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ВВЕДЕНИЕ

В Республике Узбекистан уделяется большое внимание разви
тию науки и технологий. Принятый 29 августа 1997 года Закон «Об 
образовании» является тому убедительным подтверждением.

Грядущее любого государства, его завтрашний день, благо
получная и мирная жизнь народа непосредственно связаны с моло
дым поколением — его будущим и надеждой. «Молодежь с ее та
лантами и жаждой знаний — вот с кого начинается образование 
и постижение духовности», — подчеркивают ученые. Именно 
поэтому в основу лозунга «Узбекистан — государство с вели
ким будущим!» заложена большая ответственность общества за моло
дое поколение, которым требуется уделять особое внимание, 
прежде всего обеспечивать ей все возможности для духовного 
развития.

В настоящее время в соответствии с Законом Республики Уз
бекистан «Об образовании» и Национальной программой по 
подготовке кадров требуется еще больше активизировать деятель
ность в этом направлении. Эти документы, соответствующие уров
ню мировых образовательных стандартов, накладывают на педа
гогов исключительно ответственную задачу — воспитать гармо
нично развитую молодежь, хорош о инф орм ированную  о 
международных достижениях, в сфере науки и техники, способ
ную в международном масштабе сказать свое веское слово от 
имени нашего народа, поднять авторитет Узбекистана в мировом 
сообществе. Эти документы открыли для образовательной от
расли широчайшие возможности. Большим историческим событи
ем явилась ориентация нашего образования и воспитания на вос
точные традиции и современные формы.

Республика имеет высокоразвитую транспортную систему и 
с феру связи. Так, например, протяженность железной дороги сос
тавляет более 6700 километров, автомобильной дороги — свыше
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80 тысяч километров. Своеобразными памятниками независимости 
являются автомобильная дорога Ташкент-Фергана, железная доро
га, соединяющая регионы республики с Каракалпакстаном и 
Хорезмом, а также Гузар-Джаркурган, Асакинский автомобильный 
завод, Шуртанский газовый комплекс, Караулбазарский нефтепе
рерабатывающий завод и множество новых предприятий легкой 
промышленности.

Узбекистан обладает мощным научно-духовным потенциалом. 
Стратегия действий в 2017—2021 годах разработанный Президентом 
Республики Узбекистан III.М. Мирзиёевым будет реализована в пять 
этапов, каждый из которых предусматривает утверждение отдель
ной ежегодной государственной программы по ее реализации в со
ответствии с объявляемым наименованием года (2017 год — Год 
диалога с народом и интересов человека).

Приоритетные направления развития и либерализации эконо
мики повышение конкурентоспособности национальной экономи
ки за счет углубления структурных преобразований, модернизации 
и диверсификации ее ведущих отраслей предусматривает развитие 
дорожно-транспортной инфраструктуры, внедрение информацион
но-коммуникационных технологий в экономику, социальную сфе
ру, системы управления.

В марте 2015 года в Узбекистане принята Программа развития и 
модернизации инженерно-коммуникационной и дорожно-транспор- 
тной инфраструктуры на 2015—2019 годы. Соответствующее поста
новление № ПП-2313 принято Президентом республики 6  марта 
2015 года. Документом утвержден адресный перечень по строитель
ству и реконструкции участков автомобильных дорог республики, 
входящих в состав Узбекской национальной автомагистрали, а так
же автомобильных дорог общего пользования, например, за счет 
кредита Всемирного банка в сумме 200 млн. долл. США намечено 
отремонтировать автомагистрали местного значения.

В Программу также входят мероприятия по техническому пере
вооружению производственных баз дорожных организаций на 
2015—2019 годы. В частности, за указанный период за счет средств 
Республиканского дорожного фонда намечено строительство и ре
конструкция участков автомобильных дорог и мостов, путепрово
дов и транспортных развязок на них, входящих в состав Узбекской 
национальной автомагистрали.
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Одним из новшеств в отрасли стало внедрение новой техноло- 
I ии строительства автодорог с использованием бетона под давлени
ем марки М200, что позволило сэкономить 288,6 тонн дорожной 
битумной продукции.

Из предусмотренных Стратегией политических реформ один из 
наиболее примечательных относится подготовка квалификацион- 
Ш.1Х специалистов.

Направление работы по совершенствованию подготовки спе
циалистов складывается с обеспечения студентов достаточным ко
личеством учебно-методического материала, основанного на совре
менном уровне знаний, научно-технических достижений, внедре
ния прогрессивных методов обучения студентов, привлечением 
студентов к решению реальных научно-практических проблем в 
составе научно-исследовательской лаборатории.

Современное строительство использует великое множество са
мых разнообразных строительных материалов, из которых при по
мощи определенных строительных технологий и строятся дороги и 
сооружения. Поэтому при возведении здания учитываются самые 
разнообразные химические и физические процессы, которые про
истекают в материалах при строительстве, сразу же после него или в 
процессе эксплуатации здания. Строительный проект автомобиль
ных дорог или сооружения должен быть ориентирован, в том числе 
и па использование материалов, наиболее подходящих для данного 
климата, для данной местности, а также максимально ориентиро- 
1Ш11ИОГО на экологическую чистоту и безопасность.

Обеспечить это сочетание качества строительства и высокого 
уровня безопасности и долговечности можно, только принимая во 
ни и мание основные химически свойства различных строительных 
материалов, что невозможно сделать без хорошего знания этих пред
метов.

Предлагаемый учебник «Химия в строительстве» является по
пыткой авторов изложить материал как основы фундаментальных 
проблем химии и химической технологии применительно к совре
менному строительному производству. Указанный подход вполне 
оправдан, поскольку, по существу, в основе современных строи- 
К-1Ы1ЫХ технологий лежат химические процессы.

I аким образом, один из основных задач учебника — помочь 
ч h i а гелю, знакомому с химией не менее чем в объёме до Вузовской

5



образовании выработать основы самостоятельного химического мыш
ления, умело ориентироваться в сущности химических процессов и 
с пользой применять их на практике.

В некоторых глав учебника, в частности общетеоретических, 
излагаются отдельные вопросы, потребовавшие использование эле
ментов количественной теории и привлечения соответствующих 
формул.

Эти вопросы (например, кинетика гетерогенных реакций), 
по-видимому, покажутся читателям более сложными, чем другие. 
К  сожалению, дальнейшее упрощения текстов данном случае было 
связано с риском проиграть в научном строгости.



w

1. ОСНОВЫ ХИМИИ В СТРОИТЕЛЬСТВЕ. 
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ химии. 

КЛАССИФИКАЦИЯ НЕОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ

1.1. Предмет химии в строительстве и ее значение.
Основные понятия и законы химии

Классификация неорганических веществ
Предмет химия в строительстве и ее значение. Химия в строи

тельства была первоначально отождествлена с химией строительных 
материалов1, то есть наука, которая описывает химическую струк- 
iypy и результирующие свойства конструкции материалов.

Рвропейский комитет по стандартизации (CEN) заявил, что 
строительная промышленность обеспечивает 10% ВВП и составляет 
50% основных фондов. Огромное разнообразие продуктов для строи- 
гсльными отрасли подтверждается 1500 или около того строитель
ными изделями и одинаковым количеством стандартов по различ
ным методам испытаний, многие из которых являются химически 
ми методами.

Социальное значение данной дисциплины трудно переоценить, 
н Гнропе 26 миллионов человек работают в строительной отрасли, 
и t них 1 2  миллионов непосредственно участвуют в процессе возве
дения зданий и других структур, и все они являеются пользовате
ли ми строительных конструкций.

Прогресс в строительной отрасли зависит от развития строи- 
к' чьных материалов и методов проектирования.

Ряд химических явлений и процессов, производство строительных 
материалов (например, химия цемента, химия высокомолекулярных 
соединений и др.), использование (например, карбонизация бетон, 
коррозия арматурной стали) и утилизации строительных материа- 
iioii оказались специфическими для этой области деятельности.

В результате всего этого было то, что первоначальная иденти
фикация строительной химии с общей химией и с некоторыми вет- 
ними неорганической химии оказалась недостаточной. Строитель- 
I iau химия прикладное естествознание, трактовка химической струк-

' Skalmowski W.: Chemia materialyw budawlanych. Arkady. Warszawa 1971.
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туры строительства материалов и сырья для их производства, хими
ческие основы инженерных свойств этих материалов и объяснение 
химических явлений и процессов, происходящих во время произ
водство и использование строительных материалов и элементов, и 
их воздействие на окружающую среду. В этом контексте актуаль
ность изучения предмета химия в строительстве абсолютно бесспорно.

Современная химия представляет собой систему научных дис
циплин: общей, неорганической, аналитической, органической фи
зической, коллоидной химии. Основой химической науки являют
ся атомно-молекулярное учение, закон сохранения материи, перио
дический закон, теория химической связи и учение о химическом 
процессе.

Химические процессы могут рассматриваться в состоянии рав
новесия методами термодинамики, так и в неравновесном состоя
нии методами кинетики. Как всякая наука, химия изучает некото
рую часть явлений окружающего мира. Химия играет значитель
ную роль в научно-техническом прогрессе. Нет ни одной отрасли 
не связанной в той или иной мере с применением химии. Это и 
технологии, связанные непосредственно с химическими превраще
ниями и очистка промывных сточных вод, утилизация отходов про
изводства.

Лишь подвергая химической переработке исходное природное 
сырье, можно получить необходимые материалы для различных от
раслей промышленности. Особое место среди применяемых матери
алов занимают твердые материалы и в связи с этим, одно из важ
нейших мест занимает химия твердого тела.

Химия относится к  числу естественных наук. Она изучает со
став, строение, свойства и превращение веществ, а также явления, 
которые сопровождают эти превращения1.

Изучение химии как одной из важнейших фундаментальных 
естественных наук необходимо для формирования научного миро
воззрения. Очень велика роль химии в практической деятельности 
человека, в развитии техники.

Особенно велико значение науки о веществе в технике, разви
тие которой немыслимо без понимания процессов превращения ве-

1 Taniewski. М.: Chemia jest nauka interdyscyplinama i ma ogromne znaczenie w 
wielu dziedzinach. Chemik 2010, 5, 327—336.
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шести. Глубокое понимание законов химии и их применение по- 
HHi.'inioT, как совершенствовать новые процессы, автомобили, уста- 
нонки, приборы и строительных материалов.

Молекула — наименьшая частица вещества, обладающая его хи
мическими свойствами.

Атом — наименьшая частица химического элемента, сохраняю
щим псе его химические свойства.

Различным элементам соответствуют различные атомы, обозна
чаемые символом данного элемента (Ag, Fe, Mg).

Химический элемент — это вид атомов, характеризующийся оп
ределенными зарядами ядер и строением электронных оболочек.

Н настоящее время известно 118 элементов 89 из них найдены в 
ирироде (на Земле), остальные получены искусственным путем. Ато
мы существуют в свободном состоянии, в соединениях с атомами 
гою же или других элементов, образуя молекулы. Способность ато
мов вступать во взаимодействии с другими атомами и образовывать 
химические соединения.

Определяется его строением. Атомы состоят из положительно за
ряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, движу
щихся вокруг него, образуя электронейтральную систему, которая 
подчиняется законам, характерным для микросистем.

Ионы (от греч. ion — идущий), одноатомные или многоатомные 
чпегицы, несущие электрический заряд.

11оложительные ионы называют катионами (от греч. Ration, бук- 
иилыю — идущий вниз), отрицательные — анионами (от греч. anion, 
Оукиально идущий вверх). В свободном состоянии существуют в 
I и твой фазе (в плазме).

валентность (от лат. valentia — сила), способность атома присо- 
елппять или замещатьопределенное число других атомов или атом
ных групп с образованием химической связи.

Количественной мерой валентности атома элемента Э служит 
число атомов водорода или кислорода (эти элементы принято счи- 
|ц п. соответственно одно— и двухвалентными), которые Э присое- 
/1ИНИС1 , образуя гидрид ЭНх или оксид Эп О т. Валентность эле
мента может быть определена и по другим атомам с известной ва- 
leimiocTwo.

И рамках электронной теории химической связи валентность 
н 11>ма определяется числом его неспаренных электронов в основном
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или возбужденном состоянии, участвующих в образовании общих 
электронных пар с электронами других атомов.

Реакции химические (от лат. ге- — приставка, означающая обрат
ное действие, и actio — действие), превращения одних веществ (ис
ходных соединений) в другие (продукты реакции) при неизменяе
мости ядер атомов. Исходные вещества иногда называют реагента
ми, однако чаще (особенно в органической химии) термин «реагент» 
используют по отношению к одному, наиболее активному исход
ному соединению, определяющему направление химической ре
акции1.

Атомное ядро — центральная часть атома, состоящая из Z про
тонов и N нейтронов в которой сосредоточена основная масса 
атомов.

Заряд ядра — положительный, по величине равен количеству 
протонов в ядре или электронов в нейтральном атоме и совпадает с 
порядковым номером элемента в периодической системе.

Сумма протонов и нейтронов атомного ядра называется массо
вым числом А =  Z + N.

Изотопы — химические элементы с одинаковыми зарядами ядер, 
но различными массовыми числами за счет разного числа нейтро
нов в ядре.

Химическая формула — это условная запись состава вещества с 
помощью химических знаков (предложены в 1814 г. Й. Берцелиу
сом) и индексов индекс — цифра стоящая справа внизу от символа. 
Обозначает число атомов в молекуле

Химическая формула показывает, атомы каких элементов и в 
каком отношении соединены между собой в молекуле.

Простые вещества — молекулы, состоят из атомов одного и того 
же элемента.

Сложные вещества — молекулы, состоят из атомов различных 
химических элементов.

Аллотропия — явление образования химическим элементом не
скольких простых веществ, различающихся по строению и свой
ствам.

Международная единица атомных масс равна 1/12 массы изото- 
па 12С — основного изотопа природного углерода.

J Albert Cotton Robert A.,Geoffrey «BASIC INORGANIC CHEMISTRY» 
JOHN WILEY & SONS, INC. New York London Sydney Toronto 2000.

10



1 а.е.м =  1/12 • m (12С) = 1,66057 • 10~ 27 кг

Относительная атомная масса (Аг) — безразмерная величина, 
ранная отношению средней массы атома элемента (с учетом процен- 
п loro содержания изотопов в природе) к  1/12 массы атома 12 С.

Средняя абсолютная масса атома (т) равна относительной атом
ной массе, умноженной на а.е.м.

Аг (Mg) = 24,312 (Mg) = 24,312 • 1,66057 ■ 10“ 24 = 4,037 ■ 10~ 23 г.

Относительная молекулярная масса (Mr) — безразмерная вели
чина, показывающая, во сколько раз масса молекулы данного вещест- 
пл больше 1/12 массы атома углерода 12С, Мг = шг /  (1/12 ша (!2С))

mr — масса молекулы данного вещества;
т а (12С) — масса атома углерода 12С;
Mr = S Аг(э). Относительная молекулярная масса вещества рав

на сумме относительных атомных масс всех элементов с учетом 
индексов.

Абсолютная масса молекулы равна относительной молекулярной 
массе, умноженной на а.е.м.

Число атомов и молекул в обычных образцах веществ очень 
нелико, поэтому при характеристике количества вещества исполь- 
iviot специальную единицу измерения — моль.

Количество вещества, моль. Означает определенное число струк
турных элементов (молекул, атомов, ионов).

Обозначается и, измеряется в моль. Моль — количество веще
ства, содержащее столько же частиц, сколько содержится атомов в 
1 2 г углерода.

Число Авогадро ди Кваренья (N J. Количество частиц в 1 моль 
пюбого вещества одно и то же и равно 6,02 • 1023. (Постоянная 
Диогадро имеет размерность — м оль1).

Молярная масса показывает массу 1 моля вещества (обозна
чается М).

М = m /  -о
Молярная масса вещества равна отношению массы вещества к 

соответствующему количеству вещества и численно равна его отно
си тельной молекулярной массе, однако первая величина имеет раз
мерность г/моль, а вторая — безразмерная.

•%
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М = Na • m ( 1  молекула) = NA • Мг • 1 а.е.м. -  (NA • 1 а.е.м.)
■ Mr = Mr

Это означает, что если масса некоторой молекулы равна, напри
мер, 80 а.е.м. (S03), то масса одного моля молекул равна 80 г. 
Постоянная Авогадро является коэффициентом пропорциональнос
ти, обеспечивающим переход от молекулярных соотношений к  моляр
ным. Все утверждения относительно молекул остаются справедли
выми для молей (при замене, в случае необходимости, а.е.м. на г).

Например, уравнение реакции: 2Na + С12 = 2NaCl, означает, что 
два атома натрия реагируют с одной молекулой хлора или, что одно 
и то же, два моль натрия реагируют с одним молем хлора.

Вещества в чистом виде в природе не встречаются. Природные 
вещества представляют собой смеси, состоящие иногда из очень 
большого числа различных веществ. Основными классами неорга
нических соединений являются оксиды, кислоты, соли и основания.

Оксиды представляют собой соединения элементов с кислоро
дом. Оксиды подразделяют на солеобразующие и несолеобразую
щие. Солеобразующие оксиды делят на основные (образуют соли с 
кислотами), кислотные (образуют соли с основаниями) и амфотер- 
ные (образуют соли как с кислотами, так и с основаниями). Основ
ным оксидам отвечают основания, кислотным — кислоты, а амфо- 
терным — гидраты, которые проявляют как кислотные, так и амфо- 
терные свойства.

Кислотные оксиды представляют собой ангидриды кислот (S0 2

— серный ангидрид, N 20 5 — азотный ангидрид). Примеры: N 20 , NO
— несолеобразующие оксиды; S 03, Si0 2 -  кислотные оксиды; СаО, 
MgO — основные оксиды и т.д.

В настоящее время общепринятой является международная но
менклатура оксидов. Согласно международной номенклатуре в на
звании оксида указывается валентность элемента: СиО и Си20  — 
оксиды меди [II] и [III] соответственно. Существует также русская 
номенклатура, согласно которой окисью называется единственно 
возможный оксид элемента, в остальных случаях название дается в 
соответствии с числом атомов кислорода. Оксиды, в которых эле
мент проявляет низшую валентность, называются закисями. При
меры: MgO — окись магния; NiO — одноокись никеля; NLQ3 — 
полутораоксид никеля; Си20  — полуоксид меди.

12



11ероксиды (перекиси) металлов являются солями перекиси во
дорода Н20 2 и лишь формально относятся к оксидам. Приставка пер 
н пи тании соединений обычно указывает на принадлежность со
единения к перекисным, но существуют исключения: соли кислот
11 Мп04 (перманганаты) и НС104 (перхлораты) перекисиыми не яв- 
чиются, а приставка пер в названии этих соединений указывает на 
максимальную насыщенность соединений кислородом.

Гидроксиды (основания) классифицируют по их силе (сильные 
псе щелочи кроме NH4OH и слабые), а также по растворимости в 

коде (растворимые — щелочи и нерастворимые). Важнейшими ще
лочами являются КОН (едкое кали) и NaOH (едкий натр). В состав 
кислот входит водород, способный замещаться металлом, а также 
кислотный остаток. Коэффициент х, отвечающий количеству ато
мов водорода, а, следовательно, равный валентности кислотного ос
татка, называют основностью кислоты. Кислоты классифицируют 
но их силе (H2S04, HNO, — сильные кислоты; HCN — слабая кис
лота), на кислородсодержащие (H 2S 04, H N 0 3) и бескислородные 
(IICN, HI); а также по основности (х) — HCN — одноосновная 
кислота, H2S0 3 — двухосновная кислота, Н3Р 0 4 — трехосновная кис
лота. Важнейшим свойством кислот является их способность обра- 
ювывать соли с основаниями. Названия кислот образуют от того 
шемента, которым образована кислота, при этом названия бескис
лородных кислот оканчивается словом водород (HCN — циановодо- 
род или синильная кислота). Названия кислород содержащих кис
лот образуют от того элемента, которым образована кислота, с до- 
Павлснием слова кислота (H3As04 — мышьяковая кислота, Н 2Сг04 — 
хромовая кислота). В случаях, когда один элемент образует несколько 
кислот различие между кислотами проявляют в окончаниях назва
ний (на ная или овая оканчиваются названия тех кислот, в которых 
элемент проявляет наивысшую валентность; на истая или овисгпая 
оканчиваются названия тех кислот, в которых элемент проявляет 
наI/снтность ниже максимальной).

Примеры: H N 0 3 — азотная кислота, a H N 0 2 — азотистая к и с л о -  
h i ; II,As04 — мышьяковая кислота, a H 3AsO, — мышьяковистая 
кислота.

Одному и тому же оксиду могут соответствовать несколько кис
к и . при этом наиболее богатая водой форма имеет в названии при
бавку орго, а наименее богатая — мета (ортофосфорная кислота
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Н 3Р 0 4 — на одну молекулу ангидрида Р20 5 приходится три моле
кулы воды; метафосфорная кислота НРОэ — на одну молекулу 
ангидрида Р20 5 приходится одна молекула воды). Следует также 
учитывать и то, что ряд кислот имеют исторически сложившиеся 
названия.

Соли являются продуктом замещения водорода в кислоте на ме
талл или гидроксогрупп в основании на кислотный остаток. Нор
мальные (средние) соли получаются при полном замещении; кис
лые — при неполном замещении водорода кислоты на металл; ос
новные — при неполном замещении гидроксогрупп основания на 
кислотный остаток. Кислая соль может быть образована только кис
лотой, основность которой 2  и более, а основная — металлом, заряд 
которого 2  и более.

Примеры: NaHS, К Н С 0 3 — кислые соли (гидросульфид натрия 
и гидрокарбонат натрия); MgOHCl, CaOHCl — основные соли (хло
риды гидроксо магния и кальция); NaCl, CuS — нормальные соли 
(хлорид натрия и сульфид меди).

1.2. Основные законы общей химии. Стехиометрия. 
Химический эквивалент

Стехиометрия. Важнейшие стехиометрические законы. Закон 
сохранения массы вещества. Закон постоянства состава. Качествен
ный и количественный состав вещества. Закон кратных отношений. 
Закон простых объемных отношений. Молярные объемы газов и 
паров. Закон Авогадро. Число Авогадро. Относительная плотность 
газов. Эквивалент, молярная масса эквивалента, молярный объем 
эквивалента. Закон эквивалентов.

Таблица 1

Название кислоты Формула Пример соли Название соли

Серная H2so4 K2so4 сульфат К

сернистая H2s o 3 Na2S 03 сульфит Na

Соляная НС1 Са(С1)3 хлорид Са

иодоводородная HI KI иодид К
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Окончание таблицы 1

1 громодородная H2S NajS сульфид Na

Л тшмя H N 03 K N 03 нитрат К

Л м mi с гаи h n o 2 N aN 02 нитрит Na

пртфоефорная н 3р о 4 K,P04 ортофосфат К

Хчорпая НС104 NaCIO, перхлорат Na

чпориоиатая н с ю 3 NaC103 хлорат Na

Хлористая н с ю 2 NaCIO, хлорит Na

киориоватистая н е ю NaCIO гипохлорит Na

кремниевая H2Si03 CaSi03 силикат Са

Название кислоты Формула Пример соли Название соли

н.поминиевая Н3А103 KjAIOj алюминат К

ортборная н 3в о 3 K3BO, ортоборат К

мышьяковая H3As0 4 K^AsO, арсенат К

мышьяковистая H3As03 KjAsOj арсенит К

дпуфосфорная H4P20 7 K4Pj07 дифосфат К

Угольная н х о 3 k 2c o 3 карбонат К

фосфористая Н3Р 0 3 K3P0 3 фосфит К

фюроподород HF KF фторид К

Хромовая Н2СЮ4 K2C.r04 хромат К

< ипильная HCN KCN цианид К

Стехиометрия — раздел химии, в котором рассматриваются 
количественные, массовые или объемные отношения между реаги
рующими веществами.

Основу стехиометрии составляют следующие стехиометричес- 
кис законы:

1 ) закон сохранения массы веществ;
2 ) закон постоянства состава; *
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3) закон кратных отношений;
4) закон простых объемных отношений;
5) закон Авогадро;
6 ) закон эквивалентов.

1.2.1. Закон сохранения массы веществ

Закон сохранения массы веществ был сформулирован и экспери
ментально подтвержден М.В. Ломоносовым, 1748 г.; А. Лавуазье, 
1789 г.

В настоящее время он формулируется следующим образом:
Общая масса веществ, вступающих в химическую реакцию, равна 

общей массе веществ, получающихся в результате реакции.
С точки зрения атомно-молекулярного учения, этот закон объяс

няется следующим образом: масса веществ является суммой масс 
составляющих их атомов.

Так как при химических реакциях сами атомы не меняются и 
не меняется их общее количество, то сохраняется постоянной и 
соответствующая им общая масса.

Например:
СаО + С 0 2 = СаСОэ

56 г 44 г 100 г
100 г

Cu(OH ) 2 = CuQ + Н20

98 г 80 г 18 г
98 г

Закон сохранения массы вещества является частным случаем 
более общего закона природы -  закона сохранения материи и 
движения:

материя вечна, она не исчезает и не возникает из ничего, а 
только переходит из одной формы в другую.

Закон сохранения массы вещества служит основой для осуще
ствления реакций между различными веществами. Исходя из него, 
можно производить разнообразные расчеты по уравнениям хими
ческих реакций.
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1.2.2. Закон постоянства состава

Обобщив многочисленные экспериментальные данные, фран
цузский ученый Ж.Л, Пруст сформулировал в 1808 году закон по
стоянства состава:

Всякое чистое вещество молекулярной структуры, независимо 
о) способов его получения, имеет постоянный качественный и ко
личественный состав.

В настоящее время известен целый ряд веществ, например, ок
сидов, сульфидов, нитридов (соединений металлов с азотом), кар
бидов (соединений металлов с углеродом), силицидов (соединений 
металлов с кремнием) и других кристаллических неорганических 
соединений, которые имеют немолекулярную структуру, их состав 
зависит от условий получения.

Так, оксид титана (И) в действительности имеет состав от ТЮС, 
до TiOj 3. Такого типа вещества немолекулярной структуры закону 
постоянства состава не подчиняются.

В 1803 году английский ученый Джон Дальтон установил закон 
кратных отношений:

Если два элемента образуют друг с другом несколько химичес
ких соединений, массы одного из элементов, приходящиеся в этих 
соединениях на одну и ту же массу другого, относятся между собой 
как небольшие целые числа.

Способность элементов вступать в соединения лишь опреде
ленными порциями свидетельствует о дискретном строении ве
щества.

Например, азот и кислород дают 5 оксидов:

Количества кислорода в них, приходящиеся на одно и то же 
количество азота, относятся как целые числа — 1 : 2 : 3 : 4 : 5.

Это объясняется тем, что одинаковое количество атомов азота в 
молекулах разных оксидов связак

1.2.3. Закон кратных отношений

N 20 , NO, N 20 3, N 0 2, N 2Os.



Французский ученый Гей-Люссак, изучая соотношение между 
объемами газов, вступающих в реакцию и образующихся в резуль
тате реакции, в 1805 году пришел к  обобщению, известному под 
названием закона простых объемных отношений:

Объемы вступающих в реакцию газов относятся друг к другу, а 
также к объемам образующихся газообразных продуктов реакции, 
как небольшие целые числа.

Например, в реакции синтеза хлороводорода из элементов, про
текавшей по уравнению:

1 моль 1 моль 2  моль 
Н 2 + =  2НС1
22.4 л 22.4 л 2 * 22.4 л 

один о&ьем водорода реагирует с одним объемом хлора и образуется 
два объема хлороводорода (при одинаковых условиях)

V(H2) : V(C12) : V(HC1) = 1 : 1 : 2 .

1.2.5. Закон Авогадро

В 1811 году итальянский физик А. Авогадро объяснил простые 
отношения между объемами газообразных участников реакции на 
основании установленного им закона. Закон Авогадро формулиру
ется следующим образом:

В равных объемах любых газов и паров при одинаковых усло
виях содержится одинаковое количество молекул.

Закону Авогадро подчиняются только газообразные вещества. В 
газах промежутки между молекулами велики по сравнение с их 
размерами, а собственный же объем молекул очень мал. Общий 
объем газов определяется, главным образом, расстояниями между 
молекулами, примерно одинаковыми у всех газов (при одинаковых 
внешних условиях)1.

Если вещество находится в твердом или жидком состоянии, то 
его объем зависит от размеров самих молекул. Допустим, мы имеем 
моль воды и моль этилового спирта. Учитывая, что молярная масса

1.2.4. Закон простых объемных отношений

1 Dr.Ashleigh, J.Fletcher, Chemestry in building © 2012 ISBN 978-87-403- 
0249-3.
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ноли M (H20 ) = 18 г/моль, а плотность воды равна примерно 
I i/mji, найдем, что 1 моль воды, имеющий массу т = 18 г, займет 
о(п.см при комнатной температуре:

V = т/р= 18 г/] г/мл = 1 8  мл.

Моль этилового спирта, имеющий массу 46 г и плотность при 
гея же условиях (С2Н 5ОН) = 0,8 г/мл, займет объем:

V = rn.jp — 46 г/0,8 г/мл -  57,5 мл.

Если же воду и спирт испарить и полученные объемы паров 
принести к нормальным условиям, то они будут равны и составят 
JLM0 0  мл, то есть увеличатся в среднем в 1000 раз. Это говорит об 
уиеличскии расстояний между молекулами веществ при переходе их 
и I твердого или жидкого состояния в газообразное.

И ) закона Авогадро выведены следующие следствия:
Следствие 1.
Моль любого газа при нормальных условиях занимает один и 

ю г же объем, равный приблизительно 22,4 л.
Этот объем называется молярным объемом и обозначается VwoJi:

F oji = 22,4 л/моль = 22,4 м3/кмолъ.

Масса одного и того же объема газа тем больше, чем больше 
мнсеа его молекул. Если в равных объемах газов при одинаковых 
ус копиях содержится одинаковое число молекул, то, очевидно, что 
отношение масс равных объемов газов будет равно отношению их 
молекулярных масс или отношению численно равных им молярных 
M.'icc, то есть

т{/т г — М ,/М2,

ще — масса объема первого газа, т2 — масса такого же объема 
иторото газа, М, — молярная масса первого газа, М2 — молярная 
масса второго газа.

Отношение массы определенного объема одного газа к массе 
такого же объема другого газа, взятого при тех же условиях, назы
вается относительной плотностью первого газа ко второму (обозиа- 
•иится буквой — D).

D — m jm 2 при V, = V2.
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Относительная плотность первого газа по второму газу может 
быть рассчитана как отношение молярных масс этих газов

/ ) = М 1/М 2,
откуда

М, = М2 • D.

Обычно плотность газов определяют по отношению к водороду 
М(Н2) = 2 г/моль или к воздуху М (возд.) = 29 г/моль.

В итоге получим:

= 2 Dm и

М, = 29 D
1 ВОЗД.

Таким образом, зная плотность газа по водороду или по возду
ху, можно легко определить его молярную, а, следовательно и отно
сительную молекулярную массу и сформулировать 2-е следствие из 
закона Авогадро.

Следствие II.
Молярная масса вещества (М), а значит, и относительная 

молекулярная масса (Mr) вещества в газообразном состоянии чис
ленно равна удвоенной плотности паров этого вещества по водо
роду.

Измерения объемов газов обычно производят при условиях, от
личных от нормальных.

Нормальными условиями считаются:

давление Р0 = 101,325 кПа (760 мм рт. ст., 1 атм.),

температура Т0 = 273 К (t0 = 0°С).

Для приведения объема газа к  нормальным условиям можно 
пользоваться уравнением, объединяю щ им газовые законы 
Бойля-Мариотта и Гей-Люссака:

р  • v  Рр • Ур
Т т0 ’

где V объем газа при давлении Р  и температуре Т, Vr. объем 
газа при нормальном давлении Р0 =  101,3 кПа и температуре Т0 = 
273 К.
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Из закона постоянства состава следует, что химические элемен
ты соединяются друг с другом в строго определенных количествен
ных соотношениях.

Возьмем, например, ряд соединений, в состав которых входит 
•лсмснт водород: НС1 — хлороводород, Н20  — вода, N H 3 — аммиак, 
I 'l l ,  метан.

Атомы водорода соединяются со строго определенным числом 
томов друтого элемента, а поскольку атом каждого элемента имеет 
иполне определенную атомную массу, то количества соединяющих
ся друг с другом элементов строго определены. Так, в приведенных 
соединениях, формулы которых Н О , Н20 , NH 3 и СН4, на 1 атом 
нодорода приходится: 1 атом хлора, 1/2 атома кислорода, 1/3 атома 
азота, 1/4 атома углерода1.

Химическим эквивалентом элемента называется реальная или 
условная частица, которая может присоединять, замещать, выс
вобождать или каким — либо другим образом быть равноценна 
одному иону водорода / /  в ионообменных реакциях или одному элек
трону в окислительно-восстановительных реакциях.

Исходя из определения, эквивалент для водорода равен 1 атому, 
а нее, что соединяется, замещает или иным образом соответствует
I атому водорода, будет эквивалентом другого вещества.

Так, в вышеприведенных соединениях НС1, Н 20 , N H 3 и СН, 
•киипалент хлора будет равен 1 атому, кислорода — 1 / 2  атома, азота

1/3 атома и углерода — 1/4 атома. Понятно, что 3 последние 
час тицы являются не реальными, а условными.

Эквивалент элемента в соединении легко рассчитать по фор
муле:

Э = 1/В, где

Э — эквивалент элемента;
В — валентность элемента в соединении.
Количество эквивалентов вещества выражают в молях.
Масса 1 моль эквивалентов вещества называется молярной мас

сой его эквивалента (А О -

1 Shriver and Atkins' //«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 ISBN 978 
I 42—92 i 820—7 P-851. Published in Great Britain by OxfordTUniversity Press.

1.2.6. Закон эквивалентов (В. Рихтер, 1793 г.)
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Размерность молярной массы эквивалента — [г/моль]. 
Молярную массу эквивалента элемента можно рассчитать по 

формуле

м экв = М/В,

где Мэкв — молярная масса эквивалента элемента; M — молярная 
масса элемента; В — валентность элемента в соединении.

Так, в приведенных выше примерах молярные массы эквива
лентов хлора, кислорода, азота и углерода соответственно равны: 

Мэкв (С1) = 35,5/1 = 35,5 г/моль;
Мэкв ( ° )  =  16/2 =  8  г/моль;
Мэкв (N) = 14/3 = 4,66 г/моль; 
м экв (С) = 12/4 = 3 г/моль.
Понятия об эквивалентах и молярных массах эквивалентов 

распространяются также на сложные вещества.
Эквивалентом сложного вещества называется такое его количе

ство, которое взаимодействует без остатка с одним эквивалентом 
водорода или с одним эквивалентом любого другого вещества.

Для определения эквивалентов простых и сложных веществ удобно 
использовать понятие фактор эквивалентности / .

Фактором эквивалентности для вещества ф  называется число, 
показывающее какая доля частицы (атома, молекулы) этого веще
ства равноценна одному иону водорода IV в реакциях обмена или 
одному электрону в окислительно-восстановительных реакциях. 

Эквивалент элемента можно рассчитать по формуле:

Э = 1 • /  =  1/В.
• ' Э Т С М .  '

В свою очередь, фактор эквивалентности может быть найден: 
для элемента — f 3mu = 1/валентность элемента 
для кислоты — кислоты ~ 1/основность кислоты 
для основания — /  = 1 /кислотность основания^  J основания '
для соли (средней) -  / соли = 1/п • В,
где п — число атомов металла, В — валентность металла.
Таким образом, эквиваленты и молярные массы эквивалентов 

простых и сложных веществ можно рассчитать по формулам, при
веденным в табл. 2.

Как видно из приведенных формул, молярная масса эквивален
та, как элемента, так и сложного вещества не всегда является посто-
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нмной величиной. Эквивалент и молярная масса эквивалента эле
мента зависят от валентности, которую проявляет элемент в соеди- 
мсиии.

Таблица 2.
Эквиваленты и молярные, массы эквивалентов

Элемент или
сложное
вещество

Эквивалент,
э , [ - ]

Молярная масса (М :ж1) 
эквивалента, [г/моль]

' )лемснт 
Нипример, Са

3 „ = l - f  = l /B
Э (Са) = 1/2

мжв =М • f  = М/В 
М('/2Са) = 40/2 = 20 
г/моль

Кислота 
Пгшример, H2S

Экислоты=1 -f = 
1/основность 
Экислоты=1 - f 
==1/основность

Мэн =М • f =М/основность 
M(‘/ 2H2S) =34 • 1/2 = 17 
г/моль

Основание 
1 Ьнример 
Г.ч(ОН),

Э = 1 ■ f = 1/кислотность 
Э [Са(ОН)2] = 1/2

М =М • fЭКВ
=М/кислотность 
М[‘/ 2Са(ОН)2]=74/2 = 37 
г/моль

( 'олъ
Нипример, AI2Sj

Э = 1- f = 1 / п  - В =СОЛИ '
Э [AljSj] = 1/2 • 3 = 1/6

M 31CB= M - f = M / n - B  
M (l/6 A12S3) =150/6= 25 
г/моль

Эквивалент и молярная масса эквивалента сложного вещества 
определяются конкретной реакцией, в которой участвует данное 
вещество.

Эквиваленты простых и сложных веществ
Например.
Чему равен эквивалент и молярная масса эквивалента серной 

кислоты в реакциях с раствором щелочи, если образуется:
a) N aH S04 и б) Na2S 04?

Решение.
а) В реакции с образованием гидросульфата натрия серная кис- 

пота нейтрализуется не полностью:
H2S 0 4 + NaOH = N aH S04 + Н20 .

В этой реакции серная кислота проявляет основность равную 1. 
H i этого следует, что фактор эквивалентности этой кислота в дан
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ной реакции равен 1. Найдем значение эквивалента кислоты в дан
ной реакции:

Э (H2S 04) = 1 / =  1/основность = 1.

Найдем значение молярной массы эквивалента кислоты: 

(H 2S 04) =М • / =  М/основность =  98/1 =  98 г/экв,

б) Сульфат натрия образуется при полной нейтрализации кис
лоты:

H 2S0 4 + 2NaOH = Na2S 0 4 +2Н 30 .

В этой реакции основность, проявляемая H2S04, равна 2 и зна
чение фактора эквивалентности в этом случае равно 2 .

Отсюда:

Э (H2S04) =1 • / =  1/основность = 1/2 моль,

Мэкв (V2H 2S04) — М/основность =  98/2= 49 г/моль.

Для газообразных веществ удобно пользоваться понятием мо
лярный объем эквивалента (Уж) .

Молярный объем эквивалента представляет собой объем одного 
моль эквивалентов газообразного вещества при нормальных усло
виях. Размерность молярного объема эквивалента [л/моль].

Так, 1 моль эквивалентов водорода (один моль атомов Н) имеет 
массу 1 г.

