с 9 г Al: 

2A1 + 3C12 = 2A1C13

на 54 г Al необходимо 3 ■ 22,4 л Cl2
9 г ■ 3 ■ 22,4 л 

на 9 г Al — х л Cl2 x ~ :

7. Для реакции железа и алюминия с хлором необходимо: 

0,598 л + 11,2 л = 11,798 л.

Следовательно, для реакции с медью хлора надо взять: 

12,5 л - 11,798 л = 0,7 л.

8. Масса меди, содержащейся в смеси, равна:

Cu + Cl2 = CuCl2

для 64 г Cu необходимо 22,4 л Cl2
_ 0,7 л ■ 64 г _

для х г Cu — 0,7 л Cl2 x - "
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9. Вся смесь составляет: 9 г Al + 0,997 г Fe + 2 г Cu = 12 г.
10. Определим массовую долю (%) Fe, Cu, Al в смеси:

9 гω(Al) = —100 % = 75 %;
12 г

0 997 г ω(Fe) = ,77 100 % = 8,3 %;
12 г

2 г ω(Cu) = -100 % = 16,7 %.
12 г

Таким образом, смесь состоит из 8,3 % Fe; 75 % Al; 16,7 % Си.

Соединения алюминия

Оксид алюминия Al2O3 в природе встречается в виде минералов: Al2O3 (корунд, рубин, сапфир), Al2O3∙2H2O (боксит).Оксид Al2O3 может быть получен при накаливании тончайших листочков (стружки) или порошка с кислородом; представляет собой белое тугоплавкое вещество (температура плавления 2 050 °C).Оксид алюминия имеет амфотерный характер. C растворами щелочей образует гидроксоалюминаты:Al2O3 + 6KOH + 3H2O → 2K3[Al(OH)6]при сплавлении с сухими щелочами — метаалюминаты:Al2O3 + 2KOH → 2KA1O2 + H2OОднако основные свойства более выражены:Al2O3 + 6HNO3 → 2A1(NO3)3 + 3H2OC водой оксид алюминия не взаимодействует.Оксид Al2O3 находит широкое применение. Минерал корунд используют как абразивный и огнеупорный материал. Окрашен­ные минералы Al2O3 (в красный цвет — рубин, в синий — сап­фир) являются драгоценными камнями.Тщательно очищенный и обезвоженный Al2O3 используют для получения алюминия.
Гидроксид алюминия Al(OH)3 можно получить разными спосо­бами:• обработкой растворов солей алюминия щелочьюAlCl3 + 3NaOH → Al(OH)3 + 3NaCl• гидролизом солей алюминияAl(CH3COO)3 + 3H2O → Al(OH)3 + 3CH3COOH232



• гидролитическим осаждением (кипячением) растворов солей алюминия и карбонатов:2A1C13 + 3Na2CO3 + 3H2O → 2A1(OH)3 + 6NaCl + 3CO22A1C13 + 3Na2CO3 → Al2(CO3)3 + 6NaCl (I ступень)Al2(CO3)3 + 6H2O → 2A1(OH)3 + 3H2CO3 (II ступень)3¾O ^CO2
Гидроксид Al(OH)3 практически нерастворим в воде и являет­ся амфотерным. Формулу его можно записать в виде основания Al(OH)3 и в виде кислоты H3AlO3 или HAlO2.Диссоциация гидроксида алюминия может протекать по двум схемам: Al(OH)3 <=≥ Al3+ + ЗОН- (основная)HAlO2 ÷⅛ H+ + AlO2 (кислотная)Следовательно, гидроксид алюминия может растворяться как в кислотах, так и в щелочах:Al(OH)3 + 3HC1 → AlCl3 + 3H2OAl(OH)3 + NaOH → NafAl(OH)4]
Соли алюминия проявляют все свойства солей и в водных рас­творах сильно гидролизованы:Al(NO3)3 + HOH ≠ Al(OH)(NO3)2 + HNO3 (I ступень)Al(OH)(NO3)2 + HOH ≠ Al(OH)2(NO3) + HNO3 (II ступень)Гидролиз по второй ступени незначительный — среда кислая. Из солей наибольшее значение имеют:• алюмокалиевые квасцы состава K2SO4-Al2(SO4)3-24H2O или KAl(SO4)2- 12H2O; квасцы кристаллизуются с 12 молекулами воды; применяются для дубления кожи; в текстильной промышленно­сти для обработки тканей перед крашением; в медицине для оста­новки кровотечения;• сульфат алюминия Al2(SO4)3 применяют при производстве бу­маги как коагулятор при очистке воды от мути;• хлорид алюминия AlCl3 используют как катализатор для по­лучения толуола из бензола;• нитрат алюминия Al(NO3)3 применяют как протраву при кра­шении. 233



Пример выполнения задания

Задание. Оксид алюминия массой 5,1 г растворили в 80 мл 30%-го 
раствора KOH (плотность 1,325 г/см3). Определите массовую долю (%) 
щелочи после реакции.

Решение. 1. Оксид алюминия реагирует с раствором гидроксида 
калия по уравнению

Al2O3 + 6K0H + 3H2O → 2K3[A1(OH)6]

2. Определяем массу KOH в 80 мл 30%-го раствора (плотность 
1,325 г/см3):

80-1,325-0,3 = 31,8 г.

3. Рассчитаем массу КОН, необходимого для реакции с 5,1 г Al2O3:

на 102 г Al2O3 необходимо 6 ■ 56 г KOH 1-6-56
на 5,1г Al2O3 - х г KOH λ'= ^Tθ2— = 16’8г-

4. Вычисляем массу КОН, который не вступил в реакцию:
31,8 г - 16,8 г = 15 г.

5. Определяем массовую долю (%) гидроксида калия в растворе после 
реакции.

Масса всего раствора равна:
80 мл-1,325 г/мл + 5,1 г = 111,1 г, 

тогда

ω = -100%, ω= 15 Г 100 % = 13,5 %.
mi 111, 1 г

Массовая доля KOH составляет 13,5 %.

Вопросы и задания

1. Начертите схему распределения электронов по орбиталям и ячей­
кам атома алюминия.

2. Как получают металлический алюминий?
3. Как получить хром из Cr2O3 алюмотермическим методом?
4. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать алюминий: 

NaOH, H2SO4(koh∏., горячая), HNO3(koh∏., холодная), Н2О(горячая)? 
Напишите уравнения реакций.

5. При взаимодействии сплава алюминия с медью массой 6 г с KOH 
выделился газ объемом 4,7 л (н.у.). Определите массовую долю (%) ком­
понентов смеси. (Ответ: 49,5 % Al; 50,5 % Си.)

6. На поверхности алюминиевой пластины от долгого хранения обра­
зовался налет оксида и гидроксида алюминия. Как удалить этот налет 
химическим путем?

7. Какой минерал алюминия лежит в основе драгоценных камней: 
рубина, сапфира, изумруда? Примеси каких металлов придают им раз­
личный цвет?
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8. Как изменится окраска индикатора лакмуса в растворах: AlCl3, 
Al(CH3COO)3, NaAl(SO4)2?

9. Почему при смешивании растворов сульфида калия и нитрата алю­
миния не образуется осадок сульфида алюминия? Каков состав образу­
ющегося осадка?

10. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

Al2O3 → AlCl3 → NaAlO2 → Al(OH)3 → Al2(SO4)3 → AlCl3

Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах.
11. Гидроксид алюминия массой 7,8 г растворили в 60 мл раствора 

NaOH массовой долей 20 % (плотность 1,2 г/см3). Определите массовую 
долю (%) раствора NaOH после реакции. (Ответ: 13,2 %.)

12. Вычислите массу раствора гидроксида натрия массовой долей NaOH 
8 %, необходимого для реакции с раствором нитрата алюминия объемом 
95 мл с массовой долей Al(NO3)3 20 % (плотность 1,12 г/см3) для образо­
вания Na[Al(OH)4]. (Ответ: 200 г.)

13. Сколько литров (н.у.) газов выделится на электродах при элект­
ролизе 85,5 г 40%-го раствора Al2(SO4)3? (Ответ: 63,84 л H2; 31,87 л O2.)



Глава 17
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА Ill ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе; осо­

бенности строения их атомов; свойства, способы получения и примене­
ние одного из типичных представителей металлов подгруппы — скандия 
и его соединений;

уметь находить сходство и различие в свойствах металлов побочной 
подгруппы Ill группы.

17.1. Общая характеристикаК побочной подгруппе III группы Периодической системы от­носятся: скандий Sc, иттрий Y, лантан La, актиний Ас, лантано­
иды, или лантаниды (14 элементов с порядковыми номерами 58 — 71), следующие в Периодической системе за лантаном, актинои­
ды, или актиниды (14 элементов с порядковыми номерами 90 — 103), следующие за актинием.В химических реакциях атомы скандия, иттрия, лантана и ак­тиния отдают по три электрона, вследствие чего элементы побоч­ной подгруппы III группы имеют ярко выраженный металличе­ский характер и обладают довольно высокой активностью: они окисляются во влажном воздухе (особенно лантан), превращаясь в соответствующие гидроксиды:2La + 6H2O → 2La(OH)3 + 3H2растворяются в разбавленных кислотах с выделением водорода:2Y + 3H2SO4 → Y2(SO4)3 + 3H2взаимодействуют с большинством неметаллов: с кислородом об­разуют основные оксиды M2O3, плохо растворимые в воде, но легко соединяющиеся с ней с образованием гидроксидов M(OH)3 белого цвета.Почти все гидроксиды имеют основный характер, усилива­ющийся в ряду Sc — Y— La. В воде почти не растворяются, но растворяются в кислотах.Во всех соединениях ионы Sc3+, Y3+, La3+ бесцветны. Хлориды, бромиды, сульфаты, нитраты, ацетаты элементов подгруппы рас­236



творяются в воде с образованием кристаллогидратов. Фториды, карбонаты, фосфаты в воде нерастворимы.По свойствам к лантану тесно примыкают лантаноиды; их на­зывают также редкоземельными элементами (РЗЭ). К редкоземель­ным иногда относят иттрий, хотя он имеет другое электронное строение. Среди семейства лантаноидов только один — прометий — не встречается в природе. Среднее суммарное содержание ланта­ноидов в земной коре ~ 0,01 %, они более распространены, чем В, Cu, Со, Sb, Si, I. Однако значительные концентраты образуют только некоторые редкоземельные минералы (монацит, бастне­зит, ксенотим, эвксенит и др.). В основном запасы РЗЭ сосредото­чены в монаците (Се, La, ...)PO4 и бастнезите (Се, La, Pr)CO3F, они и являются основными источниками РЗЭ. Так как состав ми­нералов различен, дать подробную общую схему обогащения не­возможно.Редкоземельные элементы имеют серебристо-белый цвет (нео­дим и празеодим с желтоватым оттенком), в порошкообразном состоянии — от серого до черного. В химически чистом виде они обладают высокой электрической проводимостью; пластичны. Чистый лантан и церий куются, прессуются и прокатываются в листы; церий вытягивается в проволоку.Все лантаноиды проявляют валентность III; кроме того, для Се, Pr, Tb характерна валентность IV, а для Sm, Eu, Yb — валент­ность II. Редкоземельные элементы и иттрий химически активны: во влажном воздухе тускнеют, покрываясь оксидной пленкой. При нагревании в атмосфере кислорода они сгорают, образуя оксиды типа Ln2O3 (где Ln — лантаноид). Реагируют с водой, вытесняя водород. Растворяются в HCl и H2SO4 любой концентрации, а так­же в концентрированной HNO3; щелочи на РЗЭ не действуют.При незначительном нагревании лантаноиды реагируют со мно­гими неметаллами; с водородом образуют гидриды LnH3, LnH2. Редкоземельные элементы — хорошие восстановители: восстанав­ливают многие оксиды до металла, СО и CO2 до углерода. Оксиды РЗЭ и иттрия состава Ln2O3 получают прокаливанием гидрокси­дов, карбонатов, оксалатов и только Се, Pr, Tb образуют высшие оксиды со степенью окисления +4. Все оксиды Ln2O3 тугоплавки, гигроскопичны (поглощают H2O, CO2 из воздуха), в воде почти не растворяются, с водой реагируют, выделяя теплоту и образуя гидроксиды. Еидроксиды типа Ln(OH)3 в виде аморфных осадков могут быть получены при действии на их соли раствора аммиака или щелочей. Все они хорошо растворяются в кислотах, некото­рые из них (Eu, Yb) сплавляются с щелочами, карбонатами. В воде гидроксиды не растворяются.Редкоземельные элементы и их соединения находят все более широкое применение благодаря внедрению новых методов их раз­деления. 237



В черной металлургии они могут использоваться в качестве рас­кислителей различных сталей и сплавов, придавая им прочность и коррозионную устойчивость.В цветной металлургии сплавы РЗЭ могут применяться в каче­стве восстановителей в металлотермических реакциях. Наиболее широко используют сплавы РЗЭ с алюминием и магнием. Так, магниевые сплавы с редкоземельными металлами применяют для отливки деталей сверхзвуковых реактивных самолетов, оболочек искусственных спутников Земли. Сплавы на основе алюминия, легированные церием, применяют в поршнях авиационных дви­гателей, головках и блоках цилиндров внутреннего сгорания.Изотопы некоторых РЗЭ (Gd, Sm, Eu) можно применять в регулирующих стержнях атомных реакторов. Для защиты от ради­ации разработаны высокоэффективные материалы, в состав ко­торых входят помимо свинца редкоземельные металлы, поглоща­ющие нейтроны.Для изготовления твердых лазеров находят применение окси­ды лантана, иттрия, гадолиния, неодима, церия, а также молиб­даты и вольфраматы РЗЭ. Большое значение приобрели оксиды РЗЭ в производстве стекла — для его окрашивания, изготовления специальных стекол, поглощающих ультрафиолетовые лучи. Чис­тый оксид лантана(Ш) применяют в оптических стеклах и объек­тивах фотоаппаратов. Оксиды РЗЭ нашли применение в качестве абразивных материалов для полировки листового и зеркального стек­ла, телевизионных трубок, объективов киносъемочных аппаратов.Бориды и гексабориды РЗЭ используют в счетно-решающих машинах, телевизионной и авиационной технике, радиотехнике. В химической промышленности соединения РЗЭ применяют в производстве лаков, красок, катализаторов.Однако соединения РЗЭ, сами металлы остаются весьма доро­гостоящими, поэтому их применение ограничено.Во многом подобен лантану актиний. У них близкие атомные радиусы, одинаковая валентность III, присутствуют совместно в урановых рудах. Самый долгоживущий изотоп актиния атомной массой 227 образуется в ничтожно малых количествах в процессе распада урана-235. Поэтому чистый актиний в настоящее время получают искусственным методом ядерных превращений из ра­дия за счет реакций захвата нейтронов с последующим β-pacπa- дом:
226 Ra Λ→ 227Ra±→ 2279AcИзвестно 19 изотопов актиния, три (225Ac, 227Ac, 228Ac) из них встречаются в природе, остальные получены искусственно.Чистый актиний — серебристо-белый, довольно тяжелый ме­талл, с высокой (1 040 °C) температурой плавления, которая рас­238



считана теоретически; температура кипения должна составлять ~ 3 200 °C. Вследствие радиоактивности актиний светится в темно­те. В химическом отношении актиний более активен, чем лантан, и по свойствам близок к кальцию.В чистом состоянии удалось получить несколько соединений актиния в трехвалентном состоянии: Ac2O3, Ac2S3, AcOCl, AcF3, AcPO4, однако изучение свойств актиния и его соединений за­труднено интенсивным у-излучением продуктов их распада.Актиний используют как источник нейтронов. Многие после­дующие элементы, например франций, получают облучением актиния.Если лантан является прототипом лантаноидов, то актиний — актиноидов.Актиноиды имеют большее число состояний окисления, чем лантаноиды: от +2 (No) до +7 (Np, Pu, Am). Наиболее распростра­ненным, как и у лантаноидов, является состояние окисления +3; для тория и протактиния преобладает состояние окисления +4, +5. Все актиноиды существуют в форме катионов: M3+, M4+, MO2, MO22, соответствующих состояниям окисления от III до VI. В послед­нее десятилетие значительное внимание уделяется химии твердых смешанных оксидов актиноидов, которые используют в ядерной технологии. Так, оксид (U, Pu)O2 применяют в качестве ядерного топлива в реакторах-размножителях на быстрых нейтронах. Сами металлы используют как ядерное горючее и для получения новых трансурановых элементов.
Вопросы и задания

1. Что общего у элементов побочной подгруппы III группы?
2. Что общего и в чем различие актиноидов и лантаноидов?
3. Как относятся оксиды и гидроксиды элементов побочной подгруп­

пы III группы к воде?
4. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать иттрий: 

НО, КОН, H20, HNO3(koh∏.)? Напишите уравнения реакций.
5. На 3 г смеси лантана и алюминия подействовали 35 мл 40 %-го 

раствора KOH (плотность 1,2 г/см3). Определите массовую долю (%) ме­
таллов в смеси. (Ответ: 50 % Al, 10 % La.)

6. Как распространены лантаноиды и актиноиды в природе? В каких 
областях их применяют?

17.2. Скандий и его соединения

СкандийВ подгруппе скандий занимает особое место, так как близок по свойствам алюминию, несмотря на то что один из трех электро­239



нов скандия связан иначе, чем у алюминия (находится на d-, а не на ^-подуровне, как у алюминия), тем не менее d-электрон от­щепляется так же легко, как и оба s-электрона.Существование скандия было предсказано Д. И. Менделе­евым в 1871 г. на основании открытого им Периодического зако­на. Д. И. Менделеев условно назвал его экабором.В 1879 г. шведским физиком Л.Нильсоном был получен бес­цветный оксид из минерала гадолинита, найденного в Скандина­вии, который он назвал скандием.
Нахождение в природе. Несмотря на то что скандий более рас­пространен в природе, чем As, В, S, Bi, Ag, Au, он является рассеянным элементом, не образуя значительных концентратов. Собственные минералы скандия — тортвейтит Sc2[Si2O7], содер­жащий до 43 % Sc, и стереттит ScPO4- 2H2O, содержащий до 40 % Sc. Однако известно более 100 минералов, в которых скандий при­сутствует в виде примесей, содержащих 0,005 — 0,3 % Sc2O3. По­этому сначала из исходного сырья получают богатые скандием концентраты, а из них выделяют металлический скандий. Про­мышленное значение имеют урановые руды с содержанием скан­дия 0,001 %, из которых скандий получают попутно.
Получение. В настоящее время скандий получают металлотер­мией хлорида или фторида скандия; в качестве восстановителя используют магний или кальций в инертной атмосфере при тем­пературе 850 °C: 2ScCl3 + ЗСа → 3CaCl2 + 2Sc
Физические свойства. Чистый скандий представляет собой срав­нительно легкий мягкий металл с серебристым блеском, быстро тускнеющий на воздухе; температура плавления 1 539 oC. В связи с большими трудностями получения чистого металла многие физи­ческие свойства скандия до сих пор недостаточно изучены.
Химические свойства. Скандий обладает высокой химической активностью.1. Взаимодействует со многими неметаллами:• непосредственно взаимодействует с кислородом 4Sc + 3O2 → 2Sc2O3• при разной температуре соединяется с водородом, серой, азотом, углеродом, галогенами с образованием соответственно ScH3, Sc2S3, ScN, ScC, ScF3.2. Вступает в реакции со многими сложными веществами:• при нагревании скандий вытесняет водород из воды2Sc + 6H2O → 2Sc(OH)3 + 3H2• легко растворяется в минеральных кислотах2Sc + 6HC1 → 2ScCl3 + 3H2240



• сильноразбавленную азотную кислоту восстанавливает до ам­миака: 8Sc + 30HNO3 → 8Sc(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H2O• медленно взаимодействует с концентрированным раствором NaOH: 2Sc + 6H2O + 6NaOH → 3H2 + 2Na3[Sc(OH)6]
Применение. В силу трудности выделения металла в чистом виде, малых масштабов производства и высокой стоимости скандий имеет ограниченное применение. В настоящее время скандий ис­пользуют в производстве ферритов на основе оксидов марганца, магния и железа, широко применяемых в вычислительной техни­ке. Проводятся работы по применению соединений скандия в по­лупроводниковой технике, электронике и светотехнике, в сте­кольной промышленности для создания новых видов оптических стекол. Скандий является важным конструкционным материалом в авиации и ракетостроении. До последнего времени скандий ос­тается одним из самых дорогих металлов.

Соединения скандия

Оксид скандия(\\\) Sc2O3 получают прокаливанием гидрокси­да, карбоната, сульфата или нитрата скандия.Оксид Sc2O3 — белый, тугоплавкий порошок, в воде практи­чески нерастворим, хорошо растворяется в концентрированных кислотах, сплавляется с щелочами:Sc2O3 + 2NaOH → 2NaScO2 + H2OОксид скандия(Ш) взаимодействует с оксидами щелочных металлов с образованием, например, LiScO2, NaScO2.
Гидроксид скандия(Ш) Sc(OH)3 — белое аморфное соединение; осаждается при действии на растворы солей скандия раствора аммиака или не очень концентрированного раствора NaOH. Гидр­оксид Sc(OH)3 плохо растворяется в воде, но хорошо в разбавлен­ных кислотах, значительно хуже растворяется в концентрирован­ных растворах щелочей с образованием, например, соединения Na3[Sc(OH)6]: Sc(OH)3 + 3NaOH → Na3[Sc(OH)6] 

гексагидроксоскандат 
натрияИзвестны многочисленные соли скандия, в которых скандий в основном трехвалентен. 241



Вопросы и задания

1. Оксид скандия легко сплавляется с щелочами. Напишите уравне­
ние реакции и назовите полученную соль.

2. Напишите графические формулы следующих веществ: Sc2(SO4)3, 
ScH3, ScN, K3[Sc(OH)6]; назовите их.

3. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать скандий: 
КОН, HNO3(pa36.), Mg, H2CO3? Напишите уравнения реакций.

4. Как получают скандий в промышленности? Где применяют скан­
дий и его соединения?

5. При кипячении скандия в воде собрано 14,8 л (н.у.) газа. Опреде­
лите, сколько граммов скандия вступило в реакцию.

6. На 17,4 г смеси Sc(OH)3 и Al(OH)3 подействовали 40 г 40%-го рас­
твора NaOH. Определите массовую долю (%) компонентов смеси, если 
учесть, что вся щелочь вступила в реакцию. (Ответ: 52,2 % Sc(OH)3, 44,8 % 
Al(OH)3.)



**Γ лава 18
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА IV ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе, осо­

бенности строения атомов, свойства, способы получения и применение 
одного из типичных представителей — титана и его соединений;

уметь находить сходство и различия в свойствах элементов побочной 
и главной подгрупп IV группы.

18.1. Общая характеристикаК побочной подгруппе IV группы Периодической системы от­носятся переходные, или d-элементы: титан Ti, цирконий Zr, гаф­
ний Hf.У этих элементов имеется четыре валентных электрона — два г/-электрона на предпоследней орбитали и два s-электрона на по­следней. Четырехвалентное состояние характерно для всех элемен­тов подгруппы, однако титан может легко восстанавливаться до низших степеней окисления, для циркония и гафния эти состоя­ния крайне редки и очень неустойчивы. Для титана известны ма­лоустойчивые трехвалентные соединения; двухвалентные соеди­нения получают с большим трудом.По физическим свойствам эти элементы являются металлами с высокой плотностью, похожими на сталь, с высокой темпера­турой плавления (от 1 670 до 2 220 °C) и температурой кипения (3 170-5 690 °C).При обычных условиях все три металла обладают химической стойкостью к атмосферным газам, и поверхность их всегда оста­ется блестящей; при высоких температурах проявляют заметную химическую активность, так как образующаяся при температуре 200 — 250 oC тонкая и плотная оксидная пленка MO2 при темпера­туре 500 — 600 oC теряет защитные свойства.При взаимодействии металлов с парами воды выше 800 oC об­разуются оксиды MO2 и выделяется водород; ниже этой темпера­туры образуются оксиды MO и гидриды.Все эти металлы обладают определенной устойчивостью по отношению к кислотам. Титан может растворяться во фтороводо­родной кислоте с выделением водорода, в концентрированных соляной и серной кислотах с образованием растворов Ti(III). Цир­коний и гафний растворяются только во фтороводородной и ки­243



пящей серной кислотах. Кислоты с добавлением фторидов щелоч­ных металлов растворяют цирконий и гафний, но менее энергич­но, чем титан.Из оксидов металлов этой подгруппы лучше изучены оксиды титана и циркония. Оксиды состава TiO, Ti2O3 проявляют основ­ные свойства, TiO2, ZrO2 — амфотерные:
сплавлениеZrO2 + 2NaOH----------------- > Na2ZrO3 + H2O

метацирконат 
натрия 

сплавлениеZrO2 + 4NaOH----------------- > Na4ZrO4 + 2H2O
ортоцирконат

натрияПри добавлении щелочи к растворам солей выпадает белый осадок состава ZrO2 • z∕H2O.Для элементов подгруппы не характерно образование типич­ных ионных соединений. В большинстве случаев они являются ком­плексными соединениями, в которых титан, цирконий и гафний могут входить как в сложные катионы, так и в сложные анионы.Элементы подгруппы сравнительно широко распространены в природе, но промышленные месторождения, особенно для цирко­ния и гафния, встречаются редко, к тому же выделение их в чис­том виде является трудоемким. Тем не менее металлы в промыш­ленности получают восстановлением магнием солей, выделенных из природных руд: HfCl4 + 2Mg → 2MgCl2 + HfZrCl4 + 2Mg → 2MgCl2 + ZrМеталлы подгруппы широко применяют в промышленности: цирконий — для изготовления нержавеющих и жаропрочных ста­лей; ZrO2 и ZrSiO4 — в производстве огнеупоров и некоторых сор­тов стекла, строительной керамики, эмалей и глазурей для син­тетических изделий и посуды.Техническое применение гафния очень ограничено. Его исполь­зуют для изготовления регулирующих стержней в ядерных реакто­рах, специальных нитей в лампах накаливания, рентгеновских и телевизионных трубок, телескопов. Оксид ITfO2 применяют для получения специальных жаростойких сталей и твердых сплавов.
Вопросы и задания

1. В чем сходство и в чем различие главной и побочной подгрупп 
IV группы?

2. Как относятся металлы побочной подгруппы IV группы к кислотам?244



3. Охарактеризуйте оксиды циркония. Чем они отличаются друг от 
друга по химическим свойствам?

4. Как получают металлы подгруппы в промышленности? Где их при­
меняют?

5. При прокаливании металлического циркония на воздухе образует­
ся белый порошок, который растворяется в концентрированной серной 
кислоте и сплавляется с щелочью. Напишите уравнения реакций.

6. Смесь HfCl4 и ZrCl4 массой 55,3 г восстановили магнием, при этом 
образовалось 38 г соли. Определите массовую долю (%) солей в смеси. 
(Ответ-. HfCl4 58 %, ZrCl4 42 %.)

18.2. Титан и его соединения

Титан

Нахождение в природе. В земной коре общее содержание титана составляет 0,6%, однако извлечь титан из руд довольно сложно из-за прочности химических связей с другими элементами.Известно около 70 минералов титана, в которых он находится в виде TiO2 или солей титановых кислот. Для промышленной пе­реработки используют руды, содержащие не менее 13 — 14 % TiO2. Наибольшее практическое значение имеют минералы: рутил TiO2, содержание титана в котором 60%; ильменит — титанат железа FeTiO3, содержащий 52,65 % TiO2.
Получение. Чистый титан получают восстановлением TiCl4 рас­плавленным магнием (или натрием) при температуре 850oC в ат­мосфере гелия или аргона:TiCl4 + 2Mg → Ti + 2MgCl2Полученную металлическую губку переплавляют в электриче­ской печи в слитки.Хлорид титана(1У) получают хлорированием TiO2 в присут­ствии углерода: TiO2 + C + 2C12 → TiCl4 + CO2при температуре выше 700 oC образуется СО, ниже 700 oC — CO2.Титан высокой чистоты, отвечающий требованиям электрон­ной промышленности, получают термической диссоциацией иоди- да титана(1У) TiI4 — метод Ван-Аркеля, или метод «наращива­ния». Титан выделяется на накаленной до 1 400 oC титановой или вольфрамовой нити. Иодидный процесс в 4 раза дороже магний- термического, но этот способ позволяет получить наиболее чис­тый металл.
Физические свойства. Чистый титан — блестящий, серебри­сто-белый металл, похожий на сталь; обладает большой пластич­ностью (его можно ковать на холоду, прокатывать в проволоку, 245



в ленты, в тончайшую фольгу); значительно прочнее стали и алю­миния; в 12 раз тверже алюминия и в 4 раза тверже железа и меди. Устойчив к атмосферной коррозии и действию морской воды (по стойкости сравним с платиной).
Химические свойства. В химическом отношении при обычных условиях титан довольно инертен.1. При повышении температуры он непосредственно соединя­ется со многими неметаллами, например с кислородом, водоро­дом, азотом, углеродом, кремнием, серой, галогенами, с обра­зованием соответственно TiO2, TiH2 (вероятнее всего), TiN, TiC, TiSi, TiS2,TiF4.2. Взаимодействует со многими сложными веществами. При тем­пературе выше 800 oC титан реагирует с водой:Ti + 2H2O → TiO2 + 2H2При обычных условиях титан не растворяется в разбавленных HCl и H2SO4, в HNO3 и H3PO4 любой концентрации. В концентри­рованных HCl и H2SO4 растворяется с образованием солей трех­валентного титана: 2Ti + 6HC1 → 2TiCl3 + 3H22Ti + 3H2SO4 → Ti2(SO4)3 + 3H2Титан легко растворяется во фтороводородной кислоте с выде­лением водорода, а также в других кислотах, к которым добавле­ны фториды.
Применение. Обладая комплексом свойств (коррозионной стой­костью, жаропрочностью, высокой прочностью), существенно от­личающих титан от сплавов железа, алюминия, магния, титан и его сплавы играют главную роль в самолете-, ракете- и судостро­ении, химическом машиностроении, установках для опреснения морской воды, в качестве электродов в электрохимии.

Соединения титанаИзвестны двух-, трех- и четырехвалентные соединения титана. Наиболее многочисленные и устойчивые из них — четырехвален­тные. Остановимся на некоторых из них.
Оксид mumaHa(IN) TiO2 встречается в природе в виде минерала рутила. Получить его можно гидролизом хлорида титана(ГУ):TiCl4 + 2H2O ≠ TiO2 + 4НС1Чистый оксид титана(1¥) представляет собой бесцветное ве­щество. Оксид TiO2 не растворяется в воде и разбавленных кисло­тах, медленно растворяется в горячей концентрированной серной кислоте.246



Оксид TiO2 обладает амфотерными свойствами; при сплавле­нии с основными оксидами и щелочами образует титанаты:TiO2+ BaO → BaTiO3TiO2 + 4KOH → K4TiO4 + 2H2OОсновным потребителем TiO2 является лакокрасочная промыш­ленность. На его основе изготавливают титановые белила. Белый краситель используют для изготовления тугоплавкого стекла, ке­рамических материалов, эмалей; он входит в состав мазей, при­меняемых против кожных болезней. Из крупных кристаллов TiO2 благодаря их высокому лучепреломлению изготавливают искусст­венные драгоценные камни.
Гидроксид титана(\\') Ti(OH)4 может быть получен действием щелочей на соли титана(1У); представляет собой белый студенис­тый осадок, нерастворимый в воде, а также в разбавленных рас­творах кислот и щелочей.Гидроксид Ti(OH)4 имеет амфотерный характер, но со слабы­ми основными и особенно кислотными свойствами.Из солей четырехвалентного титана наибольшее значение имеет титанат бария BaTiO3, который очень широко используют в ра­диосхемах и автоматических системах в качестве диэлектрика при изготовлении конденсаторов большой емкости и генерации ульт­развуковых волн.

Вопросы и задания

1. Как получают титан в промышленности?
2. Где применяют титан, оксид титана(1У)?
3. Какими свойствами обладает TiO2? Ответ подтвердите уравнения­

ми реакций.
4. При полном гидролизе раствора TiCl4 образовался белый студенис­

тый осадок. Полученный осадок отфильтровали. Что представляет собой 
осадок и как реагирует фильтрат на лакмус?

5. Составьте уравнения реакций, при помощи которых можно осуще­
ствить следующие превращения:

Ti → TiO2 → TiCl4 → Ti(OH)4

6. К какому типу окислительно-восстановительных реакций относят­
ся:

a) Ti2(SO4)3 → TiO2 + SO3 + SO2;
б) TiCl4 + Ti → TiCl2.
Подберите коэффициенты.
7. Рассчитайте массовую долю (%) титана в минерале перовските 

CaTiO3. Назовите этот минерал согласно химической номенклатуре.
8. При действии на 15 г смеси титана и гафния концентрированной 

хлороводородной кислотой выделилось 8,4 л (н.у.) газа. Определите мас­
совую долю (%) металлов в смеси. (Ответ: Ti 80 %, Hf 20 %.)



**Γ лава 19
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА V ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе, осо­

бенности строения их атомов, свойства, способы получения и примене­
ние ванадия и его соединений;

уметь находить сходство и различия в свойствах элементов побочной 
и главной подгрупп V группы.

19.1. Общая характеристикаВ побочную подгруппу входят ванадий V, ниобий Nb, тантал Та.Валентные электроны V, Nb, Та расположены на двух слоях, на последнем слое — два электрона (у ниобия — один). C предпо­следнего слоя атомы ванадия и тантала могут отдавать до трех электронов, а ниобий — до четырех, отсюда валентность их мо­жет быть II, III, IV, V. Наиболее устойчивы соединения этих ме­таллов в валентности V. Все они являются металлами, однако их оксиды M2O5 имеют ярко выраженный кислотный характер.Ванадий, ниобий и тантал — тугоплавкие металлы серого цве­та, легко поддаются механической обработке. В компактном со­стоянии металлы очень устойчивы к различным химическим воз­действиям. Так, ванадий растворяется в азотной, фтороводород­ной кислотах и «царской водке», ниобий и тантал нерастворимы в кислотах, кроме фтороводородной, которая особенно легко рас­творяет их в присутствии сильных окислителей. Растворы щелочей на эти металлы не действуют, но в расплавленных щелочах в при­сутствии окислителей металлы растворяются:4Ta + 4КОН + 5 O2 → 4KTaO3 + 2H2OВ виде порошков ванадий, ниобий и тантал при нагревании реагируют с кислородом, хлором, серой, например:4Nb + 5O2 → 2Nb2O5; 2Ta + 3C12 → 2TaCl3; 2V + 3S → V2S3В раскаленном состоянии Nb и Та вытесняют водород из воды:2Ta + 5H2O → Ta2O5 + 5H2Все три металла способны поглощать значительное количество водорода, однако определенные соединения при этом не образу­ются.248



Элементы подгруппы принадлежат к числу редких элементов, за исключением в какой-то степени ванадия, поэтому чаще встре­чаются в природе в различных рудах. В силу общности свойств ниобий и тантал совместно присутствуют в минералах.Общим методом получения металлов является восстановление оксидов, выделенных в результате обогащения руд, активными металлами: M2O5 + 5Ca → 2М + 5СаОВсе металлы подгруппы широко применяют в производстве сплавов, отличающихся повышенной жаропрочностью, тугоплав­костью, коррозионной устойчивостью. Эти сплавы идут на изго­товление химической аппаратуры, газовых и нефтяных труб, сна­рядов, самолетов, космических кораблей.Оксиды металлов применяют как катализаторы.
Вопросы и задания

1. Напишите электронную формулу ниобия. C каким металлом под­
группы он схож больше?

2. На основании положения тантала в Периодической системе опре­
делите формулы оксидов и классифицируйте их.

3. При сплавлении оксидов M2O5 (М = Nb, Та) с Na2CO3 образуются 
соли состава Na3MO4. Напишите графическую формулу соли и назовите 
одну из солей.