Используя следствие из закона Авогадро, нетрудно рассчитать 
объем, занимаемый одним эквивалентом водорода.

1 моль молекул Н 2 имеет массу 2 г и занимает объем 22,4 л, а 
объем, занимаемый одним эквивалентом водорода (одним моль ато
мов элемента водорода), который имеет массу 1 г, найдем из про
порции:

2 г Н 2 22,4 л
1 г Н 2 -» х  л
х  = 11,2 л, т.е. Уэкв (Н) =11,2 л/моль.

Аналогично можно рассчитать молярный объем эквивалента для 
кислорода, который будет равен:

Ужв (7 20 )  =  5,6 л/моль.
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Введение в химию понятия «эквивалент» позволило сформу
ем цопать закон, называемый законом эквивалентов (И. Рихтер.).
II современной трактовке закон гласит:

массы реагирующих друг с другом веществ пропорциональны 
молярным массам их эквивалентов.

Закон эквивалентов можно записать в следующем виде:

Щ ^  м экв1

т 2 М экв2

I лс ш. и т1 массы взаимодействующих веществ; М , и М „ —
J /L J K u .  1 З К В . ^

молярные массы эквивалентов.
Нели вещества находятся в газообразном состоянии, удобно 

пользоваться понятием «молярный объем эквивалента» и следую- 
шей формулировкой закона эквивалентов:

объемы реагирующих друг с другом газообразных веществ про
порциональны молярным объемам их эквивалентов.

VJ V2 = V: J V̂  ^
Vt и V2 — объемы реагирующих газообразных веществ.

К,К„1 и Кэкв2 — молярные объемы их эквивалентов.

Используя рассмотренные стехиометрические законы, можно 
решать обширный круг задач. Примеры решения ряда типовых за- 
днч приведены ниже.

1.3. Решение типовых задач по теме

и) Нахождение массы одного из участвующих в реакции веществ, 
Ш также массы продуктов реакции по известной массе другого ве
щества, участвующего в реакции.

Пример 1.
При взаимодействии магния с кислородом образуется оксид маг

нии. Определите массу магния, необходимую для реакции с кисло- 
родом массой 64 г, а также массу образующегося при этом оксида. 

Решение. Напишем уравнение реакции:

2Mg + 0 2 = 2MgO.
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Из уравнения видно, что 2 моль атомов магния реагируют с 1 
моль молекул кислорода, образуя 2 моль оксида магния. Найдем 
количество вещества кислорода по заданной массе кислорода:

v (0 2) = ш (0 2) /  М (02) = 64 г /32 г/моль = 2 моль.

Исходя из стехиометрии, задаваемой уравнением реакции, мож
но установить, что количество вещества магния и оксида магния 
будут в 2  раза больше количества вещества кислорода.

Таким образом,

v (Mg) = v (MgO) = 4 моль.

Масса 4 моль магния будет равна: 

т (Mg) = v (Mg) ■ М (Mg) = 4 моль • 24 г/моль = 96 г.

Масса оксида магния количеством вещества 4 моль будет равна:

т (MgO) = v (MgO) • M(MgO) = 4 моль • 40 г/моль = 160 г.

б) Нахождение масс реагирующих веществ по известной массе 
продукта реакции.

Пример 2.
Чему равны массы цинка и серы, необходимые для получения 

сульфида цинка массой 485 г?
Решение. Напишем уравнение реакции:

Zn + S = ZnS.

Определим количество вещества, содержащееся в 485 г сульфи
да цинка:

485 г
v (ZnS) =  т (ZnS)/M (ZnS) = 9 7  7/моль = 5  моль’ Учитывая, что

Mr (ZnS) = Ar (Zn) + Ar (S) = 65 + 32 =  97,

M (ZnS) = 97 г/моль.

Из уравнения реакции видно, что 1 моль сульфида цинка обра
зуется из одного моль цинка и одного моль серы. Составив соответ
ствующие пропорции, найдем, что для получения 5 моль сульфида 
цинка потребуется 5 моль цинка и 5 моль серы. Зная количество 
вещества, можно легко рассчитать массу вещества:
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rn (Zn) = v (Zn) • M (Zn) = 5 моль • 65 г/моль = 325 г,

m (S) = v (S) • M (S) = 5 моль • 32 г/моль = 160  г.

в) Нахождение массы продуктов реакции по известным массам 
реаг ирующих веществ.

Пример 1.
Определите массу хлорида калия, образующегося при взаимо

действии хлороводорода массой 219 г. с раствором, содержащим 
гидроксид калия массой 224 г.

Решение. Напишем уравнение реакции:

НС1 + КОН = КС1 + н2о.
Если в условии даны массы обоих участников реакции, то не

обходимо установить количества этих веществ (в молях), чтобы 
найти вещество, взятое в меньшем количестве (найти недоста
ток):

219 г
v (НС1) =  т (НС1)/М (НС1) = = 6  моль,

224 г
v (КОН) = т (КОН)/М (КОН) = 56г/модь = 4 моль.

Сравнивая найденные количества веществ, можно установить, 
чи) гидроксид калия взят для реакции в меньшем количестве 
(недостаток). По уравнению реакции HCI и КОН реагируют 
между собой в количествах 1 моль на 1 моль. С гидроксидом 
кадия количеством вещества 4 моль прореагируют 4 моль НС1, а
2 моль НС1 будут представлять собой избыток, не вступивший в 
реакцию.

( ’оставим пропорцию, используя реагирующее вещество, взятое 
н меньшем количестве:

I моль КОН образует 1 моль КС1,
4 моль КОН образуют х  моль КС1, 
х  = 4 моль.
Зная количество полученного вещества, легко рассчитать его 

мнссу: У
т (КС1) = v (КС1) • М (КС1) = 4 моль ■ 74,5 г/моль = 298 г.



1.3.2. Нормальное условие для газового 
состояния вещества

Пример. При 25 °С и давлении 745 мм рт. ст. некоторое коли
чество газа занимает объем 152 мл. Вычислить, какой объем займет 
это же количество газа при нормальных условиях.

Решете. Нормальными условиями газового состояния вещества 
принято считать состояние его при температуре Тц =  273 К (О °С) и 
давлении Р0 = 101,325 кПа (1 атм, 760 мм рт. ст.).

Нормальная температура по шкале Кельвина обозначается Тй, 
нормальное давление — Р0, объем газа при нормальных условиях — 
V0. Привести объем газа к  нормальным условиям значит пересчи
тать объем газа при данных условиях на объем его при нормальных 
условиях. Для этого используется уравнение, объединяющее зако
ны Бойля-Мариотта и Гей-Люссака:

р  • г/т  = Р0 • V /r v

где Р, V, Т  давление, объем и температура газа при данных усло
виях, Ра, V0, Т0 — давление, объем и температура при нормальных 
условиях.

При расчете необходимо иметь в виду, что как объем, так и 
давление в обеих частях уравнения должны быть выражены в одних 
и тех же единицах.

Приведенное уравнение позволяет находить любую из указан
ных в нем величин, если остальные известны. В частности, опреде
ляя из него Va, находим:

VQ — Р - V ■ Т0 /(Р 0 • 7) = 745 • 152 • 273/(760 • 293) =  136,5 мл.

♦ Закон Авогадро.
Нахождение объемов газообразных веществ.

Пример 1.
При взаимодействии оксида углерода (II) с хлором из одного 

объема оксида углерода и одного объема хлора образуется один объем 
фосгена. Установите формулу фосгена.

Решение. Так как в равных объемах газов (при прочих равных 
условиях) содержится одинаковое число молекул, то из данной за
дачи непосредственно вытекает, что с одним моль оксида углерода 
реагирует один моль хлора и образуется один моль фосгена. Обо-
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шлчив состав образующейся молекулы СхОуС1г, можно выразить 
происходящую реакцию уравнением:

СО + CI =  С О С1.
2 х  у  г

1 1 од счет числа атомов в левой части уравнения подсказывает, 
'по и состав молекулы нового газа должны входить один атом угле
рода, один атом кислорода и два атома хлора. Следовательно, фор
мула газа С0С1Г

Пример 2.
При горении метана СН4 образуются оксид углерода (IV) и 

иодлной пар. Каковы отношения между объемами участвующих в 
реакции газов, если они измерены при одинаковых условиях?

Решение. При полном сгорании метана на каждый его моль рас
ходуется два моль кислорода, в результате чего образуется один 
моль оксида углерода (IV) и два моль водяного пара:

СН4 + 2 0 2 = С 0 2 + 2Н20.
Это значит, что из одного объема метана и двух объемов кисло

рода образуется один объем оксида углерода (IV) и два объема водя
ного пара, измеренного при тех же условиях:

Г(СН4) = 2F (02).
Пример 3.
Чему равны значения а) относительной плотности хлора по воз

духу, б) массы 1 л хлора (при н.у.). в) объема 1 л хлора (при н.у.).
Решение. Отношение массы данного газа к массе такого же объема 

другого газа, взятого при той же температуре и том же давлении, 
называется плотностью первого газа по второму, то есть относи
тельной плотностью. Относительная плотность может быть рассчи- 
I лна и как отношение молярных масс. Молярная масса хлора равна 
71 г/моль, средняя молярная масса воздуха равна 29 г/моль. Моль 
повою  газа при нормальных условиях занимает объем 22,4 л.

Отсюда:
а) D _  = М(С12)/М(возд.) =  71/29 = 2,45;

б) 22,4 л хлора имеют массу 71 г,
I л хлора имеет массу х  г,
х =  71,1/22,4 =  3,17 г;
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в) 71 г хлора занимает объем 22,4 л,
1 г хлора занимает объем х л,

х = 22,4/71 =  0,32 л.

♦ Химчистки эквивалент.
Закон эквивалентов.

Пример 1.
При растворении металла массой 0,0548 г в избытке раствора 

кислоты выделялся водород объемом 50,4 мл (н.у.). Вычислите зна
чение молярной массы эквивалента металла.

Решение. Значение молярной массы эквивалента можно вычис
лить исходя из закона эквивалентов, который может быть выражен 
зависимостью:

т (Me) /т (Н2) -  Мэкв (Me)/ Мэи (Н),

где т (Me) и т (Н2) массы металла и водорода, Мэт(Ме) и Мзт(Н) — 
молярные массы эквивалентов металла и водорода.

Если одно из веществ находится в газообразном состоянии, то, 
как правило, его количество измеряется в единицах объема.

Поэтому целесообразно воспользоваться следующей зависи
мостью:

т (М е)/К (Н 2) = Эш (М е)/К кв (Н),

где V(H2) объем водорода; Ужв (И) молярный объем эквивалента 
для водорода, равный 1 1 , 2  л/моль ( 1 1 2 0 0  мл/моль).

В результате получаем:

М „(М е) = /и(Ме) • Уэкя (H)/V(H2)
Мзкв (Ме) == 0,0548 • 11200/50,4 = 12,17 г/моль.

Пример 2.
Вычислить эквивалент и молярную массу эквивалента ортофос- 

форной кислоты в реакциях: а) с магнием, б) с гидроксидом калия, 
если при этом образуется кислая соль К2НРО,.

Решение, а) Реакция металла с кислотой приводит к образова
нию средней соли:

2Н3Р 0 4 + 3Mg =  Mg3(P 0 4) 2 + ЗН2Т.
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1 1ри получении фосфата в молекуле Н 3Р 0 4 на металл замещают
ся псе 3 атома водорода и кислота проявляет основность, равную 3. 
«I* лктор эквивалентности для этого случая будет равен:

/' " I/основность = 1 /3 .
Отсюда определим эквивалент кислоты:
’:) -  1/основность =1/3 моль.
Молярная масса эквивалента кислоты для этого случая:

М(У, Н3Р 0 4) = М(Н3Р 0 4) / =  98 • 1/3 =  32,67 г/моль.

0 ) Напишем уравнение реакции, в результате которой получает- 
си I идрофосфат калия:

Н3Р 0 4 + 2КОН = KjHPO, + 2Н20.

И j данной реакции следует, что только два атома водорода в 
молекуле ортофосфорной кислоты замещается на металл, и в этом 
случае образуется кислая соль. Таким образом, основность серной 
кислоты в этой реакции равна 2  и фактор эквивалентности кисло
ты ранен 1/2. Эквивалент кислоты определится:

Э =1 ■ f — 1 • 1/основность = 1 /2  моль.

Молярная масса эквивалента кислоты для этого случая:

М(1/2 Н 3Р 0 4) = М(Н3Р 0 4) • / =  98 ■ 1/2 = 49 г/моль.

Пример 3.
11ри окислении металла массой 8,43 г образовался оксид массой 

9,(>' I’. вычислите значения молярных масс эквивалентов металла и 
сю оксида.

Решение. Реакция протекает по схеме:

Me + 0 2 =  МеО.

Учитывая закон сохранения массы вещества и зная массы ме- 
iti'ni.i и полученного оксида, найдем массу вступившего в реакцию 
кислорода:

т (кислорода) =  т (оксида) т (металла) = 9,63—8,43 = 1,30 г,
согласно закону эквивалентов:

т (Ме)/ю (0 2) -  Мэкв(Ме)/Мэкв(0),

)т (Me) =  т (Me) ■ М (V20)/m  (0 2) = 8,43 • 8/1,20 = 56,20.
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Молярная масса эквивалента металла 56,20 г/моль.
Молярная масса эквивалента оксида может быть найдена как 

сумма молярных масс эквивалентов металла и кислорода:

Мжв (МеО) =  Мжв (Me) + Мэкв ( О) -  56,20 + 8  = 64,2 г/экв.

Пример 4.
Вычислите значения относительной атомной массы и молярной 

массы эквивалента некоторого элемента, зная, что массовая доля 
данного элемента в его оксиде составляет 46,74 % и что на один 
атом его в оксиде приходится два атома кислорода.

Решение, Из закона эквивалентов следует:
т (М е)/ш (0 2) = Мэкв (M e)/ Мэкв (О),

Мэкв (Me) = т (Me) • Мэкв (0 )/ш  (0 2) = 46,74 ■ 8/53,26 = 7,02.

Так как на 1 атом элемента в оксиде приходится 2 атома кисло
рода, то валентность элемента равна 4, а молярную массу эквива
лента элемента найдем, преобразуя известное выражение

Мэю (элемента)= М/В , откуда

М = Мэкв (элемента) • В =  7,02 ■ 4 = 28,08 г/моль,
Относительная атомная масса равна 28,08.

Вопросы и упражнения для самоподготовки
1. Чему равна масса гидроксида кальция, необходимого для нейтрализации 

раствора, содержащего хлороводород массой 730 г?
2. Определите массу серной кислоты, необходимой для нейтрализации ра

створа, содержащего гидроксид калия массой 280 г.
3. При взаимодействии негашеной извести СаО с водой массой 0,036 кг обра

зовалась гашеная известь Са(ОН)2 массой 0,148 кг. Какова масса в грам
мах прореагировавшей негашеной извести?

4. Медь и серу одинаковой массы, по 0,064 кг, прокалили при высокой темпе
ратуре с железом. Образовалось соединение, состав которого выражает
ся формулой CuFeST Чему равна масса в граммах вступившего в реакцию 
железа ?

5. Оксид фосфора ( V) вступил в реакцию с водой массой 21 кг. В результате 
образовалась ортофосфорная кислота. Рассчитайте массу в килограммах, 
взятого для реакции оксида фосфора (V).

6. На оксид магния массой 80 г подействовали азотной кислотой массой 
300 г. Определите массу нитрата магния, образовавшегося в результате 
реакции.
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7. При действии избытка концентрированного раствора серной кислоты на 
нитрат натрия массой 17 г была получена азотная кислота массой 11,34 г. 
Чему равен выход азотной кислоты в процентах от теоретически воз
можного?

8. При восстановлении оксида железа (III) углеродом образуется железо и 
оксид углерода (II). Чему равна масса древесного угля в г, массовая доля 
углерода в котором равна 96%, необходимая для восстановления железе 
из оксида железа (III) массой 1 кг? Ответ скруглите до целого числа. 
При неполном окислении сероводорода кислородом воздуха образуется сво
бодная сера. Какова масса серы в граммах, получающаяся из сероводорода 
количеством 2 моль?

10. Найти массу серной кислоты в граммах, необходимую для полной нейтра
лизации гидроксида натрия массой 40 г.

Расчеты для реакций с участием газообразных веществ
1. Определите массу хлора в граммах, объем которого при нормальных усло

виях равен 200 л.
2. Относительная плотность газа по водороду равна 17. Найдите массу 

итого газа объемом 17 л  (  н.у.) в граммах. Ответ округлите до целого 
числа.
Определите массу воздуха (в кг), наполняющего комнату размером 543 м, 
при нормальном давлении и температуре 18 °С. Ответ округлите до цело
го числа.

■I Относительная плотность некоторого газа по воздуху равна 1,52. Какой 
объем в литрах займет при нормальных, условиях этот газ массой 440,8 г?

\  Чему равна масса (в граммах) смеси газов объемом 100 л (н.у.), состоящей 
из равных объемов водорода и оксида углерода (II). Ответ округлите до 
целого числа.

(>. Какой объем водорода в литрах (при 12 ’С и 103 кПа) выделится при 
реакции алюминия массой 1 кг с избытком соляной кислоты? Ответ ок
руглите до целого числа.

7. Вычислите объем в литрах, который займет при нормальных условиях водо
род массой 200 г

8. Сколько газов, из числа приведенных ниже, легче воздуха:
СНФ NHP Кг, О,, HI, Не, N 0 2?

9. Плотность криптона по воздуху равна 2,89. Из скольких атомов состоит 
молекула криптона?

10. Какой объем оксида углерода (IV) при н.у. требуется пропустить через 
раствор гидроксила кальция для получения Kaj)6oHama кальция массой 250 г?



2. СТРОЕНИЕ АТОМА И ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН 
Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ

2.1. Строение атома

Как следует из хронологической истории научного процесса в 
основном именно ученые-химики (Антуан Лавуазье, Джон Даль
тон, Станислао Канницаро) пришли к выводу, что химические со
единения состоят из определенного числа различных атомов. А. Ла
вуазье заложил фундамент новейшей химии, доказав, что масса дей
ствительно является фундаментальным свойством, сохраняющимся 
при химических реакциях. Дж. Дальтон превратил философические 
понятие относительно атомов в реальность'.

С. Канницаро предложил метод определения атомной массы на 
основе гипотезы А.Авогадро.

Вплоть до конца XIX в. в науке господствовало мнение, что 
материя состоит из мельчайших неделимых частиц, называемых ато
мами (от греч. atomos — неделимый). Считалось, то атомы данного 
элемента остаются неизменными при любых процессах и явлениях, 
и, следовательно, не могут состоять из более мелких частиц, т.е. 
атом понимали как самую мельчайшую частицу веществ, как твёр
дый шарик, неделимый ни при каких условиях. Лишь в конце XIX 
в. В физике был сделан ряд открытий, свидетельствовавших о сложном 
строении атомов и возможность превращения при известных усло
виях одних атомов в другие. Были обнаружены:

Накануне XX в. Г. Герц открыл физическое явление, которое 
было названо фотоэффектом. Если облучать светом отрицательно 
заряженную пластинку, она разряжается, теряет электрический за
ряд. Если ряд,ом будет расположена пластинка, в разомкнутой цепи 
возникает ток, названный фотоэлектрическим. Следовательно, элек
тромагнитное излучение «выбивает» из металла отрицательно заря
женные частицы, попадающие в окружающее пространство.

1 Shriver and Atkms'//«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 ISBN 978— 
1—42—921820—7 P-851. Published in Great Britain by Oxford University Press.
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I In рубеже XIX—XX вв. были открыты такие явления, как фо
то >лсктрический эффект, катодные лучи, рентгеновские лучи. Эти 
открытия свидетельствовали о сложной структуре атома. Большую 
pojn. в установлении сложной природы атома и расшифровке его 
структуры сыграло открытие и изучение радиоактивности (явление 
испускания некоторыми элементами излучения, способного прони
кли. через вещества, ионизировать воздух, вызывать засвечивание 
фотографических пластинок). Впервые в 1896 г. радиоактивность 
обнаружена А Беккерелем у соединений урана. Мария и Пьер Скло- 
донекие-Кюри обнаружили радиоактивность и у соединений тория, 
а к 1898 г. они открыли в составе урановых руд присутствие двух 
новых радиоактивных элементов — полония и радия. Опыты суп
ругов Кюри показали, что атомы радия в процессе радиоактивного 
тлучсния распадаются, превращаясь в атомы других элементов, в 
частности, в атомы г елия. Впоследствии было установлено, что дру
гим продуктом распада радия является инертный газ радон.

Н 1903 г. Дж. Томсон предложил модель строения атома, соглас
но которой атом состоит из положительного ядра и электронов, 
которая впоследствии стала называться «булка с кишмишом». Со
гласно этой модели, атом состоит из положительного заряда, равно
мерно распределенного по всему объему атома, и электронов, ко
леблющихся внутри этого заряда1.

Дж. Томсон разместил в трубке ещё два электрода, способных 
ючдлвать на пути катодных лучей дополнительно электрическое 
поле. При этом произошло отклонение луча в сторону положитель
но шряженного электрода. Учёный пришёл к выводу, что катодные 
кучи представляют собой поток отрицательно заряженных частиц, 
питанных впоследствии электронами. Наполняя трубку различны
ми газами, Дж. Томсон неизменно наблюдал поток электронов, что 
по толило ему сделать вывод о том, что эти частицы содержатся в 
атомах всех элементов.

Напряжение, подаваемое на пластины 4 и 5, между которыми 
проходили катодные лучи, можно было уменьшать или увеличи
вать. Чем выше было напряжение на пластинах 4 и 5, тем сильнее 
отклонялся от прямолинейной траектории поток катодных лучей.

‘ Shriver and Atkins' //«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 ISBN 978— 
I 42—921820—7 P-851. Published in Great Britain by Oxford University Press.
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Рис. 1. Катодная трубка Томсона:
1 — отрицательно заряженный электрод (катод), 2 — положительно заряжен
ный электрод, 3 — отверстие, 4 и 5 — пластины электродов для отклонения

катодных лучей, 6 — часть трубки, покрытая изнутри слоем вещества, 
светящимся под действием катодных лучей, 7 — светящееся пятно.

Описанные Томсоном отрицательно заряженные частицы, несу
щие наименьший электрический заряд, получили название элект
ронов.

Наличие у атома положительно заряженной частицы, названной 
ядром (английский физик Эрнест Резерфорд, 1911 г.)

Проводя опыты с потоком а  — частиц, Э. Резерфорд установил 
тонкую золотую фольгу, а затем становился видимым на специаль
ном экране со светящимся покрытием (рис.2). Подавляющее боль
шинство этих частиц проходилось сквозь металл, не изменяя своего 
направления. Некоторые частицы отклонялись в разных направле
ниях, что могло быть связано с наличием в атомах металла фольги 
одноимённо, т.е. положительно, заряженных образований. По вспыш
кам на экране можно видеть отклонения части альфа-частиц от 
прямолинейной траектории. Это могло означать только одно: ато
мы золота не сплошные, а состоят из «разряженных» пустот (сквозь 
которые альфа-частицы проходят беспрепятственно) и очень плот
ных областей, от которых альфа-частицы отскакивают, как мячик. 
Это явление известно под названием рассеяния а  — частиц.

Развивая эти представления, Э. Резерфорд в 1911 г. предложил 
ядерную модель строения атома. Существенным шагом в развитии 
представлений о строении атома стала предложенная в 1913 г.
Н. Бором теория, объединившая, по сути, ядерную модель атома с
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кнаптоной теорией света. Основные положения своей теории Бор 
сформулировал в виде следующих постулатов:

1) электрон может вращаться вокруг ядра только по некоторым 
определенным круговым орбитам стационарным орбитам);

2 ) двигаясь по стационарной орбите, электрон не излучает элек
тромагнитной энергии;

3) излучение происходит при скачкообразном переходе электро
на с одной стационарной орбиты на другую.

В 1900 г. М. Планк предположил, что лучистая энергия испус
кается и поглощается телами не непрерывно, а дискретно. При этом, 
он определил энергию каждой такой порции как Е—h * v (уравне
ние Планка), где v — частота излучения;

h = 6,626-10 34 Дж с — постоянная Планка. Т.е. согласно опреде
лению Планка квант — это минимальная порция электромагнитного 
изучения с определенной частотой.

В 1905 г. А. Эйнштейн при изучении явления фотоэлектричес
кого эффекта пришел к выводу, что электромагнитная энергия су
ществует только в форме квантов, а излучение представляет собой 
поток неделимых материальных «частиц» — фотонов, энергия кото
рых определяется уравнением Планка. Фотон не является ни части
цей, ни волной — ему свойственна корпускулярно-волновая двой
ственность.
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Атом и его строение. Атом любого элемента состоит из положи
тельно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, в 
целом же атом — система электронейтральная.

Атомное ядро состоит из нуклонов: протонов (заряд + 1 , массо
вое число 1) и нейтронов (заряд 0, массовое число 1). Заряд ядра, 
равный порядковому номеру элемента в таблице Д.И. Менделеева, 
совпадает с числом прогонов: массовое число ядра равно суммарно
му количеству протонов и нейтронов. У одного элемента возможно 
существование атомов с различным массовым числом ядер — изото
пов, т.е. атомов с различным числом нейтронов и одинаковым чис
лом протонов.

Согласно современным представлениям, электрон обладает од
новременно свойствами волны и частицы, поэтому для описания 
его поведения нельзя пользоваться привычными характеристиками, 
такими как скорость и траектория движения. Вместо этого исполь
зуют полную энергию электрона (сумма потенциальной и кинети
ческой энергии) и вероятность обнаружения электрона в заданной 
области пространства.

Состояние электрона в атоме характеризуется волновой функ
цией, являющейся решением волнового уравнения Шредингера. Из 
математического анализа уравнения вытекает дискретность значе
ний энергии электрона, момента количества орбитального движе
ния и проекции этого момента на выделенное в пространстве на
правление.

Дискретность выражается квантовыми числами: главным — п, 
орбитальным — I, магнитным — т ; . Четвёртое квантовое число — 
ms, называют спиновым. Волновая функция при определённых зна
чениях трёх квантовых чисел (п, /, т ;) описывает состояние элект
рона, характеризующееся так называемой атомной орбиталью (АО). 
Каждой АО соответствует область пространства определённого раз
мера, формы и ориентации, равноценная понятию электронного 
облака.

Электронное облако не имеет чётких границ, в связи с этим 
введено понятие граничная поверхность, т.е. поверхность с равной 
электронной плотностью, ограничивающая объём, который вклю
чает 90% заряда и массы электрона.

Форма и размер граничной поверхности считается формой и 
размером электронного облака.



Формы электронных облаков, соответствующие различным зна
чениям /, представлены на рис. 3.

х Орбиталь имеет сферическую форму с увеличением элект
ронной плотности по мере приближения к ядру.

р - Орбиталь напоминает по форме объёмную восьмёрку или 
i.imnib, расположенной по осям координат по обе стороны от ядра
<l\ 1\  V -

d — Орбиталь имеет более сложную форму. Большинство их 
нич представляют собой две объёмные восьмёрки со взаимно пер
пендикулярными осями, в точке их пересечения находится узел 

тали (ядро атома). Форма орбиталей / — типа ещё более сложна 
{риг. 3.)

2.2. Характеристика электронов квантовыми 
числами

I пивное квантовое число — п определяет энергию АО и номер 
niepi этического уровня, на котором находится электрон (т.е. допу- 

< I и мыс уровни энергии электрона) и может принимать значения от 
единицы до бесконечности.

Орбитальное квантовое число — £ определяет форму АО и энер
гетический подуровень (т.е. квантование вытянутости эллиптичес
кой орбиты) и может принимать значения от нуля до n— L

Магнитное квантовое число — т ,  определяет пространственную 
ориентацию данной АО и отчасти её форму (т.е. ориентацию элек
тронных облаков в пространстве) и может принимать значения от — 
I'. .()...+ I.

Спиновое квантовое число — т., характеризует собственный 
момент импульса и связанный с ним магнитный момент (т.е. 
иращение электрона вокруг оси), и может принимать значения 
I 1/2.

Число АО в пределах энергетического подуровня определяется 
числовым значением магнитного квантового числа (21 + 1 ). Число 
Л() н пределах всего энергетического уровня равно сумме АО всех 
г го подуровней. г

С троение атома фтора выражается электронной формулой ls22s22p5 

и электронно-графической формулой (рис. 3).



Рисунок 3. Изображение с помощью 
граничных поверхностей s-, р-, d- и f-орбиталей

Строение атома фтора выражается электронной формулой ls22s22p5 

и электронно-графической формулой:

2s * ! 2р it if t

Is it

При заполнении АО действует принцип Паули (или запрет Пау
ли), согласно которому в атоме не может быть двух электронов, у 
которых все четыре квантовых числа одинаковые. Основным след
ствием этого принципа является то, что на одной АО не может 
находиться более двух электронов.

Состояние электронов в атоме должно отличаться значением 
хотя бы одного квантового числа. При переходах электронов с одной 
орбиты на другую атом поглощает или излучает энергию.



Принцип Паули определяет ёмкость (максимальное число элек
тронов) энергетических уровней и подуровней, которая соответ- 
е I нсипо равна 2п2 и 2(2 (. +1) т.е. удвоенному числу АО.

Заполнение энергетических подуровней подчиняется правилу 
Хупда, согласно которому устойчивому состоянию атома соответ
ствует такое распределение электронов в пределах энергетического 
подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина ато
ма максимально.

Закономерная последовательность заполнения энергетических 
уровней и подуровней в атомах с увеличением порядкового номера 
не мента выражается правилами Каечковского, которые называют 
правилом суммы п+£ . Согласно I -му правилу Каечковского, при росте 
тряда ядра атома последовательное заполнение электронных орби- 
rtui/ieu происходит от орбиталей с меньшим значением суммы главно- 
м  и орбитального квантовых чисел к орбиталям с большим значением 
той суммы.

При одинаковом значении этой суммы порядок заполнения 
тек  тронами энергетических подуровней определяется I I -ым про
пилом Клечковского: при одинаковых значениях суммы главного и 
остального квантовых чисел заполнение орбиталей происходит пос- 
т)овчтельно в направлении возрастания значения главного кванто- 
т>,'о числа.

Г.о. первым заполняется подуровень с меньшим значением п в 
ной сумме:

I s  >2 s ~»2 р —>3 s -*3 р ~^4 s —>3 d ->4 р —>5 s -И- d —>5 р - > 6  s—>...

Правила Клечковского позволяют заранее предвидеть появле
ние и периодической системе Д.И. Менделеева рядов из d-, а затем 
H i /  -  элементов, которые находятся между s- и р — элементами 
больших периодов. Принадлежность элемента к электронному се
мейству определяется характером заполнения энергетических поду- 
роиней: s — элементы — заполнение внешнего s — подуровня при 
ниличии на пред внешним уровне двух или восьми электронов, 
мннример: *

Li ls2 2s2

р элементы — заполнение внешнего р- подуровня, например:
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F Is2 2s2 2e5

d — элементы — заполнение предвнешнего d- подуровня, напри
мер:

V ls22s22p63s23p64s23d3

f  — элементы — заполнение f- подуровня второго снаружи уров
ня, например:

Nd Is2 2s2 2р2 2р6 3s2 Зр6 4s2 3d10 4р6 5s2 4d10 5pf' 6 s2 4 f

Если на валентных энергетических уровнях имеются вакантные 
АО, то при возбуждении атома (получении ими порции энергии) 
становится возможным «разъединение» валентных электронов, то 
есть их переходы с тех подуровней, где все АО заняты полностью 
( i t )  или частично (4) на другие валентные подуровни того же уров
ня, имеющие незаполненные АО. При этом с тех АО, которые в 
основном (соответствующем минимальной энергии атома) состоя
нии были заняты полностью, «уходит» по одному электрону после
довательно, т.е. возможно несколько возбуждённых состояний. Воз
буждение меняет валентное состояние атома (число его неспарен
ных электронов). Например, валентными электронами атома осмия 
в основном состоянии являются следующее: 5d6 6 s2. Их распределе
ние по квантовым ячейкам:

5й  6 s

(атом осмия находится в 4-валентном состоянии).
При этом как на пятом, так и на шестом уровнях имеются 

вакантные АО. Получение атомом осмия двух последовательных 
порций энергии приводит к следующим возбуждённым состояниям
— атом осмия находится: 1) в шести валентном состоянии; 2 ) в 
8  — валентном состоянии.

В настоящее время периодический закон формулируется следу
ющим образом: «свойства простых веществ, а также свойства и 
формы соединений элементов, находящихся в периодической зависи
мости от зарядов ядра атомов элементов».1

1 Глинка H.JI. Общая химия. Л.: Химия, 2012.
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1 криодичность в изменении свойств химических элементов, рас
положенных в порядке возрастания заряда ядра их атомов, является 
результатом периодического повторения структуры внешнего элек- 
гроииого слоя, что связанно с последовательным заполнением атом
ных обитали в соответствии с принципом наименьшей энергии. 
Каждый элемент в одно и то же время обладает как набором сугубо 
индивидуальных свойств, связанных с особенностью строения его 
атомов, так и совокупностью свойств, сходных со свойствами его 
■лектронных аналогов.

Химический элемент — это вид атомов, характеризующихся оп
ределённым зарядом ядра равным порядковому номеру в периоди
ческой системе. Он может существовать как в форме изолирован
ных атомов или ионов, так и в форме атомов и ионов в составе 
соединений с другими атомами.

Химические соединения состоят из атомов или ионов, находя
щихся в связанном состоянии, и характеризуются определённым 
составом и строением. Они могут существовать в различных фор
мах и состояниях, в виде как кристаллов, так и изолированных 
молекул.

2.3. История открытия периодической 
системы и периодического закона элементов

Периодическая система Д.И. Менделеева — это наглядное гра
фическое изображение периодического закона. Наиболее распрост
ранена её так называемая короткопериодная форма.

В структуре таблицы (системы) выделяют периоды, группы и 
подгруппы.

Периодом называют горизонтальную совокупность элементов, 
расположенных в порядке возрастания заряда ядра. Каждый период 
начинается s — элементом с конфигурацией внешнего электронного 
уровня ns1 и завершающийся р — элементом с конфигурацией внеш
него электронного уровня ns2np6 (кроме первого периода, который 
шклпчивается гелием — Is2). Номер периода определяется значени
ем главного квантового числа внешнего электронного уровня. Пер- 
ные три периода называют малыми и состоят они только из s- и р — 
моментов. Четыре остальных периода называют большими. В со
сите четвёртого и пятого периодов появляются d — элементы, а в
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шестой и седьмой периоды входят f  — элементы. В связи с законо
мерным изменением электронного строения атомов в пределах ма
лых периодов свойства элементов изменяются резко, в больших 
периодах — медленно.

Группой называют совокупность элементов, расположенных в 
таблице вертикально в порядке возрастания заряда ядра. В перио
дической системе находится 8  групп т.к. на внешнем электронном 
уровне не может быть больше восьми валентных электронов. Каж
дая группа состоит из главной и побочной подгрупп. В состав глав
ных подгрупп входят только s- или р- элементы, а побочных — d- и 
f- элементы (f- элементы вынесены в отдельные строки внизу таб
лицы).

2.4. Электронная структура атомов и периодическая 
система элементов

Атомы элементов одной подгруппы являются полными элект
ронными аналогами, т.е. распределение валентных электронов по 
уровням полностью совпадает (за некоторыми исключениями, на
пример, Nb — 5s'4d4 вместо 5s24d3). Атомы элементов группы в 
целом не являются полными электронными аналогами. Рассмотрим 
характер изменения некоторых свойств элементов с изменением за
ряда ядра их атомов. Радиусы атомов элементов и ионов — услов
ные величины. Их обычно вычисляют из межатомных (межядер- 
ных) расстояний, которые зависят не только от природы атомов, но 
также и от характера химической связи между ними и от агрегатно
го состояния вещества. Атомные радиусы в периоде с увеличением 
зарядов ядра в основном уменьшаются (что не исключает локаль
ных максимумов) в связи с увеличением сил кулоновского притя
жения. Радиусы одинаково заряженных ионов изменяются по тако
му же закону,

В подгруппе с увеличением заряда ядра атомные и ионные ра
диусы, как правило, увеличиваются, что связанно с увеличением 
числа электронных уровней. Энергия ионизации (I) (потенциал иони
зации) в периоде возрастает с ростом заряда ядра (хотя и не моно
тонно т.к. зависит от энергетического состояния электрона), в глав
ных и третьей побочной подгруппах — убывает сверху вниз в связи 
с появлением нового энергетического уровня.
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H остальных побочных подгруппах энергия ионизации возрас
те  г с ростом заряда ядра.

Сродством к электрону (Е) — называют энергию, которая выде- 
иис ген при присоединении дополнительного электрона к атому, иону 
иIIи молекуле. Максимальным сродством к электрону обладают атомы 
I алогенов. Сродство к электрону зависит не только от заряда атома, 
по и степени заполнения атомных орбиталей валентных уровней.

Электроотрицательность (ЭО) представляет собой обобщенную 
характеристику элемента, связанную не с электронами на отдель
ных орбиталях, а с внешними электронами вообще, определяемую 
как сумма энергии ионизации и сродства к электрону. Под элект- 
р< к п рицательностьго понимают относительную характеристику спо
собности атома, притягивать электронную пару. Относительная элек- 
I роотрицательность в периоде возрастает и уменьшается в подгруп
пе с ростом заряда ядра. Относительную ЭО по Полингу определяют, 
как отношение ЭО элемента к ЭО атома лития.

Окислительная способность элемента меняется так же, как и 
и 1C к'фоотри цательность, а восстановительная — наоборот.

Плотность простых веществ в периоде обычно проходит через 
максимум, лежащий примерно по середине периода и закономерно 
возрастает в подгруппе с ростом заряда ядра.

Основные свойства высших оксидов и гидроксидов элементов в 
периоде закономерно ослабляются, что связано с увеличением силы 
притяжения гидроксид-ионов к центральному атому с ростом заря
да его ядра и уменьшением атомного радиуса, а в подгруппе, в 
основном, усиливаются, потому что атомный радиус элементов воз
растает.

Кислотные свойства этих соединений изменяются в обратном 
11ai фавлении. Неметаллические свойства в периоде, как правило уси
ливаются слева направо, а в подгруппе — ослабевают сверху вниз, 
металлические — наоборот. Граница между металлами и неметалла
ми и таблице проходит по диагонали B-At таким образом, что все 
неметаллы находятся в верхней правой части таблицы (исключение 
составляют d — элементы). f

Пространство вокруг атомного ядра, в котором наиболее веро- 
нтно нахождение электрона, называют атомной орбиталью (АО) 
или электронным облаком. Орбитали часто изображают квадрати
ком который называется квантовой ячейкой. Занимая ту или иную
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атомную орбиталь, электрон образует электронное облако (элект
ронную орбиталь). Формы электронных облаков аналогичны атом
ным орбиталям.

Любое устойчивое состояние электрона в атоме характеризуется 
четырьмя квантовыми числами:

главное квантовое число п

орбитальное квантовое число 1

магнитное квантовое число mi

спиновое квантовое число ms

Главное квантовое число — (п) — характеризует общую энер
гию электрона в атоме, определяет энергетический уровень элект
рона (период), удалённость его от ядра и размеры электронных об
лаков

Для реально существующих атомов оно принимает значения це
лых чисел от 1 до бесконечности (1, 2, 3 и т.д.). На данный момент 
до 7, соответственно номеру периода в периодической системе эле
ментов Д.И. Менделеева.

Энергетический уровень — это совокупность орбиталей, имею
щих одинаковое значение главного квантового числа.

2.5. Решение типовых задач по теме 

Пример 1.
Составьте электронные формулы атомов элементов с порядко

выми номерами 16 и 22. Покажите распределение электронов этих 
атомов по квантовым (энергетическим) ячейкам.

Решение: чтобы составить электронную формулу атома любого 
элемента, следует знать номер данного элемента в периодической 
системе и выполнить требования основных положений, определяю
щих распределение электронов в атоме.

Так как число электронов в атоме того или иного элемента 
равно его порядковому номеру в таблице Д.И.Менделеева, то для 
элементов № 16 (сера) и № 2 2  (титан) электронные формулы име
ют вид:
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16S ls2 2s22p63s23p4 

22Ti Is22p63s23p63d24s2

Электронная структура атомов может быть изображена также в 
йи./н' схем размещения электронов в квантовых (энергетических) 
И'к’йких, которые являются схематическим изображением атомных 
орШпалей (АО); такое изображение называют мектропно-графи
ческой формулой. Квантовую ячейку обозначают в виде прямоу- 
тлы ш ка или линейки, а электроны в этих ячейках обозначают 
прслками.

Пример 2.
Какую высшую и низшую степень окисления проявляют мы- 

IMI.як, селен и бром? Составьте формулы соединений данных эле
ментов, отвечающих этим степеням окисления.

Решение: номер группы периодической системы, в которой на
коли геи элемент, равен высшей степени окисления его атома, кото
рая может проявляться не у всех элементов данной группы (кисло
род, фтор). Для некоторых элементов (например, медь, серебро и 
др.) известны соединения, где они проявляют степень окисления 
Оглыную, чем номер группы. Низшая степень окисления определя
т ь  чем условным зарядом, который приобретает атом при присое
динении того количества электронов, которое необходимо для об
разования устойчивой восьми электронной оболочки (ns2np6). Мы
шьяк, селен и бром находятся соответственно в V, VI, и VII группах 
и имеют структуру внешнего энергетического уровня 4s24p3, 4s24p4 
и 4s24p5.

И

h i Ш Е Ю  □ □ □ □ □

f
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Ответ на вопрос см. табл.

Элемент
Степень окисления

Соединения
высшая низшая

As +5 - 3 H3As0 4, H,As

Se +6 - 2 SeQ„, Na,Se .>’ 2

Ключевые слова.
Периодический закон, периодическая система, период, порядковый номер, ряды,
группа, главная, побочная группа, электрон, Дж. Томсон, ядерная модель,
орбиталь, энергетический уровень, подуровень, спаренные электроны, спины,
ячейка.

Контрольные вопросы
1. Каким элементом начинается каждый период и каким элементом он за

канчивается ?
2. Как изменяются свойства элементов в периодах с возрастанием атомной 

массы ?
3. Как изменяются свойства элементов в главных подгруппах с увеличением 

атомной массы?
4. По какой формуле можно рассчитать максимальное электронов в элект

ронном слое?
5. Перечислите элементы d- семейства четвертого периода.
6. Почему литий проявляет более металлические свойства, чем углерод?
7. Чем объясняется химическая пассивность инертных элементов?
8. Почему цинк обладает более слабыми металлическими свойствами, чем 

кальций?
9. Почему в главных подгруппах с возврастанием зарядов ядер усиливаются 

металлические свойства и ослабевают неметаллические?
10. У  какого элемента более резко выражены неметаллические свойства — у  

фосфора или висмута?



3. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ И СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ

3.1. Ковалентная связь. Способы образования 
ковалентной связи

Электроотрицательностью элемента называют способность его 
а тома притягивать и удерживать около себя электроны.

Учение о химической связи — центральный вопрос современной 
химии. Без него нельзя понять причин многообразия химических 
соединений, механизм их образования, строения и реакционной 
способности. Образование молекул из атомов приводит к выигры
шу энергии, так как в обычных условиях молекулярное состояние 
устойчивее, чем атомное.

Рассмотрим образование молекулы водорода как один из про
стейших случаев химической связи.

Как известно, атом водорода имеет один S — электрон. Если 
сталкиваются два атома водорода, имеющие S — электроны с 
антипараллельными спинами, то эти электронные облака могут ча
стично прикрывать друг-друга, образуя электронную пару, принад
лежащую двум атомам водорода одновременно. В месте перекрыва
ния возникает повышенная электронная плотность, которая притя
гивает к себе ядра атомов, обеспечивая прочность связи их в единую 
молекулу1.

Если две атомные орбитали могли быть одинаковыми (если вза- 
имодействуют два одинаковых атома, например, два атома водоро
да: Н + Н -> Н2), то образовавшиеся орбитали будут различными: 
одна в результате положительной интерференции будет иметь более 
высокую энергию, чем любая из прежде существовавших атомных 
орбиталей, другая — более низкую в результате отрицательной ин
терференции.

Для образования молекулы водорода из двух атомов можно изоб- 
разить изменение формы и энергии орбиталей,£ виде следующей 
схемы:

1 Shriver and Atkins' //«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 ISBN 978—
I —42—921820—7 P-851. Published in Great Britain by Oxford University Press.
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1

две атомные S -орбитали 

! электрон , ,м .ктр1Ш

молекулярная ороиталь

2  электрон

Н,

Рис 4. Возникновение ковалентной связи при образовании молекулы 
водорода из двух атомов водорода

Рис. 5. Энергетическая схема образования молекулы водорода Н2

Стоит обратить внимание на несколько нюансов:
1. Число орбиталей не меняется: в двух атомах водорода было 

по одной атомной орбитали (ls-орбиталь атом А, которую я для 
удобства обозначил красным цветом, и ls-орбиталь атома В, обо
значенная синим), вместе — две орбитали), стачо две орбитали.

2. До взаимодействия атомные орбитали были совершенно оди
наковыми по форме и по энергии (красный и синий цвет не обо
значают различия между ними — просто иначе мы запутаемся в
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Рис.6. Образования молекулы водорода

рисунке). После взаимодействия две молекулярные орбитали (а и 
ст*) отличаются и  друг от друга, и от своих «прародительниц».

3. Орбиталь <т* (серо-зеленого цвета) состоит из двух полови
нок, не соединенных друг с другом. Это не должно удивлять, пото
му что мы говорим о волнах. Волна не обязана быть непрерывной, 
it некоторых местах ее амплитуда вполне может быть нулевой, в 
частности, в результате интерференции.

•  •
*  ** CI 

* •

•  *

*
*  *

н ;  и
а) Обменный
механизм
образования
ковалентной
связи

И
I

Н+ + 1НИ3 — ^  Н * N - н

н
б) Донорно 
акцепторный
механизм
образования
ковалентной
связи
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Запас энергии молекулы водорода состоящей из двух атомов, 
меньше, чем двух отдельно взятых атомов. При большем сближе
нии ядер атомов энергия начинает увеличиваться, поэтому степень 
перекрывания электронных облаков ограничена.

Таким образом, при образовании химической связи происходит 
взаимное перекрывание орбиталей.

Такая химическая связь, образованная посредством общих элек
тронных пар носит название ковалентной связи.

Это двух электронная и двух центровая (удерживает двое ядра) 
связь. Соединения с ковалентной связи: неполярную и полярную.

3.2. Полярная и неполярная ковалентная связь

В случае неполярной ковалентной связи электронное облако, об
разованное общей парой электронов, или электронное облако свя
зи, распределяется в пространстве симметрично относительно ядер 
обоих атомов.

Примером является двухатомные молекулы, состоящие из ато
мов одного элемента Н2, C l3, 0 2, N 2, F 2 и т.д., в которых электрон
ная пара в одинаковой мере принадлежит обоим атомом

В случае полярной ковалентной связи электронное облако свя
зи смещено к атому с большой относительной электроотрица- 
тельностю.

Примером могут служить молекулы летучих неорганических со
единений; HCL, Н 20 , H2S, NH 3 и др. (рис. 7.)

Электронная пара смещена к атому хлора, так как относитель
ная электроотрицателность атома хлора (2,83) больше чем атома 
водорода (2 , 1 ).

Ковалентная связь образуется не только за счет прикрывания 
одноэлектронных облаков — это обменный механизм образования 
ковалентной связи.

Возможен и другой механизм ее образования — донорно — ак
цепторный. В этом случае химическая связь возникает за счет двух: 
электронного облака одного атома и свободной орбиталий другого 
атома.

Рассмотрим в качестве примера механизм образования иона ам
мония NH+. В молекуле аммиака атом азота имеет неподеленную 
пару электронов (двух электронное облако): Н —:
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Механизм образования ковалентной полярной связи

Н
Область 

перекрывания облаков

С1

Рис. 7. Образования молекулы НС1

У иона водорода свободна (не заполнена) IS — орбиталь. При 
образовании иона аммония двух электронное облако азота стано
вится общим для атомов азота и водорода, т.е. оно превращается в 
молекулярное электронное облако, А значит, возникает четвертая 
ковалентная связь.

Процесс образования иона аммония можно представить схе
мой.

Атом, предоставляющий не поделенную электронную пару , на
пивается донором, принимающий ее (т.е. предоставляющий свобод
ную орбиталь), называется акцептором. Механизм образования ко
пал ентной связи за счет двух электронного облако одного атома 
(донора) и свободной орбитами другого атома (акцептора) называ
ется донорно-акцепторным.

Образованная таким путем ковалентная связь называется до- 
норно-акцепторной или координационной связью.

Н  ©X-
* Н  х N : НX*н
катион аммония

крестиками отмечены электроны, первоначально 
принадлежавшие водороду, а точками — азоту

Рис. 8. Образования иона аммония

53



3.3, Ионная связь

Не редко, если различие в электроотритательности элементов 
достаточно велика, может произойти не просто смещение электро
нов в сторону более Электроотрицательного элемента, а полная пе
редача электронов от одного атома к  другому. Например, при воз
никновении химической связи между атомами натрия и хлора ва
лентный электрон натрия полностью переходит на внешний 
электронный слой хлора, достраивая его до восьми электронной 
структуры. При этом атом хлора приобретает избыточный заряд — 1, 
превращаясь из нейтрального атома в отрицательно заряженный ион. 
Атом натрия, лишившись одного электрона, приобретает положи
тельный заряд + 1 , превращаясь из нейтрального атома в положи
тельный ион. Разноименно заряженные ионы, притягиваясь, друг к 
друту силой электростатистического притяжения, образуют молеку
лу' хлорида натрия.

Рис. 9. Образования молекулы NaCl 

Записать этот процесс можно следующим образом:

Nd> -  е Na'

Cl° -  е - >  C t  

N ttC P  NaCl

Такое соединение называется ионным, так, как оно образовано 
ионами. Химическая связь в этом случае также называется ионной 
или электровалентной. Соединения с ионным типом химической 
связи образуются в том случае, когда взаимодействуют атомы эле
ментов с резко различной электроотрицательностью — типичного 
металла и типичного неметалла. Это могут быть элементы начато и 
конца периода таблицы элементов.

Na С1
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В сложных молекулах часто сочетаются разные типы химичес
кой связи. Например, в молекуле сульфата натрия N83 5 0 4 атомы 
ширин соединены с кислородом посредством ионной связи, а сера с 
кислородом — посредством ковалентной связи. Таких примеров мож
но привести очень много.

3.4. Водородная связь

Некоторые соединения водорода с сильно электроотрицатель
ными неметаллами имеют аномально высокие температуры кипе
ния:

* m СКИП, tКИП,
Н20 + 1 0 0 HF +19

-60 НС1 -8 4
H2Se -41 НВг -67

Н2Те - 2 . Ш -35

Температуры кипения воды и фтористого водорода, выпадаю
щие из общей закономерности в приведенных рядах соединений, 
с нидстельствуют о наличии специфического взаимодействия между 
молекулами. Связи в Н20  и HF сильно полярны. Вследствие куло- 
ионского взаимодействия происходит притяжение противоположно 
триженных концов молекул, и возникает межмолекулярная водо
родная связь:

Н - 0 --------Н—Cj> H -F ------H -F
И н

Энергия такой связи составляет 20—30 кДж/моль, что на поря
док меньше энергии ковалентной связи. Тем не менее, водородная 
связь обусловливает существование в газовой фазе димерных моле
кул воды и фтористого водорода.

3.5. Металлическая связь

Металлическая связь — особый вид химической связи, прису
щий исключительно металлам. Такой тип химической связи назы
вается металлической связи.
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Сущность ее в том, что от атомов металлов постоянно отрыва
ются электроны, которые перемещаются по всей массе куска метал
ла. Атомы металла, лишенные электронов, превращаются в положи
тельные ионы, которые стремятся снова притянуть к  себе свободно 
движущиеся электроны. Одновременно другие атомы металла отда
ют электроны. Таким образом, внутри куска металла постоянно 
циркулирует так называемый электронный газ, который прочно 
связываются как бы обобществленными одновременно всеми ато
мами металла. Такой особый тип химической СВЯЗИ между атома
ми металлов обусловливает как физические, так и химические свой
ства металлов.

♦ Типы кристаллических решеток.
Почти все твердые вещества имеют кристаллическое строение. 

Структуру кристаллов называют кристаллической решеткой могут 
образовывать как одинаковые, так и разные частицы.

У хлорида натрия NaCl кристаллическая решетка образована 
ионами Na+ и С1~ поэтому она называется ионной.

В ее узлах поочередно располагаются ионы натрия и хлора. 
Они связаны друг с другом сипами электростатистического притя
жения. Кристалл представляет собой как бы единое целое. Таким 
образом, в твердом агрегатном состоянии мы находим только ионы 
N a+ и С1. Лишь в газообразном состоянии NaCl существует в 
виде молекул.

Рис. 10. Кристаллическая решётка NaCl
Голубой цвет = Na+
Зеленый цвет = С1_
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Кристаллическая решетка может быть образована не ионами, а 
т  омами. Например, в узлах кристаллической решетки алмаза или 
графита находится атомы углерода, связанные между собой кова
ном гной химической связью.

Рис. 11. Кристаллические решетки алмаза (слева) и графита (справа)

Таким образом, кристалл представляет собой как бы гигантс
кую молекулу. Такие кристаллические решетки называются атом
ными.

Формулу простого вещества йода записывают 13 поскольку мо- 
лскулы йода состоят из двух атомов. В узлах кристаллической ре
шетки йода располагаются молекулы 12, поэтому такая кристалли
ческая решетка называется молекулярной.

Молекулярные кристаллические решетки образуемся молеку
лами и не только простых веществ, но сложных, таких, как оксид 
углерода (в твердом виде сухой лед»), вода (в твердом кристалли
ческом состоянии).

Рис. 12. Кристаллическая решетка йода, льда и т.д.
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Среди всех видов кристаллических решеток молекулярные са
мые непрочные. В связи с этим вещества с молекулярной кристал
лической решеткой имеют наиболее низкие температуры плавле
ния. Наиболее прочные решетки атомные, где имеет место ковален
тной связи.

3.7. Решение типовых задач по теме 
«Строение атома и химическая связь»

1. Напишите электронную формулу атома технеция. Сколь
ко электронов находится на d-подуровне предпоследнего элект
ронного слоя? К какому электронному семейству относится эле
мент?

Решение.
Атом Тс в таблице Менделеева имеет порядковый номер 43. 

Следовательно, в его оболочке содержится 43 электрона.
В электронной формуле распределяем их по подуровням соглас

но порядку заполнения (в соответствии с правилами Клечковского) 
и учитывая емкость подуровней:

Тс ls22s22p63s23p63d104e24p64d55s2.
При этом порядок заполнения подуровней следующий:
Is -» 2s 2р 3s -> Зр -> 4s -» 3d -> 4р -> 5s -» 4d.

Последний электрон располагается на 4d-HO,aypOBHe, значит, тех
неций относится к семейству d-элементов. На d-подуровне пред
последнего (4-го) слоя находится 5 электронов.

Ответ: 5, d.
2 . Атом какого элемента имеет электронную конфигурацию

ls22s22p63s23p63d104s24p4dl05s25p'?
Решение.
Количество электронов в оболочке нейтрального атома состав

ляет 49. Поэтому его заряд ядра и, следовательно, порядковый но
мер, также равны 49. В периодической системе Д.И. Менделеева 
находим, что этот элемент — индий.

Ответ: In.
3. У какого из перечисленных ниже соединений наименее выра

жены кислотные свойства?
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a)  H N 03, б )  Н 3Р 0 4, в) Н 3АЮ4, г )  H 3Sb04.

Решение.
Приведенные кислородсодержащие соединения являются гид

роксидами элементов главной подгруппы V группы таблицы Мен
делеева. Известно, что кислотные свойства гидроксидов ослабевают 
сверху вниз в подгруппе.

Поэтому7 в указанном ряду наименее выраженными кислотны
ми свойствами обладает H3SbO„.

Ответ: H3Sb04.
4. Укажите тип гибридизации орбиталей бора в молекуле ВВг3.
Решение.
U образовании трех ковалентных связей между бором и атомами 

Прома участвуют одна s- и две р-орбитали атома бора, свойства 
которых различаются. Поскольку все химические связи в молекуле 
1Шг, равноценны, атом бора подвергается гибридизации. В ней при
нимают участие указанные выше три орбитали внешнего электрон
ного слоя.

Следовательно, тип гибридизации — sp2.
Ответ: sp2.
5. По данным периодической системы составьте эмпирическую 

формулу высшего оксида свинца. Какова его молярная масса?
Решение.
Свинец находится в 4-й группе периодической системы, поэто

му его высшая степень окисления равна +4. Атом кислорода в ок
сидах имеет степень окисления —2 , следовательно в молекуле окси
да на каждый атом свинца приходится два атома кислорода. Форму- 
па высшего оксида — РЬ02.

Вычислим его молярную массу: 207+2-16=239.
Ответ: 239 г/моль.
Л. Какие в и д ы  химической связи имеются в молекуле NH 41?
Решение.
Молекула NH4I состоит из ионов NH4+ и I- , между которыми 

имеется ионная связь.
И ионе NH4+ четыре связи являются ковалентными полярными, 

причем одна из них образована по донорно-акцепторному типу.
Ответ: ионная, ковалентная полярная, донорно-акцепторная.
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станта скорости реакция, температура, правило Вант-Гоффа, активация, 
энергия активации, катализаторы, ингибиторы, обратимые и необратимые 
реакции, химическое равновесие, принцип Ле Щателъе.

Конрольные вопросы:
1. Что такое скорость химической реакции? В каких единицах она изме

ряет ся?
2. Почем скорость реакции возрастает с увеличением температуры?
3. Чем объяснить, что одни реакции являются эндотермическими процесса

ми, а другие — экзотермическими?
4. Что такое катализатор, катализ, каталитические реакции?
5. Что такое химическое равновесие?
6. В чем заключается принцип Ле Шателье?
7. Что такое температурный коэффициент?
8. Во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении температуры 

с 20 до 100°Щ, если температурный коэффициент равен 4?
9. Что является предметом изучения химической кинетики?
10. Каков физический смысл константы скорости, реакции?
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4. ОБЩИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

4.1. Положение металлов в периодической 
системе элементов Д.И. Менделеева

В периодической системе более 3/4 мест занимают элементы, 
которые в виде простых веществ проявляют свойства металла.

Металлы главных подгрупп (s элементы и р элементы металлы). 
И традиционной (короткопериодной) форме периодическая таблица 
нключает восемь групп, каждая группа состоит из двух подгрупп.
1>плыиие подгруппы содержат пять или шесть элементов, и называ
ются главными подгруппами (А — подгруппами или подгруппами
I ипичных элементов). Элементы главных подгрупп относятся либо 
к .V-элементам, либо к / ‘-элементам.

Щелочные и щелочноземельные металлы
Элементы подгрупп IА  блок и IIА  блок периодической табли

цы имеют общие названия: щелочные металлы и щелочноземельны
ми металлами. Все щелочные металлы представляют собой очень 
мягкие металлы с низкой плотностью и низкой температурой плав- 
nr мия. Щелочные металлы имеют такие свойства потому, что их 
шочы имеют большие размеры (если сравнить с другими злемен-
К1МИ).

Ike они показаны в табл. 3. Металлами являются элементы, 
расположенные в заштрихованных клетках, все они расположены в 
н и жней левой части, таблицы.

Щелочноземельные металлы имеют большую твёрдость, боль
шую плотность и более высокую температуру плавления, чем ще
кочи ые металлы; их атомы имеют меньшие размеры.

Свойства щелочных и щелочноземельных металлов (а также их 
соединений) во многом похожи, но более ярко эти свойства прояв
ляются у щелочных металлов. Это отличие объясняется тем, щелоч
ноземельные металлы имеют меньшие размеры атомов и в каждом 
.номе дополнительный валентный электрон.

Поэтому химическая связь между атомами щелочноземельных 
Mi- 1 лллов становится более прочной, а их кристаллическая решетка
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Элементы главных подгрупп
Таблица 3.

н Не

ШймШ Р в с ы О F Me

На ШШSi р S С! Аг

1 1 !!! Я р 1 ■ЙШ2:Ge As Se Вг Кг

ЩМЩШ1■.'llil шш. Те 1 Хе

Cs
Ж !-':

Щ|Ч|: Pb Ш'Ш Ро At Rn

Щелочные и щелочноземельные металлы

— более жесткой, чем у щелочных металлов. Некоторые свойства 
щелочных и щелочноземельных металлов показаны в табл. 4.

Таблица 4
Некоторые свойства щелочных и щелочноземельных 

металлов

Металл Li Na К Rb Cs

Валентные электроны 2 s1 3s‘ 4s1 5s1 6 s1

Температура плавления, °С 180 98 64 39 29

Плотность, г*см~ 3 0,54 0,97 0 , 8 6 1,50 1,90

Энергия ионизации, кДж.моль' 1 520 496 419 403 376

Окислительно-восстановитель- 
1 ШЙ потенциал, В -3,04 -2,71 -2,92 -2 ,92 -2,93

Металл Be Mg Ca Sr Ba

Валентные электроны 2 s2 3s2 4s2 5s2 6 s2
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Окончание таблицы 4

1 емпература плавления, С 1280 651 851 800 850

Плотность, Г СМ' 3 1 , 8 6 1,75 1,55 2,60 3,60

Энергия ионизации, кДж.моль- 1 899 738 590 549 503

Оки ел игел ьно-восстановител ь 
И1.1 Й потенциал, В -1 ,69 -2 ,37 -2,87 -2,91

Металлы встречаются в природе как в свободном состоянии, так 
и, главным образом, в виде химических соединений.

II виде самородных металлов находятся наименее активные ме- 
ыллы. Типичными их представителями являются золото и платина. 
< сребро, медь, ртуть, олово могут находится в природе как в само
родном состоянии, так и в виде соединений, все остальные металлы 

только в виде соединений с другими элементами.
Таблице 5

Природные соединения металлов

хлориды сильвинит С1 • NaCl, каменная соль NaCl;

сульфиды серный колчедан FeS2, киноварь HgS, цинковая обманка 
ZnS;

карПонаты мел. мрамор, известняк СаС03, магнезит MgC03, доломит 
СаС03 • MgCQ3;

сульфаты глауберова соль Na2 S 0 4 • 10 Н20, гипс CaS04  • 2Н 2 0;

оксиды магнитный железняк Fe3 Q4, красный железняк Fe2 0 3, 
бурый железняк Fc,0, • Н2 0;

нифаты чилийская селитра N aN 0 3

4.2, Основные способы получения металлов

Минералы и горные породы, содержащие металлы и их соеди
нения и пригодные для промышленного получения металлов, назы- 
нлются рудами.

Отрасль промышленности, которая занимается получением ме-
III и,тон мз руд, называется металлургией.
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Способы получения металлов из руд.
1. Электрометаллургический способ — это способы получения 

металлов с помощью электрического тока (электролиза). Этим ме
тодом получают алюминий, щелочные металлы, щелочноземельные 
металлы.

При этом подвергают электролизу расплавы оксидов, гидрокси
дов или хлоридов:

суммарное уравнение: 2NaCl (распл) — (э.ток) -> 2Na + С12

Современный способ получения алюминия был изобретен в 
1886 году. Он заключается в электролизе раствора оксида алюми
ния в расплавленном криолите.

Расплавленный криолит растворяет А120 3, как вода растворяет 
сахар.

анод 4А1033 —12 е 2 А 1 20 3 +302 11

суммарное .уравнение: 2А120 3(распл) — (э.ток) -> 4А1 + 302.

2. Пирометаллургический способ— это восстановление металлов 
из их руд при высоких температурах с помощью восстановителей: 
неметаллических: кокс, оксид углерода (II), водород; металличес
ких: алюминий, магний, кальций.

А120 3 (расплав) 1;А13+ + А1033 

катод А13+ +3е - 4  А1° |4

Таблица 6

Алюмотермия:
Fe+320 3 +2AI =  2Fe° + А12 0 3

Получают железо, хром

Восстановление оксидов металлов 
водородом (водородотермия):
Си 20  + Н2  -(t) —>Си" + Н20

Получают малоактивные металлы 
— медь, вольфрам.
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Окончание таблицы 6

Получение чугуна:
15 вертикальной печи кокс окисляется 
до СО, затем происходит постепенное 
носстановление железа из руды:

3Fe2 0 3 + СО -(t)  -> 2FCjOj + С 02, 
Fe3 0 4  + 4СО -(t)->  3FeO + 4C 0 2  

FeO + CO ~ (t)-»  Fe+ C 0 2

Восстановление углём (коксом): 
ZnO + С -(t)  -»  Zn + СО

Получают цинк, никель.

3. Гидрометаллургический способ основан на растворении при
родного соединения с целью получения раствора соли этого металла 
и вытеснением данного металла более активным.

Например, руда содержит' оксид меди и ее растворяют в серной 
кислоте:

CuO + H2S04 = CuS04 + н 2о, 
затем проводят реакцию замещения:

CuS04 + Fe = FeS04 + Си.

Таким способом получают серебро, цинк, молибден, золото, ва
надий.

Если для восстановления требуется оксид металла, то в процессе 
переработки сначала получают оксид:

а) из сульфида — обжигом в кислороде:

2ZnS + 302 = 2ZnO + 2S02

б) из карбоната — разложением:

CaC03 ~(t) -» СаО + С 0 2

Производство железа основано на карботермическом восстанов
лении оксидных металлсодержащих руд.

1) Сульфидные и другие руды вначале подвергают окислитель
ному обжигу:

4FeS2 + 1102 = 2Fe20 3 + 8 SOr

2) Восстановление оксидных руд осуществляется в доменных 
печах, при этом протекают следующие реакции:

3Fe20 , + СО -(t) -> С 0 2 + 2Fe30 4,
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Fe30 4 + CO-(t)-* C 0 2 + 3FeO,

FeO + CO-(t)-> C-0 2 + Fe
или

FeO + С —(t) -> CO + Fe

Полученное железо насыщено углеродом.
3) Затем происходит «выжигание» углерода в сталеплавильных 

или конверторных печах с образованием стали.

4.3. Физические свойства металлов

Весь комплекс физических свойств металлов отражен в табл. 7.
Близость энергий большого количества занятых и свободных 

уровней приводит к тому, что любому кванту видимого света с 
энергией Е = h ■ v всегда соответствует такая пара энергетических 
уровней, один из которых находится в валентной зоне, а другой — в 
зоне проводимости, а разность их энергий равна Е. В этом случае 
электрон, поглощая квант света из валентной зоны, переходит в 
зону проводимости. Свет не отражается, а поглощается. Поэтому 
металлы непрозрачны. В то же время металлам характерен блеск, 
который появляется в результате испускания света при возвраще
нии возбужденных светом электронов на более низкие энергетичес
кие уровни.

Плотность металлов изменяется в очень широких пределах. От 
s-элементов к  d-элементам, находящимся в центре периода, умень
шается. Поэтому максимум плотности приходится на металлы эле
ментов центра периода. В 6  периоде плотность металлов еще более 
увеличивается за счет лантаноидного сжатия радиусов атомов эле
ментов.

Плотность металлов заметно меняется с температурой. Из-за 
увеличения амплитуды колебаний атомов при повышении тем
пературы среднее равновесное расстояние между атомами увели
чивается, а плотность, следовательно, уменьшается. Чем больше 
доля металлической связи и меньше доля ковалентной связи в 
металле, тем выше коэффициент термического расширения ме
талла.

Так, например, для Mg, Al, Zn коэффициент термического 
расширения в 2—4 раза больше, чем для Сг и Fe. Этот параметр
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пижон при подборе пар металлов, эксплуатируемых в широком 
интервале температур: значения коэффициентов термического 
расширения должны быть, как можно ближе друг к другу.

Твердость металлов — Самый твердый — хром (режет стекло); 
самые мягкие — щелочные металлы — калий, натрий, рубидий и 
цезий — режутся ножом.

Пластичность металлов также объясняется специфическими свой- 
гтами металлической связи. При механическом воздействии на твер
дое тело отдельные слои его кристаллической решетки смещаются 
относительно друг друга.

В силу высшей степени делокализации электронов при смеще
нии отдельных слоев кристаллической решетки происходит лишь 
некоторое перераспределение электронной плотности, связывающей 
друг с другом атомы металла, но разрыва химических связей не 
происходит — металл деформируется, не разрушаясь.

При механическом воздействии происходит перекрывание s- 
облаков, которые не зависят от направленности.

Металл меняет свою форму без потери прочности. Механизм 
образования смещений связан с появлением и движением дисло
каций.

Хрупкими определенное время считались титан, вольфрам, хром, 
молибден, тантал, висмут, цирконий. Очищенные от примесей эти 
металлы — высокопластичные материалы, которые можно ковать, 
прессовать, прокатывать.

Под прочностью понимают, свойство материала в определенных 
условиях воспринимать приложенные нагрузки не разрушаясь. 
Металлические кристаллы, лишенные дислокаций, обладают весьма 
высокой прочностью.

Такими кристаллами являются выращиваемые в особых усло
виях нитевидные кристаллы или «усы». Их прочность во много 
раз превышает прочность обычных образцов соответствующего 
металла и близка к теоретической величине, вычисленной для 
кристаллической решетки металла, не имеющей дефектов струк
туры. Так, почти идеальные кристаллы меди, называемые медными 
усами, при 900 “С выдерживают нагрузку в 50 раз большую, чем 
обычная медь.

Наклепа — упрочнения металла под действием пластической 
деформации. При нагревании сильно деформированного металла
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Физические свойства металлов
Таблица 7.

Свойство Значение для некоторых
металлов Примечание

Металлический
блеск -

In и Ag отражают свет лучше 
других металлов, поэтому 
применяются для 
изготовления зеркал

Плотность р , 
кг/м3 (г/см3, 
г/мл)

Р < 5 ООО кг/м3 — легкие 
металлы: Li, Са, Na, Mg, А1 
р > 5 ООО кг/м3 — тяжелые 
металлы: Zn, Fe, Ni, Cr,
Pb, Ag, Au, Os

Самый легкий металл — 
литий:
р (Li) = 530 кг/м3 

Самый тяжелый — осмий: 
р (Os) = 2 2  600 кг/м3

Твердость Н

Твердость некоторых 
металлов по шкале Мооса: 
H(Na)= 0,4; H(Sn)=l,8 ; 
H(Au)= 2,5; H(Alj=2,9; 
H(Fe)= 4; H(Ni)=5; H(Cr)=9

Самые мягкие металлы: 
К, Rb, Cs, Na 
(режутся ножом)
Самый твердый —
Сг (режет стекло)

Пластичность
Au, Ag, Cu, Sn, Pb, Zn, Fe Из пластичного Au можно 

изготовить фольгу толщиной 
0,003 ммУменьшение пластичности

Температура 
плавления 
Тпл, °С

Тпл > 1 ООО °С — 
тугоплавкие металлы:
Au, Си, Ni, Fe, Pt, Та, Nb, 
Mo, W Тпл < 1 ООО “С -  
лег-коплавкие металлы:
Hg, К, Na, Sn, Pb, Zn, Mg, 
Al, Ca

Самая низкая Тпл у ртути: 
Тпл (Hg) = — 39 “С, а самая 
высокая — у 
вольфрама:
Tim(W)=3410 ”С

Теплопро
водность %

Ag, Cu, Au, Al, W, Fe серебро лидирует, имея 
теплопроводность в 
408 Вт/(м°К) 
медь 384 Вт/(м°К), 
золото 312 Вт/(м"К) и 
алюминий 203 Вт/(м°К)

Уменьшение

Электропровод
ность а

Ag, Cu, Au, Al, W, Fe При нагревании 
уменьшается, так как 
усиливается колебательное 
движение атомов и ионов в 
узлах решетки и 
затрудняется движение 
электронов

Уменьшение
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искажения его структуры, вызванные сдвигами, постепенно сни
маются — металл возвращается в структурно более устойчивое со
стояние; его пластичность возрастает, а твердость и прочность сни
жаются.

Температура плавления металлов. Твердое тело начинает пла
виться, когда кинетическая энергия движения его частиц стано
вится соизмеримой с энергией их притяжения друг к другу. Та
ким образом, чем меньше прочность химической связи в метал
лах, тем ниже температуры их плавления. Прочность химической 
связи в металлах определяется количеством валентных электро
нов атома элемента, причем увеличение их числа увеличивает 
прочность связи. Определяющим фактором увеличения с номе
ром периода прочности связи между атомами d-элементов явля
ется увеличение (по модулю) энергии s-электронов из-за эффек
тов проникновения.

Эффект проникновения s-электронов под d- и /-электронные 
и од обол очки стабилизирует состояние электронов и понижает из 
жергию. Наличие неспаренных (п — 1) (/-электронов также увели
чивает прочность химической связи в металлах за счет образования 
дополнительных ковалентных связей. Увеличение размеров атомов 
действует в противоположном направлении, как и увеличение ко
ординационного числа.

Характер изменения температуры плавления металлов по перио
дам периодической системы во многом близок к изменению их 
плотности.

В целом для металлов соблюдается следующая закономерность:

twi (s-элементов) < йзл (р-элементов) < tTm (^-элементов),

но встречаются и исключения. Природа жидкой ртути, как уже
I оворилось, связывается с релятивистскими эффектами.

Понятие тугоплавкости широко используется при обсуждении 
свойств ряда металлов и многих сплавов.

Теплопроводность металлов. Свободные электроны металла, на
ходящиеся в постоянном движении, сталкиваются с колеблющими
ся атомами в узлах кристаллической решетки и обмениваются с 
ними энергией. Усилившиеся при нагревании металла колебания 
атомов незамедлительно передаются с помощью электронов сосед
ним к удаленным атомам.
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В результате происходит быстрое выравнивание температуры по 
всей массе металла. Это и обеспечивает высокую теплопроводность 
металлов.

Высокая теплопроводность металлов, по сути, определяется теми 
же факторами, что и электропроводность.

Электропроводность металлов. Высокая электропроводность 
металлов обусловлена высшей степенью делокализации элект
ронов, наличием в кристаллической решетке электронов прово
димости, отличающихся большой подвижностью.

Создание разности потенциалов в металле приводит к на
правленному движению электронов — носителей электричества, 
возникает электрический ток.

Атомы серебра, меди и золота вследствие проскока
s-электронов имеют электронные конфигурации валентных обо

лочек атомов щелочных элементов из1. В этих случаях в компакт
ных металлах реализуется, как правило, металлическая связь. Появ
ление неспаренных р- и </-электронов приводит к увеличению доли 
направленных ковалентных связей, электропроводимость уменьша
ется.

Атом железа на предвнешней электронной оболочке имеет не
спаренные 3</-электроны, которые также образуют ковалентные связи. 
Кроме этого, когда в кристалле металла, энергетические уровни 
атомов объединяются в энергетические зоны, 3d— и 4з-зоны пере
секаются.

Поэтому при определенном возбуждении я-электроны могут пе
рейти на молекулярные орбигали J -зоны и, таким образом, количе
ство носителей заряда может уменьшиться. Поэтому металлы й- 
элементов с частично заполненной электронной d -\юдобояочкой у 
атомов имеют несколько более высокое электрическое сопротивле
ние, чем металлы непереходных элементов.

4.4. Химические свойства металлов

Химические свойства металлов. Зная положение металла в этом 
ряду, можно сделать вывод о сравнительной величине энергии, зат
рачиваемой на отрыв от атома валентных электронов. Наиболее ак
тивные металлы вытесняют водород из воды при обычных услови
ях с образованием щелочи:
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2Na = H 20  = 2NaOH + H 2 T

Менее активные металлы вытесняют водород из воды в виде 
перегретого пара и образуют окислы:

Fe + H 20  = F e ^ + H 2 Т

Реагируют с разбавленными и бескислородными кислотами, 
вытесняя из них водород:

Zn + 2H C L = ZnCL^ + Н 2 Т

Металлы, стоящие после водорода, не могут вытеснять его из 
поды и из кислот, а вступают с кислотами в окислительно-восстанови
тельные реакции без вытеснения водорода:

Си + 2H 2SOA = CuSOA + S0 2 Т + Н 20

Все предшествующие металлы вытесняют последующие из их 
солей:

Fe+ CuS04 = FeS04 + Си

Во всех случаях вступающие в реакции металлы окисляются. 
Окисление металлов наблюдается и при непосредственном взаимо
действии металлов с неметаллами:

2 Na + S  =  Na2S

2 Fe + ЗС/2 = FeCl3

Большинство металлов активно реагируют с кислородом, обра
ти разного состава окислы:

ANa + 0 2=  2 Na20

Соединения металлов с галогенами называют галогенидами, с 
серой сульфидами, с азотом нитридами, с фосфором фосфоритами, 
с углеродом карбидами, с кремнием силицидами, с бором боридами, 
с иодородом гидридами и т.д.

Ключевые слова:
Положение металлов, самородные металлы, руды, металлургия, физические
свойства, химические свойства, электрохимический ряд напряжений.
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Котрольные вопросы:
1. Чем объяснить малую электроотрицательность металлов?
2. Что называют рудами?
3. Почему металлы обладают электропроводностью, а немметаллы нет ?
4. Как образуется металлическая связь?
5. Почему натрий нельзя хранить на воздухе?
6. Какими реакциями можно докозать, что данный гидрооксид амфотерный?
7. Почему щелочные металлы неустойчивы на воздухе и в водных растворах?
8. Можно ли получить щелочные металлы электролизом?
9. Почему щелочноземельные металлы неустойчивы на воздухе, а бериллий и 

магний достаточно устойчивы?
10. Каковы особенности поведения металлов в азотнокислой среде?