4. C какими из следующих кислот будет взаимодействовать ниобий: 
HCl, H2SO4(koh∏.), HNO3(pa36.), HF?

5. Как получают тантал и ниобий? Где их применяют?
6. При сплавлении 70,8 г смеси оксидов Nb2O5 и Ta2O5 с гидроксидом 

калия образовалось 10,8 г воды. Определите массовую долю (%) оксидов 
в смеси при условии образования солей ортоформы. (Ответ: 30,6 % Nb2O5, 
69,4 % Ta2O5.)

19.2. Ванадий и его соединения

Ванадий

Нахождение в природе. Ванадий широко распространен в при­роде и составляет 0,02 % массы земной коры. Однако он рассеян в различных силикатных и сульфидных породах и крупных мес­торождений почти не образует.Важнейшие ванадийсодержащие минералы — это ванадинит Pb5(VO4)3Cl, карнотит K2(UO2)2(VO4)2- 3H2O и очень редкий пат­ронит VS2.Ванадий концентрируется в битумах, нефти, горючих сланцах. Ванадий получают из железных руд после их доменной плавки и переработки ванадиевого шлака в V2O5. 249



Получение. Чистый ванадий получают восстановлением его оксида или хлорида VCl3 различными восстановителями:V2O5 + 5 Ca → 2V + 5 CaO2VC13 + 3H2 → 2V + 6НС1
Физические свойства. Ванадий высокой чистоты похож на сталь, обладает исключительной твердостью и большой прочностью, пластичен (при обычной температуре легко протягивается в про­волоку и прокатывается в листы и тонкую фольгу).
Химические свойства. 1. Ванадий взаимодействует со многими неметаллами. При нагревании на воздухе сначала покрывается ок­сидами ванадия различного состава, затем сгорает с образовани­ем V2O5. Взаимодействует при нагревании с углеродом, азотом, серой, хлором с образованием VC, VN, V2S3, VCl4 соответствен­но; в атмосфере водорода поглощает последний.2. Взаимодействует с некоторыми сложными веществами. На ванадий не действуют вода, растворы щелочей и кислот-неокис  - лителей. Реагирует с фтороводородной и азотной кислотами, а также с «царской водкой»:2V + 6HF → 2VF3 + 3H23V + 12HC1 + 4HNO3 → 3VC14 + 4NO + 8H2OМеталлический ванадий вытесняет благородные металлы из растворов их солей:4AuCl3 + 3V + 3H2O → 3VOC12 + 4Au + 6НС1PtCl4 + V + H2O → VOCl2 + Pt + 2НС1и восстанавливает некоторые ионы металлов из высших степеней окисления в низшие:4HgCl2 + V + H2O → VOCl2 + 2Hg2Cl2 + 2НС14FeCl3 + V + H2O → VOCl2 + 4FeCl2 + 2НС1
Применение. Ванадий применяют в качестве компонента мно­гих сплавов в машиностроении, атомной энергетике и других от­раслях промышленности. Большую часть всего производимого ва­надия потребляет черная металлургия для придания сталям упру­гости, прочности при растяжении и изгибе. Карбиды ванадия по­вышают твердость стали, увеличивают сопротивление истиранию и ударным нагрузкам. Ванадиевые стали применяют в производ­стве авиационных и тракторных моторов.В цветной металлургии на основе ванадиевых сплавов (с Ti и Al) изготавливают элементы авиационных двигателей, ракет. Сплав алюминия с ванадием (2 %) очень твердый, хорошо противосто­ит влажному воздуху, он идет на изготовление духовых музыкаль­250



ных инструментов. Из химически стойкого сплава никеля с 18 — 20 % ванадия делают лабораторную посуду. Сплавы меди и олова (бронза), меди и цинка (латунь), содержащие 0,5 % ванадия, не уступающие по механическим свойствам стали, идут на изготов­ление деталей сложного профиля.
Соединения ванадияВанадий образует четыре оксида: VO, V2O3, VO2, V2O5. Оксиды VO и V2O3 — основные, VO2 — амфотерный, V2O5 — кислотный. Наиболее прочен и практически важен оксид ванадия(С).

Оксид ванадия(У ) V2O5 в промышленности получают из вана­диевого шлака в процессе передела чугуна в сталь. Можно его по­лучить при разложении метаванадата аммония:2NH4VO3 → V2O5 + 2NH3 + H2OОксид V2O5 — ядовитый оранжевый порошок, который мало растворяется в воде с образованием различных по составу кислых растворов. Оксид BaHaflnn(V) проявляет амфотерные свойства (кис­лотные свойства преобладают): легко растворяется в концентри­рованных кислотахV2O5 + 6HC1 → 2VOC12 + 3H2O + Cl2а также в нагретой серной кислоте с образованием соединений с различной степенью гидратации. Хорошо растворяется в раство­рах щелочей, образуя соли ванадиевых кислот самого разнообраз­ного состава — ванадаты (MVO3, M3VO4, M4V2O7, где M — одно­валентный металл).Из солей ванадиевой кислоты наиболее устойчивы метаванада­ты, наименее — ортованадаты, которые разлагаются водой на холоду, переходя в пиросоли:2Na3VO4 + H2O → Na4V2O7 + 2NaOH
ортованадат пированадат

натрия натрияМетаванадаты щелочных металлов получают при сплавлении V2O5 с карбонатами или гидроксидами щелочных металлов. Оксид V2O5 имеет важное значение как катализатор в производстве сер­ной кислоты (ускоряет окисление SO2 в SO3), при синтезе ацет­альдегида и уксусной кислоты.Метаванадат аммония NH4VO3 — наиболее известная ванади­евая соль получается при взаимодействии избытка NH4Cl с кон­центрированным раствором NaVO3:NaVO3 + NH4Cl → NH4VO3 + NaCl 251



На основе NH4VO3 получают другие ванадийсодержащие соли, например: 2NH4VO3 + CaCl2 → Ca(VO3)2 + 2NH4C1FeCl3 + 3NH4VO3 → Fe(VO3)3+ 3NH4C1Ванадаты элементов I-III групп используют для получения люминофоров, применяют в ртутных лампах, цветных кинеско­пах. В текстильной промышленности ванадаты применяют в каче­стве протрав при крашении хлопчатобумажных тканей. Соедине­ния ванадия широко используют в стекольной и керамической промышленности благодаря их разнообразной окраске.
Вопросы и задания

1. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать ванадий: 
O2, КОН, Au(NO3)3, H2SO4, HF, S, H2O? Напишите уравнения реак­
ций.

2. Напишите формулы оксидов ванадия, классифицируйте и назовите 
их.

3. Напишите формулы кислот, соответствующих V2O5, и назовите их.
4. Напишите уравнения реакций оксида ваналия(У) с KOH и H2SO4 с 

образованием в (VO2)2SO4. На какие свойства V2O5 указывают эти реак­
ции?

5. Сколько граммов золота образуется при взаимодействии 62,2 мл 
40%-го раствора AuCl3 (плотность 1,22 г/см3) с ванадием? (Ответ: 19,7 г.)

6. При растворении VO2 в кислотах образуются соли ванадила VO2+:

VO2 + H2SO4 → VOSO4 + H2O

а в щелочах — ванадиты (соли поливанадистой кислоты H2V4O9):

4VO2 + 2K0H → K2V4O9 + H2O

Какие свойства в этих реакциях проявляет VO2? Определите степень 
окисления ванадия в солях и постройте графические формулы этих со­
лей.



Глава 20
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА Vl ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе, осо­

бенности строения их атомов, свойства, способы получения и примене­
ние хрома и важнейших его соединений;

уметь находить сходство и различия в свойствах элементов побочной 
и главной подгрупп Vl группы.

**20.1. Общая характеристикаВ побочную подгруппу VI группы входят хром Cr, молибден Mo, вольфрам W. В их атомах недостроен ^-подуровень предпос­леднего уровня. Атомные радиусы молибдена и вольфрама очень близки, хрома — заметно отличается. Этим и объясняется бли­зость свойств молибдена и вольфрама, трудность их разделения и определения при анализе смесей; это и отличает их от свойств хрома.В природе все эти металлы встречаются только в виде соедине­ний, из которых и получают металлы. Как правило, руды сплавля­ют с карбонатом натрия в присутствии кислорода воздуха и полу­ченные оксиды восстанавливают водородом (в случае MoO3 и WO3) или алюминием (в случае Cr2O3), например:2MoS + 5O2 → 2MoO3 + 2SO2MoO3 + 3H2 → Mo + 3H2OЗа счет потери s-электронов наружного уровня и г/-электронов предпоследнего все эти металлы проявляют степень окисления +6, устойчивы также соединения молибдена и вольфрама со сте­пенью окисления +4, для хрома +2 и +3.Все три элемента близки по химическим свойствам и чрезвы­чайно устойчивы при обычных температурах. При нагревании ре­агируют с галогенами, кислородом, серой, азотом, фосфором, углеродом, кремнием, бором. Образуют сплавы со многими ме­таллами, главным образом с тяжелыми.В ряду напряжений эти металлы находятся до водорода, однако отношение к кислотам у них очень разное.Хром не растворяется в «царской водке» и азотной кислоте любой концентрации, но растворяется в хлороводородной и сер­253



ной, а вольфрам растворяется только в «царской водке» и в смеси азотной и фтороводородной кислот, например:2W + 4HNO3 + IOHF → WF6 + WOF4 + 4NO + 7H2OРасплавленные щелочи растворяют Mo и W, хорошо идет их растворение в присутствии таких окислителей, как KNO3, PbO2, KClO3: Mo + 2KOH + 3KNO3 → K2MoO4 + 3KNO2 + H2OХром не взаимодействует с расплавленными щелочами.Раскаленные металлы взаимодействуют с парами воды:W + 2H2O → WO2 + 2H2Хром, молибден и вольфрам — серовато-белые, блестящие, твердые, тугоплавкие металлы. Обладают хорошими механическими свойствами: ковки, тягучи, пластичны. Молибден и вольфрам — одни из наиболее коррозионно-устойчивых металлов.Более 90 % вольфрама и 80 % молибдена используют в метал­лургии для производства быстрорежущих, жаропрочных, магнит­ных инструментальных сталей. Добавленные вместе с хромом к железу молибден и вольфрам образуют быстрорежущие стали, выдерживающие огромные скорости самых интенсивных процес­сов обработки, при этом сохраняющие свою твердость и заточку даже в накаленном состоянии. Из молибденовой и вольфрамовой сталей изготавливают танковую броню, оружейные стволы, обо­лочки торпед и снарядов, наиболее важные детали самолетов и двигателей.В электротехнике вольфрам широко используют в качестве ма­териала для нитей ламп накаливания, молибден применяют для изготовления держателей для нитей ламп накаливания, так как они легко впаиваются в стекло.Молибден применяют в радиоэлектронике для анодов мощных радиоламп, защитных экранов высокотемпературных электропе­чей. Вольфрам идет на изготовление термопар для измерения тем­пературы до 2 200 °C.Большое количество вольфрама расходуется на производство карбида вольфрама W2C — основного компонента сплава видна. Вольфрамовый порошок применяют как катализатор при гидро­генизации жиров.Известно много оксидов молибдена и вольфрама, среди них MoO3, Mo2O3, MoO2, WO3, WO2. Наиболее устойчивыми являют­ся MoO3 и WO3, которые могут быть получены при прокаливании соответствующей кислоты типа H2MO4.Оксид молибдена(У1) MoO3 представляет собой твердое белое вещество, желтеющее при нагревании.254



Оксид вольфрама(У1) WO3 — твердое вещество лимонно-жел­того цвета.C водой эти оксиды гидратов не образуют, не растворяются в большинстве обычных кислот, но растворяются во фтороводород­ной и концентрированной серной кислотах. Легко растворяются в щелочах с образованием молибдатов и вольфраматов, метаформа которых M2MoO4, M2WO4 (М — щелочной металл) получается только при избытке гидроксида щелочного металла. При обработ­ке сильными кислотами молибдатов и вольфраматов при нагрева­нии выпадают соответствующие поликислоты желтого цвета, прак­тически не растворимые в воде и в большинстве кислот (мета­вольфрамовая кислота, отвечающая формуле 4WO3 ∙ 9H2O, легко растворяется в воде, a H2MoO4- H2O — плохо).Наибольшее практическое значение имеют молибдат аммония, используемый в качестве реагента при осаждении ортофосфатов, и вольфраматы бария и цинка, применяемые в качестве белой краски.Другие соединения молибдена применяют как катализаторы в органическом синтезе и как реактивы в аналитической химии, в производстве лаков и красок для шерсти и шелка. Из сульфида MoS2 готовят сухую смазку для деталей механизмов, работающих при повышенной температуре. Его смазывающее действие эффек­тивнее, чем графита.Карбид вольфрама W2C является главной составляющей твер­дого сплава видна, который применяют для изготовления режу­щих инструментов и буров, а также вместо алмаза при получении нитей для ламп накаливания.
Вопросы и задания

1. Составьте электронные конфигурации атомов хрома, молибдена и 
вольфрама. Почему число электронов на ^-подуровне различно для ато­
мов этих металлов?

2. C какими из водных растворов следующих электролитов будет реа­
гировать железо: K2WO4, Na2MoO4, Cr2(SO4)3, Mo(NO3)3, учитывая, что 
в ряду напряжений хром расположен между цинком и железом, молиб­
ден и вольфрам находятся правее хрома?

3. Как получают молибден и вольфрам из их соединений?
4. При нагревании раствора вольфрамата натрия с хлоридом кальция 

в присутствии соляной кислоты образовался осадок. Выпавший осадок 
отделили и прокалили, после чего восстановили водородом. Напишите 
уравнения реакций получения вольфрама.

5. Напишите уравнения реакций разложения молибдата аммония при 
условии образования MoO3 и взаимодействия его с раствором щелочи и 
концентрированной серной кислотой.

6. При нагревании 5,64 г смеси молибдата калия K2MoO4 и вольфра­
мата калия K2WO4 с соляной кислотой выделилось 2,92 г нерастворимых255



в воде слабых кислот H2MoO4 и H2WO4. Определите массовую долю (%) 
солей в смеси. (Ответ. 42 % K2MoO4, 58 % K2WO4.)

*20.2. Хром и его соединения

Хром

Нахождение в природе. В природе хром встречается в виде раз­личных окисленных минералов. Наиболее важным из них является хромит FeCr2O4 или FeO ∙ Cr2O3 (содержит 46 % хрома).
Получение. Для получения хрома и легированных сталей, стой­ких к коррозии, используют хромит железа(П):FeCr2O4 + 4C → Fe + 2Cr + 4СОДля производства чистого хрома сначала хромит сплавляют с содой в присутствии кислорода воздуха:4FeCr2O4 + 8Na2CO3 + 7O2 → SNa2CrO4 + 2Fe2O3 + SCO2после чего выделенный из сплава Na2CrO4 переводят в Na2Cr2O7:2Na2CrO4 + H2SO4 → Na2Cr2O7 + Na2SO4 + H2Oкоторый восстанавливают в Cr2O3 углем или серой:Na2Cr2O7 + 2C → Cr2O3 + Na2CO3 + СООксид хрома(Ш) далее восстанавливают металлическим алю­минием: Cr2O3 + 2A1 → Al2O3 + 2СгМожно получить хром электролизом растворов и расплавов его солей.
Физические свойства. Хром — твердый серо-стального цвета блестящий металл. Отличается большой твердостью (режет стек­ло), но хрупкий; температура плавления 1 200 °C, температура кипения 2 500 °C.
Химические свойства. При обычных условиях хром устойчив к многим химическим реагентам, что обусловливает его широкое применение в качестве защитных покрытий.1. Отношение к неметаллам. Хром почти не окисляется на воз­духе даже в присутствии влаги, а при нагревании окисление про­текает только на поверхности. В чистом кислороде хром сгорает с образованием Cr2O3: 4Cr + 3O2 → 2Cr2O3При нагревании хром реагирует с галогенами, серой, азотом, фосфором, углеродом, кремнием, бором, давая соответственно CrX3 (X = Cl, Br, I), Cr2S3, CrN, Cr3P, Cr7C3, CrSi, CrB.256



2. Отношение к сложным веществам. C соляной и разбавленной серной кислотами реагирует медленно после растворения оксид­ной пленки: 2Cr + 3H2SO4 → Cr2(SO4)3 + 3H2↑В холодных азотной, концентрированной серной кислотах и «царской водке» хром не растворяется, так как происходит уп­рочнение оксидной пленки. В горячей концентрированной серной кислоте хром растворяется с выделением SO2:2Cr + 6H2SO4 → Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2OПри высокой температуре хром реагирует с расплавленными щелочами: 2Cr + 2KOH + 2H2O → 2KCrO2 + 3H2Раскаленный хром реагирует с парами воды:2Cr + 3H2O ≠ Cr2O3 + 3H2
Применение. C многими тяжелыми металлами хром образует сплавы, но большая хрупкость и сложность механической обра­ботки не позволяют широко их применять. Добавка самого хрома к другим сплавам увеличивает их коррозионную стойкость, со­храняет прочность при высоких температурах. Наиболее важны из них жаростойкие и кислотоупорные хромистые стали, применяе­мые для изготовления медицинских инструментов, автомобиль­ных деталей, выдерживающих сильные нагрузки. Хромомолибде­новые сплавы используют для изготовления фюзеляжей самоле­тов.

Соединения хромаХром образует многочисленные соединения с валентностью от двух до шести. Характерными являются соединения хрома со сте­пенью окисления +2, +3, +6.Большинство соединений двухвалентного хрома неустойчивы и обладают восстановительными свойствами. Оксид и гидроксид хрома(П) проявляют основные свойства; очень легко окисляются на воздухе, переходя в трехвалентное состояние. Практического значения соединения хрома со степенью окисления +2 не имеют.Соединения хрома со степенью окисления +3 многочисленны и устойчивы.
Оксид ypojw<2(ΠI) Cr2O3 может быть получен при непосредствен­ном взаимодействии кислорода с хромом при высокой темпера­туре: 4Cr + 3O2 → 2Cr2O3 257



или в результате нагревания Cr(OH)3:2Cr(OH)3 → Cr2O3 + 3H2OКроме того, оксид Cr2O3 может быть получен и другими спосо­бами: (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 + N2 + 4H2O
4K2Cr2O7 → 2Cr2O3 + 4K2CrO4 + 3O2↑Оксид Cr2O3 — тугоплавкое, нерастворимое в воде вещество зеленого цвета. Оксид Cr2O3 — амфотерный; легко сплавляется с щелочами, со средними и кислыми солями щелочных металлов с образованием соединений хрома(Ш):Cr2O3 + 2KOH → 2KCrO2 + H2OCr2O3 + Na2CO3 → 2NaCrO2 + CO2TОксид Cr2O3 может проявлять восстановительные свойства:Cr2O3 + 4KOH + KClO3 → 2K2CrO4 + KCl + 2H2OОксид хрома(Ш) применяют для изготовления красок, исполь­зуемых в стекольной и гончарной промышленности, в книгопе­чатании. Он входит в состав полирующих средств.

Гидроксид хрома(Ш) Cr(OH)3 может быть получен при действии щелочей на соли хрома(Ш):Cr2(SO4)3 + 6KOH → 2Cr(OH)3 + 3K2SO4Образуется студнеобразный осадок Cr(OH)3 зеленого цвета.Гидроксид хрома(Ш) обладает амфотерными свойствами, рас­творяясь как в кислотах с образованием солей хрома со степенью окисления +3: Cr(OH)3 + 3HC1 → CrCl3 + 3H2Oтак и в щелочах с образованием гидроксохромитов типа MCr(OH)4, M3Cr(OH)6 (М — щелочной металл):Cr(OH)3+ KOH → K[Cr(OH)4]При сплавлении Cr(OH)3 с KOH образуется хромит:Cr(OH)3 + KOH → KCrO2 + 2H2O
Соли хрома(Ш) в щелочной среде легко окисляются до солей XpoMa(VI) — хроматов:2NaCrO2 + 3C12 + 8NaOH → 6NaCl + 2Na2CrO4 + 4H2O2CrCl3 + 3H2O2 + IOKOH → 6KC1 + 2K2CrO4 + 8H2O258



Хроматы общей формулой MoCr2O4, M11Cr2O4 могут быть полу­чены при сплавлении оксида хрома(Ш) с оксидами других ме­таллов, гидроксидами и карбонатами щелочных металлов. Хрома­ты используют в производстве огнеупорных материалов, в каче­стве красителей стекла, для получения дихроматов.Хлорид хрома(Ш) CrCl3 используют в качестве катализатора в органическом синтезе.Сульфат хрома(Ш) Cr2(SO4)3 применяют при дублении кожи и в качестве протравы в красильном деле.Сульфат калия-хрома(Ш) KCr(SO4)2- 12H2O — хромокалиевые квасцы — применяют для дубления кожи и в качестве протравы в текстильном производстве.Известны многочисленные соединения шестивалентного хро­ма, главными из них являются оксид XpoMa(VI) CrO3 и соли отве­чающих ему кислот — хромовой H2CrO4 и дихромовой H2Cr2O7.
Оксид XpoMa(NI) CrO3 может быть получен из концентриро­ванных растворов хроматов и дихроматов калия при добавлении избытка концентрированной серной кислоты:K2CrO4 + H2SO4 → CrO3 + K2SO4 + H2OK2Cr2O7 + H2SO4 → 2CrO3 + K2SO4 + H2Oили при обработке хромата бария избытком концентрированной азотной кислоты:BaCrO4 + 2HNO3 → CrO3 + Ba(NO3)2 + H2OОксид CrO3 представляет собой темно-красные кристаллы, хорошо растворимые в воде. Сильно разбавленные токсичные вод­ные растворы желтого цвета содержат хромовую кислоту; концен­трированный водный раствор CrO3 содержит дихромовую кисло­ту красного цвета и другие кислоты, содержащие полихромат- ионы [Cr3O10]2^, [Cr4O13]2-.Кислоты H2CrO4 и H2Cr2O7 существуют только в растворе. В растворе устанавливается равновесие между хромовой и дихро­мовой кислотами: 2H2CrO4 ≠ H2Cr2O7 + H2OОксид XpoMa(VI) — кислотный с сильными окислительными свойствами.
Соли XpoMa(NI) имеют наибольшее значение. В щелочном рас­творе XpoM(VI) существует в форме хромат-иона CrO4-, окрашен­ного в желтый цвет. В кислом растворе xpoM(VI) существует в форме дихромат-иона Cr2O2-, окрашенного в оранжевый цвет:2CrO4- + 2H+ ≠ Cr2O72- + H2O 

хромат дихромат
(желтый) (оранжевый) 259



Это равновесие может быть сдвинуто в ту или иную сторону при добавлении кислот или щелочей.Кислые растворы хроматов и дихроматов обладают сильными окислительными свойствами. При их восстановлении желтая ок­раска хроматов или оранжевая окраска дихроматов переходит в зеленую, обусловленную ионами Cr3+, например:2K2CrO4 + 8H2SO4 + 6FeSO4 →→ Cr2(SO4)3 + 2K2SO4 + SFe2(SO4)3 + 8H2OНасыщенный раствор дихромата калия в концентрированной серной кислоте (хромовая смесь, или «хромпик») образует CrO3, который является сильным окислителем. Хромовая смесь широко используется в химических лабораториях для мытья посуды, так как CrO3 окисляет различные органические вещества, легко уда­ляет их с поверхности стекла:K2Cr2O7 + H2SO4 → 2CrO3 + K2SO4 + H2OПод действием щелочи дихромат-ионы переходят в хромат - ионы: K2Cr2O7 + 2KOH → 2K2CrO4 + H2OХромат-ион CrO4- в щелочном растворе является более слабым окислителем, чем Cr2O7-:CrO42- + 4H2O + 3e~ → Cr(OH)3 + 5ОН-При подкислении растворов хроматов ионы CrO4- переходят в дихромат-ионы Cr2O7-:2K2CrO4 + H2SO4 → K2Cr2O7 + K2SO4 + H2OТаким образом, хроматы в кислой среде переходят в дихрома­ты; последние в щелочной среде вновь переходят в хроматы:
H+CrO42- <==→ Cr2O2-

OH-Хроматы, как было сказано ранее, получают в щелочных рас­творах окислением соединений хрома(Ш); можно их получить и другим путем, например:CrO3 + K2CO3 → K2CrO4 + CO2K2Cr2O7 + K2CO3 → 2K2CrO4 + CO2Дихроматы можно получить подкислением растворов хрома­тов: 2K2CrO4 + 2H2SO4 → K2Cr2O7 + 2KHSO4 + H2Oили обработкой CrO3 оксидами, гидроксидами или карбонатами:260



2CrO3 + 2KOH → K2Cr2O7 + H2O2CrO3 + K2CO3 → K2Cr2O7 + CO2Хроматы и дихроматы щелочных металлов хорошо растворя­ются в воде, их широко применяют в аналитической химии при качественном анализе; хроматы и дихроматы щелочноземельных металлов плохо растворяются в воде.Дихромат калия K2Cr2O7 используют при дублении кожи, в производстве спичек и полиграфии для изготовления клише. Хро­матами и дихроматами в смеси с другими веществами пропиты­вают древесину для увеличения стойкости к действию грибков и насекомых.
Вопросы и задания

1. Какой металл следует взять для вытеснения хрома из Cr(NO3)3: a) Zn; 
б) Fe; в) Ag; г) Си; д) Sn?

2. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

CrO3 → Cr2O3 → Cr → Cr2(SO4)3 → CrCl3 → NaCrO2

3. Какой осадок образуется при взаимодействии раствора сульфата 
хрома(Ш) с раствором сульфида калия при нагревании?

4. Для следующей окислительно-восстановительной реакции напи­
шите электронную схему, расставьте коэффициенты; окончательную 
реакцию запишите в ионной форме:

Cr2(SO4)3 + H2O2 + NaOH → Na2SO4 + Na2CrO4 + H2O

5. К подкисленному серной кислотой раствору дихромата калия до­
бавлен раствор сульфата железа(П). Напишите уравнение реакции.

6. Сколько миллилитров раствора гидроксида натрия с массовой до­
лей NaOH 40 % (плотность 1,42 г/см3) потребуется для растворения 25,2 г 
смеси Cr2O3 и CrO3, если массовая доля Cr2O3 в смеси 60,3 %? (Ответ: 
28,1 мл.)



Глава 21
ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППА Vll ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать положение металлов подгруппы в Периодической системе, осо­

бенности строения их атомов, характерные физические и химические 
свойства, основные методы получения, применение; свойства, способы 
получения, применение марганца и его соединений;

уметь находить сходство и различия в свойствах элементов побочной 
и главной подгрупп Vll группы.

**21.1. Общая характеристикаК побочной подгруппе VII группы Периодической системы элементов относятся марганец Мп, технеций Тс, рений Re.Типичным представителем этой подгруппы является марганец. Он принадлежит к довольно распространенным в природе эле­ментам (0,03 % общего числа атомов земной коры). Тогда как тех­неций неустойчив и в земной коре не найден, но был искусс­твенно получен в результате ядерных превращений. Рений, хотя и содержится в земной коре, но является чрезвычайно редким (9∙ IO-9%) элементом.Атомы этих металлов на последнем уровне имеют по два элек­трона и по пять электронов на г/-орбиталях предпоследнего уров­ня, поэтому, участвуя в химических реакциях, марганец, техне­ций и рений могут образовывать соединения с валентностью от I до VII. Такие соединения имеются у марганца и рения, но соеди­нения с состоянием окисления IhV мало характерны и неустой­чивы. Для рения наиболее устойчивы соединения со степенью окис­ления +7, для технеция известны соединения со степенью окис­ления +4, +6, +7.Химическая активность и металлические свойства ослабевают в ряду Mn—Tc — Re. В ряду напряжений технеций и рений стоят после меди, поэтому реагируют только с кислотами-окислителя­ми, например:3Re + 7HNO3 → 3HReO4 + 2H2O + 7NOПри температуре 400 °C они горят в атмосфере кислорода с об­разованием летучих оксидов M2O7.Желтый летучий Re2O7 очень гигроскопичен и растворяется в воде. Степень окисления +7 рений проявляет и при взаимодей­262



ствии с некоторыми неметаллами, образуя, например, ReF7, Re2S7. Соли перренат-иона ReOj растворимы в воде, еще лучше раство­ряются соли с анионом TeOj.Все изотопы технеция радиоактивны и с каждым годом идет его накопление за счет радиоактивных отходов деления.Технеций находит применение в медицине при радиографи­ческих обследованиях внутренних органов. Рений в основном ис­пользуют в виде сплава с платиной как катализатор при перера­ботке нефти, а также для изготовления специальных термоэле­ментов. Учитывая то что число катионов, образуемых Re и Тс, очень мало, химия их развита слабо; в данной книге не приводят­ся конкретные соединения. Их оксианионы дают многочисленные комплексные соединения, которые хорошо изучены, имеют слож­ное и переменное строение.
Вопросы и задания

1. В чем сходство и в чем различие свойств элементов побочной под­
группы VII группы? Составьте электронные формулы этих элементов.

2. Как распространены в природе металлы побочной подгруппы 
VII группы? Где они применяются?

3. Рений растворяется не только в кислотах-окислителях, но и в горя­
чей бромной воде с образованием HReO4. Напишите уравнение реак­
ции, составьте электронную схему. Окислителем или восстановителем 
является бром в этой реакции?

4. Рений образует ряд стабильных солей: K2ReCl6, KReO4. Определите 
степень окисления рения и постройте графические формулы этих солей.

5. Рений образует оксиды: Re2O, ReO, ReO2, ReO3, Re2O7. Классифи­
цируйте их. Какие кислоты соответствуют кислотным оксидам?

6. Можно ли подсчитать содержание технеция в земной коре по мас­
се? Почему?

*21.2. Марганец и его соединения

Марганец

Нахождение в природе. В свободном виде марганец не встреча­ется, он входит в состав различных руд: пиролюзита MnO2, брау­нита Mn2O3, гаусманита Mn3O4, марганцевого шпата MnCO3. Наи­более важный из них — пиролюзит.
Получение. Из пиролюзита металлический марганец чаще все­го получают алюмотсрмичсским способом: сначала его обжи­гают 3M∏O2 → Mn3O4 + O2 263



чтобы удалить кислород (в противном случае реакция MnO2 с алю­минием вследствие выделения большого количества теплоты мо­жет стать неуправляемой), затем полученный оксид Mn3O4 сме­шивают с алюминиевым порошком и поджигают:3Mn3O4 + 8A1 → 9Mn + 4A12O3Однако этим способом нельзя получить марганец высокой чи­стоты. Чистый (99,98 %) марганец получают электролизом водных растворов хлорида или сульфата марганца(П).
Физические свойства. В чистом состоянии марганец — это се­ребристо-белый металл, по внешнему виду похож на железо, но в отличие от него более хрупкий и твердый. На воздухе покрыва­ется защитной оксидной пленкой в виде пестрых пятен.
Химические свойства. В значительной степени химические свой­ства марганца зависят от его чистоты.1. Отношение к неметаллам. При высокой температуре в при­сутствии воздуха или в мелкораздробленном состоянии марганец сгорает с образованием оксидов различного состава. Энергично протекает его реакция с галогенами с образованием солей типа MnX2. При нагревании марганец соединяется с углеродом, азо­том, фосфором, серой с образованием соответственно Mn3C, MnN3, MnP, MnS.C водородом марганец химически не взаимодействует, но мо­жет поглощать его.2. Отношение к сложным веществам. Марганец взаимодействует с парами воды: Mn + 2H2O → Mn(OH)2 + H2легко растворяется в кислотах — из HCl и разбавленной H2SO4 вытесняет водород: Mn + 2H+ → Mn2+ + H2концентрированную H2SO4 при нагревании восстанавливает до SO2:Mn + 2H2SO4(kohp.) → MnSO4 + SO2 + 2H2Oазотную кислоту — до NO:3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO + 4H2OКонцентрированные растворы щелочей не взаимодействуют с марганцем.
Применение. Марганец широко используют в производстве стали в качестве раскислителя и легирующего металла. Сталь, содержа­щая 1,5 % углерода и 11 — 15 % марганца, обладает большой изно­состойкостью и твердостью, ее применяют для изготовления дро­билок, деталей экскаваторов, железнодорожных рельсов.264



Сплавы марганца с медью обладают высокой прочностью и коррозионной стойкостью. Из этих сплавов делают лопатки тур­бин, а если к данному сплаву добавить никель, то получается марганцовистая бронза, применяемая для изготовления точных резисторов вследствие незначительной зависимости электричес­кой проводимости этого сплава от температуры.
Соединения марганцаМарганец образует соединения со степенью окисления от +1 до +7. Большинству из них соответствуют оксиды. Хорошо изучены MnO — основный оксид, Mn2O3 — основный с признаками ам­фотерности, MnO2 — амфотерный и Mn2O7 — типичный кислот­ный оксид. Существование оксида марганца(У1) MnO3 в свобод­ном состоянии, по данным многих источников, сомнительно, его производные — манганаты M2MnO4, особенно щелочных метал­лов, широко известны.