5. СПЛАВЫ. ДИАГРАММА СОСТОЯНИЯ

5.1. Понятие о сплавах

Металлическим сплавом называется вещество, состоящее из двух 
и более компонентов (металлов и неметаллов — О, S, Р, Si), получа
емое сплавлением. Компоненты сплавов в большинстве случаев в 
жидком состоянии полностью растворимы друг в друге, то есть 
представляют собой жидкий раствор, в котором атомы различных 
компонентов более или менее равномерно перемешаны друг с дру
гом.

В твёрдом виде сплавы образуют механические смеси, химичес
кие соединения, твёрдые растворы.

Сплавы обладают более разнообразным комплексом свойств, 
которые изменяются в зависимости от состава и метода обработки.

Строение металлического сплава зависит от того, в какие взаи
модействия вступают компоненты, составляющие сплав. Почти все 
металлы в жидком состоянии растворяются друг в друге в любых 
соотношениях. При образовании сплавов в процессе их затвердева
нии возможно различное взаимодействие компонентов.

В зависимости от характера взаимодействия компонентов раз
личают сплавы:

— механические смеси;
— химические соединения;
— твердые растворы.
Механические смеси образуются, когда компоненты не способ

ны к взаимному растворению в твердом состоянии и не вступают в 
химическую реакцию с образованием соединения. Образуются между 
элементами значительно различающимися по строению и свойствам, 
когда сила взаимодействия между однородными атомами больше 
чем между разнородными. Сплав состоит из кристаллов входящих в 
пего компонентов (рис. 14.). В сплавах сохраняются кристалличес
кие решетки компонентов.

Сплавы, химические соединения, образуются между элемента
ми значительно различающимися по строению и свойствам, если
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Рис. 14. Схема микроструктуры механической смеси.
А — кристаллические участки одного компонента,
Б  — кристаллические участки другого компонента

сила взаимодействия между разнородными атомами больше, чем 
между однородными.

Особенности этих сплавов: Постоянство состава, то есть сплав 
образуется при определенном соотношении компонентов, химичес
кое соединение.

Сплавы образующие твердые растворы — это твердые фазы, в 
которых соотношения между компонентов могут изменяться. Я вля
ются кристаллическими веществами. Характерной особенностью 
твердых растворов является: наличие в их кристаллической решетке 
разнородных атомов, при сохранении типа решетки растворителя. 
Твердый раствор состоит из однородных зерен (рис. 15.).

Кристаллизация сплавов. Кристаллизация сплавов подчиняется 
тем же закономерностям, что и кристаллизация чистых металлов. 
Необходимым условием является стремление системы в состояние с 
минимумом свободной энергии. Основным отличием является боль
шая роль диффузионных процессов, между жидкостью и кристал
лизующейся фазой. Эти процессы необходимы для перераспределе
ния разнородных атомов, равномерно распределенных в жидкой фазе.

В сплавах в твердых состояниях, имеют место процессы пере
кристаллизации, обусловленные аллотропическими превращениями 
компонентов сплава, распадом твердых растворов, выделением из 
твердых растворов вторичных фаз, когда растворимость компонен
тов в твердом состоянии меняется с изменением температуры.

Эти превращения называют фазовыми превращениями в твер
дом состоянии.
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Рис. 15. Схема микроструктуры и кристаллические 
решетки твердого раствора

При перекристаллизации в твердом состоянии образуются цент
ры кристаллизации и происходит их рост. Обычно центры кристан-
II ичации возникают по границам зерен старой фазы, где решетка 
имеет наиболее дефектное строение, и где имеются примеси, кото
рые могут стать центрами новых кристаллов. У старой и новой 
фпчы, в течение некоторого времени, имеются общие плоскости. 
Tii кая связь решеток называется когерентной связью. В случае раз- 
ничия строения старой и новой фаз превращение протекает с обра
зованием промежуточных фаз.

Нарушение когерентности и обособления кристаллов наступает, 
когда они приобретут определенные размеры. Процессы кристалли- 
1Л ции сплавов изучаются по диаграммам состояния.

5.2. Диаграмма состояния

Диаграмма состояния представляет собой графическое изобра
жен ие состояния любого сплава изучаемой системы в зависимости 
<н концентрации и температуры.

77



I

Рис. 16. Кривые охлаждения:
1— чистого вещества; 2 — сплава из двух компонентов

Диаграммы состояния показывают устойчивые состояния, т.е. 
состояния, которые при данных условиях обладают минимумом сво
бодной энергии, и поэтому ее также называют диаграммой равно
весия, так как она показывает, какие при данных условиях суще
ствуют равновесные фазы.

Построение диаграмм состояния наиболее часто осуществля
ется при помощи термического анализа. В результате получают 
серию кривых охлаждения, на которых при температурах фазо
вых превращений наблюдаются точки перегиба и температурные 
остановки.

В ходе анализа строят и изучают диаграммы плавкости, которые 
представляют собой график зависимости температуры плавления 
системы от ее состава.

Чтобы построить диаграмму плавкости, берут два чистых веще
ства и готовят из них смеси различного состава.

Каждую смесь расплавляют и затем медленно охлаждают, отме
чая через определенные промежутки времени температуру остываю
щего сплава.

Таким образом получают кривую охлаждения. На рис. 17 приве
дены кривые охлаждения чистого вещества 1 и сплава 2 .
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11среход чистого вещества из жидкого в твердое состояние со
провождается выделением теплоты кристаллизации, по- этому, пока 
ней жидкость не закристаллизуется, температура остается постоян
ной (участок Ьс, кривая 1). Далее охлаждение твердого вещества 
иле!равномерно.

Температуры, соответствующие фазовым превращениям, назы
ваю! критическими точками. Некоторые критические точки имеют 
питания, например, точки, отвечающие началу кристаллизации на
стаю т точками ликвидус, а концу кристаллизации — точками со- 
нидус. По кривым охлаждения строят диаграмму состава в коорди-
и.1 гах: по оси абсцисс — концентрация компонентов, по оси ординат 

температура.
Шкала концентраций показывает содержание компонента. Ос

новными линиями являются линии ликвидус и солидус, а также 
пинии, соответствующие фазовым превращениям в твердом состоя
нии. По диаграмме состояния можно определить температуры фазо- 
mi.iv  превращений, изменение фазового состава, приблизительно, 
свойства сплава, виды обработки, которые можно применять для 
сплава.

Рис. 17. Диаграмма 
состояния сплава 

(Cd-Bi) 
(механическая 

смесь)

Кристаллы Крчстагт Эвтектика Кристаллы Кристаллы 
«исмута висмута висмута висмута

и эвтектика и эвтектика и эвтектика
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5.3. Свойства сплавов

Чистые металлы редко используются в практике (кроме меди и 
алюминия, которые используют в качестве проводников электри
чества). Кроме того, что чистый металл очень трудно получить (кос
мические технологии позволяют это сделать), оказывается, что их 
механические и технологические свойства не отвечают требованиям 
техники.

Технологические свойства — это ковкость, литейные свойства, 
обрабатываемость режущим инструментом — то есть способность 
материала к той или иной обработке, технологии, то есть можно 
ли и легко ли из этого материала изготовить деталь тем или иным 
способом. Сплавы обладают лучшими механическими и техноло
гическими свойствами, из-за чего они широко применяются в тех
нике.

Свойства сплавов обычно отличаются от свойства металлов ком
понентов. Этим пользуются для изготовления металлических мате
риалов с заданными свойствами.

Меняются плотность, температура плавления, электропровод
ность, твердость, механическая прочность, пластичность, устойчи
вость к окислению и т.п.

Небольшие добавки к сплавам в виде разных металлов, придаю
щие, тем не менее, сплаву новые необходимые свойства называют 
легирующими добавками. Сведения о сплавах очень обширны и 
область их применения разнообразны. В чистом виде металлы при
меняются значительно реже, чем в сплавах.

В настоящее время известно более тысячи видов различных спла
вов, применяемых в строительстве, машиностроении, авиации, атом
ной энергетике.

5.4. Решение типовых задач по теме 

Пример 1
После погружения железной пластинки в 100 мл раствора с 

to(CuS04) = 14,5 % (плотность раствора р = 1,10 г/мл) масса плас
тинки увеличилась на 0,391 г.

Какая масса железа прореагировала? Какая масса сульфата меди 
(II) осталась в растворе после реакции?
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Решение
При погружении железной пластинки в раствор сульфата меди 

железо как более активный металл (Е° Fe2+/Fe = —0,44 В) вытесняет 
медь 0,34В) из раствора ее соли:

Fe. , + CuSO,. , ->FeSO,. . + Си, ,(тв) 4(р-р) 4(р-р) (тв)

Увеличение массы пластинки А е с т ь  результат двух процес
сов:

а) осаждение на пластинке меди — за счет этого масса пластинки 
возрастает;

б) растворение некоторой массы пластинки — за счет этого мас
са пластинки уменьшается:

Атш — т( Си) — m(Fe).

Молярные массы железа, меди и сульфата меди равны:

Af(Fe) = 56 г/моль, М(Си) = 64 г/моль, M(CuS04) = 160 г/ 
моль.

Пусть в реакцию вступило п моль железа, тогда Атт :

0,391 = 64и -  56п = 8 л;

п = 0,391/8 = 0,0489 моль.

Тогда масса прореагировавшего железа равна:

m(Fe) = п • Af(Fe) = 0,0489 - 56 = 2,74 г.

Находим массу CuS04 в исходном растворе (/w(CuS04)Mcx) и мас
су CuS04, вступившего в реакцию с железом (m(CuS04)nn):

да(Си804)исх = т(р-ра) - р - со = 100 - 1,1 - 0,145 = 15,95 г;

«(CuSO^Hp = п - М =  0,0489 -160 = 7,82 г.

Тогда в растворе после реакции осталось:

т{CuS04)H36m = 15,95 -  7,82 = 8,13 г.

Таким образом, масса прореагировавшего железа равна 2,74 г; в 
растворе после реакции осталось 8,13 г CuS04.
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Пример 2
Смесь железа и меди массой 3,0 г обработали избытком раствора 

соляной кислоты, при этом выделился водород объемом 1 ,9  л 
(н. у.). Определите состав исходной смеси (<»,%).

Решение
С раствором НС1 будет взаимодействовать только железо по 

следующему уравнению реакции:

Fe + 2НС1 = FeCL, + H 2t,

М(Fe) = 56 г/моль; М(Си) = 64 г/моль.

Из уравнения реакции и условия задачи следует:

M(Fe) /  m(Fe) = V (Н) /  22,4 -» M(Fe) • V (Н2) /  22,4) =56 • 1,9 
/  22,4 = 1,21 г.

т(Си) = 3,0 -  0,21 = 2,79 г;

co(Fe) = = 7 %; 00,5100 21,0%.

ю(Си) = 100 -  7 = 93 %.

Пример 3
Какие продукты образуются при взаимодействии цинка с раз

бавленными: а) серной и б) азотной кислотами? Запишите уравне
ния реакций, расставьте коэффициенты в уравнении на основании 
электронного баланса.

Решение
а) В разбавленной серной кислоте окислителем является ион 

водорода, который вытесняется из кислоты металлом:

Zn + H2S04 (раз6̂  = ZnS04 + Н2

Уравнения электронного баланса:

Z n -  2 ё  ->Zn+2 |2|1

2Н+ + 2 ё  Н2 |2|1.

б) В азотной кислоте окислителем выступает азот, поэтому в 
результате реакции образуются: нитрат, вода и продукт восстанов
ления кислоты. Пользуясь табл. 4.1 и учитывая, что цинк является
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г
металлом средней активности, находим, что кислота восстанавлива- 
еюя до N0:

( Zn + H N 03 (рзз6) -> Zn(N03)2 + NO + HjO.
Составим уравнения электронного баланса:

Zn — 2 ё  -> Zn+2 j2|3

I N+5 + З ё  ~>N+2 |3|2.

Полученные коэффициенты подставим в уравнение реакции и 
i;i гем уравняем остальные элементы, входящие в уравнение:

f 3Zn + 8 HNO3 (раз6) = 3Zn(N03) 2 + 2NO + 4Н20

Пример 4
Охарактеризуйте состояние сплава и определите состав каж- 

k дой фазы в точке Sn : Zn = 30 % : 70 % при температуре 320 “С
(рис. 4.8). Руководствуясь видом диаграммы состояния вещества, 
определите, к какому типу сплавов оно относится.

Sn Sn

Рис. 4.8
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Ключевые слова
Твердый раствор, компоненты, диаграмма состояния, гомогенный, гетеро
генный, эвтектический состав.

Конрольные вопросы:
1. Почему же люди стали использовать сплавы?
2. Что такое сплавы?
3. Чем отличаются сплавы от металлов?
4. Чем отличаются свойства металлов от их сплавов?
5. Какой период и истории человечества называют «бронзовым веком»? 

Почему?
6. Какое количество вещества меди и никеля нужно взять для производства 

25 кг мельхиора?
7. Что объединяет два выражения: «легирующие элементы стали» и «привиле 

гированное положение в обществе»?
8. На какие типы делятся сплавы по числу компонентов?
9. На какие разновидности делятся сплавы по составу?
10. Назовите разновидности сплавов по состоянию компонентов?



6 . ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И ХИМИЧЕСКОЕ 
РАВНОВЕСИЕ

6.1. Кинетика химических реакций

Химическая кинетика — раздел химии, изучающий скорость хи
мических реакций, механизмы их протекания и факторы, влияю
щие на скорость.

Рассмотрим некоторые понятия, которые пользуются в хими
ческой кинетике.

Система в химии — это рассматриваемое вещество или совокуп
ность веществ.

Фаза — часть системы, отличающаяся по своим физическим или 
химическим свойствам от других частей системы и отделённая от 
них поверхностью раздела, при переходе через которую свойства 
системы резко меняются.

Системы, которые состоят из одной фазы, называются гомоген
ными, или однородными. Примером гомогенных систем являются 
газовые смеси, растворы.

Системы, которые состоят из двух или нескольких фаз называ
ются гетерогенными (неоднородными). Гетерогенными системами 
являются смеси твёрдых веществ, газ + твёрдое веществ, жидкость 
t твёрдое вещество.

Химическая реакция — процесс превращения одних веществ 
к другие, отличающиеся от исходных веществ составом и свой
ствами.

Скорость служит количественной характеристикой быстроты 
течения химических реакций. Многие реакции протекают очень 
быстро, известны и медленные химические процессы. Для регули
рования промышленных процессов очень важно знать не только 
скорость той или иной химической реакции, но и закономерности, 
которые позволяют её изменять в нужном направлении.

Необходимо различать реакции, протекающие в гомогенной систе
ме (гомогенные реакции) и реакции, протекающие в гетерогенной 
системе (гетерогенные реакции).
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В гомогенных системах, протекающих при постоянном объёме, 
исследуется скорость реакции между реагентами, не имеющими гра
ницы раздела (газовые реакции, реакции в растворах).

Скорость химической реакции в гомогенных системах — это 
изменение количества вещества, вступающего в реакцию или обра
зующегося в результате реакции за единицу времени в едини
це объёма системы.

Скорость химических реакций.

у  _ С2 -С \ _ А С  

t2~~h
Где V — Средняя скорость реакций:
С — концентрация;
t — время.

V =  кСА • св

Основной закон химической кинетики часто называют законом 
действующих масс.

Из уравнения (2) нетрудно установить физический смысл кон
станты скорости к она численно равна скорости реакции, когда 
концентрация каждого из реагирующих веществ составляют 1моль/ 
л или когда их произведение равно единице.

Константа скорости реакции к  зависит от природы реагирую
щих веществ и от температуры, но не зависит от их концентраций.

Уравнение (2) связывающее скорость реакции с концентраци
ей реагирующих веществ, называется кинетическим уравнением 
реакции.

♦ Влияние температуры.
Повышение температуры обычно влияет резкое увеличение ско

рости реакции. Количественная зависимость скорости реакции от 
температуры характеризуются правилом Вант-Гоффа (1852—1911). 
При повышении температуры на каждые 10°С скорость большин
ства реакций увеличивается в 2—4 раза.

Математически эта зависимость выражается соотношением

Vt2 = V// —
2 10

I

(1)

(2)
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Где Vt,, Vt2 — скорость реакции соответственно при начальной 
(/,) температурах и конечной (/2) температурах.

Скорость химической реакции в гетерогенных системах — это
изменение количества веществ, вступивших в реакцию или образо
вавшихся в результате реакции в единицу времени на единице по
верхности раздела фаз.

Это можно записать в математической форме:

V = _*L_У гетер. $ ^

где V — скорость реакции в гетерогенной системе
г — время, сек.
S — площадь поверхности фазы, на которой протекает
Всякое увеличение поверхности приводит и к увеличению скорос

ти реакции. Также, растворение металлов в кислотах протекает на
много быстрее, если брать металлы в виде порошков.

6.2 Влияющие факторы на скорость химических реакций

Факторы, влияющие на скорость реакции. Скорость химической 
реакции зависит от многих факторов.

1. Природа реагирующих веществ. Здесь большую роль играет 
характер химических связей и строение молекул реагентов. Реак
ции протекают в направлении разрушения менее прочных связей и 
образования веществ с более прочными связями. Например, выде
ление водорода цинком из раствора хлороводорода происходит зна
чительно быстрее, чем из раствора уксусной кислоты, так как по
лярность связи Н—CI больше, чем для связи О—Н в молекуле 
СН3СООН, иначе говоря, из-за того, что HCI -  сильный электро
лит, а СН3СООН — слабый электролит в водном растворе.

2. Концентрация реагирующих веществ. Для того, чтобы части
цы молекулы, ионы реагирующих веществ вступили в химическое 
взаимодействие, необходимо их столкновение друг с другом (соуда
рение). Следовательно, чем больше столкновений, тем быстрее про
текает реакция. А число столкновений молекул тем больше, чем 
выше концентрация реагирующих веществ.

В 1865 г. профессор Н.Н. Бекетов впервые высказал гипотезу о 
количественной взаимосвязи между реагентами и временем течения
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реакции. Эта гипотеза нашла подтверждение в основном законе 
химической кинетики, сформулированном в 1867 г. норвежскими 
учёными К. Гульдбергом и П. Вааге и названном законом действу
ющих масс:

При постоянной температуре скорость химической реакции прямо 
пропорциональна произведению концентраций реагирующих ве
ществ, взятых в степенях с показателями, равными стехиометричес- 
ким коэффициентам в уравнении реакции.

Для реакции в общем виде: aA+bB=cC+dD математическое вы
ражение закона действующих масс имеет вид:

Vi =  k i-  [А]а • [В]ь

— где Vi — скорость прямой реакции;
— [А] и [В] — молярные концентрации реагирующих веществ
— А и В, моль/л а и b — стехиометрические коэффициенты в 

уравнении;
— -  коэффициент пропорциональности, называемый кон

стантой скорости прямой реакции.
Так, для реакции окисления оксида серы (IV):

2S02 + 02 = 2S02, Vi = [S02]2 • [02]

Чтобы понять физический смысл константы скорости реакции, 
надо принять в написанном уравнении, что [А]=1 моль/л и [В]=1 
моль/л (либо приравнять единице их произведение), и тогда V= к. 
Отсюда ясно, что константа скорости к численно равна скорости 
реакции, когда концентрации реагирующих веществ (или их произве
дение в уравнениях скорости) равны единице.

Константа скорости химической реакции зависит от природы 
реагирующих веществ, от температуры, от присутствия катализа
тора, но не зависит от концентрации веществ, участвующих в ре
акции.

Влияние температуры на скорость реакции. Большое значение на 
скорость химических реакций оказывает температура. Например, 
экспериментальные данные показали, что при комнатной темпера
туре реакция образования воды из водорода и кислорода не идёт — 
её скорость равна нулю; при 400°С она протекает очень медленно, 
при 500°С гораздо быстрее, а при 600°С осуществляется мгновенно, 
со взрывом.
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С повышением температуры скорость реакции возрастает, т.к. 
увеличивается скорость движения молекул и возрастает число ак- 
П1 иных молекул. Следовательно, возрастает число столкновений 
активных молекул в единицу времени.

Зависимость скорости химической реакции от температуры вы
ражает правило Вант — Гоффа (конец XIX в., голландский химик):

Для газовых реакций при увеличении температуры на каждые
Н)0С скорость химической реакции увеличивается в 2—4 раза.

Математически эта зависимость выражается соотношением:

Vt2 ~ V tY tjL~ ~

Где Vtv Vt2 — скорость реакции соответственно при начальной 
(/,) температурах и конечной (/2) температурах, Y — температурный 
коэффициент скорости реакции, для различных реакций он разли
чен. Его физический смысл заключается в том, что он показывает, 
во сколько раз увеличивается скорость данной реакции при повы
шении температуры реагирующих веществ на 10°С.

В настоящее время современную химическую промышленность 
невозможно представить без использования каталитических про
цессов. Производство серной и азотной кислот, аммиака, метанола, 
уксусной кислоты и полимеров использует катализаторы.

Катализатор — вещество, которое в незначительных количе
ствах существенно увеличивает скорость химической реакции, не 
изменяя после её окончания своего химического состава и количе
ства.

Катализаторы могут быть твёрдыми, жидкими и газообразными 
веществами. Применять катализаторы выгоднее, чем повышать тем
пературу.

Изменение скорости химической реакции в присутствии ката
лизаторов называют катализом.

Реакции, протекающие при участии катализаторов, называются 
каталитическими.

Катализ называется положительным, если скорость реакции уве
личивается, и отрицательным, если скорость уменьшается.

Различают гомогенный и гетерогенный катализ.
При гомогенном катализе катализатор и реагирующие вещества 

находятся в одинаковом агрегатном состоянии (образуют одну фазу).
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В этом случае между катализатором и реагирующими веществами 
отсутствует поверхность раздела.

Например: реакция окисления оксида серы (VI)

N 0
2S02 + 0 2 = 2S03

При гетерогенном катализе — в разных агрегатных состояниях 
(фазах). Обычно, катализатор в твердом состоянии, а реагенты — в 
жидком или газообразном.

Например, окисление аммиака (газообразная фаза) в присут
ствии платины (твёрдая фаза).

Pt
4NH3 + 502 = 4N0 + 6Н20

Все реакции при гетерогенном катализе протекают на поверхно
сти катализатора.

Существуют вещества, которые замедляют химические реак
ции. Их называют отрицательными катализаторами или ингиби
торами.

Например, резко замедлить протекание нежелательных хими
ческих процессов в ряде случаев, таких как, например, при корро
зии металлов, можно, добавляя их в реакционную среду.

Теория Аррениуса. Энергия активации. Необходимым условием 
начала химического взаимодейст вия между молекулами должно бьггь 
их соударение. Но не все они эффективны. С. Аррениус высказал 
гипотезу, что эффективные столкновения происходят только меж
ду активными молекулами. На это надо затратить определённую 
энергию.

Энергия активации — это избыточная энергия, которую надо 
сообщить частицам (атомам, молекулам) реагирующих веществ, чтобы 
превратить их в активные.

Обозначают Еа и выражают в кДж/моль. Зависит от природы 
реагирующих веществ и характеризует скорость химического взаи
модействия.

Энергия активации реакции равна разности энергий переходно
го и исходного состояний:

£ = F — £
а переххост. исх.сост.
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6.3. Химическое равновесие

Химическое равновесие принцип Ле-Шателье. Большинство 
химических реакций протекает обратимо. По мере протекания хи
мической реакции концентрации исходных веществ уменьшаются, 
и соответствии с законом действия масс это приводит к уменьше
нию скорости химической реакции.

Если реакция обратима, то с течением времени скорости обрат
ной реакции будет возрастать, т.к. увеличиваются концентрации 
продуктов реакции. Обратимые реакции не доходят до конца и 
заканчиваются установлением химического равновесия.

А + Б
V,

t

Состояние реагирующей системы, при котором когда скорость 
прямой реакции (V,) равна скорости обратной реакции (V2), назы
вается состоянием химического равновесия.

Например, в реакции синтеза аммиака равновесие наступает тогда, 
когда в единицу времени образуется столько же молекул аммиака, 
сколько их распадается на азот и водород.

Следовательно, химическое равновесие можно определить как 
такое состояние системы реагирующих веществ, при котором ско
рость прямой и обратной реакции равны между собой.

На состояние химического равновесия оказывают влияние 
концентрация реагирующих веществ, температура, а для газооб
разных веществ давление.

При изменение одного из этих параметров равновесие, нару
шается и концентрация всех реагирующих веществ изменяемся 
до тех пор, пока не установится новое равновесие, но уже при 
иных значениях равновесных концентраций.

Подобный переход реакционной системы от одного состояния 
равновесия к другому называется смещением (сдвигом) химическо
го равновесия.
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Если при изменении условий увеличивается концентрация ко
нечных веществ, то говорят о смещении равновесия в сторону про
дуктов реакции.

Если же увеличивается концентрация исходных веществ, то 
равновесие смещается в сторону их образования.

Направление смещения химического равновесия при изменени
ях концентрации реагирующих веществ, температуры и давления (в 
случае, газовых реакций) определяется общим положением, извест
ным под названием принципа подвижного равновесия или принци
па Ле Шателье.

Если на систему, находящуюся в равновесии, производится 
какое — либо внешнее воздействие (изменяется концентрация, 
температура, давление), то оно благоприятствует протеканию той 
из двух противоположных реакций, которая ослабляет воздей
ствие.

Применим этот принцип к реакции синтеза аммиака МН3 из 
азота и водорода:

N2 +ЗН 2 о  2NH3

Рассмотрим влияние на эту тему реакцию всех трех факторов, 
влияющих на химическое равновесие.

6.4. Решение типовых задач по теме «химическая кинетика и 
химическое равновесие»

Пример 1
Во сколько раз изменится скорость прямой реакции

N2(r)+3H2(r) <..... > 2NH3(r), если давление в системе увеличить в 2
раза?

Решение.
Увеличение давления в системе в 2 раза равносильно уменьше

нию объема системы в 2 раза. При этом концентрации реагирую
щих веществ возрастут в 2 раза. Согласно закону действия масс, 
начальная скорость реакции равна vb=^:-[N2] [H2]3. После увеличе
ния давления в 2  раза концентрации азота и водорода увеличатся в
2 раза, и скорость реакции станет равна vj£=fc-2[N2]-23[H2]3= 
=fc-32[N2]-[H2]3. Отношение v k/ vh показывает, как изменится ско
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рость реакции после изменения давления. Следовательно, v j
&-32[N2]■ [Н2]3/ (к-[N2J-[Н2]3)=32.
Ответ: скорость реакции увеличится в 32 раза.
Пример 2
В реакции С(т)+2Н2(г) <=> СН4(г) концентрацию водорода 

уменьшили в 3 раза. Как изменится скорость реакции?
Решение.
Согласно закону действия масс, начальная скорость реакции 

равна vH—k -IН2]2. После уменьшения концентрации водорода в 3 
р.иа скорость станет равна v = k  -(1/3)2[Н2]2 =1/9£[Н2]2.

После изменения концентрации водорода скорость изменится 
следующим образом:

v j v = i / 9 m 2f / ( m 2f ) = i / 9 .

Ответ: скорость реакции уменьшится в 9 раз.
Пример 3
Во сколько раз возрастет скорость реакции при повышении тем

пературы с 10 до 30°С (7= 3)?
Решение.
При увеличении температуры с 10 до ЗОоС скорость реакции в 

соответствии с правилом Вант-ГоФфа возрастает:
v2/vl=yCf2_,I)/ia, где ?2=30°С. f=10eC, a v2 и v, — скорости реакции 

при данных температурах. Получаем v2/Vj=3(30“ 10,/10=32=9 т.е. ско
рость реакции увеличится в 9 раз.

Ответ: 9.
Пример 4
Равновесие реакции 2Н2(г)+02(г) <=» 2Н20 (г); АН<0 смещается 

иправо при: 1) повышении температуры; 2 ) уменьшении давления; 
3) увеличении давления?

Решение.
Все вещества в системе — газы. В соответствии с принципом Ле 

Шателъе, повышение давления приводит к смещению равновесия в 
сторону реакции, приводящей к меньшему количеству молей газов, 
г.е. в сторону образования Н20.

Следовательно, повышение давления в системе смещает равно
весие реакции вправо.

Ответ: при увеличении давления.
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Пример 5
В какую сторону сместится равновесие реакции 2S02(r)+0 2(r) 
2S03(r); АН<0 при повышении температуры?
Решение.
Поскольку ДН<0, теплота выделяется в ходе прямой реакции, 

которая является экзотермической. Обратная реакция будет эндо
термической.

Повышение температуры всегда благоприятствует протеканию 
реакции с поглощением теплоты, т.е. равновесие сместится в сторо
ну исходных веществ.

Ответ: влево.
Пример 6
Определите константу равновесия реакции 
NOCl2(r)+NO(r) 2NOCl(r), если при некоторой темпера

туре равновесные концентрации веществ составляют [NOC12]=0,05; 
[N0]=0,55; [NOC1]=0,08 моль/л.

Решение.
Константа равновесия обратимой химической реакции равна от

ношению произведения равновесных концентраций продуктов к 
произведению равновесных концентраций исходных веществ. Зна
чение каждой из концентраций должно быть возведено в степень, 
равную стехиометрическому коэффициенту перед соответствующим 
веществом в уравнении реакции.

Поэтому

[NOClf _  0,082 Q 233 
[NOCl2l[N O ] 0,05-0,55 ’

Ответ: 0,233.

Ключевые слова
Химическая кинематика, скорость химических реакций, концентрация, кон
станта скорости реакция, температура, правило Вант-Гоффа, активация, 
энергия активации, катализаторы, ингибиторы, обратимые и необратимые 
реакции, химическое равновесие, принцип Ле Щателье.

Конрольные вопросы:
1. Что такое скорость химической реакции? В каких единицах она измеря

ется ?
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2. Почем скорость реакции возрастает с увеличением температуры?
3. Чем объяснить, что одни реакции являются эндотермическими процесса

ми, а другие — экзотермическими?
4. Что такое катализатор, катализ, каталитические реакции?
5. Что такое химическое равновесие?
6. В чем заключается принцип Ле Шателье?
7. Что такое температурный коэффициент?
8. Во скоаько раз увеличится скорость реакции при повышении температуры 

с 20 до 100’С, если температурный коэффициент равен 4?
9. Что является предметом изучения химической кинетики?
10. Каков физический смысл константы скорости, реакции?
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7. ВОДА В ПРИРОДЕ. ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ

7.1. Вода в природе. Состав воды

Вода — самое распространенное в природе вещество, на ее долю 
приходится около 71% поверхности земли. Вода представлена в ли
тосфере, гидросфере, на суше в виде подземных вод, ледников, 
озер, почвенных вод, рек. Природная вода представляет собой ра
створ многих веществ, в том числе солей, газов а также веществ 
органического происхождения, некоторые из которых находится 
в ней во взвешенном состоянии.

В большинстве случаев природная вода имеет атмосферное 
происхождение (дождевая вола), раже — глубинное (конденса
ция) из паров, поднимающихся из недр земли).

Наиболее свободной от примесей является вода в атмосфере. 
Она содержит только газы и небольшое количество примесей, ра
створяющихся в ней при контакте с твердыми частицами (пыль) в 
атмосфере.

Диаграмма состояния воды. Диаграмма состояния (или фазовая 
диаграмма) представляет собой графическое изображение зависимо
сти между величинами, характеризующим и состояние системы, и 
фазовыми превращениями в системе (переход из твердого состоя
ния в жидкое, из жидкого в газообразной и т. д.). Диаграммы 
состояния широко применяются в химии. Для однокомпонентных 
систем обычно используются диаграммы состояния, показывающие 
зависимость фазовых превращений от температуры и давления. На 
рисунке 17 приведена в схематической форме (без строгого соблю
дения масштаба) диаграмма состояния воды.

Любой точке на диаграмме отвечают определенные значения 
температуры и давления. Диаграмма показывает те состояния воды, 
которые термодинамический устойчивы при определенных значе
ниях температуры и давления. Она состоит из трех кривых, разгра
ничивающих все возможные температуры и давления на три облас
ти, отвечающие льду, жидкости и пару. Рассмотрим каждую из
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кривых более подробно. Начнем с кривой ОА (рис. 15), отделяющей 
область пара от области жидкого состояния. Представим себе ци
линдр, из которого удален воздух, после чего б него введено неко
торое количество чистой, свободной от растворенных веществ, в 
том числе от газов, воды; цилиндр снабжен поршнем, который зак
реплен в некотором положении.

Давление 4  
Р, атм

Критическая точка
(218 атм; 374 °С)

емг.ергп ура

Т, “С

Рис. 16. Диаграмма состояния воды

Через некоторое время часть воды испарится, и над ее поверх
ностью будет находиться насыщенный пар. Можно измерить его 
давление и убедиться в том, что оно не изменяется с течением 
времени и не зависит от положения поршня. Если увеличить темпе
ратуру всей системы и вновь измерить давление насыщенного пара, 
то окажется, что оно возросло. Повторяя такие измерения при раз
личных температурах, найдем зависимость давления насыщенного 
водяного пара от температуры.

Кривая ОА представляет собой график этой зависимости: точки 
кривой показывают те пары значений температуры и давления, при 
которых жидкая вода и водяной пар находятся в равновесии друг с 
другом — сосуществуют. Кривая ОА называется кривой равновесия 
жидкость-пар или кривой кипения.
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В таблице приведены значения давления насыщенного водяного 
пара при нескольких температурах.

Попытаемся осуществить в цилиндре давление, отличное от рав
новесного, например, меньшее, чем равновесное. Для этого освобо
дим поршень и поднимем его. В первый момент давление в цилин
дре, действительно, упадет, но вскоре равновесие восстановится: 
испарится добавочно некоторое количество воды и давление вновь 
достигнет равновесного значения.

Только тогда, когда вся вода испарится, можно осуществить 
давление, меньшее, чем равновесное. Отсюда следует, что точкам, 
лежащим на диаграмме состояния ниже или правее кривой ОА, от
вечает область пара.

Если пытаться создать давление, превышающее равновесное, то
э того можно достичь, лишь опустив поршень до поверхности воды. 
Иначе говоря, точкам диаграммы, лежащим выше или левее кривой 
ОА. отвечает область жидкого состояния.

До каких пор простираются влево области жидкого и парооб
разного состояния? Наметим по одной точке в обеих областях и 
будем двигаться от них горизонтально влево. Этому движению то
чек на диаграмме отвечает охлаждение жидкости или пара при по
стоянном давлении. Известно, что если охлаждать воду при нор
мальном атмосферном давлении, то при достижении 0°С вода нач
нет замерзать.

Проводя аналогичные опыты при других давлениях, придем к 
кривой ОС, отделяющей область жидкой воды от области льда.
Э та кривая — кривая равновесия твердое состояние — жидкость, 
или кривая плавления,— показывает те пары значений температу
ры и давления, при которых лед и жидкая вода находятся в равно
весии.

Двигаясь по горизонтали влево в области пара (в нижнею части 
диаграммы), аналогичным образом придем к кривой ОБ. Это-кри- 
иаи равновесия твердое состояние-пар, или кривая сублимации. Ей
о твечают те пары значений температуры к давления, при которых в 
равновесии находятся лед и водяной пар.

Все три кривые пересекаются в точке О. Координаты этой точ
ке и-это единственная пара значений температуры и давления,, при 
которых в равновесии могут находиться все три фазы: лед, жидкая 
иода и пар. Она носит название тройной точки.
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ОА — равновесия жидкость — ОС — равновесия твердое
кристалл, плавления состояние — пар, сублимации

Кривая плавления исследована до весьма высоких давлений, В 
этой области обнаружено несколько модификаций льда (на диаг
рамме не показаны).

Справа кривая кипения оканчивается в критической точке. При 
температуре, отвечающей этой точке, — критической температур е
— величины, характеризующие физические свойства жидкости и 
пара, становятся одинаковыми, так что различие между жидким и 
парообразным состоянием исчезает.

ОВ — равновесия жидкость — пар, О - в  равновесии все три фазы: 
кипения лед, жидкая вода и пар
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Существование критической температуры установил в 1860 г. 
Д.И. Менделеев, изучая свойства жидкостей. Он показал, что при 
температурах, лежащих выше критической, вещество не может на
ходиться в жидком состоянии.

В 1869 г. Эндрюс, изучая свойства газов, пришел к аналогично
му выводу.

Критические температура и давление для различных веществ 
различны. Так, для водорода ?крип = —239,9 ° N , р  =■ 1,30 МПа, 
для хлора ^ ИП=144°С, ркрт=  7,71 МПа, для воды t^m =  374,2 °С, 
р =22,12 МПа.• крип ’

Одной из особенностей воды, отличающих ее от других веществ, 
является понижение температуры плавления льда с ростом давле
ния. Это обстоятельство отражается на диаграмме. Кривая плавле
ния ОС на диаграмме состояния воды вдет вверх влево, тогда как 
почти для всех других веществ она идет вверх вправо.

Превращения, происходящие с водой при атмосферном давле
нии, отражаются на диаграмме точками или отрезками, располо
женными на горизонтали, отвечающей 101,3 кПа (760 мм рт. ст.). 
Так, плавление льда или кристаллизация воды отвечает точке D, 
кипение воды-точке Е, нагревание или охлаждение воды — отрезку 
DE и т.п.

Диаграммы состояния изучены для ряда веществ, имеющих на
учное или практическое значение. В принципе они подобны рас
смотренной диаграмме состояния воды. Однако на диаграммах со
стояния различных веществ могут быть особенности. Так, известны 
вещества, тройная точка которых лежит при давлении, превышаю
щем атмосферное. В этом случае нагревание кристаллов при атмос
ферном давлении приводит не к плавлению этого вещества, а к его 
сублимации — превращению твердой фазы непосредственно в газо
образную.

Химические свойства воды. Молекулы воды отличаются боль
шой устойчивостью к нагреванию. Однако при температурах выше 
1000°С водяной пар начинает разлагаться на водород и кислород:

2 Б 20  2 Н2 о +  0 2

Процесс разложения вещества в результате его нагревания на
зывается термической диссоциацией.
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Термическая диссоциация воды протекает с поглощением теп
лоты. Поэтому, согласно принципу Jle Шателье, чем выше темпера
тура, тем в большей степени разлагается вода. Однако даже при 
2000°С степень термической диссоциации воды не превышает 2%, 
т.е. равновесие между газообразной водой и продуктами ее диссо 
циации -- водородом и кислородом — все еще остается сдвинутым в 
сторону воды. При охлаждении же ниже 1000°С равновесие практи
чески полностью сдвигается в этом направлении.