Оксид марганца(11) MnO и оксид марганца(Ш) Mn2O3 получа­ют из оксидов с большей степенью окисления или прокаливани­ем солей марганца(П), например:MnO2 + H2 → MnO + H2O4M∏O2 → 2Mn2O3 + O2 MnCO3 → MnO + CO2 4M∏CO3 + O2 → 2Mn2O3 + 4CO2Оксид MnO представляет собой порошок зеленовато-серого цвета, нерастворимый в воде.Оксид Mn2O3 — черный аморфный порошок, в воде не раство­ряется.Как основные оксиды MnO и Mn2O3 растворяются в кислотах:MnO + 2HC1 → MnCl2 + H2OMn2O3 + 3H2SO4 → Mn2(SO4)3 + 3H2O
Гидроксид марганца(11) Mn(OH)2 имеет белый цвет, гидроксид 

марганца(Ш) Mn(OH)3 — черный. Они практически не растворя­ются в воде и являются очень слабыми и неустойчивыми основа­ниями.
Соли марганца(11) имеют розовую окраску, хорошо растворя­ются в воде и являются устойчивыми, соли же марганца(Ш), как правило, неустойчивы.Соли марганца(П) проявляют восстановительные свойства. В кислой среде они могут окисляться сильными окислителями до H2MnO3 и HMnO4, например: 265



2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 → 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2OВ щелочной среде многие окислители окисляют марганец(П) до марганца! Vll):2MnSO4 + 5KBrO + 6КОН → 2KMnO4 + 5KBr + 2K2SO4 + 3H2OИз соединений марганца(П) практическое значение имеют несколько его солей.Карбонат марганца(П) MnCO3 используют для изготовления масляной краски (марганцевые белила).Сульфат марганца(П) MnSO4 применяют для окраски тканей, в сельском хозяйстве как средство, стимулирующее прорастание семян.Нитрат марганца(П) Mn(NO3)2 используют для получения чи­стого оксида марганца(1У), разделения редкоземельных элемен­тов способом фракционированной кристаллизации.Соли марганца(Ш) малочисленны и малоустойчивы; как пра­вило, окрашены в темный цвет и склонны к комплексообразова­нию.Интерес представляет фиолетовый фосфат марганца(Ш), при­меняемый в качестве устойчивой на воздухе малярной краски (мар­ганцевая фиолетовая).
Оксид марганиа(\\') MnO2 (пиролюзит) — наиболее устойчи­вое кислородное соединение марганца, являющееся его важней­шим минералом. Оксид MnO2 может быть получен синтетическим путем, например нагреванием нитрата марганца(П):Mn(NO3)2 → MnO2 + 2NO2Как природный, так и синтетический MnO2 имеют цвет от серого до серо-черного. Они нерастворимы в воде. Оксид MnO2 применяют как основное сырье для получения марганца и его соединений; широко используют как окислитель в стекольной, лакокрасочной, электротехнической промышленности. В смеси с оксидом углерода(П) пиролюзит применяют для каталитическо­го окисления СО в противогазах.Оксид MnO2 проявляет амфотерные свойства, однако основ­ные и кислотные функции оксида марганца(ГУ) очень слабо вы­ражены: MnO2 + 4HC1 → MnCl4 + 2H2OMnO2 + 2KOH → K2MnO3 + H2OСоли марганца(1У) неустойчивы, распадаются при незначи­тельном нагревании: MnCl4 → MnCl2 + Cl2266



2K2MnO3 + O2 → 2K2MnO4
Соли марганиа(\'\) (соли марганцоватой кислоты H2MnO4 — 

манганаты) образуются при сплавлении MnO2 с щелочами в при­сутствии окислителей, например:MnO2 + 2KOH + KNO3 → K2MnO4 + KNO2 + H2OМанганаты устойчивы только на холоду, при незначительном нагревании распадаются:3 K2MnO4 + 2H2O → MnO2 + 2KMnO4 + 4КОННеустойчива и сама кислота H2MnO4, которая является слабой и существует только в растворе:3H2MnO4 → MnO2 + 2HMnO4 + 2H2OВсе производные MapraHira(VI) являются сильными окислите­лями и легко восстанавливаются до MnO2 (в щелочной среде), проявляют и восстановительные свойства, переходя в соединения MapraHija(VII): 2K2MnO4 + Cl2 → 2KMnO4 + 2КС1или одновременно и те, и другие функции, вступая в реакции диспропорционирования:3K2MnO4 + 4HNO3 → 2KMnO4 + MnO2 + 4KNO3 + 2H2OШироко известны соединения марганца(УП).
Оксид марганца(уП) Mn2O7 может быть получен при действии холодной серной кислоты на KMnO4:2KMnO4 + H2SO4 → K2SO4 + Mn2O7 + H2OОксид Mn2O7 представляет собой темно-зеленую маслянистую жидкость, разлагающуюся со взрывом при нагревании на MnO2 и O2. Также со взрывом протекает реакция Mn2O7 при соприкосно­вении с эфиром и спиртом. Оксид Mn2O7 хорошо растворяется в воде с образованием марганцовой кислоты HMnO4 — раствора фиолетового цвета: Mn2O7 + H2O → 2HMnO4
Марганцовая кислота HMnO4 устойчива только при содержа­нии в водном растворе менее 20 %; безводную получить не удалось. Марганцовую кислоту можно получить при окислении соедине­ний марганца(П) в кислой среде (H2SO4 или HNO3, но не HCl, так как HMnO4 в присутствии хлорид-иона Cl- восстанавливает­ся) при помощи сильных окислителей, например PbO2 или NaBiO3:267



2MnSO4 + 5PbO2 + 6HNO3 →→ 2HMnO4 + SPb(NO3)2 + 2PbSO4 + 2H2OМарганцовая кислота является сильной и в водном растворе почти полностью диссоциирована. Концентрированные растворы кислоты неустойчивы и разлагаются с образованием MnO2 и ато­марного кислорода:2HMnO4 → 2MnO2 + H2O + 3[О]или озона: 2HMnO4 → 2MnO2 + O3 + H2O
Соли марганцовой кислоты (перманганаты) — устойчивые со­единения. Кристаллогидраты состава LiMnO4- 3H2O, NaMnO4- 3H2O, Mg(MnO4)2- 5H2O, Ca(MnO4)2- 5H2O хорошо растворяются в воде; безводные перманганаты CsMnO4, KMnO4, Ba(MnO4)2 — плохо растворимы.Наибольшее распространение и практическое применение имеет перманганат калия KMnO4, который может быть получен из ман­ганата калия несколькими способами: длительным кипячением в воде 3K2MnO4 + 2H2O → 2KMnO4 + MnO2 + 4КОНили окислением хлором2K2MnO4 + Cl2 → 2KMnO4 + 2КС1В промышленности KMnO4 получают электролитическим окис­лением манганата K2MnO4.Перманганат калия KMnO4 представляет собой устойчивые на воздухе призматические кристаллы фиолетово-красного цвета. При нагревании разлагаются:2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2Растворы перманганата калия неустойчивы и разлагаются (осо­бенно на свету):• в кислой среде4MnO4- + 4H+ → 3O2 + 4MnO2 + 2H2O• в нейтральной и щелочной средах4MnO4- + 2H2O → 4MnO2 + 4OH^ + 3O2В присутствии сильных восстановителей перманганат-ион MnO4 в кислой среде превращается в ион Mn2+:2KMnO4 + 5H2S + 3H2SO4 → 2MnSO4 + K2SO4 + 5S + 8H2O 268



в щелочной среде ион MnO4 превращается в ион MnO4 :2KMnO4 + KNO2 + 2KOH → 2K2M∏O4 + KNO3 + H2Oв нейтральной среде ион MnO4 восстанавливается до MnO2:2KMnO4 + 6KI + 4H2O → 2MnO2 + 3I2 + 8КОНВследствие сильных окислительных свойств KMnO4 применя­ют для отбелки шерсти, шелка, хлопка, для очистки лаборатор­ной посуды от жиров и других органических веществ (щелочным раствором). Разбавленный (0,1 %) раствор является хорошим дез­инфицирующим средством и применяется для промывания ран, приема внутрь при некоторых отравлениях, для полоскания горла. Раствором перманганата калия протравливают древесину, чтобы придать ей вид орехового дерева. Он служит для осветления масла и очистки уксусной кислоты от примесей.
Вопросы и задания

1. Как получают металлический марганец, где его применяют? Напи­
шите уравнения реакций, происходящих на катоде и аноде при электро­
лизе раствора нитрата марганца(П), если: а) анод угольный; б) анод 
марганцевый.

2. C какими из следующих веществ будет взаимодействовать марганец: 
Hg(NO3)2, H2O, КОН, H2, O2, HNO3, HCl, Br2?

3. Напишите уравнения реакций с изменением степени окисления 
марганца в соответствии с приведенной схемой:

О +2 +4 +6 +7
Mn <=> Mn <=> Mn <=> Mn <=> Mn

Укажите характер среды, в которой происходит это превращение.
4. Напишите уравнения реакций, в которых MnO2 проявляет: а) вос­

становительные свойства; б) окислительные свойства; в) степень окис­
ления не изменяется.

5. Почему при смешивании растворимых солей MnCl2 и K2S не обра­
зуется осадка «телесного цвета» MnS? Напишите уравнения реакций.

6. Сколько граммов KMnO4 потребуется для окисления: а) 15,2 г FeSO4 
в кислом растворе; б) 12,6 г Na2SO3 в щелочном растворе; в) 16,6 г KI в 
нейтральной среде? (Ответ: а) 3,16 г; б) 31,6 г; в) 5,26 г.)



Глава 22
ГЛАВНАЯ И ПОБОЧНАЯ ПОДГРУППЫ Vlll ГРУППЫ

Изучив главу, следует:
знать особенности построения побочной подгруппы и строения ато­

мов металлов; характерные для них физические и химические свойства; 
основные методы получения; свойства, способы получения и примене­
ние железа и его соединений;

уметь находить сходство и различия в свойствах элементов как се­
мейств, так и главной и побочной подгрупп Vlll группы.

*22.1. Общая характеристика побочной подгруппыВ побочную подгруппу VIII группы входят три «триады» эле­ментов: первую триаду образуют железо Fe, кобальт Со, никель Ni; вторую — рутений Ru, родий Rh, палладий Pd; третью триаду — 
осмий Os, иридий Ir, платина Pt. Первую триаду элементов назы­вают семейством железа, так как железо, кобальт и никель близ­ки по свойствам и существенно отличаются от шести остальных элементов. Шесть элементов второй и третьей триад объединяют в 
семейство платиновых металлов, близких по свойствам и распро­странению в природе.Кобальт и никель в природе встречаются вместе, главным об­разом в виде соединений с мышьяком (шмальтин CoAs2, кобаль­тин CoAsS, гередорфит NiAsS, ульманит NiSbS), да и химия со­единений этих металлов имеет много общего.Получают кобальт и никель из мышьяковистых руд. При обжи­ге их при доступе воздуха образуется смесь оксидов. Эту смесь об­рабатывают соляной кислотой и из полученного раствора рядом реактивов раздельно осаждают сопутствующие металлы и кобальт в виде оксида кобальта. Большая часть никеля при этом остается в растворе. Из оксидов кобальта и никеля после прокаливания с соответствующими восстановителями получают металлический кобальт и никель.Все платиновые металлы — Ru, Os, Rh, Ir, Pd, Pt относятся к числу редких элементов; наиболее распространенным из них яв­ляется платина. В природе они находятся в основном в самород­ном состоянии, а также входят в состав руд. В одних и тех же пла­тиновых рудах содержатся не только все платиновые металлы, но и другие благородные металлы, такие как серебро и золото.270



Кобальт представляет собой блестящий металл, обладающий большой твердостью, прочностью; он тягуч и плохо поддается ковке.Никель — серебристо-белый металл с сильным блеском. Хоро­шо поддается обработке — полировке, ковке, сварке, вальцева­нию, вытягиванию в проволоку.При обычных условиях никель и кобальт достаточно устойчи­вы по отношению к воде и воздуху. При высокой температуре никель и кобальт реагируют с парами воды с образованием окси­дов и выделением водорода, сгорают в токе кислорода до оксидов состава МО.C железом, хромом и марганцем Ni и Со образуют твердые растворы в любых соотношениях, без образования соединений, а вот с алюминием никель образует соединение AlNi.При нагревании Ni и Со соединяются с галогенами, серой, фосфором, мышьяком, сурьмой, углеродом, кремнием, бором; не реагируют с азотом.Разбавленные кислоты HCl, H2SO4, HNO3 медленно растворя­ют кобальт и никель. В концентрированной холодной азотной кис­лоте металлы пассивированы, при незначительном нагревании рас­творяются в ней.Кобальт и никель находят широкое применение в промышлен­ности, медицине, быту.Кобальт служит важнейшей составной частью инструменталь­ных быстрорежущих сталей. Кобальтовые сплавы, содержащие 20 — 
Tl % хрома, применяют в конструкциях авиационных турбин.Сплавы на основе никеля и кобальта нашли применение в авиа­ционной и космической технике.Широко используют кобальтовые и никелевые электролити­ческие покрытия как средство защиты других металлов от корро­зии и для декоративных целей.Сплавы на основе никеля и меди хорошо куются, прокатывают­ся, штампуются и т. д. Такие сплавы уже давно стали применять для чеканки монет. Добавка 20 % никеля к меди полностью «гасит» крас­ный цвет меди, придавая сплаву (мельхиору) серебряный вид.Тонкораздробленный никель применяют в качестве катализа­тора при превращении жидких жиров в твердые.Кобальт используют для производства эмалированной посуды, красок, лаков. Радиоактивный изотоп кобальта 6207Co применяют для облучения пораженных раком тканей.В свободном состоянии семейство платиновых металлов пред­ставляет собой очень тугоплавкие и труднолетучие металлы; Pd, Rh, Pt хорошо поддаются механической обработке, тогда как Ru, Os, Ir более твердые и хрупкие.Платиновые металлы в обычных условиях устойчивы к дей­ствию химических веществ и прежде всего минеральных кислот.271



В компактном состоянии Os, Ir, Ru, Rh не растворяются ни в одной из кислот, даже в «царской водке». Палладий и платина более реакционноспособны: палладий легко растворяется в азот­ной кислоте и особенно в «царской водке», платина легко раство­ряется в «царской водке» и медленно растворяется даже в HCl в присутствии воздуха.Все платиновые металлы можно перевести в растворимое со­стояние нагреванием их со смесью соляной кислоты и хлората в запаянной трубке.Все платиновые металлы хорошо сплавляются с щелочами в присутствии окислителей. Это следует учитывать при применении лабораторной посуды из платины. Сплавление с KOH в платино­вом тигле приводит к коррозии тигля, хотя металл остается блес­тящим, а сплав прозрачным. Платиновая посуда особенно легко разрушается при сплавлении со смесями, содержащими оксиды, пероксиды, карбонаты.Платиновые металлы сплавляются с карбонатами щелочных и щелочноземельных металлов с образованием кислородсодержащих солей.Все платиновые металлы при продолжительном нагревании на воздухе при температуре выше 1 000 oC теряют массу из-за образо­вания летучих оксидов, но такие колебания массы не учитывают на практике, за исключением некоторых случаев прокаливания платиновой посуды.Платиновые металлы легко подвергаются хлорированию, при этом получены хлориды состава PtCl2, PdCl2, для остальных — состава MCl3.Основное применение связано с каталитическими свойствами самих платиновых металлов. Используются они в виде сетки или фольги.Около половины всей потребляемой платины используют в качестве катализатора в химической и нефтеперерабатывающей промышленности.Платинородиевые катализаторы ускоряют процесс окисления NH3 до NO. Присадка 5 — 10% родия намного повышает проч­ность сетки, а потери платины в процессе производства уменьша­ются в 1,5 — 2 раза. Рутениевые катализаторы, обладающие исклю­чительной избирательной способностью, применяют для синтеза синильной кислоты из аммиака и метана, для получения пре­дельных углеводородов из водорода и оксида углерода(П), глице­рина из целлюлозы. Палладий как катализатор применяют в про­изводстве ацетилена, многих фармацевтических препаратов. В ре­акциях гидрогенизации органических веществ используют осми­евые катализаторы.Платинорениевые и платиногерманиевые катализаторы при­меняют для риформинга сырой нефти.272



Большое значение имеют сплавы на основе платиновых метал­лов. Добавка 10 % иридия к платине повышает ее прочность и твер­дость почти втрое. Такие сплавы обладают исключительной кор­розионной стойкостью. Из них делают жаростойкие тигли, чаш­ки, стаканы, шпатели, фильтры, контакты для электродвигате­лей, термопары.Платиноиридиевые сплавы используют в ювелирном деле (как и сплавы платины с золотом, серебром, палладием) в качестве оправы для бриллиантов, жемчуга.Из сплава платины с родием (7 % Rh) делают сосуды для плав­ления стекломассы и получения тончайших стеклянных и кварце­вых нитей. Термопары из платинородиевой проволоки позволяют измерять температуру до 1 800 °C.Большой износостойкостью обладают сплавы, в состав кото­рых введен осмий — один из самых тяжелых, самых твердых и самых дорогих платиновых металлов. Из таких сплавов делают на­пайку на кончик пера дорогих авторучек; из сплава осмия с дру­гими платиновыми металлами или вольфрамом и кобальтом изго­тавливают небольшие детали точных измерительных приборов.Широко используют для очистки водорода самый доступный (примерно в 5 раз дешевле платины) и перспективный из всех платиновых металлов — палладий. Используется способность во­дорода с большой скоростью диффундировать через тонкую (до 0,1 мм) пластинку из палладия. Палладий считается эталоном во­дородного сорбента (1 см3 его поглощает 940 см3 водорода). Правда, металлический рутений сорбирует до 1 500 объемов, но выделить сам металл высокой чистоты пока еще не удалось никому. Не уда­ется изготовить из него какие-либо изделия из-за его хрупкости.Металлы побочной подгруппы VIII группы образуют много­численные соединения. В большинстве своих соединений кобальт и никель двух- и трехвалентны. Двухвалентное состояние харак­терно для простых соединений, трехвалентное — для комплекс­ных.Оксиды кобальта(П) и никеля(П) можно получить при нагре­вании гидроксидов, карбонатов, нитратов кобальта(П) и ни- келя(П).C кислородом Со и Ni дают при определенных условиях окси­ды CoO и NiO — порошки серо-зеленого цвета, а также черный смешанный оксид Co3O4, темно-коричневый оксид Co2O3. Суще­ствование безводных оксидов Ni(III) и Ni(IV) не доказано.Оксид кобальта(П) образует двойные соли с оксидами метал­лов типа CoO ∙ M2O3, а оксид кобальта(Ш) — с оксидами двухва­лентных металлов типа Co2O3- МО.Оксид CoO слабо амфотерен и способен растворяться в очень концентрированных щелочах с образованием голубых растворов, содержащих ион Co(OH)4-. 273



Оксид NiO практически не обладает амфотерными свойствами. При действии на соли Co(II) и Ni(II) щелочью можно получить осадок Co(OH)2 синего или розового (в зависимости от условий осаждения) цвета и зеленого геля гидроксида никеля(П) Ni(OH)2. Гидроксид Ni(OH)2 характеризуется только основными свойствами. Он легко растворяется в кислотах, а также в водном растворе амми­ака с образованием аминокомплексов, таких как [Ni(NH3)4(H2O)2]2+ и [Ni(NH3)6]2+-Гидроксид Co(OH)2 обладает амфотерными свойствами: раство­ряется в концентрированных щелочах с образованием темно-го­лубого раствора, содержащего ионы Co(OH)4-, из которого мож­но осадить Na2[Co(OH)4] и Ba[Co(OH)4].Известны растворимые в воде галогениды кобальта(П) и нике- ля(П), а также сульфиды CoS и NiS черного цвета.При взаимодействии гидроксидов кобальта(П) и никеля(П) с соответствующими кислотами можно получить нитраты, сульфа­ты, карбонаты, фосфаты и др.Отличается процесс термического разложения нитрата нике- ля(П): Ni(NO3)2 → Ni(NO2)2 + O2Такое разложение типично только для нитратов щелочных и щелочноземельных металлов и не присуще другим металлам, кроме никеля.При действии на Co(OH)2 кислородом воздуха можно полу­чить осадок гидроксида кобальта(Ш) коричнево-бурого цвета:4Co(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Co(OH)3При обработке Ni(OH)2 в щелочной среде в присутствии силь­ных окислителей образуется осадок Ni(OH)3 черного цвета:2Ni(OH)2 + 2NaOH + Cl2 = 2Ni(OH)3 + 2NaClПри взаимодействии этих гидроксидов с кислотами происхо­дит восстановление Со и Ni до степени окисления +2 и выделение свободного кислорода.Известно много комплексов кобальта и никеля со степенью окисления +2, +3 и несколько комплексов Со и Ni в состоянии окисления +4, однако они неустойчивы и плохо изучены.Прямым или косвенным путем платиновые металлы образуют оксиды со степенью окисления +2 (Pd, Pt), +3 (Rh, Ir), +4 (все платиновые), +8 (Ru, Os). Хорошо изучены соединения состава RuO4, OsO4. Оранжево-желтый оксид RuO4 (температура плавле­ния 25 °C) образуется при нагревании соединений рутения в кис­лом растворе с такими окислителями, как KMnO4 или HClO4. Рас­творимость в воде RuO4 незначительна.274



Для бесцветного OsO4 (температура плавления 40 °C) окисли­телем может являться HNO3. Оксид осмия(УШ) можно получить и при нагревании мелкораздробленного осмия в токе кислорода. Его водный раствор не дает кислой реакции на лакмус, но с силь­ными щелочами OsO4 образует непрочное соединение, например K2[OsO4(OH)2]. Оксид OsO4 растворяется в воде, спирте и эфире.Оксиды RuO4, OsO4 являются сильными окислителями, что широко используют при синтезе органических веществ (напри­мер, лекарственного препарата — картизона).Все платиновые металлы наряду с простыми соединениями образуют многочисленные комплексы со степенью окисления металла от +2 до +6.
Вопросы и задания

1. В чем особенности построения побочной подгруппы VIII группы? 
Охарактеризуйте семейства, триады.

2. Как распространены металлы подгруппы в природе; как их получа­
ют?

3. C какими из следующих веществ реагирует никель: H2O(πap), MgCl2, 
N2, O2, КОН, ННО3(горячая)? Напишите уравнения реакций.

4. Как относятся гидроксиды Co(OH)2 и Ni(OH)2: а) к кислотам;
б) щелочам? Есть ли различия? Ответ подтвердите уравнениями реакций.

5. Какой металл семейства платиновых в отличие от других растворя­
ется в концентрированной азотной кислоте?

6. Как ведут себя металлы семейства платиновых при сплавлении с 
щелочами в присутствии окислителей? При каких обстоятельствах это 
надо учитывать?

22.2. Железо и его соединения

Железо

Нахождение в природе. Железо — второй по распространенно­сти в природе металл после алюминия и четвертый по содержа­нию в земной коре элемент после кислорода, кремния и алюми­ния. В самородном состоянии встречается очень редко (образует метеориты, в небольших количествах иногда входит в базальты). Важнейшими железными рудами являются:
Название Содержание Fe, %Состав

Fe3O4 магнетит (магнитный железняк) 72
Fe2O3 гематит (красный железняк) 65
Fe2O3 ■ иН2О лимонит (бурый железняк) 60
FeS2 пирит (серный колчедан) 46,6
FeCO3 сидерит (железный шпат) 35 275



Получение и применение железа и его сплавов. Химически чис­тое железо можно получить восстановлением Fe2O3 водородом или электролизом водных растворов солей железа(П):Fe2O3 + 3H2 → 2Fe + 3H2OТехническое железо можно получить алюмотермическим вос­становлением его оксидов:3Fe3O4 + 8A1 → 9Fe + 4A12O3или путем термического разложения пентакарбонила железа:Fe(CO)5 → Fe + 5СОЧистое железо имеет ограниченное применение. В современной технике и в обыденной жизни применяют сплавы железа: чугун, сталь. Эти сплавы отличаются разным содержанием углерода. В чу­гуне углерода содержится от 1,7 до 5 %, в стали — от 0,3 до 1,7 %.Для получения чугуна и стали перерабатывают железные руды, содержащие железо в виде оксидов, поэтому в основе химическо­го процесса получения чугуна лежит процесс восстановления же­леза из этих оксидов углеродом и оксидом углерода(П).
Доменный процесс. Процесс выплавки чугуна ведут в домен­ных печах. Доменная печь — сложное сооружение, высота которо­го 25 — 30 м, диаметр 6 —8 м. Конструктивно домна имеет форму двух усеченных конусов, соединенных основаниями. Домна выло­жена из огнеупорного кирпича, снаружи покрыта стальным ко­жухом (для прочности).В домну сверху загружают шихту, которая состоит из череду­ющихся слоев руды, кокса, флюсов (плавней). Обогащенная руда обычно содержит 65 —72 % оксидов железа и является основным источником железа.Кокс служит источником теплоты, является восстановителем, из него образуется оксид углерода(П), играющий роль восстано­вителя металла из руды. Кокс также нужен для науглероживания железа.Флюсы (чаще всего известняк CaCO3) необходимы для вывода пустой породы в виде шлаков, состоящих главным образом из силикатов и алюмосиликатов кальция. Они предохраняют восста­новленное железо от окисления и служат для понижения темпе­ратуры плавления руды.Снизу в домну подают смесь воздуха с кислородом (или чис­тый кислород), предварительно нагретую до 600—800 °C. Раска­ленный уголь (кокс) реагирует с кислородом:C + O2 = CO2276



Оксид углерода(1У) реагирует с раскаленным углем с образо­ванием СО: CO2 + C = 2СООксид СО восстанавливает железо из его оксидов по схеме:Fe2O3 → Fe3O4 → FeO → FeСвободное железо постепенно опускается вниз в зону более высоких температур, плавится и науглероживается за счет соеди­нения железа с углеродом и оксидом углерода(П), образуя карбид железа (или цементит): 3Fe + C = Fe3C3Fe + 2CO = Fe3C + CO2Карбид железа растворяется в железе. Так происходит образо­вание чугуна.Находящиеся в руде примеси соединений серы, фосфора, крем­ния, марганца восстанавливаются раскаленным коксом:SO2 + 2C → S + 2СОCa3(PO4)2 + 5C → 2P + 5СО + ЗСаОSiO2 + 2C → Si + 2СОMnO + C → Mn + СОВосстановленные S, P, Si, Mn частично растворяются в рас­плавленном чугуне, частично уходят в шлак.Выходящий из домны газ называют колошниковым. Он содер­жит до 90 % СО, N2, CO2 и используется в специальных сооруже­ниях для подогрева подаваемого в домну воздуха.Доменный процесс непрерывный. Чугун и шлак периодически выпускают из печи через специальные желоба. Остановка домен­ной печи проводится лишь раз в несколько лет для капитального ремонта.В доменных печах получают три вида чугунов: литейный, пере­дельный, специальный.
Литейный чугун содержит углерод в виде графита, использует­ся для отливки чугунных изделий. Этот чугун называют еще се­рым, так как на изломе он имеет серый цвет.
Передельный чугун содержит углерод в виде цементита Fe3C, используется для переработки в сталь. Имеет еще название — бе­лый чугун.
Специальные чугуны различаются содержанием Si, Mn, P, С. Используются для производства высококачественной стали, для 277



изготовления конструкционных материалов в машиностроитель­ной и приборостроительной промышленности.
Переработка чугуна в сталь. Сталь отличается от чугуна мень­шим содержанием углерода. Сырьем для получения стали служит передельный чугун, флюсы, металлолом.Процесс переработки чугуна в сталь сводится к удалению из него избытка углерода, серы, фосфора, кремния, марганца и дру­гих элементов. При высокой температуре кислород легко соединя­ется с углеродом и другими примесями, образуя оксиды. Оксид углерода(П) удаляется в виде газа, а остальные оксиды реагируют с флюсами, образуя шлак, всплывающий на поверхности стали.По способам окисления примесей различают два конвертор­ных процесса: бессемеровский и томасовский, а также мартенов­ский и электротермический.Бессемеровский (кислый) и томасовский (основный) процес­сы проводят в конверторах. Конвертор представляет собой боль­шой грушевидный сосуд (вместимостью 20 — 60 т), футерованный изнутри огнеупорным материалом. Днище конвертора снабжено отверстиями, через которые вдувается воздух. При этом происхо­дит окисление примесей: 2C + O2 = 2СОSi + O2 = SiO22Mn + O2 = 2MnOS + O2 = SO24P + 5O2 = 2P2O5а также в небольшой степени2Fe + O2 = 2FeOВ случае бессемеровского процесса, когда конвертор футерован силикатным кирпичом кислотного характера, оксиды MnO и FeO переходят в легкоплавкий шлак в виде силикатов. Примеси фос­фора и серы при этом не удаляются, что является недостатком этого способа.Поэтому для переработки конверторным методом чугунов с повышенным содержанием фосфора и серы используют томасов­

ский процесс. Конвертор здесь уже футерован огнеупорным доло­митовым кирпичом основного характера; кроме того, в конвер­тор добавляют CaO. Образующийся при этом шлак Ca3(PO4)2 раз­малывают и используют в качестве ценного удобрения под назва­нием томасовой муки. К недостаткам томасовского метода отно­сится высокая стоимость доломита, а также, как и при бессеме­ровском процессе, расплавленный чугун должен быть только опре­деленного состава, да и сами процессы являются нерегулируемы­ми. Но, с другой стороны, есть и достоинства конверторных спо­278



собов: большое количество выделяемой теплоты (отпадает необ­ходимость в дополнительном обогреве) и быстрое протекание про­цесса.Чугуны произвольного состава могут быть переработаны мар­
теновским методом, где для окисления примесей наряду с кисло­родом используют твердые окислители в виде оксидов железа, присутствующих в руде, чугуне, металлоломе, являющихся и сы­рьем: Mn + FeO → Fe + MnOSi + 2FeO → 2Fe + SiO2 S + 2FeO → 2Fe + SO2 C + 2FeO → 2Fe + CO2 2P + 5FeO → 5Fe + P2O5Оксид марганца(П) силикат марганца(П): и оксид кремния(1У) образуют шлак —

MnO + SiO2 → MnSiO3Марганец способствует удалению части серы, являющейся вред­ной примесью: FeS + Mn → Fe + MnSСульфид марганца(П) не растворяется в жидком металле и переходит в шлак.Фосфор из стали удаляют с помощью негашеной извести CaO:4CaO + P2O5 → Ca3(PO4)2 - CaO
томасшлакМартеновские печи — сложные инженерные сооружения; от­носятся к типу пламенных печей. Они нагреваются пламенем, об­разующимся при сгорании газообразного или жидкого топлива (мазута). Переделку чугуна в сталь ведут при температуре 1 800 °C.Процесс плавки длится 5 — 6 ч. За это время можно брать про­бы стали, определять ее состав, вводить легирующие добавки, чтобы получить сталь заданных свойств.Все производственные процессы на мартеновских печах пол­ностью механизированы и автоматизированы.Достоинством мартеновского метода является регулируемость процесса, более полное отделение шлаков, что дает возможность получать различные и более качественные сорта стали.Наиболее качественные сорта стали получают электротерми­

ческим способом. Им пользуются для улучшения качества конвер­торной стали путем переплавки, а также для науглероживания и раскисления железа, полученного мартеновским способом. Этим способом выплавляют большинство сортов легированных сталей, 279



содержащих такие легирующие элементы, как Mn, Si, Ni, Cr, Cu, V, Mo, W.При возрастании содержания марганца и кремния (2,5 %) в сталях получают твердые, упругие и прочные стали, идущие на изготовление пружин, осей и других важных деталей машин. Спла­вы, содержащие до 15 % кремния, отличаются высокой кислото- стойкостью. Сталь с высоким содержанием никеля (36 %) идет на изготовление часовых механизмов, так как обладает малым коэф­фициентом расширения. Быстрорежущие стали в качестве легиру­ющих добавок содержат Cr, V, W. Инструментами из таких сталей можно обрабатывать металлы на высоких скоростях.Широкое применение в химическом машиностроении и быту находят коррозионно-стойкие стали, содержащие 18 % хрома и 8 % никеля.
Физические свойства. Железо представляет собой блестящий белый металл с синеватым отливом; плотность 7,9 г/см3; темпе­ратура плавления 1 539 °C; температура кипения 2 872 °C. Железо хорошо намагничивается и размагничивается.
Химические свойства. В химическом отношении железо довольно активный металл.1. Взаимодействует со многими неметаллами. При нагревании железа до белого каления в присутствии кислорода образуется магнетит: 3Fe + 2O2 → Fe3O4При нагревании взаимодействует с хлором, серой, азотом, образуя соответственно хлорид, сульфид, нитрид, карбид:2Fe + 3C12 → 2FeCl3Fe + S → FeS2Fe + N2 → 2FeN3Fe + C → Fe3C2. Пары воды разлагаются раскаленным железом:3Fe + 4H2O → Fe3O4 + 4H23. Разбавленные соляная и серная кислоты растворяют железо.В концентрированной H2SO4 железо при обычных условиях не растворяется, при нагревании реакция идет по уравнению2Fe + 6H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2OРазбавленная азотная кислота (плотность 1,034 г/см3) на холо­ду растворяет железо:4Fe + IOHNO3 → 4Fe(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O280



При незначительном увеличении концентрации азотной кис­лоты (плотность 1,073 г/см3) образуется смесь нитратов железа(П) и железа(Ш).Под действием концентрированной HNO3 при обычных усло­виях, так же как и под действием концентрированной H2SO4, железо становится пассивным из-за образования защитной плен­ки. При нагревании с концентрированной азотной кислотой же­лезо реагирует по уравнениюFe + 4HNO3 → Fe(NO3)3 + NO + 2H2O
Соединения железа

Оксид железа(1Т) FeO получают окислением металлического железа: 2Fe + O2 = 2FeOили восстановлением оксида железа(Ш) при температуре 500 °C:Fe2O3 + СО → 2FeO + CO2По физическим свойствам FeO представляет собой черный кристаллический порошок.Оксид FeO — основный, легко взаимодействует с кислотами и кислотными оксидами.В азотной кислоте оксид железа(П) растворяется, образуя соль железа(Ш):3FeO + IOHNO3 → 3Fe(NO3)3 + NO + 5H2O
Гидроксид железа(П) Fe(OH)2 получается в виде голубовато­белого осадка при обработке растворов солей железа(П) щелочью без доступа воздуха:FeSO4 + 2NaOH → Fe(OH)2 + Na2SO4В присутствии кислорода воздуха осадок быстро темнеет и ста­новится бурым. Это объясняется тем, что гидроксид железа(П) окисляется до гидроксида железа(Ш):4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O → 4Fe(OH)3
Соли железа(П) являются восстановителями. На воздухе в при­сутствии воды они постепенно окисляются в соли железа(Ш):4FeSO4 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)SO4

гидросульфат железа(Ш)Из солей железа(П) практическое значение имеет железный купорос FeSO4-7H2O; применяется в текстильной промышлен­ности при крашении тканей, в сельском хозяйстве для протравы семян и борьбы с вредителями сельского хозяйства. 281



Хлорид железа(П) FeCl2 применяют для получения чистого железа.Качественной реакцией на ионы железа(П) является комплекс­ная соль K3[Fe(CN)6] — красная кровяная соль (или гексациано- 
φeppam(UΓ) калия)-, при взаимодействии ее с солями железа(П) образуется темно-синий осадок (турнбулева синь):2 Fe(CN)C + 3Fe2+ → Fe3[Fe(CN)6]2

Оксид железа(Ш) Fe2O3 является устойчивым природным со­единением железа, которое встречается в виде минерала красный железняк.Оксид железа(Ш) можно получить при прокаливании пирита FeS2: 4FeS2 + IlO2 → 2Fe2O3 + 8SO2Оксид Fe2O3 — красный порошок, трудно растворимый в воде.Оксид железа(Ш) обладает слабо выраженными амфотерны­ми свойствами, легко растворяется в кислотах с образованием солей железа(Ш):Fe2O3 + 6HC1 → 2FeCl3 + 3H2OПри сплавлении с гидроксидами или карбонатами щелочных металлов образуются ферриты (соли железистой кислоты):Fe2O3 + 2NaOH → 2NaFeO2 + H2O
Гидроксид железа(Ш) Fe(OH)3 образуется при взаимодействии солей железа(Ш) с щелочами:FeCl3 + 3NaOH → Fe(OH)3 + 3NaClГидроксид железа(Ш) трудно растворим в воде, проявляет амфотерные свойства:Fe(OH)3 + NaOH → NaFeO2 + 2H2OFe(OH)3 + 3HC1 → FeCl3 + 3H2O
Соли железа(Ш) являются окислителями:2FeCl3 + H2S → 2FeCl2 + 2HC1 + SИоны железа(Ш) можно обнаружить с помощью тиоцианата калия FeCl3 + 3KNCS → Fe(NCS)3 + ЗКС1Тиоцианат железа(Ш) Fe(NCS)3 имеет кроваво-красную окра­ску. В растворе гексацианоферрат(П) калия (или желтая кровяная 

соль) диссоциирует:K4[Fe(CN)6 ] → 4K+ + Fe(CN)64" 282



и при взаимодействии с солями железа(Ш) образует темно-си­ний осадок (берлинскую лазурь):3 Fe(CN)64- + 4Fe3+ → Fe4[Fe(CN)6]3Важное значение имеют некоторые соли железа(Ш).Хлорид железа(Ш) FeCl3 применяют в технике как окислитель в производстве органических красителей, в текстильной промыш­ленности — для протравки тканей при подготовке их к окраске; используется в медицине как кровоостанавливающее средство.Сульфат железа(Ш) Fe2(SO4)3 применяют в технике как хими­ческий реактив при гидрометаллургической переработке медных руд, как коагулянт при очистке сточных вод.Сульфат аммония-железа(Ш) NH4Fe(SO4)2- 12H2O — железо­аммониевые квасцы — двойная соль, используемая в текстиль­ной промышленности в качестве протравы.Из соединений железа(У1) лучше всего изучены соли желез­ной кислоты — ферраты, которые могут быть получены при на­гревании железных опилок с калиевой селитрой или при окисле­нии хлором суспензии Fe2O3 ∙ H2O в концентрированном растворе NaOH.Ферраты калия K2FeO4 и натрия Na2FeO4 хорошо растворяют­ся в воде, тогда как бариевую соль BaFeO4 можно осадить из рас­твора.Ион FeO4- достаточно устойчив в щелочных растворах, но в нейтральной или кислой среде разлагается в соответствии с урав­нением 4FeO4- + 20H+ → 4Fe3+ + 3O2 + IOH2OИон FeO4- — сильный окислитель (сильнее, чем MnO4) и может окислить NH3 до N2, Cr(II) до CrO4-.
Вопросы и задания

1. Определите степень окисления железа в следующих соединениях: 
Ba(FeO2)2; NaFe(CrO4)2; Fe4[Fe(CN)6]3; K2FeO4.

2. C какими из следующих веществ взаимодействует оксид железа(Ш): 
H2O, КОН, Na2CO3, FeO, H2SO4, MgO? Напишите уравнения химичес­
ких реакций. Какие свойства проявляет Fe2O3 в этих реакциях?

3. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах, 
при помощи которых можно осуществить следующие превращения:

Fe → FeCl3 → FeCl2 → Fe(NO3)2 → Fe(OH)2 → Fe(OH)3 → KFeO2

4. Какой осадок образуется при смешивании растворов FeCl3 и Na2CO3? 
Напишите уравнения реакций с учетом гидролиза солей.

5. Напишите уравнения реакций образования темно-синих осадков 
«турнбулева синь» и «берлинская лазурь». Какие реактивы являются ка­
чественными на ионы железа(Н) и железа(Ш)? 283



6. На восстановление 7,2 г оксида железа было израсходовано 2,24 л 
оксида углерода(П). Определите формулу данного оксида.

7. Смесь кобальта с железом, масса железа в которой составляет 2,8 г, 
обработана соляной кислотой (плотность 1,12 г/см3) с массовой долей 
кислоты 20%. Каков состав (%) смеси, если выделяется газ объемом 
3,36 л (н.у.)? Сколько миллилитров кислоты было израсходовано? (От­
вет: 32 % Fe; 68 % Со; 48,9 мл HCl.)

**22.3. Общая характеристика 
главной подгруппыВ главную подгруппу VIII группы Периодической системы вхо­дят элементы (благородные газы) — гелий Не, неон Ne, аргон Аг, 

криптон Кг, ксенон Xe и радон Rn. Этими элементами завершается каждый период.Благородные газы имеют законченную электронную конфигу­рацию внешнего уровня: 2 электрона (s2) у атома гелия и по 8 электронов (s2p',} у атомов остальных благородных газов.Молекулы простых веществ этих газов одноатомны и не обра­зуют элементарных ионов.Атомы гелия не могут быть переведены в возбужденное состо­яние. C гелием может сравниться неон, на двух электронных уров­нях которого находятся соответственно 2 и 8 электронов. А вот наличие вакантной орбитали (/-подуровня у аргона предполагает возможность перехода атома в возбужденное состояние с образо­ванием соответствующего числа неспаренных электронов. Поэто­му возможность такого перехода имеется и для ксенона, радона, криптона.Известно несколько соединений криптона, ксенона, радона с фтором в степенях окисления от +2 до +8.Например, белые кристаллы XeF2 образуются при прямом син­тезе из простых веществ под действием электрического разряда. При нагревании XeF2 превращается в тетрафторид ксенона XeF4. Из фторидов удается получить оксиды:6XeF4 + 12H2O = 4Xe + 3O2 + 2XeO3 + 24HFВ химическом отношении благородные газы в основном чрез­вычайно инертны (их так и называли до 1962 г.). Все они бесцвет­ные газы, не имеющие запаха и вкуса, умеренно растворимые в воде.Благородные газы входят в состав воздуха, из которого были выделены неон, аргон, криптон и ксенон. Гелий содержится в радиоактивных минералах и в заметных количествах в природном газе некоторых месторождений. Он образуется при радиоактивном распаде изотопов урана и тория, которые испускают с/.-частицы.284



Все изотопы радона радиоактивны и имеют короткий период полураспада; радон образуется как промежуточный продукт при радиоактивном распаде урана и тория.Получают благородные газы из воздуха с помощью фракцион­ной конденсации и перегонки.Гелий, неон, аргон используют как наполнители ламп днев­ного света. Неон используют в газоразрядных трубах и как хлад­агент в технике низких температур. Аргон может применяться для создания инертной атмосферы при сварке тугоплавких ме­таллов. Аргоном и криптоном заполняют обычные лампы нака­ливания (90 % Аг, 10 % N2). Ксенон используют для искусствен­ного освещения при фотографировании. Гелий служит для со­здания газовой смеси (80 % Не и 20 % O2 по объему) для дыха­ния при глубоководных погружениях, а благодаря негорючести используется для наполнения летательных аппаратов.
Вопросы и задания

1. Напишите электронные конфигурации атомов элементов главной 
подгруппы VIII группы Периодической системы.

2. Назовите, какие из элементов главной подгруппы VIII группы Пе­
риодической системы образуют химические соединения.

3. Объясните «инертность» гелия и неона.



РАЗДЕЛ IIL ОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ

Глава 23
ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ 

ТЕОРИИ ХИМИЧЕСКОГО СТРОЕНИЯ ОРГАНИЧЕСКИХ 
СОЕДИНЕНИЙ А. М. БУТЛЕРОВА. УГЛЕВОДОРОДЫ

Изучив главу, следует:
знать, какие объекты изучает органическая химия; основные положе­

ния теории химического строения А. М. Бутлерова; явление изомерии и 
виды изомерии; способы разрыва ковалентной связи; общую формулу 
алканов, алкенов, алкинов, диеновых и ароматических углеводородов; 
понятие «гомологический ряд»; правила безопасности при работе с орга­
ническими веществами;

уметь называть углеводороды согласно систематической и рацио­
нальной номенклатуре; составлять уравнения реакций, характеризующих 
химические свойства углеводородов.

23.1. Теория химического строения 
органических соединений А. М. Бутлерова

Органическая химия — это химия соединений углерода. Назва­ние «органическая» сохранилось с давних времен, когда химиче­ские соединения в зависимости от источников их получения де­лили на два класса — неорганические и органические. Соедине­ния, полученные из минералов, относили к неорганическим, а соединения, полученные из живых организмов и содержащие уг­лерод, называли органическими. В настоящее время многие орга­нические вещества получают синтетическим путем, но название «органические» сохранилось и до наших дней.В состав большинства органических соединений наряду с угле­родом входит водород, многие из них содержат кислород и азот, некоторые — галогены, серу, фосфор. В различных сочетаниях эти элементы образуют твердые, жидкие и газообразные вещества разного цвета, вкуса, запаха; могут являться составными частями пищи, одежды, топлива, строительных материалов и т.д. Органи­ческие соединения составляют основу многих процессов хими­ческой и биохимической промышленности.В состав молекул органических веществ могут входить десятки, а иногда и тысячи атомов, к тому же порядок расположения этих 286



атомов может быть различным. Этим и объясняется многообразие органических соединений. В отличие от неорганических веществ они менее стойки, при нагревании обугливаются и сгорают, боль­шинство органических соединений не диссоциируют на ионы, углерод в их молекулах может быть соединен практически с лю­бым элементом Периодической системы. Если по формуле неор­ганического соединения можно судить о его свойствах и строе­нии, то по формуле органического вещества этого сделать обычно нельзя, так как неизвестно расположение атомов в молекуле. Орга­ническим соединениям свойственна способность образовывать только ковалентные химические связи между атомами. Физиче­ские и химические свойства их определяются геометрическим и электронным строением молекул.К 60-м гг. XIX в. были установлены основные понятия для со­здания теории строения органических веществ, такие как атом­ная масса, валентность.Немецкий химик А. Кекуле определил, что в своих соединени­ях углерод имеет постоянную валентность, всегда равную четы­рем, и что атомы углерода способны образовывать цепи.Эти отдельные факты и основные выводы из работ по синтезу органических веществ были сведены А. М. Бутлеровым в строй­ную теорию, которая включает ряд основных положений.1. Атомы в молекуле каждого органического вещества соедине­ны между собой химическими связями в строго определенной последовательности. Этот порядок атомов в молекуле и характер их связей А. М. Бутлеров назвал химическим строением. Валентность углерода как в простых, так и в сложных органических соедине­ниях всегда равна четырем. При соединении атомов углерода мо­гут образовываться одинарные, двойные и тройные связи.Химическое строение органических веществ описывают при помощи структурных формул'.C2H6 C3H6 C2H2 C2H4O2HH HHH но
Il III I IlH-C-C-H C=C-C-H H-C≡C-H H-C-C-O-H
Illl IHHHH H

этан пропилен ацетилен уксусная кислотаСтруктурные формулы с обозначением каждого атома и каж­дой связи с усложнением молекул становятся трудночитаемыми, поэтому их принято записывать в сокращенной форме, например:CH3-CH3 CH2=CH-CH3 CH≡CH CH3-COOH
этан пропилен ацетилен уксусная кислота287



2. Различные свойства при одинаковом качественном и коли­чественном составе органических веществ обусловлены разным строением молекул этих веществ. Это явление получило название 
изомерии.Например, формуле C2H6O соответствуют два вещества с раз­ными свойствами:HH HH

Il IlH-C-C-O-H или CH3CH2OH H-C-O-C-H или CH3OCH3 
Il IlHH HH
этиловый диметиловый

спирт эфир3. Изучая свойства данного вещества, можно определить строе­ние его молекулы и выразить его определенной формулой.4. Химические свойства атома или группы атомов могут изме­няться в зависимости от других атомов или групп атомов, присут­ствующих в молекуле, особенно связанных друг с другом.Создав теорию химического строения органических соедине­ний, указав на познаваемость внутренней структуры молекулы, на возможность ее описания, А. М. Бутлеров привел органические соединения в определенную систему.Органические вещества делятся на две большие группы.1. Ациклические (алифатические) соединения, имеющие незам­кнутую прямую или разветвленную цепь углеродных атомов:

I2. Циклические соединения — вещества, в молекулах которых имеются замкнутые цепи атомов. Циклические соединения в свою очередь делятся на карбоциклические, в которых циклы состоят только из атомов углерода, например: 

и гетероциклические — вещества, молекулы которых содержат зам­кнутые цепи, образованные кроме атомов углерода атомами дру­гих элементов, например кислорода, азота, серы:288



Вопросы и задания

1. В чем причина многообразия органических веществ?
2. Почему данный раздел химии получил название «Органическая 

химия» и почему это название не совсем верно?
3. Охарактеризуйте химическое строение органических веществ по 

Бутлерову.
4. Почему положение органической химии в системе химических наук 

особенное?
5. В чем заключается явление изомерии?
6. Почему возможно существование изомеров?
7. Сколько изомеров имеет бутан C4H10?
8. Чем классификация органических соединений отличается от клас­

сификации неорганических соединений?

23.2. Предельные углеводороды

Предельными (насыщенными) углеводородами (парафинами, ал­
канами) называют углеводороды, в молекулах которых атомы 
углерода связаны между собой простой (одинарной) связью, а 
все остальные валентности насыщены атомами водорода.

Номенклатура и изомерия. Простейшим представителем предель­ных углеводородов является метан CH4.Если на метан подействовать хлором, образуется галогенопро­изводное — хлорметан (хлористый метил):H H
I IH-C-H + Cl-Cl → H-C-Cl+ HCl
I IH H

хлорметаниз двух молекул которого в присутствии металлического натрия получаем другой предельный углеводород — этан (реакция Вюрца)'.H H HH
I ,------------------------ ι I I IH-C-FCl + 2Na + C1÷C-H → H-C-C-H + 2NaCl 
I I----------------- j I I IH H HH

этан 289



Таким образом можно получить и другие предельные углево­дороды.Следующие за этаном углеводороды будут иметь следующие формулы и названия: C3H8 — пропан, C4H10 — бутан, C5H12 — пентан, C6H14 — гексан, C7H16 — гептан, C8H18 — октан и т.д.; они образуют гомологический ряд.Первые четыре члена ряда предельных углеводородов: метан CH4, этан C2H6, пропан C3H8, бутан C4H10 имеют тривиальные (от лат. trivialis — обычный, простой) названия. Начиная с углево­дорода C5 названия производятся от соответствующих греческих числительных, в некоторых случаях применяют латинские назва­ния, например: пентан C5H12, гексан C6H14, октан C8H18 и т.д.Каждый член гомологического ряда, как видно из приведен­ных формул, отличается на группу CH2, называемую гомологиче­
ской разностью. Если число атомов углерода обозначить п, то чис­ло атомов водорода в алкане будет равно 2п + 2; общая формула предельных углеводородов С„Н2„ + 2.Например, в нонане число атомов углерода п = 9, число ато­мов водорода исходя из формулы 2п + 2 равно 20, а формула нонана C9H20.Если от молекулы предельного углеводорода отнять один атом водорода, то такой остаток молекулы называют радикалом.Названия радикалов образуют от названий предельных углево­дородов, от которых они произошли, с заменой окончания -ан на -ил, например:CH4 C2H6 C3H8

метан этан пропан-CH3 -C2H5 -C3H7
метил этил пропилДля пентана существует исключение, его радикал -C5H11 на­зывают амилом.Радикалы имеют общее название алкилы.Начиная с бутана предельные углеводороды могут иметь раз­личное строение:

HHHH Illl H-C-C-C-C-H Illl HHHH
и-бутан

HHH
I I I H-C-C-C-H
I IH Hн-с-н 

I H
изобутан290



В формуле «-бутана все атомы углерода последовательно связа­ны друг с другом, в формуле изобутана имеется разветвление (бо­ковая цепь).Соединения, имеющие одинаковый состав и молекулярную массу, но разное строение, называют изомерами.В приведенном выше примере для бутана характерны два изо­мера: с неразветвленной цепью углеродных атомов — нормаль­ный бутан («-бутан) и разветвленной — изобутан.Для следующего гомолога — пентана число изомеров будет равно трем: H 
I н-с-н 
I н-с-н 
I н-с-н 
I н-с-н 
I н-с-н 
IH

и-пентан

HHHH 
Illl H-C-C-C-C-H 

I I IHH Hн-с-н 
I H 

изопентан

H 
I н-с-нH H

I IH-C-C-C-H 
I IH Hн-с-н 

I H 
изопентанЧисло изомеров для алкана C10 — 75, для C20 — 366 319.Развернутой структурной формулой пользоваться неудобно, поэтому изомеры пентана можно изобразить так:CH3—CH2-CH2-CH2-CH3 или CH3CH2CH2CH2CH3 н-пентанCH3—CH2-CH—CH3 или CH3CH2CH(CH3)CH3 изопентанCH3CH3CH3-C-CH3 или CH3C(CH3)2CH3 изопентанCH3Очевидно, два углеводорода с разным строением не могут иметь одинаковое название. Поэтому для точного обозначения состава и строения органических соединений с разветвленными изомерами в настоящее время применяют следующие варианты номенклату­ры: рациональную, систематическую (женевскую), современную международную.

Рациональная номенклатура рассматривает предельные углево­дороды как производные метана, в котором один или несколько атомов водорода замещены на углеводородные радикалы. Причем выбирают тот атом углерода, у которого больше всего заместите - 291



лей (радикалов). Радикалы перечисляют в порядке усложнения, а если имеется несколько одинаковых заместителей, то перед их названием ставят греческие числительные («ди» — два, «три» — три, «тетра» — четыре, «пента» — пять и т.д.).Согласно рациональной номенклатуре алканы имеют следующие названия: CH3
г -∣- TCH3÷CH÷CH3 CH3÷CH÷CH2-CH3 CH3÷C÷CH3

l — | — — —, L.|__ □ L-I--■CH3 CH3 CH3
I II III

триметилметан диметилэтилметан тетраметилметанCH3 г “I - ηCH3-CH2÷C-rCH2-CH2-CH3 L-I--.CH3
IV

диметилэтилпропилметан

ahah∙CH3-снн-с-нсн— CH3 I '∙.∣.□ CH3 CH2-CH3
V

метилэтилдиизопропилметанЧем сложнее формула углеводорода, тем труднее давать ему название согласно рациональной номенклатуре, а иногда и не­возможно. Поэтому чаще используют названия согласно система­тической (женевской) или современной международной номенк­латуре.
Систематическая (женевская) номенклатура была выработана в 1892 г. в г. Женеве Международным конгрессом химиков (отку­да и получила свое название). Позднее, начиная с 1930 г., раз­ными комиссиями была выработана система правил, рекомен­дованная в 1957 г. как современная номенклатура Международ­ного союза теоретической и прикладной химии (ИЮПАК). Эти правила в основном соответствуют систематической номенкла­туре, но вносят в нее упрощения для названий простейших ра­дикалов в боковой цепи.Называя углеводород согласно современной международной но­

менклатуре ИЮПАК (эта система во многом одинакова для дру­гих классов органических соединений), выбирают наиболее длин­ную цепь углеродных атомов и нумеруют их, начиная с того кон­ца, к которому ближе всего расположен радикал. Затем называют номер углеродного атома, с которым связан заместитель (начи­ная с простейшего); в конце указывают название углеводорода, которому соответствует длинная цепь. Если один и тот же радикал в боковой цепи встречается несколько раз, то перед ним ставят 
ди-, три-, тетра-, ..., чтобы указать число этих радикалов, а положение каждого из них обозначают арабскими цифрами.292



Приведенные выше структурные формулы соединений I-V согласно современной международной номенклатуре имеют сле­дующие названия: I — 2-метилпропан, II — 2-метилбутан, III — 2,2-диметилпропан, IV — 3,3-Диметилгексан, V — 2,3,4-триме- тил-3-этилпентан.Более сложный углеводород H3C CH3 \ /CH3 CH3 CH
1 21 3 14 51 6CH3-C-CH-CH-C-CH-CH3

Il I 71 8H3C CH2-CH3 CHCH2-CH3H3C CH3имеет название — 2,2,4,6-тетраметил-3-этил-5,5-диизопропилок- тан.В дальнейшем в зависимости от сложности строения органи­ческих соединений названия будем давать согласно рациональной или современной международной номенклатуре, в отдельных слу­чаях будем приводить тривиальные названия.Со свойствами и методами получения алканов ознакомимся на примере простейшего представителя предельных углеводородов — 
метана CH4.

Нахождение в природе. Метан CH4 (природный газ, болотный газ, рудничный газ) широко распространен в природе, образует­ся при разложении растительных веществ без доступа воздуха. Он встречается в свободном состоянии в качестве природного газа или в растворенном состоянии в нефти в виде попутных нефтя­ных газов. Эти газы выделяются из нефти при выходе ее на поверх­ность. Содержание метана в природном газе в крупнейших место­рождениях достигает 93 — 98,8 %.
Физические свойства. Метан — газ без цвета и запаха, легче воздуха, плохо растворим в воде, горит слабосветящимся пламе­нем. C воздухом образует взрывчатую смесь, ядовит.
Химические свойства. Метан, как и все представители этого ряда, обладает низкой реакционной способностью. Вот почему предель­ные углеводороды называют еще парафинами (от лат. рагит — мало, 

Offinitas — сродство), т.е. обладающими малой склонностью к ре­акциям с другими веществами.На метан не действуют ни кислоты, ни щелочи. Он не спосо­бен к реакциям присоединения.Метан проявляет следующие химические свойства:1) метан легко реагирует с галогенамиCH4+ Cl2 → CH3Cl + HCl
хлорметан 293



может и дальше идти замещение атомов водорода атомами гало­гена CH3Cl + Cl2 → CH2Cl2 + HCl
дихлорметанCH2Cl2 + Cl2 → CHCl3 + HCl 
трихлорметан 
(хлороформ)CHCl3+ Cl2 → CCl4+ HCl 

тетрахлор метан2) под действием водяного пара метан подвергается конверсииCH4+ H2O → СО + 3H23) в избытке кислорода сгорает до CO2 и H2OCH4+ 2O2 → CO2 + 2H2Oпри недостатке кислорода образуется смесь СО и H2O или форм­альдегид ^OCH4 + O2 → H-C^ H + H2O4) в результате пиролиза (нагревания при высокой температу­ре без доступа воздуха) метана в промышленности получают сажу:CH4 → C + 2H25) при пропускании через метан электрического разряда обра­зуется ацетилен: 2CH4 → C2H2 + 3H2
Получение. Метан можно получить:1) непосредственно из углерода и водорода на никелевом ка­тализаторе при температуре 500 °C:C + 2H2 → CH42) гидролизом карбида алюминия:Al4C3+ 12H2O → 4A1(OH)3+ 3CH43) сплавлением ацетата натрия с щелочами:CH3COONa + NaOH Д Na2CO3+ CH4
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**Циклоалканы. Это насыщенные алициклические углеводоро­ды, содержащие циклы из 3, 4, 5, 6 и более атомов углерода:
H2C-CH2 \/ CH2

C3H6 
циклопропан

H2C-CH2 I I H2C-CH2
C4H8 

циклобутан

H2C-CH2H2Cχ CH2CH2C5H10 
циклопентан

zCH2H2C xCH2H2C χCH2CH2C6H12 
циклогексанОбщая формула циклоалканов С„Н2„.Циклопентан и циклогексан выделяют из нефти, однако они могут быть получены синтетическим путем:ZCH нс VhIl IHC ^CH CH + 3H2 → /CH2H2C CH2H2C z,CH2CH2

бензол циклогексанВсе циклоалканы мало растворимы в воде; являются горючими веществами. Циклопропан и циклобутан — газы, циклопентан и циклогексан — жидкости, высшие циклоалканы — твердые веще­ства.В химическом отношении циклоалканы напоминают алканы; так, они склонны к реакциям замещения, например:H2C-CH2 H2C-CH2H2C-CHJ^ch2 + Вг2 H2C-CHJ^CHBr + НВг
циклопентан бромциклопентанОднако могут осуществляться реакции присоединения при раз­рыве кольца, например:/CH2H2c I + Br2 → BrCH2-CH2-CH2BrCH2

циклопропан 1,3-дибромпропанИ чем меньше кольцо, тем легче оно разрывается. Циклоалка­ны и их производные широко применяются как растворители по­лимеров, красителей, масел, жиров и др. 295



Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите согласно рациональной номенклатуре следующий 
насыщенный углеводород: CH3

I
ch3-ch-k>h-ch-ch3CH3 CH2-CH3

Решение. Выбираем углеродный атом, у которого больше всего за­
местителей (радикалов). В формуле он показан в рамке. Радикалы пере­
числяем в порядке усложнения. Перед названием одинаковых заместите­
лей ставим греческие числительные. Это будет этилдиизопропилметан.

Задание 2. Назовите согласно систематической номенклатуре пре­
дельный углеводород, имеющий углеродный скелет:C-C-C-C-C-C-C

I IC C
IC

Решение. В этом соединении нумерацию определяет радикал этил 
как ближайший к краю цепи (локант) с цифрой 3, но радикал метил по 
алфавиту предшествует этилу, поэтому в названии его указывают пер­
вым:

7 6 5 4 3 2 1C-C-C-C-C-C-C
I IC C

IC
Это будет 4-метил-З-этилгептан.
Задание 3. Назовите алкан согласно систематической номенклатуре:C

1 21 3 4 5 6 7 8

1 |2 |3 |4
CCC

|5 C IC
Решение. Выбираем длинную цепь углеродных атомов так, чтобы в 

боковых цепях были радикалы с меньшим числом углеродных атомов. 
В заданном соединении длинная цепь состоит из 8 атомов углерода. Ра­
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циональнее назвать это соединение 2,2,3-триметил-5-пропил-4,6-диэтил- 
октан.

Задание 4. При сжигании 2,24 л (н.у.) газообразного углеводорода 
было получено 13,2 г оксида углерода) IV) и 7,2 г воды. Плотность газа по 
воздуху составляет 1,52. Определите молекулярную формулу газа.

Решение. 1. Молярная масса газа равна:
,!-/(воздух) = 29 г/моль; //,,,,/газ) = 1,52;

Л/(газ) = 29 г/моль - 1,52 = 44 г/моль.

2. Масса углерода и водорода в 2,24 л углеводорода составляет:

12 г углерода образуют 44 г CO2

13,2 г CO2 13,2 r 12 r = 3,6 г С;
44 г

x г углерода

2 г водорода образуют 18 г H2O

7,2 г H2Oу г водорода 7,2 ■ 2 г у = —--------= 0,8 г Н.
18 г

3. Масса углерода и водорода в сожженном газе составляет 3,6 + 0,8 = 
= 4,4 г.

4. Рассчитаем массу 2,24 л углеводорода: 

44 г углеводорода занимают объем 22,4 л

х г углеводорода 2,24 л 2,24 г 44 г λ л х = —------------- = 4,4 г.
2,4 г

водорода, следовательно:

1 : 2,66,

14,66). Отношение массы

5. Значит, газ состоит только из углерода и

C : h = ⅛1 : M = o,3 : 0,8 = 
12 1

Тогда простейшая формула — CH2 66 (Mr =
истинного соединения к массе простейшего составляет 44 :14,66 = 3. Сле­
довательно, простейшую формулу надо увеличить в 3 раза, отсюда ис­
тинная формула газа C3H8.

Вопросы и задания

1. Какие органические соединения относят к классу углеводородов? 
Какие углеводороды называют предельными?

2. Охарактеризуйте понятия «гомологический ряд», «гомологическая 
разность».

3. Напишите структурные формулы всех пентанов; назовите каждый 
изомер согласно рациональной и систематической номенклатуре.

4. Напишите структурные формулы и назовите согласно современной 
международной номенклатуре следующие парафины:

а) триметилэтилметан;
б) диметилдиэтилметан;
в) метилдиэтилизопропилметан;
г) диметилдиизопропилметан.
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5. Напишите структурные формулы и назовите согласно рациональ­
ной номенклатуре следующие алканы: а) 2,3-диметилпентан; б) 3-ме- 
тил-3-этилпентан; в) 2,3,4-триметил-З-изопропилпентан; г) 2,2,4,4-тет- 
раметилпентан.

6. Назовите согласно международной номенклатуре следующие со­
единения:

a) H3C CH2-CH3 
CH3-C-CH-CH-CH3

CH3 CH 
H3C CH3

б) CH3-CH-CH3 CH3 
CH3-CH2-C-CH2-C-CH3

CH3-CH-CH3 CH2-CH3

7. Сколько литров метана выделится: а) при гидролизе 72 г Al4C3;
б) из 4,1 г безводного ацетата натрия? (Ответ: а) 33,6 л; б) 1,12 л.)

8. При помощи каких реакций можно осуществить следующий цикл 
превращений:

a) CH4 → CH3Cl → C2H6 → C2H5Cl → C3H8;
б) C → CH4 → CH3Cl → C3H8 → C3H7Br?

23.3. Непредельные углеводороды

Непредельными называют углеводороды, в молекулах кото­
рых имеются атомы углерода, связанные двойной (этилено­
вые, алкены), тройной (ацетиленовые, алкины) или двумя 
двойными (диеновые, алкадиены) связями.Алкены отвечают общей формуле С„Н2„, алкины и алкадиены — CnH2n _ 2-

Номенклатура. Названия этиленовых углеводородов согласно рациональной номенклатуре производят от названий соответству­ющих предельных углеводородов с заменой суффикса -ан на -илен. Часто рациональная номенклатура рассматривает олефины как про­изводные этилена, у которого один или несколько атомов водо­рода замещены на другие углеводородные радикалы. Для опреде­ления положения радикалов у разных атомов этиленового скелета вводят греческие буквы а и β; например:
CH3-CH=CH2 CH3-CH2-CH=CH2

пропилен (или метилэтилен) бутилен (или этилэтилен)
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a βCH3-CH=CH-CH3
смлш-диметилэтилен

(или а,3-диметилэтилен)CH3-CH2-CH2-CH=CH2
амилен

(или пропилэтилен)

α β CH3-C=CH2CH3
иесмлш-диметилэтилен

(или а,а-диметилэтилен)

а βCH3-CH2-C=CH2CH3
иесмлш-метилэтилэтилен 

(или а,а-метилэтилэтилен)CH3-CH-CH2-CH=CH2CH3
изобутилэтиленПри составлении названий этиленовых углеводородов согласно современной международной номенклатуре суффикс -ан в названи­ях предельных углеводородов меняют на -ен. Выбирают цепь, вклю­чающую двойную связь (даже если она не является самой длинной), и нумеруют. Нумерацию начинают с того конца, ближе к которому расположена двойная связь. В конце названия ставят цифру, указы­вающую номер углеродного атома при двойной связи, который дол­жен быть наименьшим, например:

4 3 2 1CH3-CH2-CH=CH2
бутен-1

3 2 1CH3-C=CH2CH3
2-метилпропен-11CH2

4 3 2 IlCH3-CH2-C-CH3
2-метилбутен-1CH3 CH3

1 21 3 4 5 61 7CH3-C-CH=CH-CH-CH-Ch3CH3 CH2CH3
2,2,6 -триметил - 5 - этил гептен - 3, 

или
2,2-диметил-5-изопропилгептен-3 299



Диеновые углеводороды согласно систематической номенклату­ре называют, как алкены, с изменением суффикса -ен на -диен'.

12345 12345CH2=CH-CH=CH-CH3 CH2=CH-C=CH-CH3CH3
пентадиен-1,3 3 -метилпентадиен-1,3

12 3 4CH2=CH-CH=CH2
бутадиен-1,3

Алкины согласно рациональной номенклатуре рассматривают как производные ацетилена, у которого один или оба атома водо­рода замещены на радикалы:H-C≡C-CH3 CH3-C≡C-CH3 CH3-C≡C-C2H5
метилацетилен диметилацетилен метилэтилацетиленСогласно систематической номенклатуре названия алкинов производят от названий соответствующих алканов, у которых суф­фикс -ан меняют на -ин, положение тройной связи указывают в конце:

1 2 3 4H-C≡C-H CH3-C≡C-CH3 5 4 3 2 1
h3c-ch-ch2-c≡chCH3

4-метилпентин-1этин бутин-2

Непредельные углеводороды с одной двойной связью 
(этиленовые углеводороды, олефины, алкены)

Строение алкенов. Простейшим представителем этого ряда яв­ляется этилен C2H4: H H/C=Cx H HВ образовании двойной связи между атомами углерода участву­ют две пары электронов, причем одна связь — о-связь образована за счет одной .s/r-гибридной орбитали, а другая — к-связь — за счет взаимодействия по одному негибридизованному р-электрону путем «бокового» перекрывания. Оставшиеся по две от каждого атома углерода л/г-гибридные орбитали затрачиваются на связь с атомами водорода, образуя о-связи.Таким образом, две связи между атомами углерода в молекуле этилена неодинаковы: одна из них — о-связь, другая — к-связь.300



Рассредоточенность электронного облака (его небольшая плот­ность) делает электроны к-связи более подвижными, а саму к-связь менее прочной, чем о-связь, что и объясняет ненасыщенный ха­рактер органических соединений с двойной связью и сказывается на химических свойствах.
Физические свойства. Этилен — бесцветный газ со слабым за­пахом, плохо растворяется в воде, но хорошо — в спирте. Горит светящимся пламенем. C воздухом этилен образует взрывчатую смесь.
Химические свойства. Непредельные углеводороды значитель­но более реакционноспособны по сравнению с предельными уг­леводородами. В отличие от последних они вступают в реакции присоединения за счет разрыва к-связи, так как на это требуются меньшие затраты энергии, чем на разрыв о-связи.1. При обычных условиях этилен легко присоединяет хлор и бром: CH2=CH2 + Br2 → BrCH2-CH2Br

1,2-дибромэтанОбесцвечивание бромной воды является характерной реакци­ей для непредельных углеводородов.2. Другой реакцией для распознавания непредельных углеводо­родов служит реакция обесцвечивания перманганата калия в вод­ной среде: HH HHн-с=с—н km"0"h-0> H-M-HI I он он
этиленгликоль3. В присутствии катализатора (платины, палладия или никеля) этилен способен присоединять водород — реакция гидрирования'.H2C=CH2 + H2 → H3C-CH3 

этилен этан4. Гидратация этилена может происходить в присутствии сер­ной кислоты или фосфатных катализаторов:HH HHIl IlH-C=C-H + HOH → H-C-C-HI IH он
этиловый спирт 301



Этилен поглощается концентрированной серной кислотой с образованием этилсерной кислоты:CH2=CH2 + HO-SO3H → CH3-CH2-O-SO3HПри гидролизе этилсерной кислоты образуется серная кислота и этиловый спирт:CH3-CH2OSO3H + HOH → CH3-CH2OH + HOSO3H
этиловый спиртПрисоединение галогеноводородов, воды, серной кислоты происходит по правилу В. В. Марковникова: атом водорода при­соединяется к наиболее гидрогенизированному (связанному с большим числом атомов водорода) атому углерода молекулы олефина, а оставшийся фрагмент молекулы — к наименее гид­рогенизированному.5. При нагревании под большим давлением или в присутствии катализатора этилен способен полимеризоваться, т. е. образовы­вать длинные цепи между собой за счет разрыва двойной связи:H2C=CH2 + H2C=CH2 → -CH2-CH2-CH2-CH2-

полиэтиленОтносительная молекулярная масса полиэтилена изменяется от 20 000 до 1 000 000.Реакции, в результате которых образуются соединения, име­ющие тот же состав, но более высокую относительную молеку­лярную массу, называют реакциями полимеризации. Высокомоле­кулярные продукты полимеризации называют полимерами. Под­робно о полимерах будет изложено далее.
Получение. 1. Основой для получения этилена в промышленно­сти являются крекинг-газы и попутные нефтяные газы, содержа­щие углеводороды C1-C4; в частности, этилен можно получить дегидрированием этана:HH HH

Il IlH-C-C-H → H-C=C-H + H2H H2. Отщепление воды от этилового спирта в присутствии Al2O3 при высокой температуре или действии концентрированной сер­ной кислотой при температуре 170 oC (при 140 oC и другом соотно­шении компонентов получается диэтиловый эфир) приводит к получению этилена:302



HH HH
Il 170 0C IlH-C-C-H „Г > H-C=C-H 
I I -⅛oH он3. Отщепление галогеноводород а при действии спиртовым рас­твором щелочи на галогенопроизводное этана дает этилен:HH HH

Il IlH-C-C-H + NaOH → H-C=C-H + NaCl + H2O 
I IH Cl

Применение. Этилен — важнейший продукт органического син­теза. Он служит сырьем для производства этилового спирта, поли­этилена, окиси этилена, уксусной и пропионовой кислот, этил­бензола, которые в свою очередь являются исходным сырьем для производства ряда других веществ.
Непредельные углеводороды с двумя двойными 

связями (диеновые углеводороды, диены)

Строение диенов. В молекулах диеновых углеводородов возмож­но различное расположение двойных связей:
• кумулированные двойные связи —С— расположены у одного атома углерода;
• сопряженные двойные связи -C=C-C=C- разделены оди­нарной углерод-углеродной связью.Рассмотрим алкадиен с сопряженной связью — бутадиен-1,3 (дивинил).
Физические свойства. Бутадиен-1,3 — бесцветный газ со специ­фическим сладковатым запахом, плохо растворяется в воде, ме­тиловом и этиловом спиртах. Легко растворяется в бензоле, эфи­ре, тетрахлорметане.
Химические свойства. Характерной особенностью углеводоро­дов этого ряда является их способность легко полимеризоваться. Свойства этих полимеров во многом похожи на свойства нату­рального каучука. Диеновым углеводородам присущи все хими­ческие свойства алкенов.
Получение. Бутадиен получают из различного сырья следующими способами:• каталитическим разложением этилового спирта;• каталитическим дегидрированием «-бутана, «-бутиленов;• пиролизом нефтяных фракций.В настоящее время основным способом производства бутади­ена является метод каталитического дегидрирования н-бутана:303



CH3-CH2-CH2-CH3 Γ*  CH2=CH-CH2-CH3 -∣ 
бутен-1→~ CH3-CH=CH-CH3 - 
бутен-2— CH2=CH-CH=CH2

бутадиенВ промышленных условиях дегидрирование проводят на алю- мохромовых катализаторах под атмосферным давлением при тем­пературе 560 —610 °C.Наряду с указанным выше способом бутадиен может быть по­лучен из этилового спирта. Этот способ был разработан С. В. Лебе­девым.Синтез каучука по способу Лебедева состоит из двух процес­сов:1) получение бутадиена из этилового спирта в присутствии катализаторов Al2O3 и ZnOHH HH
Il IlH-C-C-H + H-C-C-H → CH2=CH-CH=CH2 + 2H2O + H2H ОН H он2) полимеризация бутадиена в присутствии металлического на­трия: CH2=CH-CH=CH2 + CH2=CH-CH=CH2 →→ —CH2-CH=CH-CH2-CH2-CH=CH-CH2-В настоящее время значительное внимание уделяется получе­нию бутадиена пиролизом нефтяных фракций. При пиролизе бен­золов и других жидких нефтяных углеводородов одновременно с этиленом и пропиленом получают углеводороды C4 (н-бутилены, изобутан, бутадиен).В зависимости от применяемого сырья выход бутадиена дости­гает 2 —6 % в расчете на сырье, а во фракции углеводородов ряда C4 содержание бутадиена составляет 25 — 50%.Гомологом бутадиена является 2-метилбутадиен-1,3 (или изо­прен): CH3CH2=C-CH=CH2Изопрен является структурной единицей натурального каучука, поэтому синтезу изопрена всегда уделялось большое внимание.304