7.2. Жесткость воды и пути ее образования

Вода — весьма реакционно-способное вещество. Оксиды многих 
металлов и неметаллов соединяются с водой, образуя основания и 
кислоты; некоторые соли образуют с водой кристаллогидраты; наи
более активные металлы взаимодействуют с водой с выделением 
водорода.

Вода обладает также каталитической способностью. В отсут
ствие следов влаги практически не протекают некоторые обычные 
реакции; например, хлор не взаимодействует с металлами, фторо- 
водород не разъедает стекло, натрий не окисляется в атмосферы 
воздуха.

Природная вода представляет собой раствор многих веществ, в 
том числе солей, газов, а также веществ органического происхожде
ния, некоторые из которых находится в ней во взвешенном состоя
нии. В большинстве случаев природная вода имеет атмосферное 
происхождение (дождевая вола), раже — глубинное (конденсация) 
из паров, поднимающихся из недр земли).

Наиболее свободной от примесей является вода в атмосфере. 
Она содержит только газы и небольшое количество примесей, ра
створяющихся в ней при контакте с твердыми частицами (пыль) в 
атмосфере.

Состав грунтовых озерных, речных, морских океанских вод мо
жет изменятся в широких пределах в зависимости от состава почв, 
город, растительного мира, с которыми вода контактирует. Так, 
вода океанов содержит около 3,5% растворенных веществ, вода чер
ного моря— 1,6%, а Балтийского — 0,75%.

В целом примеси, содержащиеся в природной воде, можно раз
делить на следующие группы:
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1. Образованные вследствие диссоциации растворенных в воде 
солей: катионы Na+, Са2+, Mg2",К4 реже Fe2+, Fe3+, Al3+, Cu2+, Zn2;

анионы НСО~, Ct~, S 042~, NO~  реже F~.

2. Растворенные газы С 02, 0 2, N2, NH3, H2S при растворении в 
иоде оксидов азота и серы образуется кислоты, которые могут всту
пать во взаимодействие с другими растворенными в воде веще
ствами.

3. Кремниевая кислота в коллоидной и ионной формах.
4. Продукты жизнедеятельности организмов (биогенные веще

ства) — различные соединения азота, фосфора атак, же близкие к 
коллоидным (полуколлоидные) вещества типа белковых аминокис
лот и другие.

5. Бактерии и другие микроорганизмы .
6 . Микроэлементы
7. Прочие вещества, как взвешенные, так и окрашивающие, а 

также придающие воде запах.
В реальных условиях жизнедеятельности человека природная 

иода находит широчайшее применение в промышленности, быту 
науке и технике.

Важнейшим свойством природных вод является их жесткость. 
1хли в воде находится ионы металлов, образующие с мылом нера
створимые соли жирных кислот, то в такой воде затрудняется обра
зование пены при стирке белья или мытье рук вследствие чего 
возникает ощущение жесткости. Отсюда и возникло понятие «жес
ткой  воды.

Жесткость природных вод более всего обусловлена содержанием 
в них растворимых солеи кальция и магния.

Само собой разумеется что жесткость воды могут вызывать не 
только ионы Са2+ и Mg2+ но и катионы других металлов, однако в 
естественных водах из катионов, образующих не растворяемые мыла, 
в значительных количествах присутствует только катионы кальция 
и магния.

Эти ионы входят в состав гидрокарбонатов, Са(НСОэ)2, 
Mg(HC03)2, сульфатов и хлоридов (CaS04 и MgC2),

Содержание других растворимых солей кальция и магния в при
родных водах обычно очень мало.
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Жесткость, придаваемая воде гидрокарбонатами кальция и маг
ния, называется временной, или гидрокарбонатной. Жесткость, обус
ловленная хлоридами и сульфатами этих металлов, называется по
стоянной. Суммарная жесткость воды носит название общей жест
кости.

7.3. Степень жесткости воды

Степень жесткости воды принято выражать в молях ионов иди 
Са2, Mg2+ в 1 л или в 1 кг воды.

По величине жесткости различают:
-■ мягкую воду (общая жесткость 2 ммоль/л);
— вода средней жесткости (2 —6  ммоль/л);
— жесткая (6 —10 ммоль/л);
— очень жесткая (1 0  ммоль/л).
Временная жесткость вольт обусловлена растворением карбо

натных пород водами, содержащими углекислоту, которая может 
бьггь атмосферного или подземного происхождения.

При омывании карбонатных пород (известняков, доломитов и 
магнезитов) углекислыми водами протекают реакции:

С аС 003 + Н20  + С 02 о С а(Н С 0 3) 2 

MgC03 + Н20  + С 0 2 <-> Mg (НС03)2

Образующейся гидрокарбонаты кальция и магния, в отличие от 
карбонатов, хорошо растворимые в воде.

Постоянная жесткость естественных вод, обусловленная содер
жанием в них, является результатом растворения этих солей из 
земной коры. Поскольку данные соли при обычных условиях вполне 
устойчивые соединения, они существуют в морской воде очень 
давно.

Наибольшей постоянной жесткостью обладают воды океанов и 
внутренних морей, воды многих соленных озер, а также грунтовые 
воды в ряде районов для промышленного водоснабжения жесткая 
вода почти всегда является нежелательной в иногда и недопусти
мой, нежелательно она и для бытовых нужд.
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7.4. Пути устранения жесткости воды

Применяемые на практике методы устранения жесткости при
родной волы условно можно разделить на химические и физичес
кие. В первом случае уменьшение жесткости связано с добавлением 
к иоде различных химических веществ, как неорганического, так и 
органического происхождения (реагентные методы).

Физические методы понижении жесткости воды основаны па ис
пользовании различного рода воздействий на воду (магнитное и 
электрическое поле, ультразвук, быстрые нейтроны, другие виды 
и (лучений) и потому могут считаться без реагентными.

В самом общим виде химические методы устранения жесткости 
поды основаны на химических реакциях, в результате которых соли 
кальция и магния (точнее их катионы, придающие жесткость воде, 
переводятся в нерастворимые соединения осадок). Таких методой 
несколько:

Если вода обладает только временной жесткостью, для ее ус
транения применяют известковый способ, добавляя к воде из- 
иссть Са(ОН) 2 в количестве, необходимом для осаждения содер
жащихся в ней гидрокарбонатов кальция и магния по уравнени
ям реакции.

Са(НС03) 2 + Са(ОН) 2 = 2CaC03i  + 2Н20

Mg(HC03)2+ Са(ОН) 2 = СаС03 + MgC03i  + 2Н20

Образующийся MgCQ3 частично подвергается гадролизу:

2MgC03 + 2Н20  = [Mg(0H)]2C 0 3 + Mg(HC03) 2

2|Mg(0H)]2C 0 3 + Mg(HCO, ) 2 + 6H20  = 5Mg(OH)2l  + H2CO,

а вьщеляющейся углекислота нейтрализуется известью.

Н2С 0 3 + Са(ОН) 2 = СаС031 + 2Н20

Суммируя три уравнения, относящейся к гидрокарбонату маг
ния получаем общее уравнение.

Mg(HC03) 2 +2Ca(0H)2=2CaC03l+  Mg(OH)2 i2H 20
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Таким образом, при взаимодействии извести с гидрокарбоната
ми кальция и магния образуются осадки CaC03i ,  Mg (OH).-i.

Приведенные реакции осуществляются в специальных баках или 
вихревых реакторах откуда вода после отстаивания (осаждения СаСОэ 
и Mg(OH)2) поступает для использования.

Временную жесткость можно устранить также кипячением:
,о

Са(Н С03)2 > СаС03 4, +H20  + C 0 2 t
Растворенные методы осаждения рентабельны для сравнительно 

небольших объемов воды.
Если вода обладает одновременно и временной и постоянной 

жесткостью, то нередко применяют известково-содовый способ ус
транения жесткости.

Известь осаждает гидрокарбонаты кальция и магния, как указа
но выше, а сода — хлористые и сернокислые соли по реакциям.

CaS04 + Na2C 03= CaC03 + Na2S041

MgCl2 + Na2C 0 3 = MgC03 + 2NaCl

Также подвергается гидролизу, а образующейся при этом угле
кислота нейтрализуется известью.

При наличии только постоянной жесткости можно применять 
содовой способ ее устранения.

Иногда для устранения жесткости используют так называемый 
баритовый способ, который дает хорошие результаты только при 
содержании в воде сульфатов кальция и магния. Вода фильтруется 
через сдой измельченного карбоната бария, в результате чего проис
ходит реакции:

ВаС03 + CaS04 <-> BaS04 + СаС03

ВаС03 + MgS04 BaS04 + MgC03

Равновесие этих реакций сильно смещено вправо, так как суль
фат бария растворим в воде хуже, чем его карбонат, а карбонаты 
кальция и магния хуже, чем их сульфаты.

Из-за относительно высокой токсичности солей бария этот спо
соб применяется редко.
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Контрольный вопросы:
1. Что такое временная, непоятоянная и общая жесткость воды?
2. В чем различие временной и постоянной жесткости?
3. К ат е способы устранения жесткости воды?
4. Что понимается под термином «природная вода», с какими другими поня 

тиями связан данный термин?
5. В каких случаях жесткость воды является вредной и почему?
6. Какие способы наиболее экономичны при устранении жесткости воды?
7. Какими единицами измеряется жесткость воды?
8. Как можно устранить временную жесткость?
9. Как можно устранить постоянную жесткость?
10. Как устранить смешанную жесткость воды?



8. РАСТВОР. СВОЙСТВА РАСТВОРА 
КОНЦЕНТРАЦИЯ

8.1. Концентрация растворов. Растворимость веществ

Дисперсными называют гетерогенные системы, в которых одно 
вещество в виде очень мелких частиц равномерно распределено в 
объеме другого. То вещество, которое присутствует в меньшем ко
личестве и распределено в объеме другого, называют дисперсной 
фазой. Она может состоять из нескольких веществ.

Вещество, присутствующее в большем количестве, в объеме 
которого распределена дисперсная фаза, называют дисперсионной 
средой.

Между ней и частицами дисперсной фазы существует поверх
ность раздела, поэтому дисперсные системы называют гетерогенны
ми (неоднородными).

И дисперсионную среду, и дисперсную фазу могут представлять 
вещества, находящиеся в различных агрегатных состояниях — твер
дом, жидком и газообразном.

В широком смысле растворы бывают газообразными, жидкими, 
твердыми. Примером газообразного раствора может служить воз
дух, жидкого — раствор сахара в воде, твердого — многочисленные 
сплавы металлов.

Раствором называется гомогенная система, состоящая из двух 
или более независимых компонентов, соотношение между которы
ми может изменяться.

Один из компонентов раствора считается растворителем, осталь
ные — растворенными веществами. Растворителем считается то ве
щество, количество которого преобладает в данной системе. С этой 
точки зрения, воздух — это раствор кислорода, паров воды, угле
кислого газа и благородных газов в азоте, так как содержание азота 
в воздухе составляет 78% (об.).

Этиловый или метиловый спирты неограниченно смешиваются 
с водой. Поэтому в зависимости от соотношения количества спирта 
и воды эта система может быть раствором спирта в воде или раство



ром воды в спирте. Электролиты (вещества, растворы или расплавы 
которых проводят электрический ток) в растворах, например, сер
ная кислота в воде, всегда рассматриваются как растворенные веще
ства независимо от их количества.

8.2. Процессы, сопровождающие растворение

Как правило, процессы растворения сопровождаются изменени
ем объема и температуры.

Например, при смешении равных объемов этилового спирта и 
поды объем смеси меньше суммы объемов компонентов (это явле
ние называется контракцией).

Количество тепла, поглощаемого или выделяемого при раство
рении 1 моля вещества, называется теплотой растворения (АН). 
11ри растворении твердого вещества происходит разрушение крис
таллической решетки.

На это требуется затрата энергии. Однако многие процессы ра- 
с творения протекают с выделением тепла (АН<0). Поэтому можно 
предположить, что наряду с разрушением кристаллической решетки 
протекает экзотермический процесс.

Было показано, что этим процессом является сольватация, т.е. 
соединение молекул растворенного вещества в неустойчивые соеди
нения — сольваты.

Когда растворителем является вода, то эти соединения называ
ются гидратами, а процесс — гидратацией.

Поскольку молекула воды очень полярная, то многие гидраты 
весьма устойчивы и могут быть выделены в кристаллическом со
стоянии (кристаллогидраты) — например, CuS045H20  — медный 
купорос, Na2C 03-10H20  — кристаллическая сода, Na2S20 3-5H20  — 
гипосульфит, и др.

Следовательно, растворение — физико-химический процесс.
Вода остается пока наиболее важным и распространенным ра

створителем, хотя в последние годы все большее значение приобре
тают неводные растворители.

Гидратация обусловлена силами межмолекулярного воздействия 
между растворенным веществом и растворителем.

Наибольшая взаимная растворимость достигается тогда, когда 
эти силы имеют подобный характер.
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Неполярные или малополярные соединения хорошо растворимы 
в неполярных и малополярных растворителях и менее растворимы t 
высоко полярных растворителях (так, СО (малополярное соедине
ние) хорошо растворим в бензоле (неполярное соединение) и огра
ниченно растворим в воде (полярное соединение)).

Вода является хорошим растворителем полярных соединений 
(NH3, С2Н5ОН).

Растворение — процесс обратимый: в зависимости от условий 
происходит или растворение, или выделение из раствора растворен
ного вещества.

Вследствие обратимости процесса растворения к нему применим 
принцип Ле-Шателье. Если растворение вещества происходит с по
глощением теплоты, то повышение температуры приводит к увели
чению растворимости.

Наоборот, если при растворении вещества теплота выделяется, 
то повышение температуры приведет к уменьшению растворимос
ти. В большинстве случаев растворимость солей возрастает с повы
шением температуры, для одних умеренно (NaCl), а для других 
весьма сильно (KN03, AgN03), и лишь в отдельных случаях раство
римость уменьшается.

Насыщенным называется раствор, находящийся в равновесии с 
твердой фазой растворенного вещества и содержащий максимальнс 
возможное при данных условиях его количество (имеет место дина
мическое равновесие).

Раствор, концентрация которого ниже концентрации насыщен
ного раствора, называется ненасыщенным. В таком растворе можно 
при тех же условиях растворить дополнительное количества веще
ства.

Существуют и пересыщенные растворы, которые содержат веще
ства больше, чем это следует из его растворимости при данных 
условиях (получаются путем охлаждения растворов, полученных при 
более высоких температурах.

Такие растворы метастабильны. «Затравки» в виде кристаллов 
или потирание стеклянной палочки о стенку сосуда вызывают бур
ную кристаллизацию вещества).

Растворы, содержащие большое количество растворенного ве
щества, называются концентрированными, а с малым содержанием 
растворенного вещества — разбавленными.
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8.3. Способы выражения состава растворов

Массовая доля — отношение (обычно процентное) массы ра
створенного вещества к массе раствора. Например, 15% (масс.) вод
ный раствор NaCl на 100 единиц массы содержит 15 единиц массы 
NaCl и 85 единиц массы Н20.

w ■■
тр - р а

Молярная концентрация (молярность) — отношение химическо
го количества растворенного вещества к объему раствора. Обычно 
молярность обозначается См или (после численного значения мо- 
лярности) М. Так, 2 М H2S04 означает раствор, в каждом литре 
которого содержится два моля серной кислоты, то есть См = 2 
моль/дм3.

п_ в -в аь м тр - р а

Моляльная концентрация (моляльность) — отношение химичес
кого количества растворенного вещества к массе растворителя. Обыч
но моляльность обозначается буквой ш. Так, для раствора H2S04 
запись т =2 моль/кг (Н20) означает, что в этом растворе на каж
дый килограмм растворителя (воды) приходится два моля H2S04. 
Моляльность раствора в отличие от молярности не изменяется при 
изменении температуры.

п__ в—ва
т •

тр-р°
Нормальная концентрация (нормальность или эквивалентная 

концентрация) — отношение числа эквивалентов растворенного ве
щества к объему раствора. Концентрация, выраженная этим спосо
бом, обозначается Сп или (после численного значения нормальнос
ти) буквой н. Так, 2 н. H,S04 означает раствор, в каждом литре 
которого содержится 2 эквивалента H2S04, то есть 98 г H2S04.



Осмотическое давление. Если раствор и растворитель разделены 
полупроницаемой (т.е. проницаемой только для растворителя) мем
браной, то растворитель проникает в раствор, преодолевая избыточ
ное давление, до достижения равновесного его значения — осмоти
ческого давления1.

Осмотическое давление не зависит от природы растворителя и 
растворенного вещества, оно пропорционально молярной концент
рации раствора СМ и абсолютной температуре Т:

р  = С • R ■ Т,*  осм М 9

где
R — универсальная газовая постоянная. Подставляя в это выра

жение CM=n/V,
где п — химическое количество растворенного вещества, моль;
V — объем раствора, л, получаем уравнение, аналогичное урав

нению газового состояния:

р  ■ V =  п • R - Т."  осм

Закон Вант-Гоффа: осмотическое давление численно равно тому 
давлению, которое оказывало бы растворенное вещество, если бы 
оно при данной температуре находилось в состоянии идеального 
газа и занимало объем равный объему раствора.

При определении молярной массы растворенного вещества по 
величине осмотического давления используют соотношение:

2  т /  ’Рос -У
где

т 2 масса растворенного вещества, г;
V — объем раствора, л.
Ключевые слова:
Дисперсные системы, грубодисперсные системы, растворитель, расширенное 
вещество, растворы, гидратная теория растворов, растворимость, динами
ческое равновесие, коэффициент растворения, критическая температура ра-

1 Dr.Ashleigh, J.Fletcher Chemestry in building © 2012 ISBN 978—87—403— 
0249-3.

114



створения, массовая доля, мольная концентрация, мольная концетрация, 
молялная концентрация, эквивалентная концентрация.

Вопросы:
1. В чем отличие взвесей от коллоидных растворов и истинных растворов?
2. Что такое дисперсная система?
3. Какой из компонентов раствора следует считать расворителем?
4. Можно ли считать растворы механическими смесями, посесу.
5. Можно ли растворы считать химическими соединениями? Почему?
6. Объясните, в чем сущность процесса растворения.
7. Какова молярная концентрация 40% раствора гидрооксида натрия?
8. Какой из компонентов раствора следует считать растворителем?
9. Для получения некотрых лаков приготовляют дисперсную систему из кра

сителя и ацетона. Что является при этом дисперсной фазой и что дис
персной средой?

10. В чем отличие взвесей от коллоидных растворов и истинных растворов?



9. ТЕОРИЯ ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ 
ДИССОЦИАЦИИ

9.1. Вещества электролиты и не электролиты

Вещества, водные растворы или расплавы которых проводят 
электрический ток, называются электролитами. Электрическая 
проводимость растворов электролитов обусловлена тем, что основа
ния, кислоты и соли в растворах распадаются на ионы — подверга
ются электролитической диссоциации.

Теория электролитической диссоциации (ТЭД) была предло
жена шведским ученым Сванте Аррениусом в 1887 г. Позднее 
ТЭД развивалась и совершенствовалась. Современная теория вод
ных растворов электролитов помимо теории электролитической 
диссоциации С. Арреняуса включает в себя представления о 
гидратации ионов (И.А. Каблуков, ВА. Кистяковский), теорию 
сильных электролитов (П. Й. Дебай, Э.А. Хюккель, 1923 г.). Сфор
мулируем основные положения теории электролитической дис
социации1.

1. Электролиты в растворах самопроизвольно распадаются на 
ионы под действием молекул растворителя. Такой процесс 
называется — электролитической диссоциацией. Диссоциация так
же может происходить при плавлении твердых электролитов 
(термическая диссоциация электролитов).

2. Ионы отличаются от атомов по составу и по свойствам. 
В водных растворах ионы находятся в гидратированном состо
янии. Ионы в гидратированном состоянии отличаются по свой
ствам от ионов в газообразном состоянии вещества.

3. В растворах или расплавах электролитов ионы движутся 
хаотично, но при пропускании через раствор или расплав 
электролита электрического тока, ионы приобретают направлен
ное движение: катионы перемещаются к катоду, анионы — к 
аноду.

1 Shriver and Atkins ’ //«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 iSBN 978— 
1—42—921820—7 P-851. Published in Great Britain by Oxford University Press
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воды
ионы натрия

Рис. 17. Распад молекул на ионы

Раствор или расплав электролита является проводником с 
ионной проводимостью — проводником II рода.

Причиной электролитической диссоциации является интен
сивное взаимодействие растворенного вещества с молекулами ра
створителя (сольватация, гидратация). Именно гидратация ионов 
препятствует обратному соединению ионов в нейтральные моле
кулы.

9.2. Степень диссоциации

Электролиты — вещества, которые при растворении подверга
ются диссоциации на ионы. В результате раствор приобретает спо
собность проводить электрический ток, т.к. в нем появляются под- 
нижные носители электрического заряда.

Например, при растворении в воде уксусная кислота диссоции
рует на ион водорода и ацетат-ион:

с н 3с о о н  ^  Н+ + СН3СОО-
11 еобходимым условием, определяющим возможность процесса

* 1сктролитической диссоциации, является наличие в растворяемом
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Многоосновные кислоты, а также основания многовалентных 
металлов диссоциируют ступенчато.

Например:

Н2С 03 Н+ ^  + н с о 3-

н с о 3- Н+ ^  + С0 32̂

Первое равновесие — диссоциация по первой ступени — харак
теризуется константой

[я + ][я с о 3~]
К/ = [Н 2СОэ]

Для диссоциации по второй ступени:

_ [ н + } [ н с о 1 ]
КII — г 1

\НССГ\

В случае угольной кислоты константа диссоциации имеют сле
дующие значения: = 4,3-10~7, Ки =  5,6-10~и. Для ступенчатой 
диссоциации всегда К^>К^>К1и>..., т.к. энергия, которую необхо
димо затратить для отрыва иона, минимальна при отрыве его от 
нейтральной молекулы.

9.3. Диссоциация оснований, кислот и солей

Как уже сказано, диссоциирует лишь вещества, построенные по 
ионному или полярному типу связи. К их числу относятся основа
ния, кислоты, соли.

Это вещества — электролиты. Оксиды же к электролитам не 
относится, так как они не просто растворяются в воде, а вступают с 
ней в химическую реакцию, образуя гидрооксид, который и диссо
циируется.

Рассмотрим, как диссоциируются в водных растворах основа
ния, кислоты и соли. Нередко встречаются вещества, в молекулах 
которых наблюдаются оба типа связи, например в молекуле гидро
оксида натрия NaOH натрий связан с гидрооксид группой ионной 
связью, а водород с кислородом шваленгаой. В молекуле серной
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кислоты H2S04 связь водорода с кислотным остатком более поляр
но, чем связь серы с кислородом. В нитрате алюминия A1(N03)3 
алюминий связан с кислотным остатком ионной связью, а атомы 
азота с атомами кислорода — ковалентной.

В таких случаях распад молекулы на ионы происходит по месту 
ионной или наиболее полярной связи, для расщепления которых 
требуется меньше энергии.

Из сказанного следует, что ионы метут быть образованы не 
только из отдельных атомов, но и из групп атомов, например анион 
ОН- , который называется гидрооксид — ионом, сульфат — ион 
S042~ Рассмотрим, на какие ионы диссоциируют вещества, относя
щиеся к разным классам неорганических соединений. Подобно урав
нениям химических реакций, уравнения диссоциации также можно 
записывать. Например, распад на ионы гидрооксида натрия запи
сывают так:

Гидрооксид кальция диссоциирует по уравнению 

Са(ОН)2 о  Са2+ + 20Н “

Для проверки правильности записи следует подсчитать сум
марный положительный заряд катионов и суммарный отрицатель
ный заряд анионов. Они должны быть равны по абсолютной ве
личине. В данном случае положительных нарядов ±2, и отрица
тельных —2.

Определение оснований в свете теории электролитической дис
социации: Основаниями являются такие электролиты, которые дис
социирует в растворе с образованием только катиона металла и гид
рооксид — ионов. Распад на ионы кислот, как уже было сказано, 
происходит по наиболее полярной связи, т.е. между атомом водоро
да и кислотным остатком.

Кислотами называются электролиты, при диссоциации которых 
н качестве катионов образуются только катионы водорода. У мно-
1 «основных кислот диссоциация протекает ступенчато, например, у 
Н Р04:

Н3Р 04 <-> н + + Н2Р 04 (первая ступень)

Н2Р04 <н> Н+ + Н Р02"4 (вторая ступень)

Н Р02 4 о  H+ Р 03~4 (третья ступень)
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Основаниями называются электролиты, при диссоциации кото
рых в качестве анионов образуются только гидроксид-ионы. На
пример:

КОН о  К+ + ОН";

NH4OH <-> NH+4 + о н -

Солями называются электролиты, при диссоциации которых 
образуются катионы металлов а также катион аммония (NH+4) и 
анионы кислотных остатков.

Например:

(NH4)2S04 о  2NH+4 + S02~4;

Na3P04 <-> 3Na+ + P 0 3~4

Так диссоциируют средние соли. Кислые же и основные соли 
диссоциируют ступенчато. У кислых солей вначале отщепляются 
ионы металлов, а затем катионы водорода.

Например:

KHS04 К+ + HSO~4
и далее

HSO~4 о  Н+ + SQ2 4

У основных солей вначале отщепляются кислотные остатки, а 
затем гидроксид-ионы.

Mg(OH)Cl<-> Mg(OH)++ C r
идалее

Mg(OH)+ о  Mg2++OH-

Например:

НС1 о  Н++ СГ; СН3СООН о  Н+ + СН3СОО

Ключевые слова
Электролиты, не электролиты, электролитическая диссоциация.
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Контрольные вопросы:
1. Какие вещества называются электролитами?
2. Как происходит диссоциация у  многоосновных кислот?
3. Чем отличается электролит от неэлектролита по типу химической свя

зи, по поведению в растворе?
4. Почему для процесса электролитической диссоциации необходимо, чтобы 

растворитель имел дипольные молекулы, а электролит — ионный или по
лярный характер химической связи?

5. Почему вещества с неполярными молекулами не могут быть электроли
тами?

6. Сформулируйте, что такое электролитическая диссоциация.
7. М. Фарадей считал, что электролитическая диссоциация проосходит под 

действием электрического тока. В чем его ошибка?
8. Чем ионы отличается от нейтральных атомов?
9. Какие ионы называются катионами, какие анионами и почему?
10. Как отличить в записи ион от нейтрального атома (приведите при

меры)?



10. ИОННООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ. 
ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

10.1. Реакции между ионами

Поскольку электролиты в растворах распадаются на ионы, то 
реакция электролитах должны происходить между ионами.

Взаимодействие ионов в растворе показывается ионной реак
цией.

С участием ионов могут протекать как обменные, так и окисли
тельно-восстановительные реакции. Рассмотрим обменные реакции 
электролитов: в растворе, например, взаимодействие между двумя 
солями:

NaCl + AgNO3 = AgCl i  + NaN03
Напишем несколько уравнений реакций, например:

1) HCL +  AgN03 =  AgCl i+N aN O ,

I t  + C t + Ag++ NO~ = AgCl 

Ag+ + C t = AgCli

2) BaCl2 + 2AgNO3 = Ba(N03)2 + 2AgCli 

Ba2,+2C t + 2Ag' + 2N0~ + 2AgCll 

Ag+ + Ct = AgCli

3) AgCl, + lAgNO, = Al(NOX+ 3AgCli

AP++ 3 C t + 2Ag+ + 3 NO.- + 3N 0f + 2AgCli 

Ag++ C t = AgCli

Во всех приведенных примерах сокращенное ионное уравнение 
получается одно и тоже.
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Это обстоятельство играет очень важную роль в аналитической 
химии для качественного анализа.

Иногда в результате реакции образуется вода (малодиссоцииру- 
ющее вещество):

Са( 0Н)2 + 2НС1 = СаС12 + 1Н20

Са2' +  2 О I t  + 2// + 2 С Г  = С а2+ + 2 С Г  + 21 L 0  

Н++ 0Н~=Н20

или выделяется газ:

Na2C 03 + 2H N 0=2N aN 0-+  Н20  + С 02 Т

INar + С О э2 + 21Г +2NOf= 2Na+ + 2NO~ + К О  + С 0 2 Т 

н  + с о 32 = н 2о  + С02 Т

Реакция между ионами протекает до конца, если в результате 
образуются не диссоциирующие или малодиссоциирующие веще
ства.

Большое практическое значение имеют реакции ионного обме
на, протекающие между электролитом и нерастворимым высокомо
лекулярным органическим веществом, в состав которого входит ион, 
содержащийся в растворе электролита. Пропуская раствор электро- 
лита через такое вещество, называемое ионообменником или поня
том, можно освободится от нежелательных ионов, содержащихся в 
растворе. На этом основаны некоторые способы очистки воды, уст
ранения ее жесткости.1 Для этой цели применяются как природные 
ионнообменники, так и приготовленные искусственным путем.

10.2. Ионное произведение воды

Чистая дистиллированная вода в небольшой степени проводит 
•лектрический ток. Следовательно, молекулы воды, хотя и незна
чительно, но вес же диссоциируют на ионы водорода и ионы гидро- 
оксида.

1 F. Albert Cotton Robert A. «Basic inorganic chemistry» INC. New York London 
Sydney Toronto 2000.
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н 2о  -> Н+ + 0Н -

Концентрацию ионов обычно выражают в молях ионов в 1 л. 
Как видно из уравнения диссоциации воды, в ней величины [Н+] и 
[ОН'] одинаковы.

Опытом установлено, что в одном литре воды при комнатной 
температуре (22°С) диссоциации подвергаются лишь 10-7 моль/л ионов 
Н+ и 10~7 моль/л ионов ОН".

Произведение концентраций ионов водорода и гидроксид — ион 
а в воде называется ионным произведением (обозначается Кв. — 
величина постоянная, численно равная при 22°С 10~14.

Кв = [н +] [о н -]= 1о-7ю -7= 10~14

Диссоциация воды представляет собой эндотермический про
цесс

Н20  -> Н+ +ОН- -  13,7 ккал

Поэтому при повышении температуры равновесие смещается в 
сторону образования ионов, что влечет за собой увеличение Кв.

При диссоциации молекулы воды получается один ион водоро
да и одни ион гидроксила.

Следовательно, для чистой полы (при 22°С)

[H+M OH-]=10-7 моль/л

Если в нее добавить кислоту, то [Н+] станет больше 10~7, а 
[ОН] меньше 10-7 моль/л.

И наоборот, если к воде добавить щелочи, то [Н+] станет мень
ше 10~7, а [ОН] больше 10~7 моль/л.

Из постоянства [Н ]|ОН-) следует, при увеличении концентра
ции одного из ионов воды соответственно уменьшается концентра
ция другого иона. Это позволяет вычислить концентрацию Н+ — 
ионов, и наоборот.

Таким образом, кислотность и щелочность раствора можно вы
разить через концентрацию либо ионов Н+, либо ионов ОН- . На 
практике пользуются первым способом. Тогда для центрального 
раствора [Н+]=10-7, для кислого [Н+]>10-7, и для щелочного 
[Н+]< 10 ~7 моль/л.
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Существуют различные методы измерения pH. Приближенно 
реакцию среды, возможно, определить при помощи специальных 
реактивов, или индикаторов, окраска которых меняется в зависимо
сти от концентрации ионов водорода. Наиболее распространёнными 
индикаторами являются: метиловый оранжевый, метиловый крас
ный, фенолфталеин.

В следующих таблицах даны характеристики основных приме
няемых индикаторов:

Чтобы избежать неудобств, связанных с применением чисел с 
отрицательными показателями степени, концентрацию водородных 
ионов принято выражать через водородный показатель, обозначае
мый символом pH.

Водородным показателем pH называется десятичный логарифм 
концентрации водородных ионов, взятых с обратным знаком.

pH = -lg[H +]

[Н+] =ю-»ы

где [Н+] — концентрация ионов водорода, мол/л.

Понятие «водородный показатель» было введено датским хи
миком Сёренсеном в 1909 г. Буква «р» — начальная буква датс
кого слова potnz-математическая степень, буква «Н» — символ 
водорода.

С помощью pH реакция растворов реакция растворов характе
ризуется так: нейтральная — рН7, кислая — pH < 7, щелочная — 
pH > 7.

Существуют различные методы измерения pH.
Приближенно реакцию среды, возможно, определить при помо

щи специальных реактивов, или индикаторов, окраска которых ме
няется в зависимости от концентрации ионов водорода.

Наиболее распространёнными индикаторами являются: метило
вый оранжевый, метиловый красный, фенолфталеин.

В следующих таблицах даны характеристики основных приме
няемых индикаторов:

10.3. Водородный показатель
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Таблица 8
Кислотно-основные индикаторы

Кислотно-основные индикаторы

pKd
Интервал pH

перехода
окраски

Изменение окраски

Метилоранж 3,7 3,1-4,4 Ш  , Л  Л

Бромкрезоловый
зеленый 4,7 3,8-5,4 ..... _ ! □

Метиловый красный 
(метилрот) 5,1 4,2-6,3 С И Л ..........

Бромтимоловый
голубой 7,0 6,0-7,6

Феноловый красный 7,9 6,8-8,4 — 1— г  4

Фенолфталеин 9,4 8,3-10,0 z z n m

Концентрация водородных ионов в растворах имеет весьма важ
ное значение для очень многих технических процессов. Многие 
химические реакции протекают при строго определенной величине 
pH среды.

10.4, Гидролиз солей

Особым свойством солей является их способность гидролизиро
ваться -подвергаться гидролизу (от греческого «гидро» — вода, «ли
зис» -  разложение), т.е. разложению под действием воды.

При рассмотрении гидролиза солей возможны четыре случая, в 
зависимости от того, сильными иди слабыми кислотами и основа
нием образована соль.

Соль образована катионом сильного основания и анионом сла
бой кислоты.

Рассмотрим такой случай на примере сульфида калия K2S.
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Укажем, каким основанием и кислотой образованна эта соль:
к  s  К О Н  (с)

2 H 2S(cn)

KjS = 2К+ + S2~

S?- + НОН = Н S2-  + ОН- 

^ 5 +  Н20 =  КОН+ KHS

Таким образом, при гидролизе солей, образованных сильными 
основаниями и слабой кислотой, реакция среды всегда бывает ще
лочной.

Соль образована катионом слабого основания и анионом силь
ной кислоты. При диссоциации такой соли, например, Fe(N03)3, 
образуются ионы:

A12S3 + 6НОН = 2А1(0Н)3 + 3H2S

В результате образуется осадок А1(ОН)3 и выделяется серово
дород.

Этот гидролиз необратим, поэтому реакция обмена в растворе 
A12S3 получить нельзя. Вместо него образуются продукты гидро
лиза.

10.5. Решение типовых задач по теме: 

Пример 1.
1. Какой из указанных ниже электролитов является слабым?

a) H2S04; б) Nal; в) HCNO; г) НС1.

Решение.
Серная и соляная кислоты являются сильными, а иодид натрия 

представляет собой легко растворимую соль. Эти электролиты хорошо 
диссоциируют на ионы в водном растворе. Слабым, т.е. плохо дис
социирующим на ионы электролитом, является циановая кислота.

Ответ: HCNO.
Пример 2
2. Определите концентрацию (моль/л) ионов Н+ в растворе, если 

pH среды равен 12,7.
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Решение.
По определению рН=—lg[H+],

Поэтому [Н+]=10рн. Следовательно, в данном случае [Н ]=10 
12’7=2-10'13.

Ответ: 2-1 0 13 моль/л.
Пример 3
3. Определите pH среды, если концентрация ионов ОН" в ра

створе составляет 1,8-10-9 моль/л.
Решение.
Используя ионное произведение воды, вычислим концентра

цию ионов Н в растворе:

[Н+]=К/[ОН~]=10~14/1,8-10~9=5,56-10~6 моль/л

Определим pH среды: pH = — lg[H+] = —lg 5,56-10 6 = 5,25.

Ответ: 5,25.
Пример 4
4. Запишите в молекулярной и ионно-молекулярной формах 

уравнения реакций между веществами. В ответе укажите молярную 
массу образующегося слабого электролита.

а) H2S + Ва(ОН)2 -» ...;
б) Pb(N03)2 + H2S04

Решение.
а) Реакция между сероводородом и гидроксидом бария относит

ся к  типу реакций ионного обмена. Поэтому в образующихся со
единениях положительно заряженный ион из одного исходного ве
щества соединяется с отрицательно заряженным ионом из другого. 
Молекулярное уравнение реакции:

H2S + Ва(ОН)2 -> BaS + Н20.

В ионно-молекулярном уравнении сильные электролиты долж
ны быть записаны в виде ионов, а слабые — в виде молекул. Слабо 
диссоциирующими веществами в этой реакции являются сероводо
род и вода. Поэтому ионно-молекулярное уравнение реакции имеет 
вид:

H2S + Ва2+ + 20Н- -> Ва2+ + S2” + 2Н20.
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В сокращенном ионно-молекулярном уравнении должны быть 
исключены одинаковые частицы, находящиеся в левой и правой 
частях полного уравнения, т.е. ионы, которые не претерпевают из
менений в ходе реакции.

В данном случае это ионы Ва2+. Сокращенное ионно-молеку
лярное уравнение реакции:

H2S + 20Н - -» S2- + 2Н20.

Слабым электролитом, образующимся в реакции, является Н20. 
Вычисляем молярную массу воды: 1+1+16=18.

Ответ: 18 г/моль.
б) Реакция между нитратом свинца и серной кислотой относит

ся к типу' реакций ионного обмена. Поэтому в образующихся со
единениях положительно заряженный ион из одного исходного ве
щества соединяется с отрицательно заряженным ионом из другого. 
Молекулярное уравнение реакции:

Pb(N03)2+ H2S04 -» 2HN03 + PbS04i.

Слабо диссоциирующим веществом в этой реакции является суль
фат свинца (плохо растворимая соль, выпадающая в осадок, см. 
табл. 3 пршожения).

Поэтому ионно-молекулярное уравнение реакции имеет вид:

Pb2+ + 2N03- + 2Н+ + S042- -» 2Н + 2N 03~ + PbS04i.

В сокращенном ионно-молекулярном уравнении должны быть 
исключены одинаковые частицы, находящиеся в левой и правой 
частях полного уравнения, т.е. ионы, которые не претерпевают из
менений в ходе реакции.

В данном случае это ионы NQ3“ и Н+. Сокращенное ионно
молекулярное уравнение реакции:

Pb2+ + S042~ -> PbSO-U.

Слабым электролитом, образующимся в реакции, является PbS04. 
Вычисляем молярную массу сульфата свинца: 207+32+4-16=303.

Ответ: 303 г/'моль.
Пример 5
5. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения 

реакции гидролиза солей, a) K2S; б) СиС1г
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В ответе укажите разность молярных масс ионов, образующихся 
при гидролизе.

Решение.
а) Гидролизом солей называется процесс взаимодействия ионов 

соли с ионами воды, приводящий к образованию слабодиссоцииру- 
ющих веществ и часто сопровождающийся изменением реакции среды 
(pH). При растворении в воде K2S диссоциирует:

K2S <-> 2Кг +S2-.

При составлении уравнений гидролиза в первую очередь необ
ходимо определить ионы соли, связывающие ионы воды в малодис- 
социирующие соединения, т.е. ионы, обусловливающие гидролиз.

В данном случае ионы S2~ связывают катион Н+, образуя ион
h s -

s2~ +н2о т- +он-
Уравнение гидролиза в молекулярной форме:

K jS + H p  *=± KHS+KOH

Практически гидролиз соли ограничивается первой ступенью 
с образованием кислой соли (в данном случае KHS). Таким обра
зом, гидролиз соли, образованной сильным основанием и слабой 
кислотой (такой, как K2S) протекает по аниону соли. Избыток 
ионов ОН- в растворе обусловливает щелочную реакцию среды в 
растворе (рН>7). В результате гидролиза образуются 2 иона: HS~ 
и ОН".

Рассчитываем разность их молярных масс: (1+32)—(16+1)=16.
Ответ: 16 г/моль.
б) При растворении в воде СиС12 диссоциирует: СиС12 Cu2+ +2С1-
В данном случае ионы Си2+ соединяются с ионами ОН-, образуя

гидроксоионы СиОН+. Гидролиз соли практически ограничивается 
первой ступенью, и образование молекулы Си(ОН)2 не происходит. 
Ионно-молекулярное уравнение имеет вид:

Си21 + НОН<=± СиОН + Н+

В данном случае продуктами гидролиза являются основная соль 
и кислота. Уравнение гидролиза в молекулярной форме записыва
ется следующим образом:
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Таким образом, гидролиз соли, образованной слабым основани
ем и сильной кислотой (в данном случае СиС12) протекает по кати
ону соли. Избыток ионов Н+ в растворе обусловливает кислую ре
акцию среды в растворе (рН<7). В результате гидролиза образуются
2 иона: CuQH+ и Н+ (см. ионно-молекулярное уравнение). Рассчи
тываем разность их молярных масс: (64 + 16 + 1) — 1 = 80.

Ответ: 89 г/моль.

Ключевые слова
Электролиты, не электролиты, электролитическая диссоциация.

Контрольные вопросы:
1 Какие вещества называются электролитами?
2. Как происходит диссоциация у  многоосновных кислот?
3. Чем отличается электролит от неэлектролита по типу химической свя

зи, по поведению в растворе?
4. Почему для процесса электролитической диссоциации необходимо, чтобы 

растворитель имел дипольные молекулы, а электролит — ионный или по
лярный характер химической связи?

5. Почему вещества с неполярными молекулами не могут быть электролита
ми?

6. Сформулируйте, что такое электролитическая диссоциация.
7. М. Фарадей считал, что электролитическая диссоциация проосходит под 

действием электрического тока. В чем его ошибка?
8. Чем ионы отличается от нейтральных атомов?
9. Каше ионы называются катионами, какие анионами и почему?
10. Как отличить в записи ион от нейтрального атома (приведите при

меры) ?

CuCl2+ H 20  <=> C uO H C R  HC1



11. ОКИСЛИТЕЛЬНО -  ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 
РЕАКЦИИ

11.1. Сущность реакции окисления-восстановления

Степень окисления и валентность. Ранее было показано, что 
при образовании ковалентной связи электронные пары располага
ются симметрично относительно ядер взаимодействующих атомов и 
атомы в молекулах никаких зарядов не несут.

При образовании ионных связей валентные электроны перехо
дят от менее электроотрицательных (ЭО) к более электроотрица
тельным атомам, в результате чего образуются ионы, заряд которых 
определяется количеством отданных или присоединенных электро
нов. В молекулах с полярными связями валентные электроны лишь 
частично смещаются к более ЭО атому, при этом на взаимодейству
ющих атомах возникают электрические заряды, но их величины не 
являются целочисленными.

Например, в молекуле НС1 на водороде существует положи
тельный, а на С1 — отрицательный заряды, но их величины мень
ше 1.

В практических целях (при составлении уравнений окисли
тельно-восстановительных реакций) заряды на атомах в молекулах 
с полярными связями удобно представлять в виде целых чисел, 
равных таким зарядам, которые возникли бы на атомах, если бы 
валентные электроны полностью переходили к более электроотри
цательным атомам, т.е. если бы связи были полностью ионными. 
Такие величины зарядов получили название степеней окисления. 
Степень окисления любого элемента в простом веществе всегда 
равна 0.

В молекулах сложных веществ некоторые элементы всегда име
ют постоянную степень окисления. Для большинства элементов ха
рактерны переменные степени окисления, различающиеся как зна
ком, так и величиной, в зависимости от состава молекулы.

У щелочных металлов, а также у металлов главной подгруппы 
второй группы степень окисления во всех соединениях равна соот
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ветственно +1 и +2. Постоянную степень окисления, равную — 1, 
имеет фтор. Кислород, как правило, имеет степень окисления —2. У 
водорода в соединениях с неметаллами степень окисления +1, в 
гидридах металлов —1.

Для того, чтобы отличить значения степени окисления от заря
дов ионов в первом случае знак ставится перед цифрой, во втором
— после цифры.

Например, Н+1С Г\ но Na'+Cl1.
Часто степень окисления (СО) равна валентности и отличается 

от нее только знаком. Но встречаются соединения, в которых сте
пень окисления элемента не равна его валентности. Как уже отме
чалось, в простых веществах СО элемента всегда равна нулю неза
висимо от его валентности.

В таблице сопоставлены валентности и степени окисления неко
торых элементов в различных соединениях.

Определение степени окисления элемента в какой-либо моле
куле сводится к простой арифметической операции, так как сумма 
степеней окисления атомов всех элементов, входящих в состав мо
лекулы, равна нулю.

Например, необходимо определить степень окисления фосфора 
в фосфорной кислоте Н3Р 04. Поскольку у кислорода степень окис
ления (СО) — (—2) , а у водорода — (+1), то для нулевой суммы у 
фосфора степень окисления должна быть равна 5:

[3(+1)+1(+5)+4(—2)=0]

Характерные особенности окислительно-восстановигельных ре
акций. Существует обширный класс химических реакций, в ходе 
которых степень окисления у атомов или ионов изменяется.

Например, это реакция

Zn + 2НС1 = ZnCl2+H2T

В ней участвуют атомы цинка, водорода и хлора; измененная в 
ходе реакции степень окисления (СО) цинка повышается от 0 до 
+2, а ионов водорода — понижается от +1 до 0.

Реакции, сопровождающиеся изменением степени окисления эле
ментов, называются окислительно-восстановительными.

Окислением называется процесс отдачи электронов, сопровожда
ющийся повышением СО.
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Вещество, в состав которого входит элемент’, способный отда
вать электроны, называется восстановителем. В процессе отдачи элек
тронов восстановитель окисляется.

Присоединение электронов, сопровождающееся понижением сте
пени окисления, называется восстановлением.

Вещество, в состав которого входит элемент, способный присо
единить электроны, называется окислителем. В процессе присоеди
нения электронов окислитель восстанавливается.

Известно, что атомы металлов имеют на внешнем энергетичес
ком уровне мало электронов (1—3) и способны отдавать их при 
химических реакциях, то есть окисляются, а неметаллы (на внеш
нем энергетическом уровне от 4 до 7 электронов) склонны присое
динять электроны и восстанавливаться, следовательно, атомы ме
таллов — восстановители (отдавая электроны, сами окисляются), а 
атомы неметаллов — окислители (присоединяя электроны, сами вос
станавливаются) .

Приведем примеры окислительно-восстановительных реакций.
1. Горение магния на воздухе (или в кислороде):

2Mg0+O2°=2Mg-2O“2.

Атом магния отдает два электрона атому кислорода. У последне
го СО понижается от 0 до —2, а степень окисления магния повыша
ется от 0 до +2. Следовательно, магний окисляется, а кислород 
восстанавливается; магний — восстановитель, а кислород — окис
литель.

2. Горение меди в хлоре:

Cu°+C12°=Cu+2C12-1.
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Атом меди отдает два электрона двухатомной молекуле хлора. 
СО хлора понижается от 0 до —1, а СО меди повышается от 0 до 
+2. Хлор восстанавливается и выступает в роли окислителя. Медь 
окисляется и является восстановителем.

3. Окисление хлорида железа (II) в водном растворе хлора:

2Fe+2Cl2_1+Cl2°=2Fe+3Cl3~1.

Двухзарядный ион железа отдает один электрон атому хлора. 
При этом СО повышается от +2 до +3, СО хлора понижается от О 
до —1. Хлорид железа (II) окисляется, превращаясь в хлорид железа 
(III), и является восстановителем. Хлор при этом восстанавливается 
и выступает в роли окислителя.

Изменение окислительно-восстановительных свойств элементов 
в зависимости от строения их атомов. Способность химических эле
ментов присоединять или отдавать электроны связана со строением 
атомов и положением их в периодической системе элементов 
Д.И. Менделеева.

Атомы металлов в химических реакциях способны лишь отда
вать электроны и быть восстановителями. Наиболее активными 
восстановителями являются щелочные и щелочноземельные ме
таллы. Атомы неметаллов (за исключением фтора) в зависимос
ти от свойств партнеров, с которыми они взаимодействуют, мо
гут проявлять как окислительные, так и восстановительные свой
ства.

Например:

Fe° + S° = Fe+2S~2 и S° + 0 2 = S+40 2~2.

Однако у химически активных неметаллов проявляются пре
имущественно окислительные свойства. Их часто используют на 
практике в качестве окислителей (кислород, С12).

Атомы водорода в зависимости от свойств партнера могут про
являть как окислительные, так восстановительные свойства. На
пример, в реакции

С,12° + Н20 = 2Н+1СГ>

водород восстановитель, так как в молекуле НС1 электронная пара 
сильно смещена в сторону ядра атома хлора. При нагревании на
трия в струе водорода образуется гидрид натрия (2Na° + Н20 =
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2Na+lH-1)- Электронная пара, обусловливающая химическую связь, 
сильно смещена в сторону водорода. СО водорода в этом соедине
нии равна -1. Таким образом, водород в этой реакции является 
окислителем. Однако для водорода более характерна тенденция к 
отдаче электронов. Чаще всего водород используют как восстано
витель.

Одноатомные молекулы благородных газов (Не, Ne, Аг...) прак
тически не проявляют ни окислительных, ни восстановительных 
свойств, что находится в согласии со строением их атомов (вне
шний энергетический уровень полностью заполнен электронами)1.

У ионов металлов и неметаллов в высших степенях окисления 
восстановительные свойства отсутствуют. Такие частицы в, окисли
тельно-восстановительных реакциях могут проявлять только окис
лительные свойства (присоединять электроны). В связи с этим со
единения, в состав которых входят частицы (ионы) в высшей СО, 
используются в качестве окислителей (KMn04, H N 03, K2Cr04, 
KjCr-jO, и т.д.).

Положительные ионы промежуточных СО в зависимости от 
свойств партнеров могут выступать как в роли восстановителей, так 
и в роли окислителей:

2Fe+2Cl2 + С12° = 2Fe’3Cl3_1 (Fe+2 — восстановитель);

F e 20  + С 20  = Fe0 + С 02+4 (Fe+2 — окислитель).

Ион железа в высшей СО обладает только окислительными свой
ствами. Так, феррат калия K2Fe04 — один из наиболее сильных 
окислителей.

Вещества, в состав которых входят ионы неметаллов (напри
мер, С1-1, Вг-1, S"2, Г ’), за счет последних могут выступать только 
в роли восстановителей.

В пределах каждого периода с возрастанием порядкового номера 
элемента восстановительная способность его атомов понижается, а 
окислительная способность — повышается.

Так, во II периоде литий — только восстановитель, а фтор 
только окислитель. Это результат постепенного заполнения элекг-

1 Albert Cotton Robert A.,Geoffrey «BASIC INORGANIC CHEMISTRY» JOHN 
WILEY & SONS, INC. New York London Sydney Toronto 2000.

138



ронами внешнего электронного уровня (у атома лития — 1 элект
рон, у атома фтора — 7 электронов из 8 возможных на данном 
уровне).

В пределах каждой главной подгруппы с возрастанием порядко
вого номера элемента восстановительная способность их атомов воз
растает, а окислительная способность постепенно убывает. Так, в 
главной подгруппе IV группы кислород — сильный окислитель, а 
теллур — очень слабый окислитель, в некоторых реакциях он выс
тупает даже как восстановитель. Аналогичное явление наблюдается 
также и в отношении их химических соединений. Эти закономер
ности обусловлены повышением величины радиусов атомов эле
ментов.

11.2, Важнейшие окислители и восстановители
классификация

Важнейшие окислители и восстановители. К числу сильных окис
лителей, широко используемых на практике, относятся галогены 
(Fe2, С12, Вг2, 12), оксид марганца Мп+40 2, перманганат калия 
КМгг70 4, манганат калия К2Мп+60 4, оксид хрома (хромовый ан
гидрид) Сг+Ю3, хромат калия К2Сг+60 4, бихромат калия KjCr^O,, 
азотная кислота HN+503 и ее соли, кислород 0 2, озон 0 3, перекись 
водорода Н20 2, концентрированная серная кислота H2S+60 4, оксид 
меди (II) Си+20 , оксид серебра Ag2+1Q, оксид свинца РЬ+40,,, ги
похлориты (например, NaCl_10) и другие соединения.

Щелочные и щелочноземельные металлы являются сильными 
восстановителями. К числу других восстановителей относятся: во
дород, углерод, оксид углерода С+20 , сероводород H2S-2, оксид 
серы S+40 2, сернистая кислота H2S+40 3 и ее соли, галогенводоро- 
ды (кроме НЕ), хлорид олова (II) Sn+2C12, сульфат железа (И) 
Fe+2S04.

11.3. Общие понятие. Составление уравнений 
окислительно-осстановительных реакций

Методика составления окислительно-восстановительных ре
акций на основе электронного баланса. С точки зрения элект
ронной теории окислительно-восстановительными реакциями
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называются такие реакции, при протекании которых происхо
дит переход электронов от одних атомов, молекул или ионов к 
другим.

Поскольку электроны в окислительно-восстановительных ре
акциях переходят только от восстановителя к окислителю, а мо
лекулы исходных веществ и продуктов реакции электронейтраль- 
ны, то число электронов, отданных восстановителем всегда равно 
числу электронов, принятых окислителем. Это положение назы
вается принципом электронного бачанса и лежит в основе на
хождения коэффициентов в уравнениях окислительно-восстано
вительных реакций.

Согласно этому принципу число молекул окислителя и число 
молекул восстановителя в уравнении окислительно-восстановитель
ных реакций должны бьггь такими, чтобы количество принимае
мых и отдаваемых электронов было одинаковым.

Рассмотрим применение принципа электронного баланса при 
нахождении коэффициентов в уравнениях окислительно-восстано
вительных реакций на конкретных примерах.

При каталитическом окислении аммиака NH3 кислородом О, 
образуется оксид азота NO и вода Н20.

Запишем схему процесса с помощью формулы:

NH3 + 0 2 -> NO + Н20.

Над символами элементов, изменяющих в процессе реакции СО, 
подпишем их значения:

N '3H3 + О20 -> N 20 “2 + Н20 -2.

Из изменения величины СО видно, что азот в молекуле аммиа
ка окислился, а молекула кислорода — восстановилась, то есть ам
миак является восстановителем, а кислород — окислителем. Из этой 
схемы также вытекает, что атом азота, изменяя СО от —3 до +2, 
отдает кислороду пять электронов.

Поскольку водород СО не меняет, то молекула аммиака будет 
отдавать всего 5 электронов. Атом кислорода принимает 2 электро
на (СО меняется от 0 до —2), следовательно, молекула кислорода 
будет принимать 4 электрона.

Запишем указанные процессы в виде схемы:
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w

N-3 -  5ё-> № 2 5
20

0 2° + 4 ё  ->20~2 4

окисление — восстановитель

восстановление — окислитель

Согласно принципу электронного баланса количества молекул 
окислителя и восстановителя нужно взять такими, чтобы числа при
нимаемых и отдаваемых электронов были равными.

Для этого находится общее кратное, а затем делится на число 
отдаваемых или приобретаемых электронов; полученные коэффи
циенты ставятся соответственно перед молекулой восстановителя и 
окислителя.

Из этой схемы видно, что 4 молекулы NH3 отдают 20 электро
нов, которые принимаются 5 молекулами 0 2. Коэффициенты элек- 
•фонного баланса называются основными коэффициентами. Они 
никаким изменениям не подлежат:

4NH3 + 502 -» NO + Н20.

Все остальное уравнивается в соответствии с их величиной: 

4NH3 + 502 -> 4NO + 6Н20.

При окислении сульфида мышьяка As2S3 азотной кислотой H N 03 
образуются мышьяковистая кислота H3As04, серная H2SO+ и оксид 
азота NO.

Составим схему реакции, указывая СО над символами тех эле
ментов, у которых в процессе реакции они изменяются:

As2+3S3-2 + HIsT50 3 -> H3As+50 4 + H2s +6Q4 + N+20.

Подсчитаем количество электронов, отдаваемых молекулой 
восстановителя и принимаемых молекулой окислителя. Мышьяк 
изменяет СО от +3 до +5, отдавая 2 электрона. Два атома в молеку
ле мышьяка As2S3 отдадут 4 электрона. Сера меняет СО от —2 до 
+6, отдавая 8 электронов. Три атома серы этой молекулы отдают 24 
электрона.

Всего одна молекула As,S3 отдает 28 электронов. Принимает элек
троны азот в H N 03, изменяя СО от +5 до +2.

Следовательно, каждая молекула H N 03 принимает 3 электрона. 
Запишем это в виде схемы:

141



As«S3-2 — 28 e — 2As+5 + 3S+6 (окисление) 28
84

3

N+5 + 3 e = N2+ (восстановление) 3 28

Очевидно, что для соблюдения электронного баланса надо взять 
3 молекулы As2S3 (3-28=84) и 28 молекул H N 03 (3-28=84), все ос
тальные коэффициенты уравниваются в соответствии с этими ос
новными коэффициентами:

3As2S3 + 28HN03 => 6H3As0 4 + 9H2S04 + 28NO.

Подсчет атомов водорода показывает, что в левой части их 28, а 
в правой — 36. Кислорода в правой части 84 атома, в правой — 88. 
Если водород или кислород не входят в уравнение реакции в виде 
простых веществ, то они уравниваются добавлением нужного ко
личества молекул воды в ту часть уравнения, где их недостает. Поэто
му подсчет атомов кислорода или водорода проводят в последнюю 
очередь, причем уравнивание водорода добавлением молекул воды 
приводит к автоматическому уравниванию кислорода и наоборот. 
Если водород или кислород входят в уравнение реакции в виде 
простых веществ, то их необходимо уравнивать независимо друг от 
друга.

Окончательно рассматриваемое уравнение реакции будет иметь 
вид:

3As2S3 + 28HN03+ 4Н20  = 6H3As04+ 9H2S04 + 28NO.

Если числа электронов, отдаваемых молекулой восстановителя 
и принимаемых молекулой окислителя, имеют общий делитель, то 
на него можно сократить основные коэффициенты, например:

ИиЮ, + KS-^HCt1 + KS^SO,3 2 2 4

C t6 + 6 e =  С Г 6
24

S~2 - 8 e = 8

8 (восстановление) 

6 (окисление)

Наибольший общий делитель равен 24. Коэффициенты в 
уравнении будут

4НС103 + 3H2S = 4НС1 + 3H2S04.
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ре-г + 1е = ре +ъ 1
3

_  5g = N+2 3

Электронный баланс в данном случае 4 • 6е — 3 • 8е.
4. Если число участвующих в реакции атомов нечетное, а в 

результате ее должно получиться четное число атомов хотя бы од
ного из изменяющихся степень окисления элементов, то основные 
коэффициенты удваиваются:

Fe'2SOA+H N 5 0 3+ HrS04 -» Fe^iSO^+N^O

3 (восстановление) 

1 (окисление)

6FeS04 + 2HN03 + 3H2S04 = 3Fe2(S04)3 + 2NO + 4H20.

В рассмотренном примере в протекании окислительно-восста- 
новительной реакции принимает участие серная кислота. Она не
обходима для связывания образовавшегося трехвалентного железа. 
Нужное количество молекул H2S04 определяется после расстанов
ки коэффициентов перед продуктами реакции в соответствии с 
основными коэффициентами в левой части уравнения. Водород 
или кислород уравниваются в последнюю очередь добавлением 
молекул воды.

5. Окислитель или восстановитель, кроме основной окислитель
но-восстановительной реакции, расходуется также на связывание 
образующихся продуктов реакции.

Например:

К1Сг2 Ю1 + Н СГ -> Cr+3Q3 +С/2° + 2KCI

СГ6 + 6 е =  2СР- 1 

2СП  -  2е С/2°

(восстановление)

3 группы по два иона хлора,
всего шесть ионов хлора (окисление)

К2Сг20 7 + 6НС1 -> 2СгС13 + 3CI, + 2КС1.

На связывание продуктов реакции в соответствии с основными 
коэффициентами необходимо 8 молекул НС1, которые не окисля
ются (на образование 2 молекул СгС13 и 2 молекул КС1). Таким 
образом:
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К,Сг О + 6HC1 + 8HC1 -» 2СгС1. + 3CL + 2KCL2 7 ^ 2

а восстановление на связывание

Уравниваем водород или кислород, добавив в правую часть урав
нения 7 молекул воды Н20, и получим окончательно:

К2Сх20 1 + 14НС1 -> 2СгС13 + ЗС12 + 2КС1 + 7Н20.

Са°+ ffiV+50 3 разб —> Ca+2(NO})2 +JV"3 + Я / /0 3

Со0 — 2е — 2Са+2 

№ 5 + 8е = Лм

4 (окисление)

1 (восстановление)

Основные коэффициенты 4 и 1:

4Са + H N 03 4Ca(N03)2 + NH4 -> N 03.

На связывание продуктов реакции требуется в соответствии с 
основными коэффициентами 9 молекул H N 03:

4Са + H N 03 + 9HN03 -» 4Ca(NO,)2 + NH4NO, + 3H20.

/на окисление на связывание

7. Оба элемента — и отдающий и принимающий электроны — 
находятся в одной молекуле. Для нахождения основных коэффи
циентов подобные процессы рассматривают как бы идущими спра
ва налево:

K C t20 - 2^>KCri+ Ог°

Са° — 6е = СГ2

О,° + 4е =  20~2
24

2 (окисление)

3 (восстановление)

Основные коэффициенты 2 и 3 ставятся в правой части уравне
ния, левая часть уравнивается по правой части:
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2КС103 = 2КС1 + 302.

8. Один и тот же элемент окисляется и восстанавливается. Та
кие реакции называются реакциями диспропорционирования. В этом 
случае, так же как и в предыдущем, электронный баланс составля
ется справа налево:

4K2S03+4 = 3K2S04+6 + K,S-2

S+6 + 2 ё  =  S+4
12

S-2 -  6 1  =  S"4

3 (восстановление)

1 (окисление)

Рассмотренный способ подбора коэффициентов в окислитель
но-восстановительных реакциях не является единственным. Суще
ствуют и другие способы. Однако во всех случаях главным остается 
нахождение основных коэффициентов электронного баланса.

11.4. Решение типовых задач

Пример 1
1. Какие из указанных ниже соединений могут проявлять толь

ко окислительные свойства?
CrS04; K2Cr04; NaCrO,.

Решение.
Из предложенных соединений только окислительными свой

ствами обладает К2Сг04, так как С г в данном соединении проявля
ет высшую степень окисления + 6 и, следовательно, может только 
принимать электроны. В соединениях CrS04; NaCr02 хром прояв
ляет промежуточные степени окисления +2 и +3 соответственно и 
может выполнять как функцию окислителя, так и функцию вос
становителя.

Ответ: К^СгО,.
Пример 2
2. Укажите, какие из приведенных процессов являются процес

сами окисления:

a) S02 -> S2-;
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б) СЮ- -» СГ;

в) Сг02- -> Сг042 .

Решение.
Процессом окисления называется отдача атомом электронов, со

провождающаяся повышением его степени окисления. В данном 
случае таким процессом будет процесс : Сг02“ -» Ст042~. В этом 
превращении у хрома степень окисления меняется следующим об
разом: Сг3+ — Зе~ —> Сг64. а в других случаях:

a) S4+ + 6е~-> S2-; б) СГ + 2е" -> С1”

Ответ: в)
Пример 3
3. Укажите, какие из реакций являются окислительно-восста

новительными:

а) 2А1 + Сг„0, -> АШ , + 2Сг:' i 3 2 j
б) A12(S04)3 + 6NaOH -> 2А1(ОН)3 + 3Na2S04;

в) А1(ОН)3 + NaOH -> Na[Al(OH)4] .

Решение.
Окислительно-восстановительными называются такие реакции, 

в результате которых изменяется степень окисления одного или 
нескольких участвующих в реакции элементов.

В случае а) меняется степень окисления у двух элементов А1 и 
Сг, в случаях б) и в) элементы, участвующие в реакциях, не меняют 
свою степень окисления.

Ответ: а).
Пример 4
4. Уравняйте методом электронного баланса уравнения окисли

тельно-восстановительных реакций и укажите количество молекул 
окислителя:

Na,MoO, + НС1 + А1 -» MoCL -г A1CL + NaCl + НХ>2 4 2 -•» l

Решение.
В данном процессе степень окисления меняют два элемента: Мо 

и А1:
Мо6+ —> Мо2+; А1° -> А13+
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Записываем для этих элементов уравнения электронного балан
са и подбором коэффициентов уравниваем число отданных и при
нятых электронов (коэффициенты записываются справа от уравне
ний за вертикальной чертой):

Мо6+ + 4е" -» Мо2т 3 восстановление окислителя (Na2Mo04)

АР — Зе_ -> А13+ 4 окисление восстановителя (А1)

Из уравнений электронного баланса переносим коэффициенты 
в уравнение окислительно-восстановительной реакции:

3Na2Mo04 + НС1 + 4А1 -> ЗМоС!, + 4А1С13 + NaCl + Н20,

затем выравниваем число остальных атомов, кроме водорода и 
кислорода:

3Na2Mo04 + 24НС1 + 4А1 -> ЗМоС12 + 4А1С13 + 6NaCl + Н20,

выравниваем число атомов водорода:

3Na2Mo04 + 24НС1 + 4А1 -> ЗМоС12 + 4А1С13 + 6NaCl + 12Н20,

проверяем уравнение но кислороду (в левой и правой части 
уравнения число атомов кислорода должно быть одинаково).

Окислителем в данной реакции является Na2Mo04.
Ответ: 3.
Пример 5
5. Уравняйте методом электронного баланса уравнение окисли

тельно-восстановительной реакции и укажите количество электро
нов, участвующих в восстановительном процессе:

Na2MoO, + НС1 + А1 -> МоС^ + А1С13 + NaCl + Н20

Решение:
Ответ: 4.
Пример 6
6. Укажите, какие из приведенных реакций относятся к реакци

ям диспропорционирования:

а) H2S + 4С12 + 4Н20  -» H2S04 + 8НС1;

б) 3Sb20 3 + 2НВг03 -> 3Sb20s + 2НВг;
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в) 2TiCl3 -> TiCl2 + TiCl4

Решение.
В реакциях диспропорционирования (самоокисления — само

восстановления) функции окислителя и восстановителя выполняет 
один и тот же элемент в составе одного и того же соединения. В 
случае в) Ti3+ выступает одновременно в роли окислителя, восста
навливаясь до степени окисления +2 (TiCl2) , и в роли восстанови
теля, окисляясь до степени окисления +4 (TiCl+) .

Ответ: в).

Ключевые слова.
Степень окисления, окисление, восстановление, окислительно ̂ восстанови
тельные реакции, окислитель, восстановитель, окислителъно-восстанови-
тельные уравнения, отдана электронов, принятия электронов.

Контрольные вопросы:
1. Что такое окисление и восстановление с точки зрения электронной тео

рии?
2. Что такое окислитель и что такое восстановитель?
3. Составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций:
4. В чем отличие обменных реакций от окислитель-восстановительных?
5. Чем объяснить изменение степени окисления элемента в вкяслительно- 

восстановительной реакции ?
6. Почему окисление и восстановление должны протекать обязательно в 

единстве?
7. Как изменяются к периоде слева направо окислительные и восстанови

тельные свойства элементов III  периода?
8. Может ли в какой-либо реакция проявлять свойства восстановителя: э) 

атом фтора; б) ион фтора; в) атом натрия; г) ион натрия? Почему?
9. Чем, окислителем или восстановителем, является фосфор при взамодей- 

ствиии его с: а) хлором; б) магнием?
10. Может ли в какой-либо проявлять свойства окислителя: 

а) атом кислорода; б) ион кислорода 0 2~. Почему?
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12. ОСНОВЫ ЭЛЕКТРОХИМИИ

12.1. Электродные потенциалы и механизм 
их возникновения

В окислительно-восстановительных реакциях происходит пере
ход электронов от одних атомов или ионов к  другим. При этом 
энергия химической реакции превращается в тепловую.

Аналогичные окислительно-восстановительные процессы про
текают в приборах, называемых гальваническими элементами.

В этом случае химическая энергия превращается в электри
ческую1.

В гальванических элементах реакции окисления и восстановле
ния протекают при отсутствии непосредственного контакта между 
реагирующими веществами, и переход электронов осуществляется с 
помощью металлического проводника, соединяющего окислитель и 
восстановитель.

Если металлическую пластинку погрузить в воду или раствор ее 
соли, то за счет разрушения кристаллической решетки небольшая 
часть иона металла будет переходить в воду или в раствор. В 
результате этого металл приобретает некоторый отрицательный за
ряд, а прилежащий к нему слой воды или раствора заряжается по
ложительно за счет катионов, удерживаемых отрицательным заря
дом металла.

На границе раздела металл — вода или металл — раствор образу
ется двойной электрический слой. Возникший потенциал препят
ствует дальнейшему переходу ионов металла в воду или в раствор. 
В случае, когда металл помещен в раствор собственной соли перехо
ду ионов металла в раствор будут противодействовать уже имеющи
еся в растворе такие же ионы, в результате которого ионы металла 
из раствора будут вновь входить в состав кристаллической решетки 
металла.

1 Shriver and Atkins’ //«Inorganic Chemistry», Fifth Edition© 2014 ISBN 978- 
1—42—921820—7 P-851. Published in Great Britain by Oxford University Press
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Если в системе, состоящей из металла, опущенного в раствор 
своей соли, преобладает процесс перехода ионов металла в раствор, 
то металл приобретает отрицательный заряд,, если же преобладает 
обратный процесс, то есть процесс осаждения катионов на металле, 
то металл приобретает положительный заряд.

В каждом случае между поверхностью металла и прилежащим 
слоем воды или раствора возникает разность потенциалов. Эту раз
ность электрических потенциалов, или скачок потенциала на гра
нице металл — раствор называют электродным потенциалом.

Возникшие потенциалы ограничивают процесс дальнейшего пе
рехода ионов с металла или на металл. На основании этого для 
каждого металла и определенной концентрации его соли вычислены 
значения электродного потенциала.

В табл. 1. приведены стандартные (нормальные) электродные 
потенциалы некоторых металлов.

Металлы, расположенные в ряду водорода заряжаются отрица
тельно, а ниже водорода — положительно.

Таблица 9
Значения стандартных электродных 

потенциалов металлов при 25°С

Электрод 
(металл/ ион) E", в Электрод 

(металл/ ион) E®, в

Li/Li + -3.02 Pb /РЬ 2+ -0.126

К /К  + -2 .92 н 2/н  + ± 0 . 0 0 0

Na/Na+ -2.713 Cu/Cu2+ + 0.34

A1/AF+ - 1 . 6 6 Ag/Ag + +0.80

Мп/Мп2+ -1.05 Hg/Hg + +0.799

Zn/Zn2+ -0.763 Hg/Hg 2 +0.854

Fe/Fe2+ -0.441 Pt/Pt2+ + 1 . 2 0

Ni/'Ni2+ -0.23 Au/Au + +1.70
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Потенциал, возникший на металлической пластинке, погружен
ной в раствор соли этого же металла с активностью ионов данного 
металла 1 г-ион/л, при сравнении с потенциалом водородного элек
трода. потенциал которого принято считать равным 0 называют нор
мальным электродным потенциалом.

Величина электродного потенциала зависит от природы металла, 
концентрации или точнее активности ионов метал/га в растворе и 
от температуры.

При погружении различных металлов в поду величины возни
кающих потенциалов различны.
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Рис. 18. Схема двойного электрического слоя (а) н (б); 
распределение заряда в объеме электролита (в)

Чем активнее металл, тем больше ионов переходит в окружаю
щую водную среду, следовательно, тем больше величина отрица
тельного заряда, возникающего на металлической пластинке. Одна
ко во всех случаях при установившемся равновесии концентрация 
ионов металла в растворе мала.

Смещение равновесия вправо может быть достигнуто отводом 
электронов с металла.

Такие условия создастся в гальванических элементах. Цинк и 
медь, погруженные соответственно в растворы содей ZnS04 и CuS04 
называются электродами гальванического элемента.
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12.2. Гальванические элементы

Устройство, состоящее из двух электродов, опущенных в ра
створ соли, в котором химическая энергия превращается в электри
ческую и обратно называется гальваническим элементом.

Гачьванические элементы могут состоят из:
Из двух электродов, отличающихся по значению электродного 

потенциала-Zn | Zn2+ (-0,762) и Си | Си2+(+0,34)
Из двух различных электродов, имеющих одинаковое значение 

электродного потенциала Си | Си2+(+0,34) и Аи | Аи+ (+1,70)
Из двух одинаковых электродов, опущенных в раствор соли 

разной концентрации.
Последний называют концентрационным гальваническим эле

ментом.
Электрод, опущенный в раствор с большей концентрацией соли, 

будет положительным по отношению к электроду, помещенному в 
раствор с меньшей концентрацией Заряды электродов могут быть 
и одинаковыми по знаку, но в силу разности концентраций соли 
величина их будет неодинакова, что и требуется для возникновения 
электродвижущей силы (э.д.с).

В первых двух случаях для возникновения электродвижущей 
силы (э.д.с.) имеет значение только абсолютная величина разности 
потенциалов двух электродов, а не знаки их зарядов. Элемент Яко
би — Даниэля состоит из медного и цинкового электродов, погру
женных в растворы соответствующих солей.

Так как цинк в ряду стандартных электродных потенциалов 
расположен до водорода, а медь после водорода, то цинковый 
электрод заряжается отрицательно, а медный электрод — поло
жительно.

Растворы соединены стеклянной трубочкой, заполненной агар- 
агаром, содержащим КС1. При замыкании внешней цепи электро
ны с цинка переходят на медный электрод и присоединяются к 
осаждающим на нем ионам меди. Цинковый электрод постепенно 
будет растворяться, а медный электрод наоборот, выделяться из 
раствора ка электроде.

Образующийся избыток ионов Zn2+ в левой части элемента диф
фундирует через трубочку, заполненную агар-агаром, содержащим 
КС1, в правую часть, a S042~ — в левую, взаимно нейтрализуясь.
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Источником электрической энергии в элементе служит хими
ческая реакция вытеснения меди цинком:

Zn + Си2+ Zn2+ + Си 

12.3. Принцип действия и электродвижущие 
силы гальванического элемента

Гальванический элемент состоит из двух полуэлементов (окис- 
лительно-восстановите льных систем), соединенных между собой 
металлическим проводником и солевым мостиком. На каждом по- 
луэлементе (часто называемом электродом) происходит полуреак- 
ция (электродный процесс).

Процесс окисления (отдача электронов) осуществляется на аноде 
(отрицательный полюс), а восстановления (прием электронов) — на 
катоде (,положительный полюс).

Например, в представленном гальваническом элементе анодом 
является цинковый электрод:

Zn <->Zn2+ + 2е~,

а катодом — водородный или медный электрод:

2Н+ + 2е~ <-> Н2

Си2+ + 2е~<-> Си

Электроны от анода по внешней цели протекают к катоду.
Соответствующая схема такого гальванического элемента запи

сывается следующим образом:

(—) Zn |Zn2+1 |2Н+ |H2,P t (+ )  — водородный катод;

(—) Zn \Zn2r I |Cu+ !Cu (+) -  медный катод.

На схеме одна вертикальная линия изображает границу раздела 
фаз (электрод-раствор), а две вертикальные линии — границу меж
ду растворами (на практике она обычно обеспечивается с помощью 
солевого мостика — U -  образной трубки с раствором электролита, 
необходимого для замыкания цели между двумя электродами).
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Причиной возникновения и протекания электрического тока в 
гальваническом элементе является разность электродных потенциа
лов (э.д.с) двух окислительно-восстановительных систем, соединен
ных между собой.

Э.д.с (АЕ) любого гальванического элемента определяется об
щей формулой:

АЕ = Е — Е ,k а*

где ЕК и Еа — электродный потенциал соответственно на катоде и на 
аноде.

Так как АЕ может иметь только положительное значение, то Ек 
> Еа, т.е. катодом является электрод с более высоким электродным 
потенциалом.

Действие любого гальванического элемента основано на проте
кании в нем окислительно-восстановительной реакции. В про
стейшем случае гальванический элемент состоит из двух пластин 
или стержней, изготовленных из различных металлов и погружен
ных в раствор электролита. Такая система делает возможным про
странственное разделение окислительно-восстановительной реак
ции: окисление протекает на одном металле, а восстановление 
ил другом.

На основании опытных данных по свойствам одних металлов 
вытесняет другие из растворов их солей (например, железо вы
тесняет медь), а также водород из воды и кислот был составлен 
так называемый электрохимический ряд напряжений металлов.

Выделяя из этого ряда окислительно-восстановительные систе
мы типа Меп-г/Ме и располагая их в порядке возрастания стандар
тных электродных потенциалов, получают электрохимический ряд 
напряжений металлов:

Li, Rb, К, Ва, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, 
Pb, H2, Bi, Си, Hg, Ag, Pd, Pt, Au.

Электрохимический ряд напряжений характеризует свойства 
металлов в водных растворах:

чем меньше электродный потенциал металла, тем легче он окис
ляется и труднее восстанавливается из своих ионов;

металлы, имеющие отрицательные электродные потенциалы, т.е. 
стоящие в ряду напряжений левее водорода, способны вытеснять его 
из разбавленных растворов кислот;
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каждый металл способен вытеснять (восстанавливать) из ра
створов солей те металлы, которые имеют более высокий электро
дный потенциал.