Применение. Огромное количество бутадиена и его изомеров расходуется на синтез каучука.В настоящее время в общем объеме производства мономеров для синтетического каучука изопрен составляет 15 — 20 %, а в пер­спективе по масштабам производства он выйдет на первое место среди мономеров для синтетического каучука.
Непредельные углеводороды с тройной связью 

(алкины)

Строение алкинов. Простейшим представителем ряда алкинов является ацетилен C2H2: H-C≡C-Н. Из ацетилена путем заме­щения в его молекуле атомов водорода можно получить другие члены гомологического ряда углеводородов с одной тройной свя­зью, их общая формула С„Н2„_2. В молекуле ацетилена только два электрона образуют гибридные орбитали (^-гибридизация). Эти две .s∕> гибридные орбитали образуют о-связи между атомами уг­лерода и связи С —Н. Две оставшиеся негибридизованные р-орби- тали образуют к-связи между атомами углерода. Связи C-H в ацетилене сильно отличаются от связей С —H в предельных угле­водородах.
Физические свойства. Ацетилен — бесцветный газ, в чистом виде без запаха, плохо растворяется в воде и в большинстве орга­нических растворителей, хорошо растворяется в ацетоне. На воз­духе горит белым сильнокоптящим пламенем; в смеси с кислоро­дом горит ярким пламенем без копоти, температура кислородно- ацетиленового пламени при этом достигает более 3 000 °C.
Химические свойства. 1. Атом водорода, находящийся у трой­ной связи, обладает кислотными свойствами и способен заме­щаться на металлы с образованием ацетиленидов:H-C≡C-H + 2Na → Na-C≡C-Na + H2

ацетиленид 
натрия2. При пропускании ацетилена через аммиачный раствор нит­рата серебра образуется белый осадок ацетиленида серебра:H-C≡C-H + Ag2O → Ag-C≡C-Ag + H2OЭта реакция применяется для обнаружения группы ≡CH, так как образование подобных производных невозможно для алканов и алкенов. Это объясняется повышенной электроотрицательностью атома углерода, связанного тройной связью, т.е. пара электронов связи C-H сдвинута в сторону атома углерода.3. Реакции присоединения с ацетиленовыми углеводородами происходят значительно легче по сравнению с этиленовыми. При­305



соединение водорода и галогенов к ацетиленовым углеводородам происходит в две стадии:H-C=C-H + H2 → CH2=CH2 + H2 → CH3-CH3
этилен этанH-C≡c-H + Br2 → CHBr=CHBr + Br2 → CHBr2-CHBr2

1,2-дибромэтен сшши-тетрабромэтан4. Ацетилен способен гидратироваться в присутствии катализа­тора — солей Hg2+. Эта реакция, открытая в 1881 г. М. Г. Кучеро­вым, является главной в производстве уксусного альдегида, кото­рый является полупродуктом для синтеза уксусной кислоты, эти­лового спирта и др.: H ОН H
Hg2+; H2SO4 I I I VH-C≡C-H + HOH > H-C=C-H → H-C-CC

I H
виниловый 

спирт
уксусный 
альдегидОбразовавшийся виниловый спирт изомеризуется в альдегид.5. При нагревании в присутствии катализатора (порошка желе­за или никеля) ацетилен способен полимеризоваться с образова­нием бензола:

3HC≡CH → нс VhIl I НС. XlH C H
бензолЕсли полимеризацию проводить в присутствии соляной кисло­ты и ее солей, то образуется хлоропрен, который широко исполь­зуют для получения синтетического каучука — хлоропренового'.ClH-C≡CH + HC≡CH + HCl → H2C=C-CH=CH2

хлоропренCl ClI IH2C=C-CH=CH2 + H2C=C-CH=CH2 + ... →306



→ -CH2-C=CH-CH2-CH2-C=CH-Ch2-Cl Cl
хлоропреновый каучук

Получение. В настоящее время ацетилен получают из природ­ного газа: 2CH4 → C2H2 + 3H2 а также из угля: уголь сплавляют с негашеной известью в электри­ческих печах, в результате образуется карбид кальция:CaO + ЗС → CaC2 + СОкоторый реагирует с водой, выделяя ацетилен:CaC2 + 2H2O → Ca(OH)2 + C2H2Получают ацетилен и из нефти путем окисления легких угле­водородов.
Применение. Ацетилен является одним из важнейших продук­тов для получения многих органических веществ: уксусной кисло­ты, этилового спирта, хлористого винила, винилацетата и дру­гих, которые в свою очередь используют для синтеза каучуков и пластических масс, лекарственных веществ. В смеси с кислородом он используется для сварки и резки металлов.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите непредельный углеводород с одной двойной свя­
зью согласно по международной номенклатуре:

C-C-C-C=C
I

C

Решение. Названия алкенов образуют из названий соответствующих 
алканов с заменой суффикса -ан на -ен. Нумерацию углеродной цепи 
начинают с того конца, ближе к которому расположена двойная связь:

5 4 3 2 1
C-C-C-C=C 

I 
C

Положение двойной связи указываем номером атома, участвующего 
в образовании двойной связи; следовательно, алкен будет называться 
4-метилпентен-1.

Задание 2. Назовите следующий алкен согласно международной но­
менклатуре: 307



C-C-C-C=C-C 
I I

C C
I 

C
Решение. Нумеруем углеродную цепь с того конца, к которому 

ближе двойная связь. Названия заместителей ставим в алфавитном по­
рядке.

Следовательно, это будет 5-метил-3-этилгексен-2.
Задание 3. Назовите следующий непредельный углеводород с двумя 

двойными связями:

C=C-C-C=C-C-C 
I I I

CC C
I 

C

Решение. Нумеруем цепь так, чтобы двойные связи были обозна­
чены наименьшими цифрами

1 2 3 4 5 6 7
C=C-C-C=C-C-C

I I I
CC C

I 
C

Заместители ставим в алфавитном порядке; следовательно, углеводо­
род называется 3,6-диметил-2-этилгептадиен-1,4.

Задание 4. Назовите следующее соединение согласно систематической 
номенклатуре и напишите его сокращенную структурную формулу:

HHHHH 
Illll 
C=C-C-C=C 

I I I 
H CH2 H

CH3

Решение. Начинаем нумерацию с того конца, ближе к которому 
расположена двойная связь. В конце названия ставим цифры, указыва­
ющие углеродные атомы при двойной связи.

Это будет 3-этилпентадиен-1,4; его сокращенная структурная формула

CH2=CHCH(C2H5)CH=Ch2

Задание 5. Назовите следующий алкин и напишите его сокращенную 
структурную формулу:

C 
I 

c-c-c≡c-c

Решение. Названия алкинов образуют из названий алканов с заме­
ной суффикса -ан на -ин, сохраняются и все остальные правила:
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5 4∣ 3 2

Это соединение будет называться 4-метилпентин-2. Сокращенная 
структурная формула имеет следующий вид:

CH3CH(CH3)C≡CCH3

Вопросы и задания

1. Какие углеводороды называют непредельными? Охарактеризуйте 
природу двойной связи непредельных углеводородов.

2. Напишите структурные формулы следующих олефинов: а) этил- 
этилен; б) пропилэтилен; в) силш-диметилэтилен.

3. Напишите структурные формулы следующих этиленовых углеводо­
родов: а) аф-метилэтилэтилен; б) аф-этилизопропилэтилен; в) а,а-ме- 
тилэтилэтилен.

4. Напишите структурные формулы следующих алкенов: а) 2-метил- 
бутен-2; б) 2-метилпропен-1; в) 2,3-диметилгексен-3; г) 2,5,5-триме- 
тилгексен-2; д) 2,2,6-триметил-4-этилгептен-3.

5. Назовите согласно современной международной номенклатуре сле­
дующие алкены:

CH3
a) CH3-CH2-C=CH-CH3 б) CH2=CH-C-CH2-CH3 

CH2-CH3 CH2-CH3

6. Напишите структурные формулы следующих диеновых углеводоро­
дов: а) 2-метилбутадиен-1,3; б) 2-метилгексадиен-1,5; в) 2,4-диметил- 
пентадиен-2,4; г) 2-метилпентадиен-1,3.

7. Назовите согласно современной международной номенклатуре сле­
дующие диеновые углеводороды:

a) CH2=CH-CH=CH-CH3 б) CH=CH-CH=C-CH3
CH3 CH3

8. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

C → CH4 → CH3Cl → C2H6 → C2H4 → C2H5OH

9. Напишите структурные формулы следующих алкинов: а) бутин-1; 
б) пентин-2; в) 4,4-диметилпентин-2.

10. Назовите согласно международной номенклатуре следующие уг­
леводороды:

CH3 CH3 CH3
a) CH3-C≡C-CH-CH3 б) H3C-CH—C≡C-С—CH—CH2-CH3
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23.4. Ароматические углеводороды. БензолНазвание «ароматические соединения» возникло во второй половине XIX в. К ароматическим относили ряд веществ, облада­ющих приятным запахом, получаемых из природных смол, эфир­ных масел.В настоящее время это название не имеет никакого отношения к запаху, так как получено громадное число производных бензола без запаха, а некоторые с неприятным запахом. Было установле­но, что в основе многих этих соединений лежит углеводород бен­зол C6H6.
Строение бензола. В молекуле бензола все шесть углерод-угле­родных связей имеют одинаковую длину и каждый углеродный атом связан с одним атомом водорода.Каждый атом углерода образует л/Р-связь со своим атомом во­дорода и соседними атомами углерода. Связи между атомами угле­рода ядра не являются, таким образом, ни одинарными, ни двой­ными. Поэтому выбрать наиболее удобную графическую формулу бензола сложно.В большинстве случаев изображают правильный шестиуголь­ник с чередующимися одинарными и двойными связями (форму­ла Кекуле), несмотря на то что в молекуле бензола обычных двой­ных связей нет.Ароматическими стали называть все соединения, являющиеся производными бензола. Они образуются при замещении одного или нескольких атомов водорода бензольного кольца.
Номенклатура и изомерия. Названия углеводородов ряда бен­зола согласно рациональной номенклатуре составляют из назва­ний радикалов боковых цепей с добавлением слова бензол', напри­мер:

метилбензол этилбензолЭти же углеводороды можно рассматривать как производные соответствующего углеводорода жирного ряда, у которого один атом водорода замещен на радикал бензола -C6H5, называемый 
фенилом. В этом случае приведенные выше углеводороды называ­ются соответственно фенилметан и фенилэтан.Некоторые гомологи бензола имеют эмпирические (тривиаль­ные) названия. Так, метилбензол C6H5CH3 называют толуолом; диметилбензол C6H4(CH3)2 — ксилолом и т.д.310



При наличии в бензольном кольце одного заместителя изоме­ров быть не может, так как все углеродные атомы в бензоле рав­ноценны.В зависимости от расположения двух и более заместителей от­носительно друг друга возможна изомерия; назвать эти изомеры согласно рациональной номенклатуре невозможно. Применяют систематическую номенклатуру. Так, диметилбензол C6H4(CH3)2 (или ксилол) может существовать в виде трех изомеров. Для обо­значения положения заместителей в бензольном кольце атомы углерода нумеруют:

1,2-диметилбензол 1,3-диметилбензолКроме цифровых обозначений заместителей применяют и дру­гие:1) если заместители находятся у соседних атомов углерода, то такие изомеры называют орто-изомерами; следовательно, 1,2-ди- метилбензол называют орто-диметилбензолом, или о-диметил- бензолом;2) если заместители находятся у атомов углерода, разделенных одним атомом углерода, то такие изомеры называют мета-изоме- рами; следовательно, 1,3-диметилбензол называют л/ето-диметил- бензолом, или ./и-диметилбензолом;3) если заместители находятся у атомов углерода, разделенных двумя атомами углерода, то такие изомеры называют иоро-изоме- рами; следовательно, 1,4-диметилбензол называют иоро-диметил- бензолом, или и-диметилбензолом;
Физические свойства. Бензол — бесцветная жидкость с харак­терным запахом; плохо растворяется в воде, смешивается во всех отношениях со спиртом, эфиром, ацетоном, легко воспламеня­ется и горит ярким коптящим пламенем.
Химические свойства. Исходя из строения бензола, равноцен­ности всех связей между атомами углерода можно сказать, что бензол является углеводородом с большой склонностью к реак­циям замещения.Однако в особых условиях реакции присоединения все же воз­можны.1. Замещение атомов водорода галогенами приводит к получе­нию галогенопроизводных бензола: 311



HHC*  CHI IlHCx zCHC H
HHC*  CBrI IlHCx zCHCH + HBr+ Br2 —>

монобромбензолПри повышении температуры и в присутствии катализаторов (AlBr3, FeBr3) галогенами могут быть замещены два, три и все атомы водорода.2. При действии концентрированной азотной кислотой в смеси с серной кислотой атом водорода в молекуле бензола заменяется нитрогруппой NO2. Эта реакция называется реакцией нитрования, а образующееся соединение — нитробензолом'.HНС*  CH I IlHCx /CH C + HO-NO2 → XHCz C-NO2I IlHCx /CHC H + H2O
нитробензолПри действии концентрированной серной кислотой атом во­дорода замещается на сульфогруппу -SO3H и образуется бензол­сульфокислота (реакция сульфирования)'.C6H6+ HOSO3H → C6H5SO3H + H2O3. При действии на бензол галогенопроизводных предельных углеводородов в присутствии катализаторов (A1C13, H2SO4, BF3) атом водорода в бензольном ядре замещается на радикал:

AlCl3C6H6 + CH3Cl-----------> C6H5CH3 + HCl
метилбензол 

(толуол)4. При высокой температуре под давлением в присутствии ни­келевого или платинового катализатора бензол присоединяет 3 моля водорода и превращается в циклогексан:
+ 3H2 → H2 /С. H2C CH2 H A /CH2 C

циклогексан312



5. Если смесь бензола и брома подвергнуть действию солнечно­го света в отсутствие кислорода, то бензол присоединяет бром и превращается в гексабромциклогексанC6H6+ 3Br2 → C6H6Br6H BrH ×cz χHBr-C^ ^C-BrH-Cx /C-HBr ∕c∖ BrH Br6. Замещение атомов водорода в бензольном ядре радикалами приводит к получению гомологов бензола. Такое замещение про­водят по реакции Фриделя—Крафтса (действие на бензол алкилга- логенида при каталитическом участии галогенида металла):
бензол

+ CH3CH2Br------ ⅛ CH2CH3
этилбензол

+ HBr
7. Бензол очень стоек к действию окислителей. Только под дей­ствием таких энергичных окислителей, как KClO3 + H2SO4 в при­сутствии катализатора V2O5 кольцо бензола окисляется в непре­дельную кислоту — малеиновую.Ближайшим гомологом бензола является метилбензол (или толуол). Введение группы -CH3 или другой группы (R—, НО—, -NH2) в молекулу бензола делает более подвижными атомы водо­рода в положениях 2, 4, 6, поэтому в реакциях замещения толуол в отличие от бензола образует трехзамещенные производные:
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В отличие от бензола толуол и другие гомологи бензола окис­ляются раствором перманганата калия:CH3 ООН + 2MnO2 + 2КОН+ 2KMnO4 →
Получение. Ароматические углеводороды получают главным образом при сухой перегонке каменного угля. Каменный уголь нагревают в коксовых печах без доступа воздуха до 1 000 — 1 200 °C.В результате образуются твердые (кокс), жидкие и газообраз­ные продукты. Жидкий продукт представляет собой черную вяз­кую смолу — каменноугольный деготь. При температуре 160 —170 oC из каменноугольной смолы отгоняется бензол и его гомологи (то­луол, ксилол и др.).Другим важным сырьем для получения ароматических углево­дородов является нефть. Сущность метода получения их из нефти заключается в том, что парафиновая цепь углеродных атомов чис­лом не менее шести замыкается в циклогексановое кольцо, обра­зовавшийся циклопарафин дегидрируют до соответствующего аро­матического углеводорода: H2 

h2c'c"ch2 H2C. /CH2 с H2
циклогексан

НС*  CH 
I IlHC3. /CH C
бензол

+ 3H2
или в общем виде:С„Н2„+2 → С„Н2„(алиф.) + H2С„Н2„(алиф.) → CπH2π-6 + 3H2Эта реакция каталитической ароматизации (или каталитиче­
ского риформинга) была открыта Н.Д. Зелинским. В настоящее вре­мя почти все установки каталитического риформинга работают на платиновом катализаторе, нанесенном на оксид алюминия, при температуре 500 oC под давлением водорода 2 — 4 МПа, а сам процесс получил название платформинга, или риформинга на алюмоплатиновом катализаторе.В лаборатории бензол можно получить полимеризацией ацети­лена.314



Применение. Бензол является важнейшим сырьем в производ­стве синтетического каучука, пластических масс, лекарственных и красящих веществ.
**Гетероциклические соединения. Эти соединения содержат в молекулах различные циклы, составленные не только из атомов углерода, но и из атомов других элементов (гетероатомов); чаще всего это атомы азота, кислорода и серы:

НС*  CH 
I IlHC<. ,CH C H

HC—CH
Il IlНС. ,CHS HC—CHIl Il НС. ,CH о HC----- CHIl Il HCx xCH NДавая систематические названия гетероциклам, используют название соответствующего карбоциклического углеводорода и следующие приставки для гетероатомов: N — аза, S — тиа, О — 

окса. Если в составе гетероциклического соединения несколько гетероатомов, их указывают в следующем порядке: окса-, тиа-, 
аза-', цифрой обозначают положение двойной связи.Так, пиридин имеет систематическое название азабензол, тио­фен — тиациклопентадиен-2,4, фуран — оксациклопентадиен-2,4, пиррол — азациклопентадиен-2,4.Нумерацию цикла начинают с гетероатома и ведут таким обра­зом, чтобы положения заместителей (или других гетероатомов) имели наименьшие возможные номера; например:

5 ,С. 3 H2N-C 'N 
611 2∣HCx1^CH N

5-амино-1,3-диазациклогексадиен (5-аминопиримидин)Существует много пяти- и шестичленных гетероциклических соединений, содержащих в кольце два и большее число гетеро- атомов.Большое число гетероциклических соединений встречается в природе, а также синтезируется промышленностью красителей и синтетических лекарственных препаратов.Азотсодержащие циклические системы входят в состав амино­кислот, пептидов, белков, а также нуклеиновых кислот.
Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите производное бензола согласно систематической 
номенклатуре:
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.CH2CH2CH2CH3
5Й 3 2∣l 

η-x4ZH2CH2CH

CH2CH3

Решение. Нумеруем положение заместителей в бензольном кольце. 
Названия групп ставим в алфавитном порядке. Это будет 1-бутил-2-про- 
пил-3-этилбензол.

Задание 2. Какое систематическое название имеет следующий арома­
тический углеводород:

CH2CH2CH2CH3

CH2CH3

Решение. Так как ароматический углеводород имеет два заместите­
ля, обозначим их положение цифрами начиная с того углеродного ато­
ма, к которому относится заместитель, первый в алфавитном порядке. 
Это будет 1-бутил-4-этилбензол.

Задание 3. Какое строение может иметь ароматический углеводород 
молекулярной формулы C8H10? Назовите возможные изомеры согласно 
принятой для них номенклатуре.

Решение. Для ароматического соединения C8H10 возможны четыре 
изомера:

1,2-диметилбензол 1,3 -диметилбензол
(о/мго-диметилбензол) (ле/тга-диметилбензол)

этилбензол1,4-диметилбензол 
(лада-диметилбензол)
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Вопросы и задания

1. Какие углеводороды относят к ароматическим соединениям?
2. Какие противоречия существуют между структурной формулой Ke- 

куле и свойствами бензола?
3. Объясните строение бензола с точки зрения электронной теории.
4. Назовите следующие соединения:

a) CH3
⅛ CH2-CH3

5. Напишите структурные формулы следующих соединений: а) 2-ме- 
тил-3-этилбензол; б) 1,3,5-триметилбензол; в) 1-метил-4-изобутилбен- 
зол; г) 1,4-диизопропилбензол.

6. Напишите структурные формулы следующих соединений: а) ор- 
/ио-метилэтилбензол; б) иара-диэтилбензол; в) .ize/ио-мстилизопропил- 
бензол.

7. В чем сходство бензола предельных и непредельных углеводородов? 
В чем различие?

8. Как исходя из метана получить бензол? Сколько литров метана не­
обходимо затратить на получение 7,8 г бензола? (Ответ: 13,4 л.)

9. Сколько миллилитров 90%-го раствора азотной кислоты (плотность 
1,483 г/см3) потребуется для нитрования бензола, чтобы получить 24,6 г 
нитробензола? (Ответ: 9,44 мл.)

10. Сколько граммов бензолсульфокислоты получится при действии 
200 мл 94%-го раствора серной кислоты (плотность 1,83 г/см3) на бен­
зол? (Ответ: 554,6 г.)

23.5. Природные источники углеводородов 

Нефть

Нефть — это жидкий горючий маслообразный минерал, име­ющий окраску от светло-желтой до темно-коричневой и почти черной. Нефть легче воды и растворяется в ней крайне мало.Нефть в основном состоит из углерода (83 — 87%) и водорода (12 — 14 %), входящих в состав сложной смеси углеводородов. Кроме углеводородной в нефти имеется небольшая неуглеводородная часть и механические примеси.Углеводородная часть нефти состоит из парафиновых (алканов), нафтеновых (циклоалканов) и ароматических углеводородов.Газообразные парафиновые углеводороды (от CH4 до C4H10 включительно) присутствуют в нефти в растворенном состоянии и при выходе нефти на поверхность выделяются из нее в виде 317



попутных газов. Жидкие парафиновые углеводороды (от C5H12 до C15H32 включительно) составляют основную массу жидкой части нефти. Твердые парафиновые углеводороды (от C16H34 и выше) растворены в нефти и могут быть из нее выделены.Нафтеновые углеводороды представлены в нефти главным об­разом производными циклопентана и циклогексана.Ароматические углеводороды представлены в небольшом ко­личестве в виде бензола и его гомологов (с 1 — 4 заместителями в ядре). Встречаются только отдельные виды нефти с незначитель­ным содержанием непредельных углеводородов.Наряду с углеродом и водородом в нефти присутствуют сера, кислород и азот в сумме 2 — 3 %. В очень малых количествах в не­фти найдены различные металлы.Механические примеси представлены в виде песка, глины.Нефть имеет огромное народнохозяйственное значение. Нефть — это основной источник горючего и сырья для химической про­мышленности.Методы переработки нефти можно разделить на две группы: физические и химические.
Физические методы переработки нефти основаны на использо­вании различий в физических свойствах веществ, входящих в со­став нефти. Так, если нагреть нефть, то по мере повышения тем­пературы из нее будут испаряться различные продукты. Разделе­ние сложных смесей на более простые компоненты называют фрак­

ционированием. В основу заводской переработки нефти положены такие методы фракционирования, как перегонка и ректификация. Химические реакции при физических методах переработки нефти не протекают.
Химические методы переработки нефти основаны на том, что под влиянием температуры, давления, катализаторов углеводоро­ды нефти претерпевают химические превращения с образовани­ем новых соединений.Однако несмотря на различия методы имеют сходство, кото­рое заключается в том, что эти процессы складываются из двух основных операций — нагревания перерабатываемого сырья и раз­деления получающихся продуктов.

Перегонка нефтиВ процессе перегонки нефти при постепенно повышающейся температуре компоненты (фракции) нефти отгоняются в порядке возрастания их температур кипения: бензиновая фракция от C5 до C10 перегоняется при температуре до 180 °C, керосиновая — 120 — 315 °C, керосиногазойлевая (C9-C15) — 180 —350oC.Газойль-фракция, перегоняющаяся при температуре 200 — 350 °C, используется как дизельное топливо. Из этих фракций 318



вырабатывают так называемые светлые нефтепродукты: авиаци­онные и автомобильные бензины, бензины-растворители, керо­сины, различные сорта дизельного топлива. Выход бензина при перегонке нефти составляет от 5 до 20 %.Важнейшим характерным свойством бензинов является дето­
нация — распространение пламени горящего бензина с большой (1500 — 2 500 м/с) скоростью (при нормальном горении скорость распространения пламени равна 10—15 м/с).Склонность бензинов к детонации характеризуют октановым 
числом. Октановое число бензина определяют, сравнивая его дето­национную способность при сжатии в цилиндре двигателя внут­реннего сгорания с детонационной способностью стандартной смеси, состоящей из изооктана (2,2,4-триметилпентана) и нор­мального «-гептана в этих же условиях. Изооктан мало склонен к детонации, октановое число его принято за нуль.Октановое число будет равно содержанию изооктана в стан­дартной смеси, которая детонирует при той же степени сжатия, что и испытуемый бензин. Если, например, детонационная стой­кость бензина оказалась такой же, как смеси, содержащей 72 % изооктана и 28 % «-гептана, то его октановое число будет равно 72.Для повышения октанового числа моторного топлива приме­няют смесь бензина с высокооктановыми компонентами — изо­октаном, изопентаном, этилбензолом и др. Одним из путей повы­шения детонационной стойкости бензинов также является при­менение антидетонаторов.После отбора светлых нефтепродуктов остается мазут, из кото­рого в процессе переработки при температуре выше 300 oC полу­чают смазочные и специальные масла. Остаток после разгонки ма­зута (выше 500 °C) называют гудроном, из которого получают би­тум и высоковязкие смазочные масла.Возрастающий спрос на бензин заставил искать новые техно­логические процессы перегонки нефти. Одним из таких процессов является крекинг нефти.По сравнению с перегонкой при крекинг-процессе выход бен­зина составляет 40 — 50% и даже 70% массы сырья; кроме того, при крекинге наряду с бензином получают газообразные углево­дороды, широко используемые химической промышленностью, и жидкие ароматические углеводороды (бензол, ксилол и др.).Сырьем для крекинга служит не только нефть, но и фракции, получаемые при перегонке нефти. В результате крекинга углеводо­родов с высокой относительной молекулярной массой образуют­ся углеводороды с меньшей относительной молекулярной мас­сой, которые входят в состав получаемых бензинов. Существует несколько видов крекинга нефти и нефтепродуктов.

Термический крекинг ведут при температуре 450 — 550oC и давле­нии 2 — 7 МПа. В качестве сырья используют керосин, газойли,319



мазут и гудрон. Выход бензина составляет 30—35 %, газов 10 — 15 % массы сырья; октановое число получаемых бензинов состав­ляет 60 — 70.В настоящее время процесс термического крекинга имеет огра­ниченное применение и новые установки термического крекинга не строят.Одним из основных методов производства автомобильных бен­зинов является каталитический крекинг.
Каталитический крекинг ведут при несколько меньшей темпе­ратуре (480 — 490 °C) и при более низком давлении (1,5 атм). В каче­стве катализаторов применяют алюмосиликаты (в среднем 10 — 25 % Al2O3, 80 — 75 % SiO2). Основными видами сырья являются газойли прямой перегонки нефти. Тяжелые остатки — мазут и гуд­рон переработке на установках каталитического крекинга не под­вергают, так как очень быстро теряется активность катализатора. Дезактивация катализатора объясняется тем, что в процессе кре­кинга на его поверхности откладывается кокс — твердый углеро­дистый остаток. Выход бензина достигает 70%, газа — 12—15 % массы сырья, октановое число составляет от 87 до 91.Крекинг-бензины по составу отличаются от бензинов прямой гонки. В них содержится значительное (до 5 %) количество не­предельных и ароматических углеводородов. Такой бензин стоек при хранении, так как происходит окисление непредельных уг­леводородов. Чтобы препятствовать окислению, в бензин добав­ляют антиокислители. Бензин каталитического крекинга в отли­чие от бензинов термического крекинга содержит меньше не­предельных (9—10%) и ароматических (20 — 30%) углеводоро­дов.Разновидностью крекинга является риформинг. Он отличается от обычного крекинга используемым сырьем. При риформинге в качестве сырья используют низкооктановые бензины, из которых получают высокооктановые бензины или сырье для химической промышленности.Наибольшее значение имеют процессы каталитического рифор­минга, например платформинг, где катализатором является пла­тина. Если платформинг проводят при температуре 480 — 510 oC и давлении от 1,5 до 3 МПа, то получают бензол, толуол, ксилол. Если увеличить давление до 5 МПа, то получают высокооктано­вые (с октановым числом около 95) бензины.При каталитическом риформинге получают до 15 % газов, ис­пользуемых для синтеза аммиака, метилового спирта.

ГазыВ зависимости от происхождения газы делятся на природные, попутные и искусственные (газы нефтепереработки).320



Природные газы добывают из самостоятельных месторождений. В природных газах содержатся метан, этан, пропан, бутан, а так­же некоторое количество растворенных углеводородов C5-C7, жидких при обычных условиях. Смесь этих углеводородов, извест­ную под названием газового (или природного) бензина, выделя­ют из природного газа сжижением.Из остаточного газа выделяют метан, а также небольшое коли­чество этана и пропана, которые идут на химическую переработ­ку. Много остаточного газа используется в качестве топлива в про­мышленности и в быту.
Попутные газы — газы, растворенные в нефти и вместе с ней выходящие на поверхность.В состав попутных газов входят предельные углеводороды от метана до гексана включительно.
Газы нефтепереработки образуются при глубоком превращении углеводородов нефти каталитическими и термическими методами. Наряду с предельными углеводородами в этих газах содержится значительное количество непредельных углеводородов и водоро­да, а в газах каталитического риформинга их не образуется.Таким образом, на состав образующихся газов оказывает вли­яние метод переработки.Разделение на отдельные индивидуальные углеводороды и уз­кие углеводородные фракции проводят на специальных установ­ках, предназначенных для разделения предельных и непредель­ных углеводородов.Вещества, содержащиеся в этих газах, являются сырьем для производства синтетического каучука, спиртов, растворителей, моющих средств, а также используются в качестве топлива.Таким образом, газы являются не только дешевым и удобным топливом, но и ценнейшим сырьем для химической промышлен­ности.

Вопросы и задания

1. Каково происхождение нефти?
2. Охарактеризуйте каталитический и термический крекинг.
3. Какая из главных фракций нефти не поддается перегонке?
4. Какие углеводороды входят в состав нефти, какие — в состав газов?
5. В чем отличие фракционной перегонки нефти от крекинга?
6. Какой объем водорода образуется в результате конверсии метана 

объемом 5 м3 водяным паром? (Ответ: 10 м3.)
7. Определите молекулярную формулу углеводорода, в котором мас­

совая доля углерода составляет 0,8. Относительная плотность углеводоро­
да по водороду равна 15.



Глава 24
КИ СЛ О PO ДСО Д ЕРЖАЩИ E 

ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ

Изучив главу, следует:
знать определение, состав, строение, номенклатуру, способы полу­

чения, применение спиртов, фенолов, альдегидов, кетонов, карбоновых 
кислот, сложных эфиров, углеводов;

уметь составлять структурные формулы; пользоваться систематиче­
ской и рациональной номенклатурой; составлять уравнения реакций, ха­
рактеризующих свойства и способы получения кислородсодержащих 
органических соединений; решать расчетные задачи.