При условиях, отличающихся от стандартных, численное значе
ние равновесного электродного потенциала для окислительно-вос
становительной системы, записанной в форме Ох + пе~ — Red, оп
ределяется по уравнению Нернста:

F = *о CjRed)
O x/R ed 'O x fR c d  п р  £ ( O x )

где:
ôx/Red и E°ox/Rzd ~  соответственно электродный и стандарт

ный потенциалы системы;
R — универсальная газовая постоянная;
Т — абсолютная температура;
F — постоянная Фарадея;
п — число электронов, участвующих в окислительно-восста

новительном процессе.
Количественной характеристикой электрохимической (или окис

лительно-восстановительной) активности металлов являются их стан
дартные электродные потенциалы, определяемые как ЭДС гальва
нического элемента, один из электродов которого — исследуемый 
металл, погруженный в раствор его соли определенной концентра
ции, а другой электрод водородный, потенциал которого принят за 
ноль.

Величина стандартного электродного потенциала и опреде
ляет место металла в электрохимическом ряду. Свободные ме
таллы, стоящие ближе к началу ряда, обладают более сильными 
свойствами, у металлов к концу ряда они ослабевают. Окисли
тельные свойства ионов металлов усиливаются от начало к кон
цу ряда.

Металлы, стоящие в электрохимическом ряду напряжений до 
водорода, могут вытеснить его из кислот, а всякий металл, стоящий 
ближе к началу ряда, может вытеснять (восстанавливать) последую
щие из растворов их солей.

Зная стандартные электродные потенциалы металлов, можно 
вычислить электродвижущую силу (Э.Д.С.) гальванического эле
мента.
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Для этого надо из потенциала электрода, имеющего большую 
ал гебраическую величину, вычесть потенциал электрода, алгебраи
ческая величина которого меньше.

Например, вычисляя э.д.с, медно цинкового гальванического 
элемента, надо из стандартно электродного потенциала меди вы
честь стандартный элекгродный потенциал цинка

z J  Е° 2п2+ = -0,76 в:
Э.Д.С.=ECu0/Cu2+ -  EZn°/Zn2+ = 0,34—(—0,76)=1,10 Ь.

Чем больше отличаются металлы по величине электродного по
тенциала, тем больше э.д.с. гальванического элемента, построенно
го из этих металлов.

Гальванические элементы принято изображать в виде схем. На
пример, схема медно-цинкового элемента

(~)Zn/ZnSO //CuSO /Cu(+)

Гальванические элементы как источники электрического тока 
нашли широкое применение в технике. Первый гальванический 
элемент был создан в 1799 г. итальянским физиком А. Вольта. 
Элемент Вольта состояний из цинкового и. медного электродов, 
погруженных в разбавленный раствор серной кислоты, работает край
не непродолжительное время. Объясняется это тем, что потенциал 
катода уменьшается, следовательно уменьшается и разность потен
циалов гальванического элемента.

12.4. Водородный электрод. Стандартные электродные 
потенциалы металлов

Водородный электрод платиновая пластинка, электролитичес
ки покрытая платиновой чернью, погружённая в раствор кислоты с 
определённой концентрацией ионов водорода Н+ и омываемая то
ком газообразного водорода. Потенциал В. э. возникает за счёт об
ратимо протекающей реакции

Я 2<̂ 2 Я + + 2е~

Между водородом, адсорбированным платиновой чернью, и иона
ми водорода в растворе устанавливается равновесие. Потенциал элек
трода Е определяется уравнением Нернста:
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= £ °  + 0 ,0 0 0 1 9 8 4 r ig ^ r ,
P

Где:
T — абсолютная температура (К),;
ан+ — активная концентрация ионов водорода (г-ион/л);
р  — давление водорода [кгс/см2 (атм)];
Е° — нормальный (или стандартный) потенциал.
В. э. при р  = 1 кгс/см2 (1 атм) и ан+ = 1. При любой заданной 

температуре Е° условно принято считать равным нулю. От потенци
ала стандартного В. э. отсчитывают потенциалы всех других элект
родов (так называемая водородная шкала потенциалов). При работе 
с В. э. необходима тщательная очистка водорода от примесей. Осо
бенно опасны соединения серы и мышьяка, а также кислород, ре
агирующий с водородом на поверхности платины с образованием 
воды, что приводит к нарушению равновесия

Изменение потенциалов электродов при работе гальванических 
элементов называется гальванической поляризацией. Уменьшение 
поляризации гальванического элемента называют деполяризацией, 
а вещества применяемые для этой цели — деполяризаторами. В ка
честве деполяризаторов используют ионы M n02, 0 2, К.,Мтт07 ионы 
Си2+ и другие окислители.

Под электролизом понимают окислительно — восстановитель
ный процесс, протекающий при прохождении постоянного элект
рического тока через раствор электролита или через электролит, 
находящийся в расплавленном состоянии.

Этот процесс сопровождается превращением электрической энер
гии в химическую.

Рассматривая ряд напряжений металлов, мы установили, что чем 
меньше алгебраическая величина стандартного электродного потен
циала металла тем слабее окислительная способность его ионов т.е. 
способность присоединять электроны и превращаются в нейтраль
ные атомы.

Н 2̂ 2 Н + +2е~

13. Электролиз
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Рис. 21. Устройство электролизера

Потенциал водорода при [Н+] равен: 10 7г. ион/л.

Е = Е и
0,058

Ig 7 = 0 + 0,058(-7) = -0 ,4  lb.

Процессы происходящие на аноде, зависят как от электролита, 
так и от вещества, из которого сделан анод.

Различают 2 вида анодов — растворимые и нерастворимые. Ра
створимые аноды — это такие электроды, которые в процессе элек
тролиза разрушаются, т.е. переходят в раствор в виде ионов.

Не растворимые аноды обычно изготавливают из золота, плати
ны или графита.

Нерастворимый анод при электролизе не переходит в раствор в 
виде ионов; в этом случае на поверхности анода происходит окис
ление либо ионов кислотных остатков, либо молекул воды. Прибо
ры, которые служат для накопления химической энергии, превра
щаемой по мере необходимости в электрическую энергию, называ
ются аккумуляторами.

Наибольшее демонстрации электролиза растворов. В принципе 
любой гальванический элемент может служить аккумулятором.

Превратив с помощью электролиза электрическую энергию в 
химическую, получить эту энергию обратно, если использовать при
бор в качестве гальванического элемента.
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Практическое применение имеют следующие типы аккумулято
ров: кислотные (свинцовые) и щелочные (железно-никелевые), (кад
миево-никелевые, серебрено цинковые).

Проведенная большая экспериментальная работа позволила ус
тановить ряд стандартных электродных потенциалов окислительно
восстановительных систем.

Среди этих систем выделяется ряд электродных потенциалов 
вида. Этот ряд называется рядом стандартных электродных потен
циалов (или электрохимическим рядом напряжений) металлов. Впер
вые построил такой ряд российский химик Н.Н. Бекетов.

Вольтметр

Направление движения катионов
- ---- ------------ ------- ---------- ►

Направление движения анионов 4 ------ -------------- ----------------

Рис. 22. Прибор предназначен для элемента

161



Таблица 10
Ряд напряжений металлов 

(стандартные электродные потенциалы)

№ Металл Е“, В № Металл E°, В

1 Ij+/ I i -  3,045 20 Zn2yZii -  0,763

2 RT/Rb -  2,925 21 Ga3+/Ga -  0,560

3 к+/к -  2,924 22 Fe2+/Fe -  0,441

4 Cs+/Cs -  2,923 23 CiP/Cd -  0,404

5 RaI+/Ra -  2,916 24 Co2+/Co -  0,277

б Ва2+/Ва -  2,905 25 Ni2+/№ -  0,234

7 Sr2+/S r -  2,888 26 Sn2+/Sn -  0,141

8 Са2+/Са -  2,864 27 IV +/Pb -  0,126

9 Na+/Na -  2,771 28 H+/H 2 0,000

10 Ас3+/Ас -  2,600 29 Sb«/Sb + 0,240

11 La3+/La -  2,522 30 R e/R e + 0,300

12 Y3+/Y -  2,372 31 Bi+J/Bi + 0,317

13 Mg2+/Mg -  2,370 32 Cu2+/Cn + 0,338

14 Sc^/Sc -  2,077 33 H g^/H g + 0,796

15 Bez+/Be -  1,847 34 Ag+/Ag + 0,799

16 A13VA1 - 1,780 35 Kh3+/Rh + 0,800

17 T P /T i -  1,208 36 Pd27P d + 0,915

1S Mn2+/M n -  1,192 37 Pt2+/P t + 0,963

19 Cr2+/Cr -  0,852 38 Au+ /  Au + 1,691
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Анализ этого ряда показывает, что:
1. При перемещении сверху вниз возрастает окислительная спо

собность катионов Ме+, а при движении снизу вверх возрастает 
восстановительная способность металлов.

2. Водород из кислот могут выделять металлы, стоящие выше 
него, но чистую воду с выделением водорода могут разлагать толь
ко металлы, более активные, чем железо.

3. Если металл не взаимодействует с водой, он вытесняет все 
металлы, стоящие ниже него в ряду напряжений.

Приборы, которые служат для накопления хим ической энергии, 
превращаемой по мере необходимости в электрическую энергию, 
называются аккумуляторами. 8 принципе любой гальванический 
элемент может служить аккумулятором. Превратив с помощью элек
тролиза электрическую энергию в химическую, получить эту энер
гию обратно, если использовать прибор в качестве гальванического 
элемента.

Наибольшее практическое применение имеют следующие типы 
аккумуляторов: кислотные (свинцовые) и щелочные (железно-ни
келевые, (кадмиево-никелевяе, серебрено цинковые).

13.1. Электролиз расплавов и растворов 
электролитов

Химическая реакция, протекающая под действием электрическо
го тока, называется электролизом.

Если постоянный электрический ток пропускать через систему, 
состоящую из двух проводников первого рода (металлы) и провод
ника второго рода (раствор или расплав элекгролита, в который они 
опущены), то на границе их раздела возникают электрохимические 
процессы, составляющие сущность электролиза.

Так, при электролизе расплава хлорида меди (И) электродные 
могут быть выражены полуреакциями:

на катоде К (_) Си2* +2е -» Си0 — катодное восстановление
на аноде А (+) 2 С1” — 2е -» С12 — анодное окисление

Общая реакция электрохимического разложения вещества пред
ставляет собой сумму двух электродных полуреакций, и для хлори
да меди она выразится уравнением;
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Cu2+ + 2 С’г -» Си + Cl2
При электролизе щелочей и солей оксокислот на аноде выделя

ется кислород:

4 ОН- -  4е -» 2 Н20  + 0 2

2 SO/- -  4е -> 2 S03 + 0 2

В водных растворах кроме ионов самого электролита находятся 
также молекулы воды и ионы Н+ и ОН , способные участвовать в 
электродных процессах. В этом случае при электролизе возможны 
конкурирующие реакции.

Критерием, определяющим преимущество того или иного элек
тродного процесса, служит величина его электродного потенциала. 
Чем выше потенциал, тем легче (при меньшей отрицательной поля
ризации электрода) происходит восстановление на катоде и труднее 
(при большей положительной поляризации электрода) осуществля
ется окисление на аноде.

Минимальный потенциал, при котором процесс электролиза ста
новится возможным, называется потенциалом (напряжением) раз
ложения или выделения. Его находят вычитанием электродного 
потенциала катиона из соответствующего значения электродного 
потенциала аниона.

Например, потенциал разложения хлорида цинка равен:

E ° „ № , -  t W „  = 1.36 -  (~0,76) -  2,12 В.

Эта разность потенциалов, или Э.Д.С. внутреннего гальвани
ческого элемента, возникающего в результате выделения на элект
родах продуктов электролиза, имеет направление, противоположное 
внешней ЭДС, которая служит источником тока. Поэтому электро
лиз возможен при условии компенсации внутренней ЭДС внешним 
напряжением. Часто реально необходимый потенциал разложения 
электролита оказывается больше теоретической величины. Эта раз
ность называется перенапряжением.

При электролизе водного раствора на катоде могут восстанавли
ваться:

1) Ионы металлов, например Си2+; 2) ионы водорода в кислой 
среде:
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2Н+ + 2е -» Н2 (Е°=0 при рН=0 и Е°= -0,41В при рН=7);

3) молекулы воды в нейтральной и щелочной среде: 2Н20  + 2е 
- 4  Н, + 2 0 Н - (Е°= -0,41В при рН=0 и Е°= -0,83В при рН=14);.

Из этих значений электродных потенциалов следует, что при 
электролизе растворов солей меди, как и всех металлов, стоящих 
после водорода в ряду напряжений, на катоде выделяются эти ме
таллы. В нейтральных растворах возможно также выделение и тех 
металлов, потенциал которых имеет отрицательное значение, но не 
ниже, чем —0,41В.

При электролизе водного раствора на аноде могут окисляться:
1) Анионы электролита;
2) молекулы воды в нейтральной и кислой среде:

2Н20  — 4е 4Н+ + 0 2 (Е°=1,23В);

3) ионы ОН- в щелочной среде:

40Н- -  4е -» 2Н20  + 0 2 (Е°=0,40В);

4) материал анода (например, медь).
Из растворов, содержащих смесь катионов, происходит после

довательное выделение металлов в порядке уменьшения величины 
их электродных потенциалов. Если в растворе находятся ионы ме
таллов, стоящих в начале ряда напряжений примерно до Ti (JS° = -  
1,63 В), то на катоде выделяется водород. Металлы, электродные 
потенциалы которых не сильно отличаются от водородного, выде
ляются на катоде одновременно с водородом (приблизительно от 
цинка до олова). В зависимости от условий электролиза массовые 
соотношения металла и водорода могут- быть различными, вплоть 
до фактического выделения только одного металла. Такая затруд
ненность выделения водорода называется водородным перенапря
жением, это явление играет большую роль во многих электрохими
ческих процессах. Водородное перенапряжение увеличивается с по
вышением плотности тока i (сила тока на 1 см2 площади электрода), 
уменьшается с повышением температуры и зависит от материала 
катода.

Наименьшим оно будет на платине и при небольшой плотности 
тока практически равно нулю, наибольшим — на ртути и свинце 
(при i = I A / c m 2 1,41 и 1,56 В соответственно).
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В результате на свинцовом катоде практически выделяется толь
ко свинец, что позволяет проводить его очистку электролизом. На 
ртутном катоде из нейтральных водных растворов удается восста
навливать даже натрий. Его выделению способствует также обра
зование амальгамы, равновесный потенциал которой значительно 
менее отрицателен, чем электродный потенциал металлического 
натрия.

Среди процессов, протекание которых возможно на аноде, в 
первую очередь осуществляется тог, электродный потнциал кото
рого имеет наиболее низкое значение. Так, окисление анионов 
кислородсодержащих кислот (S042-, С 032~, Р 0 43_, NO,- и т.п.) в 
водном растворе невозможно, т.к. полуреакции окисления воды 
или ионов он- с выделением кислорода характеризуются более 
низкими значениями потенциалов. Окисление галогенид-ионов 
(кроме F-) в водном растворе происходит с образованием свобод
ных галогенов.

Из-за кислородного перенапряжения при электролизе водных 
растворов хлоридов на аноде выделяется не кислород, а хлор, хотя 
его стандартный электродный потенциал (1,36В) имеет большее зна
чение по сравнению с кислородным Е°(02+4Н+/2Н20) = 1,23 В.

13.2. Законы электролиза

Количественные характеристики электролиза выражаются дву
мя законами Фарадея:

1) Масса вещества, выделяющегося на электроде, прямо про
порциональна количеству электричества, прошедшего через элект
ролит.

2) При электролизе различных химических соединений одина
ковые количества электричества выделяют на электродах массы ве
ществ, пропорциональные их электрохимическим эквивалентам.

Эти два закона можно объединить в одном уравнении:

где т — масса выделяющегося вещества, г;
п — количество электронов, переносимых в электродном про

цессе;
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F — число Фарадея (F=96485 Кл/молъ)
I  — сила тока, А;
t — время, с;
М — молярная масса выделяющегося вещества, г/моль. 

мВеличина —  называется электрохимическим эквивалентом 
nF

вещества. Если продолжительность электролиза измерять в часах, 
то число Фарадея должно быть выражено в ампер-часах. В этом 
случае F= 26,8 А-ч/моль,

Вследствие параллельных побочных процессов масса вещества, 
получаемого при электролизе, оказывается часто меньше той, кото
рая соответствует количеству прошедшего электричества.

Отношение массы вещества, реально выделенного на электроде, 
к теоретической и умноженное на 100%, называют выходом по 
току: Вт = ш3/ш т • 100%.

13.3. Решение типовых задач по теме 
«Основы электрохимии» 

Пример 1
1. Определите, какой из электродов является катодом в гальва

ническом элементе, образованном стандартными электродами:

Ag|Ag+ или Мп|Мп2+;

Со|Со2+ или Na|Na+.

Решение.
Катодом (т.е. электродом, на котором протекает процесс вос

становления) в гальваническом элементе будет электрод, имеющий 
большее значение стандартного электродного потенциала (см. таб
лицу 4 приложения).

E V  + = 0,799 В; = -1,179 В.
В данной паре катодом является Ag|Ag+.
Схема гальванического элемента:

А (—) Мп|Мп2+ || Ag+ |Ag (+) К
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Е°со|со2+ = -  ° ’277 В; EV + = 2,714 В,
В данной паре катодом является Со|Со2+ .
Схема гальванического элемента:

А (-) Na]Na+ || Со2+| Со (+) К

Пример 2
2. На основании стандартных электродных потенциалов опре

делите, какой из следующих гальванических элементов имеет наи
большую ЭДС:

a) Zn|Zn2+ || Ni2+|Ni; б) Cd|Cd2+|| Ni2+|Ni

в) AJ|A13+|| Ni2+|N i; г) Mg|Mg2+|| Ni2+|Ni

Решение.
ЭДС гальванического элемента можно рассчитать как разность 

потенциалов:

ЭДС = Ек -  Ед

Данные гальванические элементы составлены из стандартных 
электродов, поэтому:

а) ЭДС = Е° ^  -  E°Zn|Zn2+ = -  0,250 -  (-0,763) = 0,513 В;

б) ЭДС = Е° Ni,N2+ -  E°C(11Cd2+ = -  0,250 -  (-0,403) = 0,153 В;

в) ЭДС = Е° Ni|Ni2+ -  = -0,250 -  (-1,663) = 1,413 В;

г) ЭДС = Е° Ni|Ni2+ -  E«M?|M/ ‘ = -  0,250 -  (-2,363) = 2,113 В.

В случае г) ЭДС гальванического элемента будет наибольшей.
Пример 3
3. Вычислите электродный потенциал магния погруженного в 

раствор MgS04 с концентрацией ионов Mg2+, равной 0,01 моль/л.
Решете:
Вычисление электродного потенциала металла при любой кон

центрации его ионов (моль/л) в растворе производится по уравне
нию Нернста. Для магниевого электрода:
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Е = Е° + ^ ^ l g \Mg2+] =  -2,363 + ^ ^ lg O ,0 1 =  -2,422 В. 
n 2

Пример 4
4. Вычислите ЭДС гальванического элемента, состоящего из двух 

электродов: Ti | Ti2+ (0,01 моль/л) || Ni2+ (1 моль/л) | №.
Решение:
ЭДС гальванического элемента можно рассчитать как разность 

потенциалов:

ЭДС = Ек -  Ед

В данном гальваническом элементе катод — Ni2+ |N i , а анод — 
Ti|Ti2H\

Схема гальванического элемента:

А ( - )  Ti | Ti2+ || Ni2+ | Ni (+) К

Процессы на электродах:

(- )  A: Ti -  2е~ = Ti2+;

(+) К: Ni2+ + 2е" = Ni.
По уравнению Нернста рассчитываем значение электродного 

потенциала анода.

Е т„Г "  Е" Tfr-' ^ № 5 " ]  =
0 059

= -1,630 + -y - lg 0 ,0 1 =  -1,689 В;

Значение электродного потенциала катода равно величине стан
дартного электродного потенциала никелевого электрода, так как 
концентрация ионов Ni2+ в растворе составляет 1 моль/л.

Е N,Ni2+ = Е° NilNi2+ = -  0,250 В;

ЭДС = -0,250 -  (-1,689) = 1,439 В.

Пример 5
5. Какой из следующих процессов протекает при электролизе 

водного раствора Nal на графитовом аноде?

a) Na — е~ = Na+;
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б) 21- -  2е~ = 12;

в) 40Н - -  4с" = 2Н20  + 0 2;

г) 2Н20  -  4е" = 0 2 + 4Н+.

Решение:
При электролизе водных растворов солей в нейтральной среде 

на аноде возможны два процесса окисления:
1. Процесс окисления анионов соли (кислотного остатка):

21- -  2е~ = 12
2. процесс электрохимического окисления молекул воды:

2Н20  -  4с- = 0 2 + 4Н+.

В данном случае на аноде при электролизе будут окисляться 
иодид-анионы, т.к. для электрохимического окисления воды необ
ходима большая положительная поляризация анода.

Ответ: 21~ — 2е“ = 12
Пример 6
6. Какое вещество и в каком количестве выделится на катоде 

при электролизе раствора Hg(N03)2 (анод графитовый) в течение 10 
минут при силе тока 8 А?

Решение:
При электролизе водных растворов солей в нейтральной среде 

на катоде возможно протекание двух восстановительных процессов. 
Один из них — восстановление катионов металла:

Hg2+ + 2е~ = Hg .

Другой возможный процесс — восстановление водорода из мо
лекул воды:

2Н20  + 2е~ = Н2 + 20Н-.

В данном случае на катоде будут восстанавливаться катионы 
ртути, т.к. этот металл входит в группу малоактивных металлов, и 
для его восстановления необходима меньшая отрицательная поля
ризация электрода, чем для восстановления водорода.

На катоде: Hg2+ + 2е_ = Hg.
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Количество выделившейся ртути, согласно законам Фарадея, 
равно:

mHg" 7 r F " (ceK)"  iJssoo' 8 ' 600 = 5 г-

Ключевые слова.
Электролиз, катод, анод, растворимый анод, растворимый катод, аккуму
лятор.

Контрольные вопросы:
1. Какие процессы происходят на катоде и на аноде при электролизе?
2. В чем разница между растворимым анодом и нерастворимым анодом?
3. Какие приборы называются аккумуляторами?
4. Почему при электролизе расплава N aCl можно получить металлический 

натрий, а при электролизе раствора NaCl его получить нельзя?
5. Чем объяснить, что в растворе при электролизе NaCl образуется щелочь 

NaCl?
6. Как осуществляется электролиз раствора К1?
7. Объясните, как будет протекать электролиз раствора нитрата калия?
8. Где применяется электролиз?
9. Какие вещества образуются у  катода при электролизе водного раствора 

калия ?
10. В каких случаях при электролизе на аноде может выделятся кислород? 

Приведите примеры с уравнениями реакций.



14. МИНЕРАЛЬНЫЕ ВЯЖУЩИЕ ВЕЩЕСТВА

14.1. Неорганические вяжущие вещества

К вяжущим относятся такие вещества, которые после смешива
ния с водой и образования пластичного, тестообразного состояния, 
могут переходить в твердое состояние.

Основная часть неорганических вяжущих веществ используется 
для изготовления бетонов — искусственных каменных материалов, 
получающихся при затвердевании смесей, в состав которых входит 
вяжущее вещество, мелкий заполнитель (песок), крупный заполни
тель (гравий или щебень) и вода.

Смесь без крупного заполнителя называют строительным ра
створом.

Неорганические вяжущие вещества подразделяются на воздуш
ные и гидравлические в зависимости от условий твердения и стой
кости продуктов твердения в воде.

Воздушные вяжущие вещества после смешивания с водой спо
собны твердеть только на воздухе. Продукты их твердения имеют 
малую стойкость при действии воды. К воздушным вяжущим ве
ществам относятся следующие:

1) известковые, состоящие в основном из оксида кальция СаО;
2) гипсовые, основу которых составляет сульфат кальция CaS04;
3) магнезиальные, состоящие в основном из оксида магния MgO.
Гшдравлические вяжущие вещества — это такие вещества, кото

рые после смешивания с водой и приобретения пластичного состоя
ния мотуг переходить в твердое состояние на воздухе и в воде. К 
гидравлическим вяжущим относятся: портландцемент, глиноземис
тый цемент, гидравлическая известь.

Вяжущие вещества представляют собой тонкодисперсные (из
мельченные) материалы, характерными признаками которых явля
ются:

1) гидрофильность, то есть способность смачиваться водой;
2) способность образовывать после смешивания с водой легко 

формуемую массу (тесто);
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3) способность самопроизвольно затвердевать.
Дисперсность вяжущих веществ, Процесс твердения вяжущих 

веществ связан с образованием продуктов их взаимодействия с 
водой — гидратов, поэтому такое твердение называют гидратаци- 
онным. Взаимодействие твердого вяжущего вещества с водой пред
ставляет собой гетерогенную химическую реакцию, происходя
щую на границе раздела твердого тела и жидкости. Реакционная 
способность вяжущих веществ, зависит от размера частиц, поэто
му их тщательно измельчают в специальных устройствах — мель
ницах.

Пластичность теста. После смешивания с водой вяжущее ве
щество образует высококонцентрированную суспензию — однород
ную пластичную массу, называемую тестом. Прослойки воды на 
поверхности частиц играют роль смазки, обеспечивающей переме
щение их относительно друг друга. Поэтому тесто обладает плас
тичностью.

Для повышения пластичности бетонных смесей используют до
бавки поверхностно-активных веществ, которые, адсорбируясь на 
поверхности частиц цемента, облегчают их перемещение относи
тельно друг друга, повышают подвижность бетонной смеси, умень
шают требуемое количество воды.

Гидратационное твердение вяжущих веществ. Формирование 
прочной структуры камневидного тела в процессе тверде-ния вклю
чает:

1) гидратообразование, то есть химическое взаимодействие вя
жущего с водой, приводящее к появлению новых веществ — гидра
тов. Само по себе оно еще не определяет роста прочности твердею
щего камня, но создает условия для этого.

Гидратообразование является специфичным для каждого вида 
вяжущего вещества. Процессы взаимодействия с водой рассматри
ваются далее для определенных видов вяжущих (извести, гипса, 
цемента).

2) структурообразование — процесс формирования прочной струк
туры твердеющего вяжущего вещества.

Структурообразование сопровождается постепенным упрочнением 
твердеющей смеси. При этом принято выделять два этапа: схваты
вание и собственно твердение. Это деление условно, но удобно при 
практическом использовании вяжущих веществ.
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Начало схватывания соответствует моменту потери пластичнос
ти вяжущим тестом в результате его затвердевания. Сроки начала 
схватывания важно знать, так как перемешивание, укладка бетон
ных смесей возможны лишь при сохранении ими пластичности.

Конец схватывания соответствует превращению смеси в твер
дое состояние, которое еще не обладает заметной прочностью. После 
этого осуществляется процесс собственно твердения вяжущего ве
щества, что сопровождается ростом его прочности. Со временем 
происходит изменение типа структуры твердеющей дисперсной си
стемы.

Процессы гидратообразования и структурообразования связаны 
между собой. Общим в обоих случаях является стремление системы 
«вяжущее вещество — вода» к состоянию, обладающему минимумом 
свободной энергии. При этом гидратообразование определяется про
теканием в основном химических процессов.

При структурообразовании большую роль играют и физические 
процессы: контакт между частицами, выделение отдельных крис
таллов и их срастание.

14.2. Известковые вяжущие вещества 

Воздушная известь
Известь используется человеком уже несколько тысяч лет. Для 

получения воздушной извести пригодны все природные материалы, 
содержащие карбонат кальция, то есть мрамор, известняк, мел, из
вестковый туф и т.д.

Плотные и наиболее мягкие карбонатные породы (мрамор, из
вестковый туф) применяют ограниченно. В основном воздушную 
известь получают из известняка. В качестве основного вещества эта 
порода содержит карбонат кальция СаС03, а также карбонат магния 
MgC03, глинистые и песчаные примеси.

В зависимости от количества примесей в исходном известняке 
различают следующие разновидности воздушной извести:

1) жирная воздушная известь, получаемая из известняков с ма
лым содержанием глинистых и песчаных примесей (не более 2,5 %);

2) тощая воздушная известь, получаемая из известняков с по
вышенным содержанием глинистых и песчаных примесей (от 2,5 % 
до 6 %).
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При нагревании известняка СаС03 разлагается:

СаС03 = СаО + С 02

Разложение (термическая диссоциация) карбоната кальция (ре
акция 66) — эндотермический обратимый гетерогенный процесс, 
протекание которого зависит от температуры и парциального давле
ния С 02.

Согласно принципу Ле-Шателье, для смещения химического 
равновесия в сторону прямой эндотермической реакции (для полу
чения воздушной извести СаО), необходимо повышение темпера
туры до 1100—1200 °С и понижение парциального давления угле
кислого газа.

Количество выделяющегося при разложении углекислого газа 
составляет 44 % от общей массы СаСОэ. Так как объем кусков 
известняка изменяется при этом лишь на 10—12 %, то получаемая 
воздушная негашеная (или комовая) известь (СаО) является высоко
пористой, активно взаимодействующей с водой.

При получении извести часть известняка при нагревании не 
подвергается разложению (недожог). Чрезмерное нагревание при
водит к спеканию кусков извести, повышению их плотности (пе
режог). Как недожог, так и пережог плохо подвергаются гидрата
ции, трудно гасятся. Их наличие снижает качество воздушной из
вести.

Присутствующий карбонат магния MgC03 не препятствует по
лучению качественной воздушной извести. Разложение карбона
та магния осуществляется при более низкой температуре — около 
640 *С:

MgC03 = MgO + С 02

В зависимости от содержания оксида магния воздушная известь 
подразделяется на кальциевую (до 5 % MgO), магнезиальную (5—20 
% MgO) и высокомагнезиальную, или доломитовую (20—40 % MgO).

Гашение воздушной извести. При взаимодействии извести (СаО) 
с водой получают гидратную (гашеную) известь, состоящую из 
гидроксида кальция. Процесс гидратации извести называется га
шением:

СаО + Н20  = Са(ОН)2
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Реакция гидратации — гетерогенная, экзотермическая, идущая с 
выделением значительного количества теплоты. В результате из
весть разогревается, часть воды испаряется, материал разрыхляется. 
В зависимости от количества добавляемой воды при гашении полу
чают разные виды гашеной извести: гидратную известь — пушинку
— тонкий воздушно-сухой порошок; известковое тесто — тестооб
разную концентрированную суспензию, состоящую в основном из 
Са(ОН)2 и воды; известковое молоко — белую суспензию, в кото
рой Са(ОН)2 находится частично в растворенном, частично во взве
шенном состоянии.

Гидроксид кальция Са(ОН)2 является сильным основанием. 
Попадание его на кожу вызывает химические ожоги. Очень опасно 
попадание мельчайших частиц извести в легкие человека.

Поэтому при работе с известью необходимо соблюдать меры 
предосторожности: работающие должны иметь защитные очки, рес
пираторы и спецодежду; оборудование должно быть герметизирова
но, при технологических операциях должна действовать вытяжная 
вентиляция.

Твердение гашеной извести и известково-песчаных смесей. В за
висимости от вида извести и условий процесса, различают карбо
натное, гидратное и гидросиликатное твердение.

Карбонатным твердением называется процесс постепенного 
затвердевания растворных смесей на основе гашенной извести:

Са(ОН)2 + С 02 = СаС03 + Н20. (69)

Твердение известкового строительного раствора на воздухе обус
ловлено следующими процессами:

1) высыханием раствора, в результате чего кристаллы Са(ОН)2 
сближаются и срастаются;

2) карбонизацией гидроксида кальция при взаимодействии с 
содержащимся в воздухе углекислым газом.

Кристаллы СаСОэ срастаются с Са(ОН)2 и упрочняют строи
тельный раствор.

Гидратным твердением называют процесс превращения в кам
невидное тело растворных смесей на основе молотой негашеной из
вести:

СаО + Н20  = Са(ОН)2
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Процесс твердения обусловливается взаимным сцеплением и сра
станием образующихся частичек Са(ОН)2 с наполнителем.

Гидросиликатным твердением называют процесс превращения 
известково-кремнеземистых смесей в камневидное тело:

Са(ОН)2 + Si02 = СаО • Si02 • Н20

Образование гидросиликата кальция приводит к упрочнению 
составов по мере их твердения.

Процесс взаимодействия Са(ОН)2 и Si02 ускоряется при повы
шении температуры. Это достигается в специальных реакторах гид
ротермального синтеза — автоклавах.

Изделия из тонкомолотых известково-песчаных смесей в них 
обрабатывают водяным паром при температуре 174—200 °С и давле
нии 0,8—!,5 МПа.

Так получают силикатный кирпич и строительные силикатные 
камни. Воздушную известь применяют при получении строитель
ных растворов и штукатурок, при изготовлении бетонов, плотных и 
ячеистых силикатных (автоклавных) изделий, смешанных гидрав
лических вяжущих (известково-шлаковых, известково-пуццолано- 
вых цементов), известковых красочных составов.

14.3. Гидравлическая известь

Гидравлической известью называют продукт, получаемый при 
нагревании недоспекания мергелистых известняков, содержащих 6- 
25 % глинистых и тонкодисперсных песчаных примесей, и включе
ния карбоната магния.

В процессе нагревания мергелистого известняка (900— 1100 °С) 
образуется негашеная известь СаО (реакция 66), при этом минера
лы глин (например, каолинит) разлагаются с образованием свобод
ных оксидов Si02, А1203, которые затем взаимодействуют с СаО с 
образованием силикатов (2C a0Si02) и алюминатов (СаО А120 3) 
кальция, что подробнее рассмотрено далее. Наличие этих соедине
ний придает извести гидравлические свойства.

В отличие от воздушной гидравлическую известь после обжига 
подвергают дроблению и помолу.

При гидратации и твердении гидравлической извести протека
ют физико-химические процессы, характерные для твердения воз
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душной негашеной извести и полученных силикатов (2CaOSiG2), 
алюминатов (СаО- А120 3) кальция.

Гидравлическую известь используют для изготовления кладоч
ных, штукатурных растворов, бетонов низких марок, пригодных 
для эксплуатации в сухих и во влажных средах. На ее основе полу
чают смешанные цементы.

14.4. Гипсовые вяжущие вещества

Гипсовыми вяжущими веществами называют порошковидные 
материалы, состоящие из полуводного гипса CaS04 • 0,5Н20  или 
ангидрита CaS04.

В зависимости от условий термической обработки они разделя
ются на низкообжиговые (110—180 °С), состоящие главным образом 
из полуводного гипса CaS04 ■ 0,5Н20 , и высокообжигвые (600— 
1000°С), основой которых является ангидрит CaS04.

Низкообжиговые гипсовые вяжущие вещества
К низкообжиговым гипсовым вяжущим относятся строитель

ный и высокопрочный гипс.
Строительный гипс получают при нагревании природного гип

са (CaSG4-2H20) в открытых аппаратах (печах или варочных кот
лах) при температуре 120—180 °С, при этом кристаллизационная 
вода удаляется в виде пара, происходит частичное обезвоживание 
двуводного гипса и превращение его в полуводный:

CaS04 • 2Н20  —> р—CaS04 • 0,5Н20  + 1,5Н20

В этих условиях кристаллизация полуводного гипса затруднена, 
и он образуется в микрокристаллической р—форме ((3—CaS04 • 2Н20), 
характеризующейся повышенным запасом энергии и развитой по
верхностью. Получаемое вяжущее вещество содержит в основном 
мелкие кристаллики полуводного гипса р—CaS04 • 5Н20 , частич
но неразложившийся двуводный гипс CaS04 ■ 2Н20  и ангидрит 
CaSO,.

При одинаковом химическом составе вещество может иметь раз
личные кристаллические решетки. Эти разновидности (модифика
ции, кристаллические формы) вещества обозначают буквами а , р, у 
и т. д. перед его химической формулой.
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При гидратационном твердении полуводный гипс присоединяет 
1,5 моля воды и превращается в двуводный гипс:

CaS04 • 5Н20  + 1,5Н20 -> CaS04 2Н20

Строительный гипс применяют при производстве гипсовой шту
катурки, перегородочных стеновых плит и панелей, работающих 
при относительной влажности воздуха не выше 65 %.

Высокопрочный гипс. Основой высокопрочного гипса является 
крупнокристаллическая сх-форма полуводного гкпса (а — CaS04 • 
0,5Н20), получаемая нагреванием природного гипса при 105—130 °С 
во влажной среде (при повышенном давлении в автоклаве или при 
нормальном давлении в водных растворах солей). Происходящая 
при этом реакция

CaS04 • 2Н20  -> а  -  CaS04 • 0,5Н20  + 1,5Н20

отличается от реакции получения строительного гипса вышеуказан
ной уравнений тем, что вода удаляется не в виде пара, а в жидкой 
форме.

Превращение двуводного гипса в полуводный происходит в 
жидкой среде. В этом случае кристаллы CaS04 • 0,5Н20  получаются 
крупными и плотными.

Реакция твердения высокопрочного гипса, так же, как и строи
тельного, протекает по уравнению.

CaS04 • 2Н20  -» CaS04 + 2Н20

Растворимость а  — формы несколько ниже, чем р — формы 
полуводного гипса, и скорость твердения заметно понижается. В то 
же время из-за пониженной удельной поверхности р — CaS04 • 0,5Н20  
в его тесто вводится меньше воды, и поэтому продукт твердения — 
гипсовый камень — более плотный и прочный, чем продукт тверде
ния a-CaS04 • 0,5Н20.

Высокопрочный гипс используется для изготовления форм в 
металлургической и машиностроительной промышленности.

Высокообжиговые гипсовые вяжущие вещества
К высокообжиговым гипсовым вяжущим веществам относятся 

ангидритовые вяжущие и эстрихгипс.
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Ангидритовые вяжущие вещества состоят в основном из ангид
рита — безводного сульфата кальция CaS04, который получают на
греванием природного гипса при температуре 600—700 °С:

CaS04 • 2Н20  -> CaS04 2Н20

Кроме искусственно полученного ангидрита в качестве вяжуще
го вещества может быть использован природный минерал ангидрит 
CaS04.

При твердении ангидритового вяжущего происходит реакция 
гидратации:

CaS04 • 2Н20  -> CaS04 ■ 2Н20

В отличие от полуводного гипса, ангидрит гидратируется мед
ленно. Для ускорения твердения используют добавки — ускорители 
твердения. К ним относятся гашеная и негашеная известь, добавля
емая к ангидриту при его помоле в количестве 5—10 %. Аналогич
ный эффект достигается введением в состав ангидритового теста 
растворимых сульфатов и гидросульфатов, например, Na2S04, K2S04, 
KHS04.

Ангидритовые вяжущие вещества применяют для приготовле
ния кладочных и отделочных растворов, производства теплоизоля
ционных материалов, искусственного мрамора, декоративно-отде- 
лочных работ.

Эстрихгипс — продукт, получаемый нагреванием природного 
гипса при температуре 800—1000 °С. При этом происходит реакция 
дегидратации двуводного гипса (75), а ангидрит частично подверга
ется разложению:

CaS04 = СаО + S02T + 0,502Т

Образующееся вяжущее вещество содержит в основном CaS04 и 
4-10 % СаО.