24.1. Спирты. Фенолы

Производные углеводородов, в которых один или несколько 
атомов водорода замещены на гидроксогруппу, называют спир­
тами.В зависимости от числа гидроксогрупп спирты делят: а) на од­

ноатомные, содержащие одну гидроксогруппу; б) многоатомные, содержащие две, три и более гидроксогрупп.Одноатомные спирты предельного ряда образуют гомологиче­ский ряд, в котором все члены ряда отличаются друг от друга на группу CH2. Общая формула одноатомных спиртов предельного ряда С„Н2„ + 1OH.
Номенклатура. Согласно рациональной номенклатуре названия спиртов предельного ряда производят от названий соответствую­щих радикалов с добавлением слова спирт'.CH3OH CH3-CH2-OH CH3-CHOH-CH3
метиловый 

спирт
этиловыи 

спирт
изопропиловый 

спиртСогласно систематической номенклатуре названия спиртов про­изводят от названий углеводородов с добавлением суффикса -ол и цифры, обозначающей номер углеродного атома, при котором стоит гидроксогруппа, определяющая начало нумерации:ОН ICH3-CH2-CH2-OH CH3-CH2-CH-CH3
пропанол-1 бутанол-2322



1CH2OH
4 3 21CH3-CH2-CH-CH2-CH3

2-этилбутанол-1Спирты с двумя и тремя гидроксогруппами согласно система­тической номенклатуре называют, добавляя к названию углево­дорода суффиксы -диол, -триол соответственно:CH2-CH2
I l

CH3-CH-CH2
I Iон он он он

этандиол-1,2 
(этиленгликоль)

пропандиол-1,2

1 2 3 4 5CH2-CH2-CH2-CH-CH2 6-CH- 7CH3 CH2-CH-CH2он он I CH3 I l Iон он он
6 -метилгептандиол-1,4 пропантриол-1,2,3 

(глицерин)В зависимости от положения гидроксогруппы одноатомные спирты делят на первичные, вторичные и третичные:CH3-CH2-CH2-CH2OH CH3-CH-CH2-CH3он
первичный (бутанол-1) вторичный (бутанол-2)CH3H3C-C-CH3он

третичный (2-метилпропанол-2)Простейшее ароматическое гидроксосоединение имеет триви­альное название фенол C6H5OH — это такое производное, кото­рое можно рассматривать как продукт замещения гидроксогруп- пой атома водорода в ядре ароматического углеводорода:

Производные называют как замещенные фенолы; например:323



он
3-метилфенол 2-нитрофенол

Физические свойства. В случае спиртов физические свойства имеют ряд резких различий, особенно для низших членов ряда. Это связано с высокой полярностью гидроксильной группы, ко­торая в свою очередь влияет на полярный характер молекулы. В результате происходит притяжение между молекулами спирта в жидком и твердом состояниях. Образуются ассоциаты молекул спирта за счет взаимодействия положительно заряженного атома водорода одной гидроксильной группы с несущим отрицатель­ный заряд атомом кислорода другой гидроксильной группы. Та­кой тип ассоциации носит название водородной связи (см. гл. 3). Ассоциация молекул за счет водородных связей увеличивает от­носительную молекулярную массу, уменьшает летучесть и требу­ет более высокой температуры кипения. Поэтому спирты с низ­кой молекулярной массой хорошо растворимы в воде. Так, мета­нол и этанол смешиваются с водой во всех соотношениях.
Метиловый спирт (метанол) — бесцветная прозрачная жид­кость с характерным запахом этилового спирта; ядовит (прием внутрь 5 —10 мл вызывает тяжелейшее отравление, прием 30 мл приводит к смерти); температура кипения 64,5 °C.
Этиловый спирт (этанол) — бесцветная подвижная жидкость с «винным запахом»; температура кипения 78,3 °C. Очень близ­кие значения температуры кипения метанола и этанола часто приводят к «отравлению» этанола метанолом при техническом производстве спиртов, например, из древесины.Производство вина в домашних условиях (без строгого со­блюдения специальной технологии и температуры отгонки эта­нола) может привести к отравлению сивушными маслами (спир­ты C3-C5), даже если используется качественное продоволь­ственное сырье.
Этиленгликоль (этандиол-1,2) — двухатомный спирт; представ­ляет собой бесцветную сладкого вкуса густую жидкость с темпе­ратурой кипения 197 °C; с водой, спиртом, ацетоном смешивает­ся в любых соотношениях; ядовит.
Глицерин (пропантриол-1,2,3) — представитель трехатомных спиртов. Это бесцветная прозрачная жидкость со сладким вкусом; с водой смешивается в любых соотношениях.
Фенол — твердое кристаллическое вещество с характерным неприятным запахом. Хорошо растворяется в спирте, эфире и бен­324



золе, хуже — в воде (в 100 г воды при температуре 20 oC растворя­ется 9,3 г фенола).
Химические свойства. В случае спиртов химические свойства обусловлены в основном разрывом связи кислород— водород, а связь углерод—кислород остается незатронутой. Спирты амфотерны и обычно не являются ни сильными кислотами, ни сильными основаниями.1. Спирты легко взаимодействуют с металлическим натрием:C2H5OH + 2Na → 2C2H5ONa + H2

этанолCH2OH
I + 2Na -CH2OH

этандиол-1,2

CH2ONa тт> I +H2CH2ONa
CH2OH2СНОН ICH2OH

CH2ONa+ 6Na → 2CHONa + 3H2CH2ONa
пропантриол-1,2,3Для фенола характерна большая кислотность гидроксогруппы, чем в спиртах, поэтому и взаимодействие с щелочными металла­ми идет энергичнее:

ОН ONa
фенолят натрия2. Многоатомные спирты и фенол легко взаимодействуют с щелочами: CH2OH „ ^ CH2ONa ττI + 2NaOH → I + H2OCH2OH CH2ONaCH2OH CH2ONaI ICHOH + 3NaOH → CHONa + 3H2OI ICH2OH CH2ONaC6H5OH + NaOH → C6H5ONa + H2O 325



Многоатомные спирты взаимодействуют не только с щелоча­ми, но и с нерастворимыми гидроксидами:CH2OHCHOH + Cu(OH)2 → H2C-O.I /Cu + 2H2OHC-OICH2OH H2C-OH
глицерат меди 

(синий раствор)H2C-OH но.I + /СиH2C-OH но H2C-O.→ I /Cu +2H2OH2C-O
гликолят меди3. Спирты взаимодействуют с галогеноводородами:CH3OH + HBr → CH3Br + H2OCH2OH „тт_, CH2Cl „ λI + 2HC1 → I 2 +2H2OCH2OH CH2Cl4. При реакции фенолов и их производных разрыв связи арома­тический углерод — кислород происходит с большим трудом, тогда как реакция с бромом в водном растворе проходит быстро и при­водит к замещению в орто- и иара-положении относительно гидр- оксогруппы: ОН

+ ЗНВг
2,4,6-трибромфенолЭта реакция является качественной на фенол.5. Спирты и фенолы реагируют с кислотами, образуя сложные эфиры:C2H5OH + HO-SO2-OH ≠ C2H5-O-SO2-OH + H2O

кислый этилсерный эфирCH2OH H2C-O-NO2CHOH + 3HO-NO2 ≠ HC-O-NO2 + 3H2OCH2OH H2C-O-NO2
тринитрат глицерина326



он он
NO2 

2,4,6-тринитрофенолЕсли этиловый спирт смешать с концентрированной серной кислотой и нагреть при температуре 160 °C, то образуется этилен:H H
I I H-C-C-H
I IH он H2SO41

160 0C >
H нX=cCH H + H2O

В избытке спирта при низкой температуре образуется простой эфир:
H2SO42CH3OH-----------> CH3-O-CH3 + H2O

диметиловый эфир6. При окислении этилового спирта перманганатом калия в кислой среде образуется альдегид — вещество, содержащее альде­гидную группу:
Реакция протекает по схеме

^OC2H5OH + [О] → CH3-C^ + H2O
уксусный
альдегид

Получение. Общим способом получения спиртов является об­работка галогенопроизводных углеводородов водным раствором щелочи: C2H5Cl + NaOH → C2H5OH + NaClCH2ClCH2Cl CH2OH+ 2NaOH → I + 2NaClCH2OH 327



Кроме того, спирты получают гидратацией непредельных уг­леводородов или их окислением.Синтетические спирты получают разными способами:СО + 2H2 → CH3OHC2H4+ H2O → C2H5OHФенол получают из каменноугольного и древесного дегтя. Фрак­ции дегтя обрабатывают щелочами. Полученный щелочной раствор фенолята обрабатывают серной кислотой, которая разлагает фе­ноляты, в результате чего выделяется фенол:
ONa + H2SO4 → ОН + NaHSO4

фенолят натрия фенолВ больших количествах фенол получают синтетическим путем из бензола. На бензол действуют концентрированной серной кис­лотой. Образуется бензолсульфокислота:НО+ ^SO2 →но
бензол

SO3H + H2O
бензолсульфокислотакоторую переводят в калиевую соль и затем сплавляют с гидр­оксидом калия; образуются фенол и сульфат калия:

SO3K + KOH → ОН + K2SO3
Важным промышленным способом получения фенола являет­ся хлорирование бензола с последующим гидролизом хлорбензо­ла концентрированным (40 %-м) раствором щелочи:C6H6 + Cl2 C6H5Cl + HCl

хлорбензол

SOO0CC6H5Cl + NaOH--------> C6H5OH + NaCl
Cu2+Все большее значение приобретает так называемый кумоль­ный метод, по которому одновременно получают фенол и аце­тон.Кумол (изопропилбензол) окисляют кислородом воздуха, об­разовавшийся промежуточный продукт (гидроперекись кумо-328



ла) при действии серной кислоты превращается в фенол и аце­тон:
H3C-CH-CH3

кумол
(изопропилбензол)

ОН
фенол

+ H3C-C-CH3
Il о

ацетон

Применение. Спирты и фенол имеют широкое применение. Синтетический этиловый спирт применяют в различных отраслях промышленности: для получения синтетического каучука, уксус­ной кислоты, искусственного шелка, пороха, лекарственных со­единений, душистых веществ, в качестве растворителя, для изго­товления лаков, красок, ликероводочных изделий.Метиловый спирт применяют главным образом при получе­нии формальдегида, различных эфиров для производства синте­тических волокон. Важным свойством этиленгликоля является его способность сильно понижать температуру замерзания воды, что широко используют для приготовления антифризов. Этиленгли­коль применяют также в производстве чернил, паст для шарико­вых ручек и в качестве растворителя красок.Наибольшее количество глицерина идет на приготовление три­нитрата глицерина, который в свою очередь широко используют для производства динамита. Раствор 1%-й тринитрата глицерина применяют в качестве сердечного лекарственного средства. Гли­церин используют в пищевой промышленности для подслащива­ния ликеров, вин. Водные растворы глицерина широко применя­ют в парфюмерии и медицине, в полиграфии для приготовления невысыхающих красок, а также в текстильной и кожевенной про­мышленности.Фенол является исходным сырьем для производства лекарствен­ных веществ, гербицидов. Из фенола получают капролактам — один из важнейших продуктов для производства синтетических волокон.
Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите согласно систематической номенклатуре вторич­
ный спирт:

CH3 H CH3
CH3-CH-C-CH2-CH-CH3
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Решение. Выбираем самую длинную неразветвленную цепь угле­
родных атомов, в состав которой входит атом углерода, связанный с 
гидроксогруппой, и называем заместители в порядке их усложнения. Это 
будет 2,5-диметилгексанол-З.

Задание 2. Назовите одноатомный спирт согласно систематической 
номенклатуре: 6 5 4 3 2 1

CH3-CH-CH2-CH2-CH-Ch3
CH3 он

Решение. Функциональная группа имеет преимущество перед дру­
гими заместителями при выборе нумерации. Спирт будет иметь назва­
ние: 5-метилгексанол-2.

Задание 3. Назовите двухатомный спирт согласно систематической 
номенклатуре: 4 3 2 1

CH3-CH-CH2-CH2-OH
ОН CH2

CH3
Решение. Нумерацию углеродных атомов начинаем с того конца, к 

которому ближе расположена функциональная группа. Двухатомный спирт 
будет иметь название 2-этилбутандиол-1,3.

Задание 4. Назовите данное производное фенола:

ОН

Решение. Положение заместителей в бензольном кольце указыва­
ем цифрами (локантами), присваивая цифру 1 гидроксогруппе внутри 
ароматического углеводорода. Это будет 2,6-динитрофенол.

Вопросы и задания

1. Какие углеводороды относятся к классу спиртов? На какие группы 
делятся спирты?

2. Напишите структурные формулы изомеров бутилового спирта и 
назовите их согласно международной номенклатуре.

3. Назовите согласно рациональной номенклатуре следующие спир­
ты:

a) H3C-CH-CH3 б) H3C-CH-CH2-OH
ОН CH3

в) H3C-CH2-CH2-OH г) H3C-CH2-CH2-CH2-CH2-OH
4. Напишите структурные формулы следующих одноатомных спиртов:
а) 2-метилпропанол-2; в) 2,4,4-триметилпентанол-2;
б) 2,3-диметилпентанол-3; г) 2,3-диметилбутанол-2.
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5. Назовите согласно современной международной номенклатуре сле­
дующие спирты:

CH3 CH3
a) H3C-C-CH2-OH б) H3C-CH-CH-C-CH3

CH3 CH3 ОН CH3
6. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:
a) C → CH4 → C2H6 → C2H4 → C2H5OH → C2H5ONa
б) C → CaC2 → C2H2 → C2H4 → C2H6 → C2H5Cl → C2H5OH
7. Сколько миллилитров 40%-й азотной кислоты (плотность 1,2 г/см3) 

потребуется для получения 11,35 г тринитрата глицерина? (Ответ-. 8 мл.)
8. Назовите следующие соединения:

a) H3C-^ ОН б) Br-/ ОН

CH3 Br
9. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:

C → CH4 → C2H2 → C6H6 → C6H5Cl → C6H5OH

10. Напишите реакции и укажите условия получения фенола: а) из 
каменноугольного дегтя; б) хлорбензола.

24.2. Альдегиды и кетоны

Альдегидами называют органические вещества, молекулы ко-

торых содержат карбонильную группу R—С\ , соединен- 
H

ную с углеводородным радикалом.

Если карбонильная группа связана с двумя радикалами, то

вещество называют кетоном: R-C^ 
Ri

Номенклатура. Названия альдегидов согласно рациональной номенклатуре происходят от названий предельных кислот, в ко­торые они превращаются при окислении.Согласно международной номенклатуре названия альдегидов производят от названий соответствующих углеводородных ради­калов, включающих карбонильную группу, прибавляя суффикс 
-аль. В табл. 24.1 даны примеры названий альдегидов. 331



Таблица 24.1. Названия альдегидов

Формула
Название

рациональное 
(тривиальное) международное

н-с^
H

Муравьиный 
(формальдегид)

Метаналь

H3C-C^ 
H

Уксусный 
(ацетальдегид)

Этаналь

H3C-CH2-C^ 
H

Пропионовый Пропаналь

H3C-CH2-CH2-C^ 
H

Масляный Бутаналь

Кетоны называют по радикалам, входящим в молекулу, при­бавляя слово кетон. Так, простейший представительH3C-C-CH3Il оназывают диметилкетоном, а соединение составаH3C-C-C2H5
Il о имеет название метилэтилкетон.Согласно международной номенклатуре наименования кето­нов производят от названий соответствующих углеводородов, при­бавляя к этому названию суффикс -он. Так, диметилкетон будет называться пропаноном, метилэтилкетон — бутаноном и т.д.Для обозначения положения карбонильной группы нумеруют атомы углерода, начиная с того конца, ближе к которому нахо­дится карбонильная группа, и, называя кетон, соответствующей цифрой обозначают место карбонила, например:

1 2 3 4 5H3C-C-CH2-CH2-CH3
Il о

пентанон-2 (метилпропилкетон)
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Строение альдегидов и кетонов. Электронное строение двой­ной связи карбонильной группы C=O альдегидов и кетонов ха­рактеризуется наличием одной о-связи и одной к-связи. Если в этиленовых углеводородах электронное облако к-связи рассредо­точено между атомами углерода, то в случае двойной связи C=O оно смещено от атома углерода к атому кислорода, вследствие чего последний приобретает некоторый отрицательный заряд. На­личие сильнополяризованной двойной связи является причиной высокой реакционной способности альдегидов и кетонов.
Физические свойства. По физическим свойствам альдегиды и кетоны являются полярными соединениями, характеризующимися низкими температурами кипения и плавления.
Метаналь (формальдегид, муравьиный альдегид) — бесцвет­ный газ с резким запахом, хорошо растворяется в воде; 40%-й раствор метаналя называют формалином', температура кипения 19 °C; смешивается с водой, спиртом во всех соотношениях; токсичен.
Этаналь (ацетальдегид) — бесцветная легколетучая жидкость с резким запахом; температура кипения 20,8 °C; смешивается с водой, спиртом, эфиром во всех соотношениях.Простейший кетон — пропанон (ацетон, диметилкетон) — бес­цветная жидкость с характерным запахом; температура кипения 56,2 °C; смешивается с водой, спиртом, эфиром во всех соотно­шениях.
Химические свойства. Альдегиды и кетоны вступают в большое число реакций, которые можно объединить в следующие группы: реакции окисления, присоединения, замещения, конденсации.1. При окислении альдегидов образуются кислоты с тем же чис­лом углеродных атомов, что и в молекуле альдегида (реакция «се­ребряного зеркала»):

H-C^ + Ag2O → H-C^ + 2AgH ОНПри нагревании смеси альдегида с гидроксидом меди(П) об­разуется осадок красного цвета Cu2O:
H3C-C^ + 2Cu(OH)2 → H3C-C^ + Cu2Oi + 2H2O H ОНЭти две реакции служат для обнаружения альдегидов.Окисление кетонов происходит в присутствии сильных окис­лителей с разрывом связи C — С:H3CH3C∖ -О^C=O + 3[0] → H3c-c≤ он + H-C^O ^OH
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2. Реакции присоединения сопровождаются разрывом связи C=O, альдегиды при этом превращаются в первичные спирты, кетоны — во вторичные: ^OH-C^ + H2 → H3C-OH HH3C./C=O + H2 → H3C-CH-CH3H3C Iон3. Для альдегидов и кетонов характерны реакции замещения кар­бонильной группы на галогены:H3C-C^° + PCl3 → H3C-CHCl2 + POClHR/̂C=O + PCl5 → R R Cl 'C + POCl3R Cl4. Для формальдегида характерна реакция поликонденсации с фенолом, в результате которой образуется фенолформальдегид­ная смола:

участок цепи 
фенолформальдегидной смолы334



По месту карбонильной группы могут соединяться друг с дру­гом и сами молекулы альдегидов. Образуются линейные или цик­лические полимеры
... + H-C^ + H-C^ + ... → H H→ -CH2-O-CH2-O-CH2-O-

O=C-H I CH3

полиформальдегидH3C О zCH3 ×c cX н о λ нZcXH3C H
паральдегидКетоны в реакцию полимеризации не вступают.

Получение. Общим лабораторным способом получения альде­гидов и кетонов является окисление спиртов; в промышленности эти способы разнообразны в зависимости от используемого сы­рья.Метаналь получают каталитическим окислением метилового спирта кислородом воздуха при высокой (500 —600 °C) темпера­туре с применением серебряного катализатора:
Ag2H3C-OH + O2 2H-C^ + 2H2O t HВ основе технического получения формальдегида лежит реак­ция окисления метилового спирта оксидом меди(П):CH3OH + CuO → HCOH + Cu + H2OЭтаналь можно получить окислением этилового спирта:

^O2CH3CH2-ОН + O2 → 2H3C-C^ + 2H2OHили прямой гидратацией ацетилена водяным паром в присутствии жидких ртутных (по реакции Кучерова) и твердых нертутных ка­тализаторов (ввиду токсичности солей ртути(П) разработаны и другие способы гидратации ацетилена):
Hg2+ ^OHC≡CH + H2O—H3C-C^
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а также прямым окислением этилена кислородом воздуха в при­сутствии жидких палладиевых катализаторов при температуре 120 oC и давлении 1,0—1,2 МПа:2H2C=CH2 + O2 → 2H3C-<X HПропанон можно получить окислением вторичных спиртов:H3C-CH-CH3 + [О] → H3C-C-CH3 + H2O он оили из галогенопроизводных:
R ;С1 HiOH R lOHj R×c√ + : ≡2HO÷ : rτπ→ >=оR' ;С1 H∣OH R' ОН! R'а также путем перегонки сухого дерева или ацетата кальция. Те же процессы протекают и с уксусной кислотой:

H3C-CH-OH + HO-CACH3 → H3C-C-CH3 + H2O + CO2
II ; II I IiО L_____________ Pj оАроматические кетоны удобно получать реакцией Фриделя — Крафтса, действуя на хлорангидрид жирной или ароматической кислоты ароматическим углеводородом в присутствии хлорида алюминия:

H3C-CH-Cl + HIC6H5 AlCl3 H3C-C-C6H5 + HCl Il оC6H5-CAci + hic6 H5
H L---------------- □

AlCl3 C6H5-C-C6H5 + HCl 
Il оО

Применение. Альдегиды и кетоны находят очень широкое при­менение. Метаналь используют для производства различных смол, лекарственных веществ, красителей, как дезинфицирующее и дез­одорирующее средство. Этаналь применяют в производстве уксус­ной кислоты, синтетических смол, различных фармацевтических препаратов. Пропанон широко используют как растворитель орга- 336



нических веществ и как исходный продукт в производстве эфи­ров, изопрена, йодоформа, органического стекла (плексигласа).
Примеры выполнения заданий

Задание 1. Какова структурная формула 2,2,3-триметилбутаналя? На­
пишите сокращенную структурную формулу этого альдегида.

Решение. Структурная формула имеет следующий вид (углеродный 
атом карбонильной группы всегда получает номер 1):

CH34 3 2∣ 1^0
H3C-CH-C-CC 

I I H
CH3 CH3

Сокращенная линейная формула — CH3CH(CH3)C(CH3)2CHo.
Задание 2. Назовите кетон согласно международной и рациональной 

номенклатурам: 1 2 3 4 5
H3C-CH2-C-CH2-CH3

Il 
о

Решение. Называя кетон согласно международной номенклатуре, 
соответствующей цифрой обозначаем место карбонила — это будет 
3-пентанон. Согласно рациональной номенклатуре называем радикалы, 
входящие в молекулу кетона. Следовательно, это диэтилкетон.

Вопросы и задания

1. Какие органические вещества называют альдегидами? Выразите 
электронное строение альдегидов общей формулой.

2. Напишите структурные формулы следующих альдегидов:
а) 2,2-диметилбутаналь-1; в) пропионовый;
б) 2,2,3-триметилпентаналь-1; г) масляный.
3. Назовите согласно международной номенклатуре следующие со­

единения:

CH3 CH3
I I

a) H3C-C-CH2-C-C^
CH3 CH3

CH3 
Iб) H3C-C-CH2-C^
CH3

4. Почему для карбонильной группы более характерны реакции при­
соединения? Какие продукты образуются при гидрировании альдегидов 
и кетонов?

5. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­
вращения:

a) CaC2 → C2H2 → C2H4 → C2H5OH → H3C-C^
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6) CH4 → C2H2 → H3C-CC → H3C-CH2OH → H3C-C^
H H

6. В двух пробирках находятся уксусный альдегид и этиленгликоль. Как 
определить, где какое вещество? Напишите уравнения реакций.

7. При окислении 6 г технического препарата этаналя аммиачным 
раствором оксида cepe6pa(I) образовалось 20 г металла. Определите мас­
совую долю (%) этаналя в техническом препарате. (Ответ: 67,9 %.)

8. Какой продукт получают при окислении пропанола-2?
9. Какие реакции называют реакциями поликонденсации? В чем сход­

ство и в чем различие реакций полимеризации и поликонденсации? 
К какому типу реакций относятся реакции получения фенолформальде­
гидных смол?

24.3. Карбоновые кислоты

Карбоновыми кислотами называют органические вещества, со- 

держащие одну или несколько карбоксильных групп —.
ОН^oОбщая формула карбоновых кислот R—или RCOOH.В зависимости от числа карбоксильных групп в молекуле различа­ют кислоты одноосновные, двухосновные и многоосновные. Кро­ме того, карбоновые кислоты могут быть насыщенными (предель­ными) и ненасыщенными (непредельными), содержащими в мо­лекулах двойные или тройные связи.

Номенклатура. Согласно рациональной номенклатуре названия одноосновных карбоновых кислот производят от названий ради­калов, с которыми связана карбоксильная группа, добавляя сло­ва карбоновая кислота.Согласно международной номенклатуре названия кислот про­изводят от названий углеводородов с тем же числом атомов угле­рода, что и в кислоте; атом углерода карбоксильной группы обо­значают номером 1. Например, согласно международной номенк­латуре предельная одноосновная кислота
6 5 4 3 2 1H3C-Ch-CH-CH2-CH2-COOH

CH3 CH3будет называться 4,5-диметилгексановая кислота. Наиболее часто употребляют тривиальные названия, так как многие карбоновые кислоты были выделены из природных продуктов. Названия неко­торых карбоновых кислот приведены в табл. 24.2.338



Таблица 24.2. Гомологический ряд одноосновных карбоновых кислот

Формула
Название

рациональное международное тривиальное

HCOOH Карбоновая Метановая Муравьиная

CH3COOH M етанкарбоно - 
вая

Этановая Уксусная

C2H5COOH Этанкарбоновая Пропановая Пропионовая

C3H7COOH Пропанкарбоно­
вая

Бутановая Масляная

C4H9COOH Бутанкарбоновая Пентановая Валериановая

CH3(CH2)14COOH Пентадеканкар- 
боновая

Г ексадекановая Пальмитиновая

C17H35COOH Г ептадеканкар- 
боновая

Октадекановая Стеариновая

Непредельные карбоновые кислоты согласно международной (систематической) номенклатуре называют по соответствующим алкенам, прибавляя к их названиям -овая кислота, например: гек- сен-3-овая кислота CH3CH2CH=CHCH2COOH.Если имеются две или большее число двойных связей, к назва­нию радикала добавляют -диеновая, -триеновая кислота и т.д.Однако, как правило, для непредельных карбоновых кислот чаще применяют тривиальные названия; например, олеиновая кислота H3C-(Ch2)7-CH=CH-(CH2)7-COOH 
октадецен-9-овая кислота линолевая кислотаH3C-(Ch2)4-Ch=Ch-Ch2-Ch=Ch-(Ch2)7-Cooh 

октадекадиен-9,12-овая кислотаТакже более распространены тривиальные названия для кар­боновых кислот, содержащих две карбоксильных группы. Напри­мер, щавелевая HOOC-COOH (систематическое название — этан­диовая кислота), янтарная HOOC(CH2)2COOH (бутандиовая кис­лота).
Физические свойства. На физические свойства карбоновых кис­лот оказывает влияние процесс ассоциации — образование диме­ров, в которых две молекулы кислоты связаны между собой водо­родными связями, более прочными, чем в спиртах. Поэтому в твердом и жидком состояниях карбоновые кислоты существуют в основном в виде циклических димеров: 339



^O∙∙H-Ox R-C^ ^C-RМономерны они лишь в парах и водных растворах.Для карбоновых кислот характерны высокие температуры плав­ления и кипения.Образованием водородных связей объясняется и высокая рас­творимость низших предельных кислот. Однако по мере увеличе­ния длины цепи растворимость значительно понижается.
Муравьиная кислота — бесцветная жидкость с резким запахом; смешивается с водой, спиртом, эфиром в любых соотношениях.
Уксусная кислота — бесцветная жидкость с резким запахом и кислым вкусом; смешивается с водой, спиртом, эфиром и мно­гими другими органическими растворителями в любых соотноше­ниях.Хорошо растворяются в воде бесцветные маслообразные жид­кости — одноосновная карбоновая кислота с двумя изолирован­ными двойными связями — линолевая и одноосновная кислота с тремя изолированными двойными связями — линоленовая', бес­цветные кристаллы двухосновной кислоты — щавелевой, трехос­новной — лимонной также хорошо растворяются в воде.Предельные высшие жирные кислоты, как, например, паль­

митиновая C15H31COOH (или CH3-(CH2)14-COOH) и стеари­
новая C17H35COOH (или CH3-(CH2)16-COOH), представляют со­бой твердые, нерастворимые в воде вещества, без вкуса и запаха с низкой температурой плавления.

Химические свойства. Все карбоновые кислоты подобно неор­ганическим кислотам обладают кислотными свойствами и при диссоциации образуют ионы водорода:R-COOH ≠ R-COO +H+Кислотность непредельных кислот выше, чем предельных, осо­бенно если двойная связь расположена ближе к карбоксилу. Это объясняется тем, что атом кислорода карбонильной группы обла­дает большим отрицательным зарядом за счет смещения к себе электронного облака соседнего атома углерода:
I ÷=C-C- к и 4^oАтом углерода, приобретая вследствие этого положительный заряд, притягивает к себе свободные электронные пары атома кислорода гидроксильной группы. Наконец, атом кислорода гидр­оксильной группы сильно оттягивает электронную пару связи О—Н; вследствие этого водород легко отщепляется в виде катиона.
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Схематически смещение электронной плотности в момент дис­социации можно представить так:QOH П-R-C- R-C- +H+Qo хоКислотные свойства карбоновых кислот выражены сильнее, чем спиртов, но по сравнению с сильными неорганическими кисло­тами — это слабые кислоты (кроме муравьиной).Перечислим некоторые свойства карбоновых кислот.1. Карбоновые кислоты реагируют с активными металлами, их оксидами и щелочами:2CH3COOH + 2K → 2CH3COOK + H2
ацетат калия

QH3c-cζO42CH3COOH + MgO → Mg + H2OzozH3C-C44 о
ацетат магнияCH3COOH + NaOH → CH3COONa + H2O

ацетат натрия2. Карбоновые кислоты вступают в реакции замещения гидр­оксила карбоксильной группы.Замещение гидроксила остатком спирта приводит к образова­нию сложных эфиров:
Q H2so4 QH3C-Cz +'H'-O-C2H5------- > H3C-Cz +H2O■OHj l^j 4O-C2H5

уксусноэтиловый эфир 
(этилацетат)Такая реакция называется реакцией этерификации.При действии на кислоту аммиаком происходит замещение гидроксила карбоксильной группы остатком аммиака — амино­группой -NH2:

Z> Γ--1 QH3C-Cz +iHi-NH2 → H3C-C4 +H2O■OHj l'j NH2
амид уксусной кислоты 341



3. При восстановлении кислот образуются соответствующие альдегиды:H3C-C^° +H2 —→ h3c-c^° +H2O он H
уксусный 
альдегид

Получение. Наиболее распространенным способом получения одноосновных карбоновых кислот является окисление альдегидов и спиртов. Альдегиды легко окисляются аммиачным раствором оксида cepe6pa(I), комплексными соединениями меди(П) в ще­лочной среде:
[О]R-C-H---- > R-C-OH

Il Ilо оПервичные спирты окисляются через стадию образования аль­дегидов:
[О] [О]R-CH2OH-----> R-C-H-----> R-C-OH

Il Ilо оБольшое значение имеет удлинение цепи углеродных атомов при взаимодействии оксида углерода(П) под давлением 0,6 — 0,8 МПа при температуре 100— 150 oC с твердым NaOH:NaOH + СО → HCOONaОбразуется соль муравьиной кислоты — формиат натрия, ко­торый разлагают серной кислотой и получают муравьиную кисло­ту. По этому способу в настоящее время производится вся муравь­иная кислота.При действии на алкоголяты металлов оксидом углерода(П) образуются гомологи муравьиной кислоты, которые обрабатыва­ют серной кислотой и получают соответствующие кислоты:RONa + СО → R-C-ONa
Il о2R—C-ONa + H2SO4 → 2R—C-OH + Na2SO4 

Il Ilо оДостоин внимания и способ получения кислот без изменения цепи углеродных атомов из кетонов в присутствии серы и аммиа­ка и последующем гидролизе промежуточного продукта.342



Распространенным способом получения кислот является гид­ролиз соединений типа X XR-Q R-C-Y4O Zгде X, Y, Z — атомы галогенов, кислорода или азота, например:
✓°RCCl3 + H2O → R-C + ЗНС1 ОНOCH3 ОR-C-OCH3 + 2H2O → R-cζ + 3CH3OHOCH3 ОН

R-C≡N + 2H2O → R-C + NH3ОННезначительное количество карбоновых кислот получают из природных продуктов.В большом количестве олеиновая кислота содержится в олив­ковом, миндальном и подсолнечном масле.Жидкая непредельная олеиновая кислота при восстановлении водородом в присутствии катализатора превращается в твердую предельную стеариновую кислоту:
катализаторC17H33COOH + H2------------------- > C17H35COOH

олеиновая кислота стеариновая кислотаЛинолевая кислота в большом количестве содержится в льня­ном и хлопковом масле.
Применение. Муравьиную и уксусную кислоты применяют при крашении и печатании тканей, уксусную кислоту — в производ­стве ацетилцеллюлозы.Щавелевая кислота применяется как протрава при ситцепеча­тании, в производстве красителей, чернил, в качестве отбелива­ющего средства.Лимонная кислота используется в пищевой промышленности, медицине, фотографии и красильном деле.Большое значение из предельных высших жирных кислот име­ют пальмитиновая и стеариновая.Представляют интерес соли щелочных металлов этих кислот. Натриевые и калиевые соли обладают моющим действием и со­ставляют основную часть мыла. Твердые мыла — натриевые соли, 343



жидкие (медицинские) мыла — калиевые соли высших жирных кислот.Из непредельных высших жирных кислот наиболее важное зна­чение имеют олеиновая C17H33COOH и линолевая C17H31COOH кислоты.Масла, содержащие непредельные кислоты типа линолевой, широко используют в качестве защитных покрытий: под действи­ем кислорода воздуха эти масла превращаются в прочную твер­дую пленку. Широко используют сложные эфиры карбоновых кис­лот в производстве фруктовых вод, кондитерских изделий, души­стых веществ, растворителей.
Примеры выполнения заданийЗадание 1. Напишите формулу 2-гидрокси-5-метилгексен-3-овой кис­

лоты.
Решение. Суффикс -овая добавляется к названию углеводорода с 

наиболее длинной цепью, в состав которой входит углеродный атом, 
соединенный с карбоксильной группой -CO2H. Карбоксильная группа 
обычно имеет преимущество перед гидроксильной.

Формула будет иметь вид6 5 4 3 2 1 Д)
H3C-CH-CH=CH-CH-C  ̂

I I он
CH3 онЗадание 2. Назовите согласно международной номенклатуре карбоно­

вую кислоту следующего состава:5 4 3 2 1
H3C-CH-CH-CH2-COOh

CH3 CH3

Решение. Нумеруем углеродную цепь, обозначая номером 1 карб­
оксильную группу, определяем локанты для замещающих групп — для 
радикала метила это будет 3 и 4. Тогда название будет 3,4-диметилпента- 
новая кислота.Задание 3. Определите, сколько тонн карбида кальция с массовой 
долей CaC2 87 % необходимо для получения ледяной уксусной кислоты 
массой 1 т при выходе продукта IOO %.

Решение. Основные этапы производства описываются следующи­
ми реакциями:

CaC2 + 2H2O → Ca(OH)2 + HC≡CHIig ^O
HC≡CH + H2O ------- > H3C-C^

H

[О]
CH3CHO------- > CH3COOH
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Из приведенных уравнений реакций следует, что из 1 моля CaC2 (64 г) 
можно получить 1 моль уксусной кислоты (60 г). Для производства 1 т 
уксусной кислоты нужно взять:

64 т CaC2 - 60 т CH3COOH
1 т.64 т

х TCaC2- 1 τCH3COOH x= = 1,067 т CaC2.2 3 60 т 2

Поскольку содержание CaC2 в техническом препарате составляет 87 %, 
требуемая масса определяется из соотношения 1,067 :х = 87:100, откуда 
х = 1,226 т.

Вопросы и задания

1. Какие органические вещества относятся к классу карбоновых кис­
лот? Охарактеризуйте электронное строение карбоновых кислот общей 
формулой.

2. Назовите согласно рациональной номенклатуре следующие соеди­
нения:

a) CH3-CH2-COOH;
б) CH3-CH2-Ch2-COOH;
в) Ch3-Ch2-CH2-CH2-CH2-COOH;
г) CH3-COOH.
3. Для следующих карбоновых кислот дайте рациональные, междуна­

родные и тривиальные названия:
a) CH3-COOH;
б) CH3-CH2-COOH;
в) CH3-CH2-CH2-COOh.
4. Напишите структурные формулы следующих карбоновых кислот: 

а) 2-метилбутановая; б) 2,2-диметилпропановая.
5. Назовите согласно международной номенклатуре следующие кар­

боновые кислоты:
CH3 CH3 CH3

a) CH3-C-CH2-COOH б) CH3-C-CH2-CH-COOh

C2H5 CH3
6. Какое органическое соединение получится при восстановлении во­

дородом: а) этановой кислоты; б) олеиновой кислоты?
7. Какими тремя способами можно получить уксусную кислоту в про­

мышленности?
8. При помощи каких реакций можно осуществить следующие пре­

вращения:
a) C2H4 → CH3CHO → C2H5OH → CH3COOH;
б) CaC2 → C2H2 → CH3CHO → CH3COOH?
9. На нейтрализацию 3,7 г одноосновной предельной кислоты израс­

ходовано 100 мл 0,5 M раствора гидроксида калия. Напишите структур­
ную формулу этой кислоты.

10. На нейтрализацию 30 г смеси раствора уксусной кислоты и фено­
ла израсходовано 100 мл 2 M раствора гидроксида натрия, а при дей­
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ствии бромной воды на эту смесь образовалось 33,1 г осадка. Определите 
массовую долю (%) кислоты и фенола в растворе. (Ответ: 20 % кисло­
ты, 31,3% фенола.)

24.4. Сложные эфиры. Жиры

Сложные эфиры

Сложными эфирами называют производные карбоновых кис­
лот, у которых гидроксил карбоксильных групп замещен на 
спиртовой остаток.Рассмотрим лишь сложные эфиры, образованные карбоновы­ми кислотами и одноатомными спиртами.Запишем в общем виде уравнение реакцииО О

Il IlR-C-OH + HO-R' ≠ R-C-O-R' + H2O 
кислота спирт сложный эфир

Номенклатура. Следует четко различать кислотную и спирто­вую часть сложного эфира — на этом основана как систематиче­ская, так и рациональная номенклатура.Алкильная группа спирта соединяется с карбонильной через атом кислорода спирта, например:О О
Il Г---------- -> IlCH3CH2C-KDH + HjOC2H5 → CH3CH2C-OC2H5 + H2O

пропановая этанол этилпропионат
кислотаПолученный сложный эфир назван согласно международной (систематической) номенклатуре. Это название производят от на­звания радикала спирта и названия кислоты с заменой кислотно­го суффикса -овая на -ат. Вначале указывают название радикала спирта.Часто сложным эфирам дают тривиальные названия. Они стро­ятся из названий кислот и спиртов с добавлением слова эфир, например:

IlCH3C-OC2H5 
уксусноэтиловый эфир

Il HC-OC3H7 
муравьинопропиловый эфир346



Физические свойства. Сложные эфиры низших карбоновых кис­лот и простейших спиртов — жидкости с фруктовым или цветоч­ным запахом, практически нерастворимые в воде, но хорошо рас­творимые в органических растворителях.
Химические свойства. Одним из важнейших химических свойств сложных эфиров является их способность гидролизоваться с обра­зованием исходных продуктов. Реакция гидролиза называется так­же омылением.Омыление может происходить под действием водных раство­ров минеральных кислот и щелочей:

CH3-CH2-C-O-CH3 + HOH → 
пропионометиловый 

эфир (метилпропионат) .О→ CH3-CH2-C-OH + CH3OH 
пропионовая кислота метиловый 

спиртПри восстановлении сложных эфиров образуются два спирта:
H-C-O-C2H5 + H2 → CH3OH + C2H5OH
муравьиноэтиловый метиловый этиловый
эфир (этилформиат) спирт спирт

Получение. Сложные эфиры получают реакцией этерифика­ции — взаимодействием спирта с кислотой:√, zz0CjH7OH + HO-C-CHj → C7H7-O-C-CHj + H2O
уксуснопропиловый эфир 

(пропил ацетат)Однако спирты и кислоты, содержащие объемные группы, с трудом поддаются этерификации. Трудно получить сложные эфи­ры третичных спиртов и карбоновых кислот прямой этерифика­цией.Наибольшая скорость реакции этерификации характерна для первичных спиртов.
Применение. Сложные эфиры используют в производстве фрук­товых вод для придания напиткам соответствующего запаха, кон­дитерских изделий, душистых веществ, растворителей (особенно лаков).
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Жиры

Сложные эфиры трехатомного спирта глицерина и высших 
карбоновых кислот называют жирами'.H2C-O-CORHC-O-COR'IH2C-O-COR"где R, R', R" — углеводородные радикалы высших жирных кислот.В состав жиров обычно входят одноосновные кислоты с нор­мальной углеродной цепью, содержащей от 4 до 24 атомов угле­рода. Кислоты, образующие жиры, бывают как насыщенные, так и ненасыщенные.Чаще всего применяют следующие насыщенные кислоты:CH3(CH2) 10COOH — додекановая (лауриновая) кислота;CH3(CH2)14COOH — гексадекановая (пальмитиновая) кислота;CH3(CH2)16COOH — октадекановая (стеариновая) кислота.Все они имеют четное число атомов углерода. Важнейшие не­насыщенные (непредельные) кислоты жиров имеют 18 атомов углерода и двойную связь в центре молекулы, между атомами 9 и 10:CH3(CH2)4CH=CHCH2CH=CH(CH2)7COOH 

октадекадиен-9,12-овая кислота (линолевая)Если присутствуют и другие двойные связи, то они располага­ются после 10-го от карбоксильной группы атома углерода.Так как в состав молекулы жира входят три кислотных остатка, образующих три сложноэфирные группировки с тремя спиртовы­ми гидроксилами глицерина, жиры также называют триглицери­
дами. Например, жир, в состав которого входят три остатка моле­кулы олеиновой кислоты, называют триолеином'.

r______ π √)H2C-OH HO-C-C17H33I : :HC-OjH HOj-C-C17H33 I : : χ≈>oH2C-OJI HOj-C-C17H33
^O H2C-C-C17H33
X)HC-C-C17H33
X)H2C-C-C17H33 + 3H2O

глицерин олеиновая 
кислота

триолеин

Триглицериды, содержащие три остатка какой-либо одной кислоты, встречаются лишь в немногих жирах или получаются синтетически. Если в состав жира входят разные кислоты, то об­разуются смешанные триглицериды. В твердых жирах преобладают предельные высшие жирные кислоты, в жидких — непредельные.348



Физические свойства. Жиры растительного происхождения, а также некоторые животного являются жидкими. Жидкие жиры обычно называют маслами', они содержат глицериды непредель­ных кислот (главным образом олеиновой, линолевой и линолено­вой). Жиры, в молекулах которых преобладают остатки предель­ных кислот (например, пальмитиновой), являются твердыми. Жиры плохо растворяются в воде, но хорошо — в диэтиловом эфире, бензине.
Химические свойства. При нагревании жира с водой при темпе­ратуре 220 oC и давлении 2,5 МПа или в присутствии специальных катализаторов происходит гидролиз (или омыление) жиров, и по­лучаются свободные жирные кислоты и глицерин:ОH2C-O-FC-C17H35 I :о HO÷HHC-O-Fc-C17H35 I :о HO÷HH2C-O-rC-C17H35 HO÷H

H2C-OHHC-OHH2C-OH + SC17H35COOH 
стеариновая 

кислота

глицеринЕсли гидролиз проводить щелочами, то образуются глицерин и соли высших карбоновых кислот — мыла'.H2C-O-COC17H35 H2C-OHHC-O-COC17H35 + 3NaOH → HC-OH + SC17H35COONaH2C-O-COC17H35 H2C-OH
тристеарин глицеринВ составе жидких жиров преобладают непредельные кислоты, такие жиры быстрее портятся за счет легкого окисления, менее ценны для технических и пищевых целей. Поэтому в промышлен­ности широко используют метод гидрогенизации жиров — превра­щение жидких жиров в твердые под действием водорода осуществ­ляется при температуре 175 — 190 oC на никелевом катализаторе:H2C-O-COC17H33 H2C-O-COC17H35HC-O-COC17H33 + 3H2 → HC-O-COC17H35H2C-O-COC17H33 H2C-O-COC17H35

жидкий жир — триолеин твердый жир — тристеарин 349



Получение. В настоящее время жиры получают из природных источников — животных и растений; синтез жиров пока эконо­мически не выгоден.
Применение. Жиры имеют большое значение как пищевой про­дукт; в промышленности широко используют для производства лаков и красок.В медицине некоторые жиры применяются как основа для про­изводства мазей, кремов. Еще жиры используют для производства мыла.

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите сложный эфир согласно международной номен­
клатуре и дайте его тривиальное название:

О
Il

CH3(CH2)2C-O-CH3

Решение. Согласно международной (систематической) номенкла­
туре название эфира производят от названия спирта (метанола) и назва­
ния кислоты (бутановая) с заменой суффикса в названии кислоты -овая 
на -ат. Эфир будет называться метилбутанат.

Тривиальное название сложного эфира строится из тривиального 
названия кислоты и тривиального названия спирта с добавлением слова 
эфир. Таким образом, это будет маслянометиловый эфир.

Задание 2. Как из этанола получить уксусноэтиловый эфир? Составь­
те уравнения реакций.

Решение. Этилацетат — сложный эфир, образованный этиловым 
спиртом и этановой кислотой. Окислением этанола можно получить ук­
сусный альдегид:

.0
2C2H5OH + O2 → 2CH3-CCh + 2H2O

этаналь

каталитическим окислением этаналя — уксусную кислоту:

2CH3-cCh + O2 → 2CH3-cCqh 

уксусная кислота

Этилацетат получают по уравнению

О О
--------- -. //

H3C-C-JOH + H-J-OC2H5 → H3C-C-OC2H5 + H2O I________ I
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Вопросы и задания

1. Каково систематическое название эфира, имеющего формулу 
CH3COOC3H7?

2. Какие кислоты служат основой для получения следующих сложных 
эфиров: а) метилпропионата; б) гексилпентаната?

3. Составьте уравнения реакций получения следующих сложных эфи­
ров: а) этилформиата; б) пропилпропионата.

4. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осу­
ществить следующие превращения:

√>
a) C2H2 → H3C-Cf → H3C-Cf → H3C-C-OC3H7 

H ОН
б) C2H4 → C2H5OH → CH3COOH → CH3COOCH3
5. Напишите структурную формулу органического вещества состава 

C4H8O2, при нагревании которого с водным раствором щелочи образу­
ются два вещества состава C2H6O и C2H4O2. Первое реагирует с металли­
ческим натрием с образованием водорода, второе с гидроксидом натрия 
образует вещество C2H3O2Na и окрашивает метиловый оранжевый в крас­
ный цвет.

6. Сколько граммов этановой кислоты и этанола потребуется для по­
лучения 8,8 г эфира, если выход составляет 90 %? (Ответ: 5,4 г; 4,14 г.)

7. Какие органические вещества относят к жирам? Укажите различие 
в строении твердых и жидких жиров.

8. Напишите структурную формулу сложного эфира, образованного 
глицерином с пальмитиновой, стеариновой и масляной кислотами.

9. Сколько граммов жира трибутирата получится при взаимодействии 
4,6 г глицерина с масляной кислотой? (Ответ: 15,1 г.)

24.5. УглеводыНазвание «углеводы» возникло в связи с тем, что многие со­единения этого класса содержат только атомы углерода, водорода и кислорода, причем соотношение числа атомов водорода и кис­лорода в них такое же, как в молекуле воды. В связи с этим их ранее рассматривали как гидраты углерода. Отсюда возникло рус­ское название углеводы:C6H12O6
глюкоза

Ci2H22O11 
сахароза

(C6H10O5)n
целлюлозаВ настоящее время установлено, что не во всех веществах этого класса водород и кислород содержатся в таком же соотношении, как в молекуле воды, тем не менее название «углеводы» сохрани­лось.Углеводы делят на две группы: простые (или простые сахара) и сложные (или сложные сахара).
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Простые углеводы

Простыми углеводами {моносахаридами, или монозами) на­
зывают такие углеводы, которые не способны гидролизо­
ваться.Одними из наиболее распространенных моносахаридов явля­ются глюкоза и фруктоза, которые имеют молекулярную формулу C6H12O6. В молекуле глюкозы объединяются свойства альдегида и многоатомного спирта, поэтому глюкозу называют также альде- гидоспиртом.Подобно многоатомным спиртам глюкоза с гидроксидом ме- ди(П) образует ярко-синий раствор. При нагревании глюкозы с аммиачным раствором оксида cepe6pa(I) протекает характерная реакция альдегидов — «реакция серебряного зеркала». C уксусной кислотой глюкоза образует сложный эфир, содержащий пять ос­татков уксусной кислоты. Исходя из этих данных структурную формулу глюкозы можно выразить так:H H H OHH Illll н-с—с—с—с—C-C^ Illll H онононн онГлюкоза легко присоединяет молекулу воды к альдегидной груп­пе, превращаясь в неустойчивую гидратную форму:HHH OHH HHH OHH н

6 I 5 I 4 I 3 I 2 1 <≠∙θ тт n 6∣5∣4∣3∣2∣1×H-C-C-C-C-C-Cj + H2O → H-C-C-C-C-C-C-OH
IIIIIH I rl--η I I I ∖nr-∣ОНОНОНН ОН OHfc)rfθHH он °ЙI------ 1 IПоскольку цепь углеродных атомов в молекуле глюкозы (и во­обще моносахаридов) не линейная, а изогнутая, то от гидратной формы глюкозы при сближении гидроксогрупп первого и пятого углеродных атомов легко отщепляется молекула воды.В результате образуется новая форма глюкозы — циклическая, таутомерная (обратимая) линейной форме:

3 / HO-C-H
14 H-C-OH

HQ , H
1COH I г -I он.I 1

5 Joh : 
C---j

-H2t∖
< + H2O

НО H
3 /HO-C-HI 4 I онH-C-OH о

H
H CH2OH H CH2OH352



Циклические таутомерные формы моносахаридов изображают двумя способами. По первому способу цепь углеродных атомов моносахарида располагают по прямой линии, а связь кислорода с углеродными атомами 1 и 5 изображают в виде мостика:HHH OHH 1
Illll zjH-C-C-C-C-C-C
I I I I \ОН ОН H он ' --о--------по второму способу — в виде формулы:

6H CH2OH \5/ 2H 4 C----------- О 1 H
ZcX з 2/Cχно C----------- с он/ \ / \ H он H онТаким образом, моносахара могут существовать в виде не толь­ко ациклических, но и циклических форм.

Физические свойства. Глюкоза представляет собой белый мел­кокристаллический порошок. Обладает большой гигроскопично­стью, легко растворяется в воде. Раствор глюкозы имеет сладкий вкус. Глюкоза широко распространена в природе. Она обусловли­вает сладкий вкус плодов и ягод. Около 0,1 % ее содержится в крови живых организмов. Глюкоза активно участвует во многих реакциях обмена веществ.
Фруктоза (фруктовый, или плодовый, сахар) — бесцветные кристаллы сладкого вкуса (слаще глюкозы в 3 раза); хорошо рас­творяется в воде.
Химические свойства. Рассмотрим некоторые реакции глюкозы с участием альдегидной группы.1. Окисление в нейтральной или слабокислой среде слабыми окислителями (бромной водой):HHH OHH HHH OHH

I I I I I ^O I I I I I ^oн-с—с—с—с—C-C^ + [О] → н-с—с—с—с—с-с^   H Illll он онононн он.....................онононн онОбразуется глюконовая кислота.Под действием сильных окислителей (HNO3) происходит окис­ление альдегидной и спиртовой групп, находящихся в конце цепи, с образованием двухосновной кислоты — сахарной: 353



n HH OHHЧ Illl ^oIllll он онононн он2. Окисление в щелочной среде может происходить такими сла­быми окислителями, как оксид cepe6pa(I) и гидроксид меди(П):CH2OH-CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-C+ Ag2O → Ĥ O→ CH2OH-CHOH-CHOH-CHOH-CHOH-C≤ +2Ag онРеакция простых сахаров с Ag2O и Cu(OH)2 применяется для их обнаружения.При восстановлении альдегидной группы образуется шссти- атомный спирт сорбит CH2OH(CHOH)4CH2OH.Являясь многоатомными спиртами, моносахариды растворяют гидроксид меди(П), при этом раствор окрашивается в синий цвет.Под действием биологических катализаторов — ферментов — глюкоза способна превращаться в спирт; это так называемое спир­
товое брожение. Схематично эту реакцию можно записать следу­ющим образом: C6H12O6 → 2C2H5OH + 2CO2По химическим свойствам фруктоза очень похожа на глюкозу, но в отличие от глюкозы фруктоза дает яркое вишнево-красное окрашивание при нагревании с концентрированной хлороводо­родной кислотой и резорцином.

Получение. В промышленности глюкозу получают гидролизом крахмала. Фруктоза встречается в свободном виде во многих фрук­тах и плодах, откуда и извлекается. Получают ее и гидролизом сахарозы.
Применение. Глюкоза и фруктоза — ценнейшие пищевые про­дукты; применяются в пищевой промышленности и как лечебное средство в медицине.

Сложные углеводы

Сложные углеводы {дисахариды) — это такие сложные саха­
ра, каждая молекула которых при гидролизе распадается на 
две молекулы моносахарида.Дисахариды имеют сложное строение: все они представляют собой производные циклические формы моносахарида.354



Наибольшее значение из дисахаридов имеет сахароза (свекло­вичный или тростниковый сахар) C12H22On- Структурная форму­ла сахарозы может быть представлена следующим образом:

В природе сахароза содержится в больших количествах в сахар­ной свекле (до 20 %) и в сахарном тростнике (до 25 %), а также в соке различных растений и плодах.
Физические свойства. Сахароза представляет собой белое крис­таллическое вещество сладкого вкуса, хорошо растворимое в воде.
Химические свойства. Сахароза не дает реакций, свойственных моносахаридам, так как у нее отсутствуют свободные альдегидная и кетонная группы, но легко гидролизуется с образованием глю­козы и фруктозы:

H2SO4Ci2H22O11 + H2O--------> C6H12O6 + C6H12O6
сахароза глюкоза фруктоза

Получение. Сахарозу получают из природного сырья — сахар­ной свеклы и сахарного тростника.
Применение. Сахароза имеет громадное значение в качестве пищевого продукта.

Высшие углеводы

Высшие углеводы {полисахариды) — это такие сложные саха­
ра, каждая молекула которых при гидролизе распадается на 
большое число молекул моносахарида, часто измеряемое сот­
нями и тысячами.Состав высших углеводов можно выразить следующей форму­лой: (C6H10O5)n. Все они состоят из остатков молекул глюкозы, различным образом соединенных друг с другом.Наибольшее значение из высших углеводов имеют крахмал и целлюлоза (клетчатка).Крахмал широко распространен в природе. Он является про­дуктом фотосинтеза зеленых растений и откладывается в качестве запасного питательного вещества в клубнях и зернах. Клубни кар­355



тофеля содержат около 20 % крахмала, а зерна риса и пшеницы — 60-80%.
Физические свойства. Крахмал представляет собой белый аморф­ный порошок, нерастворимый в холодной воде. В горячей воде крахмал сначала набухает, а затем дает вязкий раствор, который называют клейстером.Чистая целлюлоза представляет собой твердое волокнистое ве­щество, которое не растворяется в воде и в обычных растворите­лях. Растворяется лишь в растворе Швейцера, представляющем собой раствор гидроксида меди(П) в концентрированном раство­ре аммиака.
Химические свойства. Крахмал является смесью полисахаридов, поэтому не дает реакций, свойственных моносахаридам. Он не обладает восстановительными свойствами.При действии минеральных кислот крахмал гидролизуется до глюкозы: (C6H10O5)n + wH2O → ∏C6H12O6Характерной реакцией на крахмал является его взаимодействие с раствором иода — раствор окрашивается в интенсивный синий цвет. Эта реакция применяется в аналитической химии для обна­ружения молекулярного иода.Химические свойства целлюлозы определяются прежде всего присутствием гидроксильных групп. За счет этих групп целлюлоза образует простые и сложные эфиры.При взаимодействии целлюлозы со смесью азотной и серной кислот получаются азотнокислые эфиры. В зависимости от усло­вий реакции получают моно-, ди- и тринитроцеллюлозу; напри­мер: .ОН C6H7OJ^-OH он H2SO4 + 3wHNO3------- > .O-NO2C6H7O^O-NO2O-NO2 + 3wH2O

тринитроцеллюлозаПри действии на целлюлозу смеси уксусной и серной кислот образуется триацетатцеллюлоза:.ОН C6H7OJ^-OH он + 3wHOOCCH3 → .O-OCCH3C6H7OJ^-O-OCCH3O-OCCH3 + 3wH2O
триацетатцеллюлоза

Применение. Наибольшее значение крахмал имеет как пище­вой продукт в виде хлеба, картофеля, крупы. Применяется он и 356



как исходный продукт при получении глюкозы. Чистый крахмал применяют в пищевой промышленности для производства кон­дитерских изделий, колбас; в медицине — при изготовлении при­сыпок, паст, таблеток; широко используют в типографском деле для склеивания бумаги. Промышленное значение имеет производ­ство из крахмала этилового спирта, используемого в пищевых целях и в медицине.Целлюлоза применяется в первую очередь как текстильное сы­рье и для производства бумаги. Широко используют и ее эфиры: тринитроцеллюлозу как взрывчатое вещество, триацетатцеллю- лозу — для получения шелка, лаков, красок.
Пример выполнения задания

Задание. В пяти склянках находятся растворы фенола, глицерина, аце­
тальдегида, глюкозы, уксусной кислоты. Определите содержимое каж­
дой склянки. Проведенный анализ подтвердите уравнениями реакций.

Решение. 1. Определение веществ по запаху: можно определить ук­
сусную кислоту (резкий запах) и уксусный альдегид (ацетальдегид) — 
запах свежей зелени.

2. Уксусную кислоту определяем пробой на лакмус. Лакмус окрашива­
ется в красный цвет.

3. Действием Cu(OH)2 делаем пробу на глюкозу, глицерин, ацеталь­
дегид. Глицерин и глюкоза дают с Cu(OH)2 раствор синего цвета. Это 
доказывает, что они многоатомные спирты:

CH2OH
CHOH + Cu(OH)2 -

CH2-Ov4
÷ CH-Ox u + 2H2O

CH2OH
I 

CH2OH
глицерин глицерат меди

C6H7O(OH)5 + Cu(OH)2 → C6H7O(OH)3x JXu + 2H2O 
^O

глюкоза глюконат меди

Ацетальдегид не образует раствор синего цвета. Пробирку с ацеталь­
дегидом и Cu(OH)2 нагреваем. Выпадает осадок Cu2O:

^O , ^oCH3-Cx + 2Cu(OH)2 -^→ CH3-Cx + Cu2Ol + 2H2O 
H H

4. Пробирки с комплексными солями глицерата и глюконата меди 
нагреваем. В пробирке с раствором глюкозы и Cu(OH)2 изменяется окраска 
вследствие выпадения осадка Cu2O:
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H
НО

H
H

>о
H 
он
H

+ 2Cu(OH)2 
он
он

CH2OH

COOH
H

НО
H
H

он
H 
он 
он

CH2OH

+ Cu2Ol + 2H2O

глюконовая
кислота

В пробирке с глицерином и Cu(OH)2 цвет раствора не меняется.
Таким образом, делаем вывод о наличии глицерина, глюкозы, аце­

тальдегида.
5. Фенол определяем пробой с бромной водой и FeCl3; с бромной 

водой фенол образует осадок 2,4,6-трибромфенола:

ОН

+ 3Br2 →

C хлоридом железа(Ш) появляется характерное сине-фиолетовое окра­
шивание.

Вопросы и задания

1. Какие из следующих углеводов подвергаются гидролизу:
а) фруктоза;
б) крахмал;
в) сахароза;
г) глюкоза?
2. Для каких углеводов характерна реакция «серебряного зеркала»:
а) целлюлоза;
б) глюкоза;
в) фруктоза?
3. При добавлении раствора глюкозы к голубому осадку гидроксида 

меди(П) цвет окраски изменился на красный. Составьте уравнение ре­
акции.

4. Составьте уравнения реакций, идущих по схеме:

крахмал → глюкоза → этанол → оксид углерода! IV) → крахмал

5. При помощи каких реакций из целлюлозы можно получить:
а) этанол;
б) уксусноэтиловый эфир;
в) триацетатцеллюлозу?
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6. Какое общее химическое свойство присуще дисахарозам и полиса­
харозам? Какие индивидуальные реакции характерны для крахмала, цел­
люлозы и глюкозы?

7. В чем сходство и различие в строении крахмала и целлюлозы?
8. Сколько килограммов сахарной свеклы, содержащей 20 % сахаро­

зы, будет подвергнута гидролизу для получения 50 кг глюкозы? (Ответ: 
475 кг.)

9. Сколько литров 95%-го раствора этилового спирта C2H5OH (плот­
ность 0,79 г/см3) получится при спиртовом брожении 36 кг глюкозы? 
(Ответ: 24,5 л.)

10. Глюкоза с гидроксидом меди(Н) в щелочной среде реагирует с 
образованием вещества синего цвета — сахарата меди:

л
C6H7O(OH)5 + Cu(OH)2 → C6H7O(OH)3∙x JXu + 2H2O

^O

На сходство с какими органическими веществами указывает эта ре­
акция?



Гл а в a 25
АЗОТСОДЕРЖАЩИЕ ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ

Изучив главу, следует:
знать номенклатуру аминов; свойства алифатических и ароматических 

аминов и их применение; строение а-аминокислот; структуру белка; свой­
ства и значение белков;

уметь доказывать основные свойства аминов, зависимость между 
строением и свойствами аминов; сравнивать свойства алифатических и 
ароматических аминов; объяснять химические свойства аминокислот на 
основании взаимного влияния функциональных групп; определять нали­
чие белковых соединений качественными реакциями.

25.1. Амины

Аминами называют производные аммиака, у которого один 
или несколько атомов водорода замещены углеводородными 
остатками.В зависимости от характера углеводородных радикалов амины делятся на алифатические, ароматические и жирно-ароматические:

/НCH3-t≤H
метиламин

(алифатический амин)

ch5-nx н
фениламин

(ароматический амин)C6H5-NH-CH3
метилфениламин 

(жирно-ароматический амин)В зависимости от числа углеводородных радикалов, замещающих атомы водорода в молекуле аммиака, амины могут быть первич­ными, вторичными и третичными:χH C2H5-NxH C6H5 χN-HC6H5z
этиламин 

(первичный)
дифениламин 
(вторичный)

H3Cx H3C-NH3C
триметиламин 
(третичный)360



Номенклатура. Обычно первичные амины RNH2 жирного ряда называют по углеводородным радикалам, прибавляя -амин', метил­амин CH3NH2, этиламин CH3CH2NH2. По радикалам составляют и названия вторичных R2NH, третичных R3N аминов:
H3C4N-HH3C-H2Cz

метил этиламин

H3C-H2C^ H3C-H2C-N H3C-H2Cz
триэтил аминСогласно систематической номенклатуре исходят из наимено­вания углеводорода с наиболее длинной цепью углеродных ато­мов. Положение заместителя (аминогруппы) отмечают номером ближайшего углеродного атома, например амин

4 3 2 1CH3-CH2-CH-CH3NH2носит название 2-аминобутан, соединение
3 2 1Br-CH2-CH2-CH2-NH2называется 3-бромпропиламин; а вот амин состава

1 2 3HO-CH2-CH2-CH2-NH2имеет название 3-аминопропанол, поскольку гидроксогруппа име­ет преимущество перед аминогруппой.Названия аминов ароматического ряда формируются с учетом радикалов, входящих в их состав, например:H-N-C2H5
этилфениламин

Физические свойства. Простейшие амины — газы, хорошо рас­творимые в воде, обладающие сходным с аммиаком запахом. Более сложные — жидкости, хорошо растворимые в воде и органиче­ских растворителях. Ароматический амин — анилин — бесцветная маслянистая жидкость, буреющая на воздухе вследствие частич­ного окисления; в воде растворяется плохо; сильно ядовит. 361



Химические свойства. Как производные аммиака амины про­являют основные свойства и являются органическими основани­ями.Водные растворы аммиака имеют щелочную реакцию. Амины с водой образуют гидроксиды замещенного аммония:CH3NH2 + H2O → CH3NH3OH
гидроксид 

метил аммонияПоэтому водные растворы аминов имеют щелочную реакцию и окрашивают лакмус в синий цвет.C кислотами амины образуют соли, подобные солям аммония:NH3 + HCl → NH4Cl
хлорид аммонияCH3NH2 + HCl → [CH3NH3] Cl-

хлорид метиламмонияОсновные свойства неодинаковы для всех аминов. Метиламин — более сильное основание, чем аммиак; анилин обладает более слабыми основными свойствами, чем метиламин.Электронная теория следующим образом объясняет основные свойства аминов: атом азота аминогруппы образует ковалентные связи с атомами углерода и водорода. При этом у него, так же как у атома азота в молекуле аммиака, сохраняется неподеленная элек­тронная пара:H H HH:N: H3C:N: H5C6zN:H H HЗа счет неподелейной электронной пары аминогруппа присое­диняет ион водорода. В молекуле метиламина благодаря влиянию метильного радикала электронное облако связи C-N смещено в сторону атома азота, на атоме азота возрастает электронная плот­ность, и он прочнее удерживает в молекуле ион водорода.У аминов ароматического ряда в отличие от аминов алифати­ческого ряда слабо выражены основные свойства, так как эти свой­ства аминогруппы NH2 ослаблены наличием фенильной группы. Свободная пара электронов атома азота вступает во взаимодей­ствие с к-электронами бензольного кольца и сдвинута в сторону этого кольца. Вследствие этого электронная плотность на атоме азота уменьшается, и он слабее удерживает ионы водорода, кото­рые в свою очередь связывают ионы гидроксила, находящиеся в растворе. Следовательно, основные свойства его ослаблены. C кис­лотами анилин образует соли:362



C6H5NH2 + HCl → C6H5NH3Cl
хлорид фениламмонияСтроение солей аминов аналогично строению солей аммония. Образование солей аминов можно выразить при помощи элект­ронных формул: H H +R:N: + H+Cl → R:N:H + Cl-H HАнилин в обычных условиях легко вступает в реакцию с бром­ной водой, с концентрированной азотной кислотой (в присут­ствии концентрированной H2SO4):

Некоторые важные реакции аминов связаны с действием азо­тистой кислоты — она является реагентом для установления ха­рактера амина. Так, первичные амины при взаимодействии с азо­тистой кислотой выделяют газообразный азот; в случае вторич­ных аминов выделяется нерастворимое жидкое или твердое нит­розопроизводное желтого цвета; третичные амины растворяются в азотистой кислоте без выделения азота, например:C2H5NH2 + HNO2 → C2H5OH + N2 + H2OC2H5^ C2H5^NH + HNO2 → N-N=O + H2OC2H5^ C2H5^
Получение. Одним из главных способов получения алифатиче­ских и ароматических аминов является взаимодействие аммиака с алкилгалогенидами (R — алифатический радикал; X = Cl, Br): 363



RX + NH3 → R-NH2 + HXи арилгалогенидами:
f V- CH2X + NH3 → / у-CH2NH2 + HX

бензилгалогенид бензиламинДругой способ синтеза — восстановление нитрилов и нитросо­единений: R-C≡N + 2H2 → R-CH2-NH2R-NO2 + 6[H] → R-NH2 + 2H2OВ 1842 г. русский химик-органик H. Н. Зинин впервые разрабо­тал метод синтеза анилина из нитробензола:
Реакция синтеза анилина из нитробензола называется реакци­

ей Зинина.3. Амины из оксисоединений можно получить при нагревании альдегидов и кетонов с формиатом аммония:Rx R^>3=0 + H-Cf → CH-NH2 + CO2 + H2Or× ^ONH4 r-или превращением амида в амин при действии щелочными ра­створами хлора или брома:
z>R-C^ + Cl2 + 3NaOH → RNH2 + 2NaCl + NaHCO3 + H2O NH2

Применение. В промышленности амины и их соединения ши­роко используют для производства красителей, лекарственных и взрывчатых веществ, синтетических волокон, проявителей в фо­тографии, ускорителей вулканизации каучука и др.
Примеры выполнения заданийЗадание 1. Назовите амин согласно систематической номенклатуре:

H3C- CH2-CH- CH2Cl
NH2364



Решение. Согласно систематической номенклатуре выбирают наи­
более длинную цепь углеродных атомов. Положение аминогруппы отмеча­
ют номером атома углерода, ближайшего к ней:4 3 2 1

H3C-CH2-CH-CH2Cl
NH2

Амин будет носить название 1-хлор-2-аминобутан.

Задание 2. При нитровании 39 г 20%-го раствора бензола смесью кон­
центрированных азотной и серной кислот было получено мононитропро­
изводное. Сколько миллилитров амина образовалось при восстановлении 
этого нитросоединения железом в разбавленной соляной кислоте, если 
выход амина при восстановлении составляет 95 % (плотность 1,1 г/см3)?

Решение. 1. Определяем массу бензола, содержащегося в растворе 
бензола массой 39 г с массовой долей 20 %:

2. Масса нитробензола, полученного из 39 г 20%-го раствора бензола, 
равна:

H2SO4
C6H6 + HNO3---------- > C6H5NO2 + H2O

т = 78 г т = 123 г

Из 78 г C6H6 получится 123 г C6H5NO2 
из 7,8 г C6H6 - XrC6H5NO2

3. Масса анилина, полученного при восстановлении нитробензола, 
равна:

Fe + HCl
C6H5NO2 + 6[Н]---------------- > C6H5NH2 + 2H2O

т = 123 г т = 93 г

Из 123 г C6H5NO2 получится 93 г C6H5NH2 
из 12,3 г C6H5NO2 - х г C6H5NH2

12 3■93х = —,------- = 9,3 г (при 100%-м выходе).

4. Масса анилина при 95%-м выходе равна:

х = 8,835 г.

5. Объем анилина, полученного при восстановлении нитробензола, ра­
вен:
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Вопросы и задания

1. К какому ряду относятся амины состава:
CH3

a) H3C-C-CH2-CH2-CH3 б) | |
NH2 k4∕j

Назовите их.
2. Назовите следующие производные аммиака:
a) HOCH2CH2NH2; в) CH3NHC2H5;
б) ClCH2CH2NH2; г) (CH3)2CHNH2.
3. Напишите структурные формулы следующих аминов:
а) диэтиламин; в) 2-аминопентан;
б) 2-бромэтиламин; г) диметилэтиламин.
4. Какие свойства наиболее характерны для аминов?
5. Какое из приведенных веществ проявляет амфотерные свойства:
a) C6H5-NH2 в) CH3-COOH
б) CH3-CH-COOH

NH2
Составьте уравнения реакций.
6. Как осуществить следующие превращения:

C2H2 → C6H6 → C6H5NO2 → C6H5NH2 → C6H2Br3NH2

Составьте уравнения реакций
7. Напишите не менее трех уравнений реакций промышленного полу­

чения анилина.
8. Какие амины образуются при восстановлении:
а) нитропропана; в) 2-нитро-2-метилпропана?
б) 1-нитробутана;
9. Напишите схемы реакций бутиламина: а) с HNO2; б) HCl; в) C2H5Br.
10. При взаимодействии смеси анилина, бензола и фенола массой 5 г 

с бромом образовался осадок. При обработке этой смеси гидроксидом 
натрия получилось вещество массой 2,32 г, а при восстановлении всей 
смеси водородом образовался циклический углеводород массой 1,94 г. 
Определите массовую долю (%) веществ в смеси. (Ответ: 26,4 % C6H5NH2; 
36 % C6H6; 37,6 % C6H5OH.)

25.2. Аминокислоты

Аминокислотами называют производные карбоновых кислот, 
у которых один или несколько атомов водорода в радикале 
замещены на одну или несколько аминогруппCOOHRx NH2 R-NH2H2N-CH-COOH
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Номенклатура. Согласно систематической номенклатуре ами­нокислоты называют по соответствующей карбоновой кислоте с добавлением приставки амино-. Положение аминогруппы указы­вают соответствующей цифрой:
3 2 1H3C-CH-COOHNH2

2-аминопропановая кислота

4 3 2 1H3C-CH-CH2-COOHNH2
3-аминобутановая кислотаNH2 ОН NH2H2C—Ch-CH2-CH2-CH-COOH 

6 5 4 3 2 1
2,6-диамино-5-гидроксогексановая кислотаТривиальные названия аминокислот производят от названий образующих их кислот с добавлением приставки амино- и буквы греческого алфавита, указывающей положение аминогруппы по отношению к карбоксильной группе:H3C-CH-COOHNH2

а-аминопропионовая кислота

ε δ Y β аCh2-Ch2-CH2-CH2-CH-COOHNH2 NH2
а,е-диаминокапроновая кислотаH3CzCH-CH-COOHНзС NH2

а-аминоизовалериановая кислота

δ Y β аCh3-CH-CH2-CH2-COOHNH2
у-аминовалериановая кислота 367



Часто аминокислотам дают эмпирические названия:COOH I H2N-C-HCH3
а-аминопропионовая 

кислота

COOH I H2N-C-HCH2H3C-CH-CH3
а-аминоизокапроновая 

кислота

Физические свойства. Аминокислоты — бесцветные кристалли­ческие вещества, плавящиеся при довольно высоких температу­рах, большинство из них растворимо в воде и нерастворимо в органических растворителях.
Химические свойства. Поскольку в молекулах аминокислот со­держатся две группы с противоположными свойствами (карбок­сильная группа — кислотная и аминогруппа — основная), они могут обладать одновременно и кислотными, и основными свой­ствами.1. C щелочами аминокислоты реагируют как кислоты, образуя соли:H2N-CH2-COOH + NaOH → H2NCH2-COONa + H2O2. Со спиртами аминокислоты образуют сложные эфиры:H2N-CH2-COOH + CH3OH → H2N-CH2-COOCH3 + H2O 

метиловый эфир 
аминоуксусной кислоты3. Как основания аминокислоты образуют соли при взаимодей­ствии с кислотами:H2N-CH2-COOH + HCl → [H3N-CH2-COOH]Cl-

гидрохлорид 
аминоуксусной кислотыТаким образом, аминокислоты обладают амфотерными свой­ствами.4. Так же как с аминами, первичные аминокислоты взаимо­действуют с азотистой кислотой с выделением азота, а амино­группа замещается на оксигруппу:H2N-CH2-C-OH + HNO2 → HO-CH2-C-OH + N2 + H2O Il Ilо о368



Измерение количества азота, выделившегося при обработке аминокислот, лежит в основе широко применяемого метода ана­лиза аминокислот на свободные NH2-rpyπ∏bi.5. За счет сближения различных по свойствам групп молекулы аминокислот могут реагировать друг с другом, образуя неполный ангидрид — дипептид:
HOOC-CH2-NH2 + C-CH2-NH2 -⅛→ОН

----- > HoOC-CH2-NH-C-CH2-NH2 
дипептид аминоуксусной 

кислоты^oГруппа —C-C называется амидной.NH-Если амидная группа образована с участием а-аминокислоты, то она называется пептидной. Соединения, полученные при взаи­модействии двух «-аминокислот, называют дипептидами. Послед­ние, так же как и исходные «-аминокислоты, содержат по одной свободной карбоксильной и аминогруппе. Дипептид своей кар­боксильной группой может вновь взаимодействовать с амино­группой третьей молекулы, образуя трипептид. Далее в том же по­рядке может реагировать с четвертой молекулой и т. д. В конечном итоге образуется полипептид'.R R' R"
I I IH2N-CH-C-NH-CH-COOh + H2N-CH-COOH →

Il о R R' R"I I I→------Hn-CH-C-NH-CH-C-NH-CH-C—
Il Il IlООО

фрагмент полипептидаПептиды, содержащие более 25 остатков аминокислот, назы­вают белками.Некоторые синтетические волокна имеют структурное сход­ство с полипептидами: они также построены из аминокислот, связанных амидной связью. Отличие этих полимеров от белков заключается в том, что здесь цепь образована не а-аминокис- лотами. 369



Примером такого полимера является капрон, построенный из остатков г-аминокапроновой кислоты:
ε δ Y β a /ОH2N-CH2-CH2-CH2-CH2-CH2-C^ ^OH

г-аминокапроновая кислота

Получение. Важнейшим способом получения а-аминокислот является гидролиз белков — мяса, кожи, шерсти, волос, белков протоплазмы и ядер любой растительной и животной клетки и т. д.Из синтетических способов получения а-аминокислот распро­странение получила реакция взаимодействия аммиака с а-галоге- нозамещенными кислотами:A) А)CH3-CH-C^ +2NH3→ CH3-CH-C^ +NH4Cl I ОН I ОНCl NH2
а-аминопропионовая 

кислота (аланин)Существует много других способов синтеза а-аминокислот; например, способ, когда исходным веществом для синтеза а-ами- нокислоты заданной структуры служит эфир а-нитроуксусной кис­лоты, превращаемый конденсацией с альдегидами и последующим восстановлением в «-аминокислоту:

H2; Ni H3C. /ОН/С H- C H2-C H- CCH3C I +)NH2 
лейцинПодобным образом, конденсируя жирные, ароматические или гетероциклические альдегиды, можно получать многие аминокис­лоты.

Применение. Аминокислоты являются основными элементами, из которых строятся молекулы белка. Животные организмы полу­чают их при гидролизе белков, а также при непосредственном 370



введении в организм в случае возникновения различных заболе­ваний.В связи с этим аминокислоты делят на заменимые и незамени­мые. Те аминокислоты, которые не синтезируются в организме человека и животных и поступают только с пищей, называют не­
заменимыми', их восемь.Аминокислоты, которые образуются в организме в процессе биосинтеза, называют заменимыми. Белковая пища может считаться полноценной лишь в том случае, если она содержит все незаме­нимые аминокислоты — в противном случае невозможен синтез белков.Аминокислоты играют важную роль не только в построении белковых молекул, но и в азотистом обмене организма — образо­вании аммиака, мочевины и многочисленных азотсодержащих соединений, при этом выделяется энергия, необходимая орга­низму для процессов жизнедеятельности.Некоторые аминокислоты (например, ε-a ми но капроновая) идут на получение синтетических волокон (например, капрона).

Примеры выполнения заданий

Задание 1. Назовите согласно систематической номенклатуре амино­
кислоту состава:

ОН NH2
CH2-CH2-CH-COOh

Решение. Согласно систематической номенклатуре названия кис­
лот производят от названий углеводородов с тем же числом атомов угле­
рода, что и в кислоте (в данном задании это бутан); атом углерода карб­
оксильной группы обозначают номером 1, положение аминогруппы от­
мечают номером ближайшего углеродного атома:

ОН NH2 
14 3 12 1

CH2-CH2-CH-COOh

Систематическое название аминокислоты — 2-амино-4-гидроксибу- 
тановая кислота.

Задание 2. При действии азотистой кислоты на 12,2 г смеси этилами- 
на и аланина выделилось 4,48 л азота (н.у.).Определите массовую долю 
(%) веществ в смеси.

Решение. Первый способ. Азотсодержащие органические 
вещества смеси взаимодействуют с азотистой кислотой по уравнениям

CH3- CH2NH2 + HNO2 → CH3- CH2OH + N2 + H2O (1)этил амин
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CH3-CH-COOH + HNO2 → CH3-CH-COOH + N2 + H2O (2)
NH2 ОН
аланин

Предположим, что смесь состоит только из этиламина и определим 
объем выделившегося при этом азота (уравнение (1)):

45 г этиламина выделяют 22,4 л азота
12,2 г этиламина — х л азота

Предположим, что смесь состоит только из аланина, и определим 
объем выделившегося при этом азота (уравнение (2)):

89 г аланина выделяют 22,4 л азота
12,2 г аланина — х л азота

12,2 г-22,4 л 
89 г

= 3,07 л.

В первом случае имеем избыток азота (6,07 л - 4,48 л = 1,59 л), во 
втором — недостаток (4,48 - 3,07 = 1,41 л). Находим отношение избытка 
к недостатку: 1,59 :1,41 = 1,13 : 1. Общее число частей 1,13 + 1 = 2,13.

12 2 1 12 2 1 13Этиламина в смеси: —------= 5,7 г: аланина в смеси: —-------— = 6,5 г.
2,13 2,13

Следовательно, массовая доля этиламина в смеси равна

12,2 г смеси — 100%
5,7 г смеси — х % х = 46,7 %;

массовая доля аланина в смеси:

12,2 г смеси — 100%
6,5 г смеси — х % х =53,3 %.

Следовательно, этиламина в смеси 46,7 %, аланина 53,3%.
Второй способ. Пусть масса этиламина — х граммов, тогда масса 

аланина составит (12,2 - х) граммов. Определяем объем азота, выделив­
шегося при взаимодействии HNO2 с х граммами этиламина:

45 г этиламина выделяют 22,4 л азота
22 4х 

х г этиламина — ул азота у = —.

Определим объем азота, выделившегося при взаимодействии с 
(12,2 - х) граммами аланина:

89 г аланина выделяют 22,4 л азота 
(12,2 - х) г аланина — z л азота

_ 22,4 (12,2-х)
Z~ 89
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Зная, что у + z = 4,48 л, составляем уравнение с одним неизвестным:

22,4х 22,4(12,2-х) .——— +------- ZT--------- = 4,48, отсюда х = 5,7.
45 89

Следовательно, в смеси 5,7 г этиламина, аланина (12,2 - 5,7) г = 6,5 г;
5 7т.е. массовая доля этиламина в смеси равна jy^-100 % = 46,7 %; алани­

на: AllOO % = 53,3 %.
12,2

Вопросы и задания

1. Какие функциональные группы содержатся в аминокислотах?
2. Какие из веществ, формулы которых приведены, проявляют амфо­

терные свойства:

a) CH3-CH2-CCθ в) CH2-COOH

б) C6H5-NH2 NH2
Составьте уравнения реакций.
3. Назовите согласно систематической номенклатуре аминокислоты:
a) CH3-CH-COOH

NHCH3
б) CH2-CH2-CH-COOh

NH2 NH2

H3Q
в) Хн-сн-соон

H3C I
NH2

г) CH3-CH-CH2-COOh

NHCl
Какие тривиальные названия они имеют?
4. Как получить следующие аминокислоты:
а) а-аминофенилметановую;
б) З-амино-2-метилпропановую;
в) З-аминомасляную?
5. Напишите формулы всех изомеров аминовалериановой кислоты и 

назовите их согласно систематической номенклатуре. Какие тривиаль­
ные названия они имеют?

6. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осу­
ществить следующие превращения:

a) CH2=CH2 → CH3CH2OH → CH3CHO → CH3COOH →
→ CH2Br-COOH → CH2NH2-COOH

б) CH3CH2COOH → Ch2CICH2COOH → CH2NH2CH2COOh
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7. Составьте уравнения реакций по схеме:
CH3CH2COOH → Ch2CICH2COOH → CH2NH2CH2COOh

Вычислите массу конечного продукта, если в реакцию вступила про­
пановая кислота количеством вещества 2 моля. (Ответ: 198 г.)

8. При действии азотистой кислоты на 20 г смеси, содержащей 
а-аминопропионовую кислоту, выделилось 4,48 л газа. Определите мас­
совую долю (%) а-аминопропионовой кислоты в смеси. (Ответ: Tl %.)

25.3. Белки

Белки (протеины) — высокомолекулярные органические веще­ства, построенные из аминокислот и других соединений; играют фундаментальную роль в структуре и жизнедеятельности живых организмов.По химическому составу белки делят на две основные группы. К первой группе относят протеины — белки, при гидролизе кото­рых образуются только аминокислоты.Вторую группу составляют белки, которые при гидролизе по­мимо аминокислот дают и другие соединения, например углево­ды, липиды, нуклеиновые кислоты, фосфорные кислоты; их на­зывают сложными белками, или протеидами.В состав белков входит более 25 различных аминокислот. Белки значительно различаются по качественному и количественному содержанию аминокислот, по взаиморасположению аминокислот­ных остатков.В тканях и органах человека и животных могут синтезироваться двенадцать а-аминокислот; восемь а-аминокислот в организме че­ловека и животных не синтезируются (незаменимые аминокисло­ты) и должны доставляться организму с пищей. При помощи пи­щеварительных ферментов белки пищи в организме расщепляют­ся до пептидов и аминокислот, которые служат материалом для синтеза белка, специфичного для каждого отдельного органа.Важную роль в соединении полипептидных цепей играют ди­сульфидные мостики -S-S-, образующиеся за счет атомов серы, содержащихся в некоторых аминокислотах (например, в цистеи­не), а также водородные связи, соединяющие атомы азота группы N-H одной полипептидной группировки с атомом кислорода груп­пы C=O другой. В результате такого взаимодействия образуются агрегаты, достигающие огромного размера.Молекулы белка имеют относительную молекулярную массу от десятков тысяч до одного миллиона и выше. Элементный состав большинства белков: 50 — 54 % углерода, 6,5-7,3 % водорода, 21,5 — 23,5 % кислорода, 15— 17,6 % азота, 0,3-2,5 % серы; в состав ряда белков входит фосфор. Установлено, что многие белки содержат ионы таких металлов, как железо, цинк и медь. Ионы этих метал - 374



лов выполняют биологические функции — хорошо известны свой­ства гемоглобина как переносчика кислорода.
Физические и химические свойства. В организме белки находят­ся в виде коллоидных частиц, лишь некоторые части организма (волосы, ногти) построены из твердых белков. Многие белки мо­гут существовать в виде кристаллов, например инсулин.Растворимость белков разнообразная. Одни белки легко раство­ряются в воде, другие — в растворах солей, третьи — в сильных щелочах. Эти существенные различия в растворимости и других свойствах используются при выделении индивидуальных белков из сложных природных систем. Растворимые белки активно связы­вают воду, их коллоидные растворы обладают значительной вязко­стью. При повышении температуры белки коагулируют (свертыва­ются) и становятся нерастворимыми; этот процесс называется де­

натурацией белка. Белки являются амфотерными соединениями.В нейтральном растворе основные (аминогруппы) и кислот­ные (карбоксильные) группы белков ионизированы, как это про­исходит с биполярными ионами аминокислот.C ионами Cu2+ в щелочной среде белки образуют характерное фиолетовое окрашивание; эта реакция называется биуретовой. C азотной кислотой при нагревании белок образует сгусток ярко- желтого цвета; эта реакция называется ксантопротеиновой. Эти две цветные реакции являются качественными реакциями на белок.Реактивом на сульфогидрильную группу -SH является щелочь. Под влиянием щелочи происходит гидролиз с последующим об­разованием сульфид-иона S2-, который с катионом Pb2+ дает тем­но-бурый осадок PbS.
Биологические функции белков. В случае белков биологические функции исключительно разнообразны. Некоторые из белков про­являют свойства гормонов, регулирующих различные процессы обмена веществ (например, инсулин несет ответственность за поддержание уровня сахара в крови); другие белки действуют как катализаторы, их называют ферментами. Практически все биохи­мические реакции происходят при участии ферментов, каждый из которых строго специализирован. Так, фермент каталаза пре­вращает в организме человека пероксид водорода в воду; химо­трипсин образуется в поджелудочной железе и играет важную роль в процессе пищеварения; с помощью фермента глюкозаоксидазы можно определить содержание глюкозы.Функция некоторых белков крови заключается в образовании антител, обусловливающих сопротивляемость к заболеваниям, а так называемые нуклеопротеиды входят в качестве важной со­ставной части в гены, которые несут наследственную информа­цию и передают ее в процессе деления клетки.
Биосинтез белков. Основным и главным условием сохранения нормального состояния организма являются достаточность и пол­375



ноценность белкового питания. Белки пищи служат источником восстановления и обновления протоплазмы клеток, а также ис­точником образования в организме ферментов и гормонов. Свою потребность в белках человек удовлетворяет за счет продуктов ра­стительного и животного происхождения. Однако получение бел­ка из растительных культур связано с большими затратами чело­веческого труда. Для удовлетворения потребностей человека в бел­ковом питании необходим дальнейший подъем животноводства. А для этого необходимо обеспечить животноводство полноцен­ными кормами. Эффективно и быстро решить проблему обогаще­ния кормов белками можно путем их промышленного производ­ства методом биосинтеза из углеводородов нефти.Из микроорганизмов, питающихся парафиновыми углеводо­родами (начиная с додекана C12H26), можно выделить микробный дрожжевой белок, а также сумму аминокислот и ферментов. По составу незаменимых аминокислот, витаминов и микроэлемен­тов кормовые дрожжи значительно превосходят растительные кор­ма. Так, с каждым миллионом тонн дрожжей сельское хозяйство может получать до 250 тыс. т перевариваемого белка, около 4 тыс. т витаминов группы BnD. Введение в корм для птицы 1 т дрожжей позволяет получить дополнительно 1,5 — 2 т мяса.Для удовлетворения потребности страны в кормовых дрожжах необходимо строить больше заводов по производству кормовых дрожжей непосредственно из гидролизатов древесины и очищен­ных парафинов нефти.Одной из важнейших проблем, связанных с синтезом белка в живой клетке, является выяснение того, что заставляет амино­кислоты, входящие в состав белка, соединяться между собой в последовательности, строго определенной для белка каждого типа, и каким образом информация о последовательности аминокислот воспроизводится в каждом новом поколении клеток. В настоящее время известно, что существуют вещества, содержащиеся в хро­мосомах клеточных ядер, ответственные за генетический конт­роль в растениях и животных.
Нуклеиновые кислоты — макромолекулярные соединения, по­строенные из остатков гетероциклических оснований, моносаха­ридов и ортофосфорной кислоты:

ОН ОН

Нуклеотид376



Звено, состоящее из гетероциклического основания, моноса­харида и фосфорной кислоты, носит название нуклеотид, а фраг­мент, включающий гетероциклическое основание и моносаха­рид, — нуклеозид.Гетероциклические основания — белые твердые вещества, про­изводные пурина и пиримидина.В зависимости от природы нуклеозида различают рибо- и дез­оксирибонуклеиновые кислоты.
Рибонуклеиновые кислоты (РНК) в качестве моносахарида со­держат пентозу — D-рибозу C5H10O5, а в качестве гетероцикли­ческих оснований — производные либо пурина, либо пиримиди­на: аденин, гуанин, цитозин и урацил.
Дезоксирибонуклеиновые кислоты (ДНК) в качестве моносаха­рида содержат альдегидную форму пентозы — 2-дезокси-О-рибо- зу C5H10O4, а в качестве гетероциклических оснований — аденин, гуанин, цитозин и тимин.C помощью электронного микроскопа можно видеть, что ДНК построены из двух молекул, представляющих собой длинные цепи, каждая из которых обвивает другую таким образом, что возникает двойная спираль. Цепи удерживаются одна около другой водород­ными связями.Таковы основные особенности структуры ДНК. Очевидно, что ДНК живых организмов разных видов не должны быть одинако­выми.Установлено, что ДНК содержатся в хромосомах клеточных ядер, ответственных за генетический контроль у растений и жи­вотных.Дезоксирибонуклеиновые кислоты служат источником инфор­мации для развития клетки, включая синтез необходимых фер­ментов, управляет синтезом белков из аминокислот.Генетическая информация от ДНК передается PHK (непо­средственно ДНК участия в синтезе белков не принимает, так как синтез происходит в цитоплазме, вне ядра клетки, где ДНК отсутствует).Рибонуклеиновые кислоты отличаются от ДНК тем, что их мо­лекулы обычно состоят из одной полинуклеотидной цепи; име­ются PHK разных типов, выполняющие различные функции. Около 85 % клеточной PHK содержится в цитоплазме в виде особых ча­стиц, называемых рибосомами, в которых главным образом и про­исходит синтез белка из аминокислот.Предполагается, что аминокислоты под действием специаль­ного фермента соединяются с соответствующими фрагментами транспортной PHK и, наконец, помещаются на нужное место на РНК-матрице.Однако пока не удалось проконтролировать процесс: сколько и когда должно быть синтезировано конкретного белка. 377



Вопросы и задания

1. Охарактеризуйте строение белковых молекул. В чем различие между 
протеинами и протеидами?

2. Какие химические соединения используются в организме для син­
теза белков?

3. Охарактеризуйте заменимые и незаменимые аминокислоты. Какие 
из них синтезируются только в живом организме?

4. Перечислите важнейшие химические свойства белка.
5. Какие качественные реакции доказывают наличие белка?
6. За счет чего происходит образование пептидной связи? Приведите 

пример получения трипептида.
7. Какими биологическими функциями обладают белки?
8. В чем сущность биосинтеза белка?
9. Какова роль белков в жизнедеятельности живого организма?
10. Каким путем решается проблема удовлетворения потребностей 

человека белками?



Гл а в a 26
СИНТЕТИЧЕСКИЕ ВЫСОКОМОЛЕКУЛЯРНЫЕ 

СОЕДИНЕНИЯ

Изучив главу, следует:
знать состав, строение и основные методы синтеза высокомолекуляр­

ных соединений;
уметь составлять уравнения реакций получения полимеров.

26.1. Понятие о полимерахВ гл. 23 — 25 были даны понятия о полимеризации и получении на основе этого процесса таких полимеров, как полиэтилен, бу­тадиеновый и хлоропреновый каучуки, фенолформальдегидная смола, полимеров на основе целлюлозы (искусственный шелк, взрывчатые вещества), белковых молекул и т.д.
Полимеры представляют собой соединения, макромолекулы которых построены из повторяющихся структурных звеньев — молекул определенного состава, называемых мономерами. Число мономерных звеньев (обозначается буквой п) обычно велико и непостоянно, вследствие чего каждый полимер образован смесью макромолекул различной относительной молекулярной массы (от нескольких тысяч до многих миллионов). Обычно при полимери­зации радикалы мономеров размещаются хаотически — такой полимер имеет стереонерегулярную структуру, например, поли­меризация пропилена может образовать следующую структуру:H CH3H H H CH3H H ιιιιιιιι —с—с—с—с—с—с—с—с— ιιιιιιιιHHH CH3H H H CH3Стереонерегулярной эта структура называется потому, что ра­дикалы -CH3 размещены в ней хаотически — по одну и по дру­гую стороны цепи.Если макромолекула состоит из одинаковых стереоизомеров (пространственных изомеров) или из различных стереоизомеров, чередующихся в цепи в определенной последовательности, поли­меры называют стереорегулярными.При стереоспецифической полимеризации могут получаться стереорегулярные полимеры двух типов с разным стереохимиче­ским характером цепи: 379



R HR HR HR H∖ ∕c∖ ZC\ X X CH2 CH2 CH2 CH2 ×H RH RH RH RK V )c )c )cCH2 CH2 CH2 CH2 ×Одна цепь содержит только левые конфигурации, другая — толь­ко правые. За счет правильной кристаллической упаковки моле­кул такие полимеры обладают более высокой механической проч­ностью и высокой температурой размягчения. Так, прочность при растяжении стереорегулярного полипропилена достигает 350 — 410 кг/см2, т. е. практически соответствует прочности стали.Для полипропилена стереорегулярность обусловлена двумя ва­риантами строения углеродной цепи в макромолекуле. В одном случае метильные радикалы расположены только по одну сторону углеродной цепи:H CH3 H CH3 H CH3 H CH3 
Iiiiiiii —с—с—с—с—с—с—с—с— 
ιιιιιιιι ннннннннВ другом случае метильные радикалы расположены по обе сто­роны углеродной цепи, но строго регулярно:H CH3H H H CH3H H

I I l I I I l I—с—с—с—с—с—с—с—с— 
ιιιιιιιι HHH CH3H H H CH3К числу стереорегулярных полимеров можно отнести, напри­мер, поливинилхлорид, бутадиеновый и изопреновый каучуки, а также природные полимеры, например натуральный каучук, цел­люлозу и т.д.Для синтеза полимеров обычно используют реакции двух раз­личных типов — полимеризации и поликонденсации. При проте­кании реакции полимеризации все молекулы мономера входят в состав полимера; при поликонденсации образование полимера со­провождается выделением молекул воды, аммиака, оксида углеро- да(1У) и т.д.Так, альдегиды полимеризуются с образованием как линей­ных, так и циклических полимеров; например, формальдегид в водном растворе полимеризуется в твердый полимер с открытой цепью, называемый параформальдегидом'.380



wCH2=O → H-O-CH2-(O-CH2)n-OHПолимеры формальдегида с открытой цепью имеют большое значение в качестве пластических материалов, обладающих ис­ключительной прочностью, легко формующихся.Формальдегид участвует и в реакциях поликонденсации. Вспом­ним образование фенолформальдегидной смолы:ОН ОН
I Iс CHC ''CH HC 4CH

I Il + H-C^ + I Il HC^ .CH H HC^ .CHC C
он он

I Iс сHC^ x~C-CH2-C^ xCH 
I Il I IlHC^ /CH HC^ /CHс ^c + H2O

Далее образовавшийся продукт реагирует с другими молекула­ми формальдегида, а затем — с молекулами фенола и т.д. В ре­зультате этих реакций получаются высокомолекулярное веще­ство — фенолформальдегидная смола и побочный продукт — вода.Добавляя различные наполнители (древесные опилки, отходы тканей, стеклянное волокно и т.д.) получают фенолопласты (кар­болит, волокнит, стеклопласт, текстолит).Также путем полимеризации и поликонденсации можно полу­чить полиэтиленгликоль:• реакция поликонденсацииwHOCH2CH2OH → HO-(CH2-CH2-O)n-H + (w - 1)H2O 
этиленгликоль• реакция полимеризацииwCH2OCH2 + H2O → HO-(CH2-CH2-O)n-H 

окись этиленаИз приведенных примеров видно, что образование полимеров происходит как за счет связывания мономерных молекул неугле­родными связями, так и за счет образования новых связей С—С. В настоящее время принято линейные высокомолекулярные со­единения называть полимерами независимо от того, связаны мо­номеры углерод-углеродными или иными связями. 381



26.2. Природные и синтетические 
высокомолекулярные соединения

Природные полимерыРанее уже говорилось о промышленном значении природных высокомолекулярных веществ, состоящих из мономерных звеньев одного типа, таких как целлюлоза, крахмал, натуральный каучук. Остановимся на других природных высокомолекулярных веществах, представляющих собой полимеры, таких как шерсть, шелк, кол­лаген (о дезоксирибонуклеиновой кислоте сказано выше).
Шелк представляет собой полипептид, состав которого зави­сит от вида вырабатывающих его шелковичных червей. Продукт, получаемый из коконов тутового шелкопряда, состоит главным образом из следующих аминокислот: глицина, а-аланина, с/.-се- рина и а-тирозина. Полипептидные цепи сформированы таким образом, что каждая цепь связана водородными связями с двумя соседними цепями. Нити, получаемые при размотке коконов, ис­пользуют для выработки тканей.
Шерсть — волокно волосяного покрова коз, овец, верблюдов. Структура шерсти сложнее структуры шелка, так как шерсть со­держит значительное количество цистеина, что приводит к обра­зованию дисульфидных поперечных связей между пептидными цепями и влияет на механические свойства шерстяного волокна. Шерсть обладает высокой эластичностью, гигроскопичностью, теплозащитными свойствами и способностью уплотняться. Все эти свойства шерсти используют при выработке пряжи для различных тканей и войлочных изделий (шляп, валенок и др.)Природными полимерами являются белки кожи и соедини­тельных тканей. Такой белок носит название коллаген и состоит в основном из глицина, пролина и оксипролина. Соединительные ткани и кожа состоят из фибрилл шириной 20—100 нм, которые располагаются параллельно большой оси. Производство выделан­ной кожи связано прежде всего с образованием поперечных свя­зей между молекулами белка (фибриллами); обычно для этого ис­пользуют соли хрома(Ш). При длительном нагревании коллагена цепи рвутся.Полимер растительного происхождения — каучук натуральный содержится в млечном соке (латексе) каучуконосных растений, произрастающих в тропических странах (Малайзия, Бразилия). Из латекса каучук выделяют коагуляцией с помощью муравьиной, щавелевой или уксусной кислоты. Основная часть натурального каучука — полиизопрен, белки и аминокислоты, соединения ме­таллов переменной валентности (медь, марганец, железо). Каучук стоек к воде, но хорошо растворяется в органических растворите­лях (бензоле, толуоле, тетрахлорметане, сероуглероде и др.).382



Основная область применения натурального каучука — произ­водство шин и резинотехнических изделий.Похожий на каучук природный продукт — гуттаперча отлича­ется большей жесткостью при обычной температуре и лишь при повышенной температуре (70—100 °C) приобретает пластичность. Гуттаперча добывается из растений, произрастающих в Индоне­зии. Состав ее, химические свойства, строение те же, что и у кау­чука. Однако натуральный каучук имеет щ/с-конфигурацию, а гут­таперча — тра«с-конфигурацию. Гуттаперча применяется в кабель­ной промышленности.
Синтетические полимеры

Каучуки. Все синтетические каучуки делят на каучуки общего и специального назначения, к первым относят бутадиенстирольные, изопреновые, хлоропреновые (наирит), этиленпропиленовые; вторым — бутадиеннитрильные, фторкаучуки, кремнийоргани- ческие и др. Каучуки общего назначения используют для произ­водства резины и изделий на ее основе (шин, обуви, транспор­терных лент и др.). Каучуки специального назначения используют для производства изделий, обладающих высокой эластичностью в широком диапазоне температур и другими специфическими свой­ствами (тепло- и морозостойкостью, стойкостью к органическим растворителям).Создание бутадиеновых и изопреновых стереорегулярных кау­чуков привело к значительному сокращению потребления нату­рального каучука.Приведем пример реакции получения сополимерного каучука — 1,3-бутадиена со стиролом — бутадиенстирольного каучука:CH2=CH-CH=CH2 + CH=CH2 +C6H5+ CH2=CH-CH=CH2 + CH=CH2 + ... →C6H5
-ch2-ch=ch-ch2-ch-ch2-ch2-ch=ch-ch2-ch-ch2—>C6H5 C6H5→ (— CH2-CH=CH-CH2-CH-Ch2-),,C6H5Сополимеризацией изобутилена с небольшим количеством бутадиена получают «бутилкаучук», химически более стойкий, но способный вулканизоваться. 383



Процесс переработки каучука (как натурального, так и синте­тического) таков. Полученный каучук вальцуют, многократно пропуская массу через вальцы с зубьями. В результате высокоупру­гий сырой каучук превращается в пластический материал, кото­рый можно смешать с порошкообразными наполнителями, в ча­стности с серой, служащей для вулканизации, с ускорителями вулканизации и «наполнителями» — сажей (серые каучуки), ок­сидом кремния(П) (белые каучуки), сульфидом сурьмы(Ш) (красные каучуки). Из наполненного каучука формуют изделия (например, шины), которые вулканизуют при нагревании. В про­цессе вулканизации сера присоединяется по непредельным свя­зям молекул каучука, образуя «мостики» и «сшивая» линейные молекулы в практически бесконечные пространственные струк­туры.При сшивании молекулярных цепей каучук теряет пластичность и приобретает упругие свойства.Вулканизованный наполненный каучук называют резиной.Если дисульфидные мостики редки, пространственная систе­ма частично сохраняет подвижность, а следовательно, и эластич­ность. Если дисульфидных мостиков много, система делается же­сткой (эбонит). Кроме серы существуют и другие вулканизаторы, действующие по принципу сшивания молекул.Наибольшее значение для производства синтетических каучу­ков имеют бутадиен-1,3, 2-хлорбутадиен-1,3 (хлоропрен) и 2-ме- тилбутадиен-1,3 (изопрен).Однородность полимеров зависит от способа их получения, в частности от использования катализаторов полимеризации.Синтетический каучук, практически идентичный натурально­му, добываемому из гевеи, получают из изопрена, используя ка­тализатор металлический литий.
Волокна. Химические волокна подразделяют на искусственные и синтетические.
Искусственные волокна — химические волокна, получаемые из природных органических полимеров, сырьем для которых являет­ся целлюлоза древесины и хлопка. Из этого сырья получают вис­козные, ацетатные, медноаммиачные волокна.Белковые искусственные волокна получают из белков расти­тельного и животного происхождения; производство таких воло­кон чрезвычайно мало, тогда как производство искусственных волокон составляет около 50 % от общего выпуска химических волокон.Искусственные волокна выпускают в виде штапельного волок­на, текстильной и кордовой нитей.Вискозные волокна обладают хорошими гигиеническими свой­ствами, дешевизной и доступностью сырья. Ацетатное волокно имеет хороший внешний вид, не сминается. Кордовые нити обла­384



дают повышенной прочностью, высокой устойчивостью к много­кратным нагружениям.
Синтетические волокна — химические волокна, получаемые из синтетических полимеров (полиолефинов, полиамидов, поли­эфиров, поливинилхлорида, поливинилового спирта и др.). На­пример, капрон может быть получен полимеризацией ε-κaπpo- лактама:

260 0C ---------- >
I Il -N-C-(CH2)5-

Для получения волокна полимер продавливают через фильеры при температуре выше его температуры плавления с последующим охлаждением и вытягиванием образующихся элементарных воло­кон. Этот полимер можно также использовать для получения из­делий методом формования. Капрон исключительно прочен и из­носоустойчив.
Вопросы и задания

1. Укажите, какие основные химические реакции лежат в основе син­
теза полимеров.

2. Как называют полимеры, которые при повышении температуры не 
размягчаются и не плавятся?

3. Какой реактив может обнаружить разложение поливинилхлорида?
4. В каком реактиве можно растворить каучук?
5. Приведите примеры реакций полимеризации и поликонденсации.
6. Приведите примеры волокон синтетических и искусственных. В чем 

их различие?
7. Приведите примеры природных высокомолекулярных соединений 

растительного и животного происхождения.
8. Какие наполнители свойственны следующим фенопластам: а) тек­

столиту; б) карболиту; в) стеклопласту?
9. Составьте уравнение реакции образования хлоропренового каучука.
10. Приведите схему получения капрона из е-капролактама.



ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА

ПЕРИОДЫ
ГРУППЫ

(I) I (11) (2) Il (12) (13) Ill (3) (14) IV (4) (15) V (5)

1 1 H 1
1,00794 Is1
ВОДОРОД I

2 2
Li з
6,941 2s,
ЛИТИЙ 2

Be 4
9ХП2182 2s2
БЕРИЛЛИЙ I

В 5
ЮЛИ 2s22p,
БОР 2

C 6
12X>107 2s22p2
УГЛЕРОД 2

N 7
14X0674 2s22p3
АЗОТ 2

3 3
Na и
22,989770 3s, ι
НАТРИЙ 2

Mg 12 
24X050 3s2 2
МАГНИЙ 2

Al 13 
26,981538 3s≡3pi 3
АЛЮМИНИЙ 2

Si 14
28X855 3s¾p2 4
КРЕМНИЙ 2

р 15
30,97361 3s≈3p> 5
ФОСФОР 2

4
4

К 19
39,0983 4s’ в
КАЛИЙ 2

Ca 20
40,078 4s2 а
КАЛЬЦИЙ 2

21 SC
44,955910 3d14s2 |
СКАНДИЙ 2

22 Ti
47567 3d24s2 ю
ТИТАН 2

23 V
50,9415 3d34s2 1?
ВАНАДИЙ 2

5
29 CU
63X46 3d104s, ι⅛
МЕДЬ 2

30 Zn
65,39 SdW
ЦИНК 2

Ga 31
69,723 4s24p1 ,а
ГАЛЛИЙ 2

Ge 32
7231 4s≈4pi 1⅛
ГЕРМАНИЙ 2

As зз
74,921«! 4s24p3
МЫШЬЯК 2

5
6

Rb 37
853678 Ss1 й
РУБИДИЙ I

Sr 38 2
8732 5s2 1β
СТРОНЦИЙ 2

39 Y
88,90585 4d15s2 ιe
ИТТРИЙ 2

40 Zr2

91,224 4d25s2 Js
ЦИРКОНИЙ °

41 Nb1
92,90638 4d45s1 1i
НИОБИЙ 2

7 47 Ag1
W7,β682 4d105s, is
СЕРЕБРО 2

48 Cd2
112,411 4d105s2 1S
КАДМИЙ 2

In 49 s
114518 Ss2Sp1 w
ИНДИЙ 2

Sn 50 4
118,710 Ss2Sp2 w
ОЛОВО 2

Sb 51 5
121,760 Ss2Sp3 W
СУРЬМА ‘

6
8

CS 55,
132,9<J545 6s'
ЦЕЗИЙ 2

Ba 56 i
137327 6s2 ,S
БАРИЙ 2

57 wLa ?
138,9055 SdW ’’
ЛАНТАН 2

72 Hf ≡-≡--≡-∙1∙ IO
17849 SdW w
ГАФНИЙ 2

73 Ta1?
180,9479 5ds6s2 1∣
ТАНТАЛ 2

9 79 Auli
196,96655 Sd1W ,s
ЗОЛОТО 2

80 Hgli
20038 Sd1W ⅛
РТУТЬ “

Tl 81 з
2043833 6s26p1 S
ТАЛЛИЙ °

РЬ 82,
2072 6s26p2 S
СВИНЕЦ 2

Bi 83.I8
208,98038 6s26p3 “
ВИСМУТ 2

7
10

Fr 87 J
[2231 7s' S
ФРАНЦИЙ 2

Ra 88 J
12261 7s2 ⅛
РАДИЙ 2

89 **AC,1  
[2271 6d17s2 ⅛
АКТИНИЙ ‘

104 Rfj
[2611 6d27s2 S
РЕЗЕРФОРДИЙ 1

105 Dbij
[2621 6d37s2 й
ДУБНИЙ 2

11 hi Rgι≡
12721 6d,07s, is
РЕНТГЕНИЙ г

112 113 114 115

ФОРМУЛА 
ВЫСШЕГО 
ОКСИДА R2θ RO R2O3 RO3 R2O5

ФОРМУЛА 
ЛЕТУЧЕГО 

ВОДОРОДНОГО 
СОЕДИНЕНИЯ

RH4 RH3
* ЛАНТАНОИДЫ
58 Ce∣ 59 Pri 60 Ndi 61 Pm2 62 S∏Ii 63 Eu i 64 Gd∣
140,116 4f15d,6s21i 140,9076 4f36s2 1⅛ 14424 4f36s2 “ [1451 4fW ⅛ 15036 41W “ 151,964 4F6s2 й 15725 4Γ5dW is
ЦЕРИЙ 2 ПРАЗЕОДИМ 2 НЕОДИМ 2 ПРОМЕТИЙ 2 САМАРИЙ 2 ЕВРОПИЙ 2 ГАДОЛИНИЙ 2

** АКТИНОИДЫ
90 TM
2325381 6d≈7s2 ,i
ТОРИЙ 2

91 Pa1S
2315358 5f≈6d'7s2w 
ПРОТАКТИНИЙ 2

92 U’ 21
23β,02β 5F6d'7s2 й
УРАН 2

93 NpJ 
[2371 5f⅛d17s≈ S
НЕПТУНИЙ 2

94 PuJ
[2441 5F7s2 й
ПЛУТОНИЙ 2

95 Amj
[2431 5P7s2 Й
АМЕРИЦИЙ 2

96 CmJ
[2471 5P6d37s≈ ⅛
КЮРИЙ 2



ПРИЛОЖЕНИЯ
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Относительные молекулярные массы
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неорганических соединений (округленные)
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Cu2+ 
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126 136 143,5 272 230,5 135 278 315,5 190 36,5 53,5
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309 319 235 455 328 318 461 590 373 128 145
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151 161 312 297 498 160 303 706 215 98 132

355 385 419 793 698 382 811 304 547 98 149

115 125 276 261 462 124 267 598 179 62 96

131 141 292 277 478 140 283 646 195 78 112

179 189 170 325 263 188 331 395 243 63 80

173 183 167 319 260 182 325 386 237 60 77

71 81 232 217 418 80 223 466 135 — —
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