Реакции гидратации, происходящие при твердении эстрих — 
гипса, описываются уравнениями:

CaS04 + 2Н20  = CaS04 • 2НгО;

СаО + Н20  = Са(ОН)2;

Са(ОН)2 + С 02 = СаС03 + Н20
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Эстрихгипс твердеет медленно, но образующиеся продукты твер
дения имеют высокую водостойкость и отличаются хорошей проч
ностью.

Так же, как и в случае ангидритового вяжущего, в качестве 
добавки — ускорителя твердения применяют негашеную известь.

Эстрихгипс применяют дяя изготовления полов.

14.5. Магнезиальные вяжущие вещества

Магнезиальными вяжущими веществами называются порошко
видные материалы, состоящие из оксида магния MgO (каустичес
кий магнезит) или смеси оксида магния MgO и карбоната кальция 
СаС03 (каустический доломит).

Каустический магнезит.
Основой каустического магнезита является оксид магния MgO, 

получаемый путем термической декарбонизации природного маг
незита MgCQ, в открытых аппаратах (печах) при температуре 700— 
800 "С:

MgC03 = MgO + с о 2т

В зависимости от температуры нагревания магнезита оксид маг
ния отличается по химическим свойствам. Каустический магнезит 
MgO, полученный при температуре 700—800 °С, является химичес
ки активным и способен к гидратации.

При гидратационном твердении каустического магнезита обра
зуется гидроксид магния:

MgO + Н20  = Mg(OH)2

Реакция гидратации протекает медленно, продукт гидрата
ции имеет низкую прочность. Для ускорения процессов гидра
тации и твердения в качестве жидкости применяют концентри
рованные водные растворы солей магния — хлорида MgCl2 и 
сульфата MgS04.

При таком твердении каустического магнезита образуется крис
таллогидрат основной соли — гидроксохлорид магния:

5MgO + MgCl2 + 12Н20  = 5Mg0MgCl2 12H20
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Продукт твердения обладает значительной механической проч
ностью в результате полимеризации образующейся основной соли 
магния. Магнезиальное вяжущее отличается высокой адгезией к 
различным наполнителям, например, древесине.

Поэтому каустический магнезит используют для получения стро
ительных материалов — ксилолита и фибролита, где в качестве на
полнителя используются древесные опилки и стружки.

Каустический магнезит применяют для изготовления бесшов
ных (ксилолитовых, фибролитовых) иолов, искусственного мрамо
ра, тепло — и звукоизоляционных материалов, облицовочных плит.

Каустический доломит.
Каустическим доломитом называется порошок, состоящий в ос

новном из смеси оксида магния MgO и карбоната кальция СаС03, 
получаемой путем термической декарбонизации природного доло
мита MgCOa • СаСОэ при 650—750 °С:

MgC03- СаСО, = MgO + СаС03 + C 02T

В условиях умеренного нагрева доломита менее термостойкая 
его часть (MgC03) подвергается термическому разложению с обра
зованием химически активного MgO, а другая часть СаС03 практи
чески не декарбонизируется. Поэтому каустический доломит состо
ит в основном из смеси химически активного MgO и инертного по 
отношению к воде СаС03.

При твердении каустического доломита образуется гидроксох- 
лорид магния:

5MgO + MgCl2+ 12 Н20 =  5MgO• MgCl2• 12Н20

карбонат кальция СаС03 как микронаполнитель способствует 
повышению плотности и водостойкости продуктов твердения.

Каустический доломит применяют для изготовления ксилолита, 
фибролита, теплоизоляционных материалов.

14.6. Портландцемент

Портландцемент (далее ПЦ) — гидравлическое вяжущее веще
ство, широко применяемое в строительном деле. Основу ПЦ со
ставляет клинкер — продукт спекания смеси известковых и гли
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нистых пород, состоящий из силикатов, алюминатов и ферритов 
кальция.

Сырье.
В качестве сырьевых материалов при изготовлении ПЦ исполь

зуются карбонатные породы, содержащие СаС03 (известняк, мел) и 
алюмокремнеземистые породы, например, глины, содержащие као
линит А120 3 • 2Si02 • 2Н20.

Сырьевая смесь подбирается так, чтобы обеспечить, с одной 
стороны, максимальное содержание в клинкере оксида кальция 
СаО, а с другой стороны — полное его химическое связывание в 
соединения (силикаты, алюминаты и ферриты кальция). Выпол
нение указанных требований достигается при массовом соотно
шении известняк: глина, равном 3:1. В качестве сырья применя
ют и мергели, представляющие собой природную смесь известня
ка и глин.

Для обеспечения, требуемого соотношения оксидов в составе 
ПЦ используют корректирующие добавки, которые вводят в состав 
сырьевой смеси. Например, для увеличения содержания Fe20 3 до
бавляют колчеданные огарки; для повышения количества Si02 вво
дят песок, трепел, опоку.

Весьма перспективно использование в составе сырьевых смесей 
техногенного сырья — отходов промышленного производства (до
менных шлаков, топливных зол, нефелинового шлама и пр.).

Получение портлащщементного клинкера.
В процессе получения ПЦ можно выделить три основных блока 

операций: приготовление сырьевой смеси, обжиг и получение гото
вого ПЦ. Целью первого блока операций является получение тон
комолотой и однородной смеси компонентов сырья. Такая смесь 
необходима для достижения приемлемой скорости и полноты про
текания химических реакций при обжиге, которые идут между твер
дыми реагентами в отсутствие жидкой фазы.

В зависимости от способа смешивания компонентов различают 
мокрый и сухой способ производства портландцемента. Мокрый 
способ основан на том, что разнородные порошки легче равномерно 
перемешать, если смочить их водой. При мокром способе смешива
ние и измельчение сырьевых материалов производят в воде, сырье
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вую смесь получают в виде водной суспензии — шлама, содержаще
го 35—45 % воды. Существенным недостатком этого способа явля
ются повышенные энергозатраты, поэтому он замещается на сухой 
способ.

При сухом способе помол и перемешивание компонентов про
изводится в виде сухих порошков. Сухой способ производства ме
нее энергоемок, так как не требуется высушивать исходную смесь, 
затраты теплоты при обжиге в 1,5—2 раза меньше, чем при мокром 
способе.

Обжиг сырьевой смеси производят в наклонных вращающихся 
печах, нагреваемых топливом до максимальных температур 1300— 
1450°С. Загрузка сырьевой смеси производится с холодного (верх
него) конца печи. Со стороны горячего (нижнего) конца противо
током подается топливо (пылевидный уголь, мазут, природный газ).

Рассмотрим основные процессы, происходящие при обжиге сы
рьевой смеси. При этом условно выделим, следуя российскому уче
ному В.Н. Юнгу, шесть зон печи (рис. 23)1.

1 — зона испарения (удаление физически связанной воды). В ней 
происходит высушивание сырьевой смеси при постепенном ее на
греве до 200°С.

2 — зона подогрева и дегидратации (удаление химически связанной 
воды). Температура сырьевой смеси в ней постепенно повышается 
от 200 до 700 °С. В этой зоне происходит дегидратация глин, выде
ление воды из их структуры, например, из каолинита:

А12Оэ ■ 2Si02 • 2НгО = А120 3 • 2Si02 + 2Н2ОТ

Первая и вторая зоны при мокром способе производства цемен
та составляют совместно 50—60 % от длины всей печи.

3 — зона декарбонизации. Температура обжигаемой смеси в ней 
повышается от 700 до 1100°С. В этой зоне происходит декарбониза
ция известняка СаСОэ с образованием СаО:

СаСОэ = СаО + С 02Т

Эта реакция является эндотермической, поэтому в этой зоне 
потребляется большое количество теплоты. В ней также происходит 
разложение безводных глинистых минералов на оксиды:

1 W. Skalmowski Chemia materiaoTW  budowlanych. Arkady. Warszawa 1971.

184



*аs

о
в
S3о£

SBэа
9J

ь
о&
к
5
В*
Vв
«9

В
5
<n'

§

185



А120 3 • 2Si02 = А120 3 + 2Si02

Здесь образуется оксид железа Fe20 3 за счет окисления соедине
ний Fe(II), входящих в состав глинистых минералов.

Оксиды CaO, Si02, А120 3, Fe20 3 образуются в активной форме 
и начинают реагировать между собой. Однако достаточную ско
рость и полноту эти реакции приобретают при более высоких тем
пературах.

4 — зона экзотермических реакций, составляющая 5—7 % от дли
ны печи. Температура смеси в ней повышается до 1100 -  1250 °С. В 
этих условиях протекают твердофазные реакции с образованием 
силиката 2C a0S i02, алюмината ЗСа0А120 3 и алюмоферрита каль
ция 4C a0A l20 3 Fe20 3:

2СаО + Si02 = 2Ca0 Si02; ЗСаО + А120 3 = ЗСа0А120 3;

4СаО + А120 3 + Fe20 3 = 4Ca0Al20 3 Fe20 3.

5 — зона спекания, составляющая 10—15 % длины печи. В ней 
достигается максимальная температура 1450 °С. Часть материала (20— 
30 % по объему) плавится. В этой зоне происходит образование 
трехкальциевого силиката кальция (3CaO-Si02) в результате взаи
модействия СаО и 2Ca0 Si02:

2СаО Si02 + СаО = 3Ca0 Si02

Здесь осуществляется также спекание материала, образование из 
него плотных гранул диаметром 4—20 мм. Получившийся материал 
называют клинкером.

6 — зона охлаждения. В ней создаются условия охлаждения, 
температура раскаленных зерен клинкера снижается от 1300 до 
1000 °С. Часть расплава при этом кристаллизуется с выделением 
кристаллов клинкерных минералов, а часть застывает в виде стекла, 
окончательно формируются состав и структура клинкера. Дальней
шее охлаждение клинкера происходит в специальных холодильниках.

Полученный клинкер размалывают в тонкий порошок, при по
моле добавляют 2—5 %мас. гипса (CaS04 2H20) для регулирования 
сроков схватывания. В результате помола получают портландце
мент.

Состав портландцементного клинкера и готового портландце
мента.
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При обжиге сырьевой смеси в результате твердофазовых реак
ций, а также кристаллизации из расплава образуются, как указано 
выше, новые химические соединения — клинкерные минералы. Со
став клинкерных минералов (табл. 18) принято выражать в виде 
оксидов, причем каждый оксид обозначается его начальной буквой. 
Например, СаО обозначают буквой С, А120 3 — буквой A, Fe20 3 — F, 
Si02 — S, Н20  — Н. Формула двухкальциевого силиката 2СаО- Si02 
при таком обозначении имеет вид C2S.

Таблица 11
Основные минералы портландцементного клинкера

Название минерала Формула
Условное
обозначе

ние

Содержание в 
клинкере, % 

мае.

Трехкальциевый силикат 
(алит) 3C a0Si0 2 C3S 45-65

Двухкальциевый силикат 
(белит) 2Ca0-Si02 c 2s 15-30

Трехкальциевый алюминат ЗСаОАЬД С,А 5-15

Ч етырехкал ьцие - вый 
алюмоферрит (целит) 4Ca0Al2 0 3 Fe2 G3 c4a f 5-20

Следует отметить, что указанные в табл. 18 формулы отражают 
состав реальных клинкерных минералов лишь приближенно.

Соединения, образующиеся при синтезе клинкера, как правило, 
содержат примеси и других оксидов.

При исследовании клинкера первым трем обнаруженным в нём 
минералам были даны названия по первым буквам латинского ал
фавита — а, Ь, с: алит, белит, целит. Алит соответствует по составу 
трехкальциевому силикату 3Ca0Si02, белит — двухкальциевому си
ликату 2Ca0 Si02, целит — четырехкальциевому алюмоферриту 
4Са0А120 3 • Fe20 3

Кроме указанных минералов клинкер может содержать не-боль- 
шое количество алюминатов и алюмоферритов кальция другого со
става (например, 5Са0-ЗА120 2), а также оксид магния MgO, оксид 
кальция СаО (не более 1 %) и аморфное вещество — клинкерное 
стекло (5—15 %), содержащее А120 2, Si02, Fe20 2, СаО, MgO, К20 ,
Na„0.t.
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А12Оэ • 2Si02 = А120 3 + 2Si02

Здесь образуется оксид железа Fe20 3 за счет окисления соедине
ний Fe(II), входящих в состав глинистых минералов.

Оксиды СаО, Si02, А120 3, Fe20 3 образуются в активной форме 
и начинают реагировать между собой. Однако достаточную ско
рость и полноту эти реакции приобретают при более высоких тем
пературах.

4 — зона экзотермических реакций, составляющая 5—7 % от дли
ны печи. Температура смеси в ней повышается до 1100 -  1250 °С. В 
этих условиях протекают твердофазные реакции с образованием 
силиката 2Ca0 Si02, алюмината ЗСа0 А120 3 и алюмоферрита каль
ция 4C a0A l20 3Fe20 3:

2СаО + Si02 = 2Ca0 Si02; ЗСаО + А120 3 = ЗСа0А120 3;

4СаО + А120 3 + Fe20 3 -  4Ca0 Al20 3 Fe20 3.

5 — зона спекания, составляющая 10—15 % длины печи. В ней 
достигается максимальная температура 1450 °С. Часть материала (20— 
30 % по объему) плавится. В этой зоне происходит образование 
трехкальциевого силиката кальция (3CaOSi02) в результате взаи
модействия СаО и 2Ca0 Si02:

2СаО Si02 + СаО = 3Ca0 Si02

Здесь осуществляется также спекание материала, образование из 
него плотных гранул диаметром 4—20 мм. Получившийся материал 
называют клинкером.

6 — зона охлаждения. В ней создаются условия охлаждения, 
температура раскаленных зерен клинкера снижается от 1300 до 
1000 °С. Часть расплава при этом кристаллизуется с выделением 
кристаллов клинкерных минералов, а часть застывает в виде стекла, 
окончательно формируются состав и структура клинкера. Дальней
шее охлаждение клинкера происходит в специальных холодильниках.

Полученный клинкер размалывают в тонкий порошок, при по
моле добавляют 2—5 %мас. гипса (CaS04-2H20) для регулирования 
сроков схватывания. В результате помола получают портландце
мент.

Состав портландцементного клинкера и готового портландце
мента.
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При обжиге сырьевой смеси в результате твердофазовых реак
ций, а также кристаллизации из расплава образуются, как указано 
выше, новые химические соединения — клинкерные минералы. Со
став клинкерных минералов (табл. 18) принято выражать в виде 
оксидов, причем каждый оксид обозначается его начальной буквой. 
Например, СаО обозначают буквой С, А120 3 — буквой A, Fe20 3 — F, 
Si02 — S, Н20  — Н. Формула двухкалыдаевого силиката 2СаО- Si02 
при таком обозначении имеет вид C2S.

Таблица 11
Основные минералы портландцемеитного клинкера

Название минерала Формула
Условное
обозначе

ние

Содержание в 
клинкере, % 

мае.

Трехкальциевый силикат 
(алит) ЗСаО-SiOj C3S 45-65

Двухкальциевый силикат 
(белит) 2C a0Si0 2 C2S 15-30

Трехкальциевый алюминат ЗСа0А12 0 3 С,А 5-15

Четырехкальцие - вый 
алюмоферрит (целит) 4Ca0Al2 0 3 Fe2 0 3 c4a f 5-20

Следует отметить, что указанные в табл. 18 формулы отражают 
состав реальных клинкерных минералов лишь приближенно.

Соединения, образующиеся при синтезе клинкера, как правило, 
содержат примеси и других оксидов.

При исследовании клинкера первым трем обнаруженным в нём 
минералам были даны названия по первым буквам латинского ал
фавита — а, Ь, с: алит, белит, целит. Алит соответствует по составу 
трехкальциевому' силикату 3C a0Si02, белит — двухкальциевому си
ликату 2Ca0 Si02, целит — четырехкальциевому алюмоферриту 
4Са0 А120 3 • Fe20 3

Кроме указанных минералов клинкер может содержать не-боль- 
шое количество алюминатов и алюмоферритов кальция другого со
става (например, 5Са0-ЗА120 2), а также оксид магния MgO, оксид 
кальция СаО (не более 1 %) и аморфное вещество — клинкерное 
стекло (5—15 %), содержащее А120 2, Si02, Fe20 2, СаО, MgO, К20 , 
NaO.

г.
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Рассмотрим свойства основных клинкерных минералов и их вли
яние на свойства цемента.

Алит (трехкальциевый силикат) 3CaOSiC)2 (или C.S) — основ
ной носитель вяжущих свойств портландцемента, так как он обус
ловливает скорость твердения и прочность получаемого цементного 
камня. Качество цемента во многом определяется содержанием в 
нем этого минерала.

Цемент с высоким содержанием алита характеризуется быстрым 
твердением и высокой механической прочностью.

Белит (двухкальциевый силикат) 2C a0S i02 (или C2S) менее 
активно взаимодействует с водой, чем алит. Белит твердеет медлен
но, но продукты его длительного твердения отличаются высокой 
прочностью.

Совместное содержание C2S и C2S в клинкере составляет около 
75 %. Эти минералы в основном и определяют гидравлические свой
ства цемента.

Трехкальциееый алюминат ЗСа0А120 3 (или С ^ )  быстро гидра
тируется и твердеет, но продукты его твердения не обладают высо
кой прочностью. Присутствие С3А в клинкере является причиной 
сульфатной коррозии бетона.

Цедит — четырехкальциевый алюмоферрит 4Ca0Al20 3 Fe20 3 
(или C4AF) занимает промежуточное положение по скорости гидра
тации между алитом и белитом.

Свойства клинкерных минералов и их содержание в цементе 
определяют его основные характеристики. При необходимости по
лучения быстротвердеющего цемента желательно увеличение в нем 
содержания C3S и С3А.

Если требуется цемент для возведения массивных гидротехни
ческих сооружений, то следует ограничивать содержание в клинке
ре C3S и С3А, увеличивая содержание C2S.

Взаимодействие клинкерных минералов с водой приводит в ко
нечном счете к превращению цементного теста в прочный цемент
ный камень. Важной составной частью этого процесса являются 
химические реакции между минералами цементного клинкера и во
дой. Эти реакции включают процессы гидратации и гидролиза клин
керных минералов.

Гидратация — присоединение воды к исходным безводным ми
нералам или продуктам, образовавшимся при их первичном взаи
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модействии с водой. Результатом гидратации является возникнове
ние новых продуктов — гидратов, из которых формируется струк
тура цементного камня.

Гидролиз — разложение вещества под действием воды с образо
ванием новых соединений. Так как клинкерные минералы (силика
ты и алюминаты кальция) образованы сильным основанием и сла
быми кислотами, то они подвержены гидролизу с выделением Са- 
(0Н)2.

Следует отметить, что реакции взаимодействия клинкерных 
минералов с водой многостадийны и достаточно сложны. Состав 
продуктов реакции изменяется в зависимости от соотношения меж
ду твердым веществом и водой, наличия других соединений в сис
теме, продолжительности процесса гидратации. Поэтому, как пра
вило, указываются конечные продукты взаимодействия клинкер
ных минералов с водой, лишь в некоторых случаях рассмотрены 
промежуточные формы.

При взаимодействии с водой трехкальциевого силиката CJS про
исходят процессы гидратации (присоединения воды) и гидролиза с 
выделением Са(ОН)2:

ЗСаО Si02 + (п+1)Н20  = 2СаО Si02 пН20  + Са(ОН)2

Вода быстро насыщается гидроксидом кальция Са(ОН)2, ко
торый выделяется в твердеющем цементном камне в виде крис- 
таллов.

Состав продуктов гидратации изменяется по мере твердения. 
Образующийся в конечном счете 2СаО Si02 nH20  выделяется в виде 
кристаллов.

Взаимодействие C7S  с водой. Двухкальциевый силикат кальция 
также подвержен гидратации и гидролизу. Однако в цементе он 
находится совместно с C3S, при гидролизе которого создается вы
сокощелочная среда, что подавляет гидролиз 2Ca0Si02, поэтому 
C2S подвергается преимущественно гидратации:

2Ca0Si02 + пН20  = 2СаО Si02 пН20

Скорость гидратации C2S значительно меньше, чем C3S. Для 
полной гидратации C2S при нормальных условиях требуется 5—6 лет.

Трехкальциевый алюминат кальция ЗСаО'Л1203 при взаимодей
ствии с водой образует гидроалюминаты различного состава. При
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температуре выше 25 °С наиболее устойчивым из них является 
ЗСа0А120 36Н20:

ЗСаО А120 3 + 6Н20  = ЗСаО А120 3 6Н20

Эта реакция развивается быстро. Уже через сутки твердения 
степень гидратации С3А составляет 70—80 %>. Чрезмерно быстрое 
взаимодействие С3А с водой приводят к раннему структурообразо- 
ванию в цементном тесте, в результате чего становится невозмож
ным перемешивание, укладка, уплотнение бетонной смеси. Для ис
ключения этого к клинкеру добавляют гипс (CaS04 2Н20), реаги
руя с которым С3А образует малорастворимый гидросульфоалюминат 
кальция — эттрингит 3Ca0-AL,03 3CaS04-31H20:

ЗСаО А120 3 + 3(CaS04 2Н20 ) + 25Н20  =
= ЗСаО А1,03 3CaS04 31Н20

При взаимодействии с водой четырехкальциевого алюмоферри
та 4Ca0Al20 3 Fe20 3 осуществляется процесс гидратации:

4Са0А120 3̂Fe,03 + (п+6)Н20  =
= ЗСа0А120 3 6Н20  + СаО Fe20 3 пН20

При взаимодействии портландцемента с водой клинкерные ми
нералы образуют характерные для них гидраты. Вместе с тем мине
ралы могут взаимно влиять на гидратацию.

В ряде случаев требуется ускорить или замедлить процесс гид
ратации цемента. Для этого используют различные приемы. Уско
рение гидратационного твердения достигается тепловлажностной 
обработкой бетона или введением химических добавок, таких как 
СаС12, Na2S04, K.SO,.

Замедление гидратации цемента достигается при введении хи
мических добавок, в частности, содержащих сахарозу С12Н22Оп.

14.7. Глиноземистый цемент

Этот цемент представляет собой гидравлическое вяжущее веще
ство, основу которого составляют алюминаты кальция, главным 
образом однокальциевый алюминат СаО-А12Оэ (СА). В небольших 
количествах глиноземистый цемент содержит также другие алюми
наты к&яьция: Са0-2А120 3 (СА2), 5СаО ЗА120 3 (С5А,), алюмосили
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кат кальция — геленит 2Ca0Al20 3 Si02 (C2AS), а также двухкальци- 
евый силикат 2СаО Si02 (C2S).

Глиноземистый цемент по составу и свойствам значительно от
личается от портландцемента. Он твердеет быстро, продукты его 
твердения обладают высокой прочностью.

Получение глиноземистого цемента. В качестве исходных мате
риалов для получения глиноземистого цемента используют извест
няк СаСО( и боксит А12Оэ пН20. Составленная из них сырьевая 
смесь нагревается до температуры 1250—1300 °С, при которой она 
спекается, образуя клинкер, или до температуры 1400—1500 °С, при 
которой она плавится, в результате чего получают сплав.

Последовательность химических реакций при образовании ми
нералов глиноземистого цемента можно представить следующим 
образом. При нагревании боксита выше 300 °С выделяется глино
зем А120 3:А120 3пН20  = А120 3 + пН20

При температуре 800—1000 °С известняк разлагается с образова
нием извести СаО:

СаС03 = СаО + С 02

Взаимодействие между СаО и А120 3 приводит к образованию 
алюминатов кальция:

12СаО + 7А120 3 12СаО 7А120 3;

СаО + А120 3 СаО А120 3

Алюминат кальция 12Са0-7А120 3 при более высоких температу
рах взаимодействует с оксидом алюминия А120 3, образуя однокаль
циевый алюминат СаО А120 3:

12СаО 7А120 3 + 5А120 3 12(СаО А120 3)

При дальнейшем нагревании однокальциевый алюминат СА всту
пает в реакцию с оксидом алюминия с образованием СаО-2А12Оэ:

СаО А120 3 + А120 3 СаО 2А120 3.

Получаемый в результате обжига сырьевой смеси сплав пред
ставляет собой плотный мелкозернистый камень. Его дробят, а за
тем размалывают. Измельчается он труднее, чем портландцемент- 
ный клинкер, поэтому на помол расходуется больше энергии. Кро
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ме того, бокситы являются более дорогим сырьем, чем известняк и 
глина. Поэтому стоимость глиноземистого цемента примерно в три 
раза больше, чем портландцемента, и выпускается он в значительно 
меньших количествах. Для расширения сырьевой базы при произ
водстве глиноземистого цемента используют отходы производства 
алюминия.

Взаимодействие глиноземистого цемента с водой. Основным 
минералом глиноземистого цемента является однокальциевый алю
минат Са0А120 3. При его взаимодействии с водой образуются гид
роалюминат кальция и гидроксид алюминия:

2(СаО А120 3) + 11Н20  = 2СаО А120 3 8Н20  +2А1(ОН)3

Можно выделить две стадии этого процесса. Первоначально при 
взаимодействии Са0 А120 3 с водой образуется гидроалюминат кальция 
состава СаО Л120 3 10Н20:

СаО А120 3 + ЮН20  = СаО А120 3 10Н20,

затем из него выделяются С2АН8 и А1(ОН)3:

2(СаО А120 310Н20) = 2СаО А120 3 8Н20  + 2А1(ОН)3 + 9Н20.

Образующаяся вода вновь взаимодействует с СаО А120 3.

Эти реакции происходят, если температура не превышает 25 “С. 
При более высоких температурах (30—35 °С и выше) гидроалюми
наты кальция САН10 и C,AHfi превращаются в трехкальциевый гид
роалюминат ЗСаО А120 3 6Н20  (С3АН6) с выделением А1(ОН)3. В ре
зультате этого происходит уменьшение объема, возникают внутрен
ние напряжения в цементном камне, и прочность его уменьшается 
в 2—3 раза. Поэтому глиноземистый цемент нельзя применять в 
условиях повышенной температуры, для бетонирования массивных 
конструкций, подвергать тепловлажностному воздействию.

Свойства и применение глиноземистого цемента. Глиноземис
тый цемент твердеет быстро. В отличие от портландцемента, у кото
рого требуемая прочность обеспечивается после 28 суток твердения 
при нормальных условиях, глиноземистый цемент достигает требу
емой прочности после 3 суток твердения. Быстрое твердение цемен
та сопровождается большим тепловыделением, что не мешает быст
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рому набору прочности в ранние сроки твердения. Это является 
большим преимуществом по сравнению с портландцементом.

Глиноземистый цемент не содержит C3S и С3А, поэтому' при 
смешивании с водой в продуктах твердения не образуется Са(ОН)2, 
содержание которого обусловливает многие виды коррозии цемент
ного камня. Вследствие этого бетон, полученный из глиноземисто
го цемента, отличается большей стойкостью, по сравнению с бето
ном на основе портландцемента, к действию пресной и морской 
воды.

Растворы щелочей разрушают глиноземистый цемент вслед
ствие образования алюминатов, поэтому его нельзя смешивать с 
известью, портландцементом, использовать в средах, содержащих 
щелочи.

Глиноземистый цемент применяют благодаря его быстрому твер
дению для выполнения аварийных, ремонтных, монтажных работ.

Ключевые слова.
Минеральные вяжущие вещества, воздушные вяжущие, гидравлические вяжу
щие, портландцемент, глиноземистые цементы.

Контрольные вопросы:
1. Что называется минеральными неорганическими вяжущими веществами?
2. Что называется строительным гипсом?
3. Что является сырьем для производства гипсовых вяжущих веществ?
4. Что называется кислотоупорным цементом?
5. Что является сырьем для производства кислотоупорного цемента?
6. Что называется воздушной известью?
7. Что представляет собой гидравлическая известь?
8. Что называется портландцементом?
9. Что является сырьем д м  производства портландцемента?
10. Каковы свойства портландцемента?



15. КОРРОЗИЯ ЦЕМЕНТНОГО КАМНЯ И БЕТОНА. 
ЗАЩИТА БЕТОНА ОТ КОРРОЗИИ

51.1. Основные виды коррозии бетона

Факторы, обусловливающие коррозию бетона. При правильном 
изготовлении и эксплуатации бетон является долговечным материа
лом, сохраняющим свои свойства в течение многих десятилетий. 
Однако под действием различных факторов может происходить его 
коррозионное разрушение. Характер возможных коррозионных воз
действий на бетон необходимо учитывать при строительстве и экс
плуатации зданий и сооружений.

Коррозия бетона, как правило, связана с разрушением цемент
ною камня, так как крупный и мелкий заполнители имеют более 
высокую коррозионную стойкость.

Коррозия бетона вызывается действием различных физических, 
химических, биологических факторов. К числу физических факто
ров относятся вибрация, истирание, удары волн, периодически по
вторяющиеся изменения температуры (ее сезонные и дневные коле
бания) и т.д.

В результате попеременного замерзания и оттаивания, нагрева и 
охлаждения возникают напряжения в структуре цементного камня, 
приводящие к его разрушению. Деформации бетона могут быть 
связаны с колебаниями влажности среды. Разрушающие напряже
ния могут развиваться и в результате проникновения в бетон ра
створов и их химического взаимодействия с продуктами твердения, 
цемента. К биологическим факторам, вызывающим коррозию бето
на, относится вредное воздействие бактерий и других микроорга
низмов.

Химическая коррозия бетона, рассматриваемая далее подробнее, 
вызывается действием на него агрессивных сред, которые вступают 
во взаимодействие с составными компонентами цементного камня.

Коррозия бетона может быть обусловлена действием природных 
вод (речных, морских, грунтовых), промышленных и бытовых сто
ков, содержащихся в воздухе газов — СО,, S02, H2S.
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Основные виды коррозии бетона. В зависимости от характера 
агрессивной среды выделяют три вида коррозии бетона:

1. Растворение составных частей цементного камня и удаление 
их из бетона. Такая коррозия наблюдается при действии на бетон 
мягкой воды.

2. Образование в результате химического взаимодействия меж
ду составными частями цементного камня и содержащимися в воде 
примесями растворимых веществ или продуктов, не обладающих 
нижущими свойствами, что ослабляет структуру цементного камня.

3. Образование и кристаллизация в капиллярах, порах, трещи
нах бетона соединений, которые приводят к его разрушению. К 
числу таких соединений относятся продукты реакции, имеющие 
больший объем, чем исходные вещества.

Выделение видов коррозии бетона условно, так как часто бетон 
подвергается одновременному действию нескольких видов корро
зии. Рассмотрим наиболее характерные случаи коррозионного раз
рушения цементного камня.

Коррозия выщелачивания представляет собой постепенное раство
рение и вымывание извести Са(ОН)2 из бетона. Такой вид корро
зии наблюдается при эксплуатации бетона в условиях фильтрации 
моды под давлением или прямого контакта с водой. Это явление 
обусловлено некоторой растворимостью основных компонентов це
ментного камня — гадросиликатов, гидроалюминатов, гидросуль- 
фоалюминатов и, прежде всего, гидроксида кальция. Так, пресная 
иода, проникая в бетон по трещинам, капиллярам, растворяет гид
роксид кальция и выносит его из бетона. Поскольку при этом на
рушается химическое равновесие между поровой жидкостью и со
ставляющими цементного камня, последние подвергаются ступен
чатому гидролизу, что ведет к ослаблению структуры и разрушению 
Ос I она.

Для уменьшения разрушающего действия выщелачивающей кор- 
розии необходимо получать бетон с возможно более плотной струк
турой, а также связывать Са(ОН)2 в нем, вводя в цемент добавки, 
содержащие активный кремнезем Si02.

Процесс выщелачивания Са(ОН)2 затрудняется, когда на повер
хности бетона в результате взаимодействия с углекислым газом воз
духа образуется карбонат кальция СаС03. Поэтому бетонные блоки 
для подводных гидротехнических сооружений перед погружением в
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воду выдерживают в течение нескольких месяцев на воздухе для 
образования в поверхностном слое СаСОг

Кислотная коррозия бетона обусловлена действием на него ра
створов неорганических и органических кислот. Она относится ко 
второму виду коррозии. При взаимодействии кислот и Са(ОН)2, 
входящего в состав цементного камня, образуются растворимые соли, 
которые вымываются из бетона. Нерастворимые продукты реакции, 
такие как гидроксиды железа и алюминия, остаются в виде рыхлых 
масс, ослабляющих его структуру.

Агрессивность среды при кислотной коррозии оценивается во 
дородным показателем, и при значении рН=6 проявляется разру
шающее воздействие растворов кислот на бетон. Следует отметить, 
что все виды портландцементов некислотостойки: 1%-ные раство
ры НС1, H2S04, H N 03 сильно разъедают бетон за достаточно ко
роткое время:

Са(ОН)2 + 2НС1 = СаС12 + 2Н20.

Разновидностью кислотной коррозии бетона является углекис
лотная коррозия. Она связана с повышенным содержанием угле
кислоты в воде. Углекислотная коррозия проявляется в растворе
нии Са(ОН)2 в кислой среде с образованием гидрокарбоната каль
ция:

Са(ОН)2 + С 02 = Са(НС03)2

Наиболее стоек в углекислых водах глиноземистый цемент. Из 
органических кислот наиболее агрессивными являются молочная и 
уксусная.

Магнезиальная коррозия бетона обусловлена взаимодействием 
гидроксида кальция Са(ОН)2, входящего в состав цементного кам
ня, с находящимися в воде растворимыми солями магния:

MgCl2+ Са(ОН)2 = СаС12 + Mg(OH)2

В результате этого образуется малорастворимый гидроксид маг
ния Mg(OH)2, не обладающий вяжущими свойствами. Он выделя
ется в виде рыхлого, проницаемого для воды осадка.

Если в воде содержится сульфат магния MgS04, то взаимодей
ствие его с Са(ОН)2 приводит к образованию малорастворимых рых
лых масс CaS04 и Mg(OH)2:
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MgS04 + Ca(OH)2 -  CaS04 + Mg(OH)2

Сульфатная коррозия относится к третьему виду коррозии бе
тона. Она связана с присутствием в природных или сточных водах 
сульфатов, которые вступают во взаимодействие с гидроксидом или 
гидроалюминатом кальция, входящими в состав цементного камня:

Са(ОН)2 + Na2S04 = CaS04 + 2NaOH;

ЗСаО А120 3 6Н20  + 3CaS04 + 25Н20  = ЗСаО AI20 3 3CaS04 31Н20

Образующиеся продукты реакции имеют значительно больший 
объем, чем исходные вещества. В результате этого развиваются 
внутренние напряжения, приводящие к разрушению цементного 
камня.

При строительстве зданий и сооружений необходимо предус
матривать меры, обеспечивающие защиту бетона от коррозии, с уче
том возможного агрессивного действия на него среды.

Защита бетона от коррозии. Для этого используется ряд мето
дов с учетом особенностей агрессивной среды:

1) выбор состава цемента;
2) получение бетона с высокой плотностью;
3) гидроизоляция бетона нанесением защитных покрытий.
Выбор состава цемента определяется характером агрессивной сре

ды. Для повышения стойкости в сульфатных растворах нужно умень
шить содержание С3А и повысить количество C4AF при постоянном 
содержании C3S и C2S.

При действии на бетон мягкой воды из-за опасности выщелачи
вания необходимо связывать свободный Са(ОН)2. Для этого в це
мент вводят 30—50% мае. добавок, содержащих активный кремне
зем Si02 (трепел, диатомит и т.п.).

В этом случае Са(ОН)2 связывается в труднорастворимые гид
росиликаты кальция, и коррозионная стойкость бетона повыша
ется. Аналогичным образом влияют добавки доменных гранули
рованных шлаков. Высокой стойкостью против сульфатной, вы
щелачивающей, кислотной коррозии обладает глиноземистый 
цемент.

При повышении плотности бетона затрудняется проникновение 
в него агрессивных жидкостей, газов и их разрушающее действие. 
Высокая плотность и водонепроницаемость цементного камня обес
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печивается при увеличении дисперсности цемента, введении в бе
тон добавок поверхностно-активных веществ.

В тех случаях, когда выбор состава цемента и повышение плот
ности бетона не могут обеспечить его надежную защиту от действия 
агрессивных сред, используют гидроизоляцию, обеспечиваемую на
несением защитных покрытий и облицовки. Это достаточно доро
гой и трудоемкий метод защиты бетона от коррозии.

Для повышения водонепроницаемости бетона применяют спе
циальные расширяющиеся цементы и полимерные добавки. В ка
честве полимерных добавок в бетон используют дивинил стироль
ный латекс, фуриловый спирт, водорастворимые алифатические 
смолы.

15.2. Коррозия металлов и методы защиты металлов 
от коррозии

Коррозия — самопроизвольное разрушение металлических мате
риалов из-за физико-химического взаимодействия с окружающей 
средой. Мировые потери из-за коррозии -20 млн. т/год. В сумме 
косвенные и прямые убытки от коррозии металлов и затраты на их 
защиту в промышленно развитых странах достигают > 4% нацио
нального дохода. Механизм коррозии металлов определяется типом 
агрессивной среды.

По механизму протекания коррозионного процесса, зависяще
му от характера внешней среды, с которой взаимодействует металл, 
различают химическую и электрохимическую коррозию.

Химическая коррозия характерна для сред, не проводящих 
электрический ток. При химической коррозии происходит пря
мое гетерогенное взаимодействие металла с окислителем окружа
ющей среды. По условиям протекания коррозионного процесса 
различают:

а) газовую коррозию — в газах и парах без конденсации влаги 
на поверхности металла, обычно при высоких температурах. При
мером газовой коррозии может служить окисление металла кисло
родом воздуха при высоких температурах;

б) коррозию в не электролитах — агрессивных органических 
жидкостях, таких, как сернистая нефть и др.
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Химическую коррозию классифицируют:
1) Химическая коррозия — характерна для сред, не проводя

щих электрический ток. При химической коррозии происходит 
прямое гетерогенное взаимодействие металла с окислителем ок
ружающей среды. По условиям протекания коррозионного про
цесса различают:

а) Газовая коррозия — в газах и парах без конденсации влаги на 
поверхности металла, обычно при высоких температурах. Примером 
газовой коррозии может служить окисление металла кислородом 
воздуха при высоких температурах.

б) коррозию в не электролитах — агрессивных органических 
жидкостях, таких, как сернистая нефть и др.

15.2.2. Электрохимическая коррозия

Значительно чаще причиной разрушения металлов являются элек
трохимическая коррозия, которая возникает при взаимодействии 
металлов с влажным воздухом или с раствором электролита и обус
лавливается появлением местных электрических токов.

Электрохимическая коррозия классифицируют:
— атмосферная коррозия;
— коррозия в грунте (почвенная коррозия);
— коррозия металлов в кислотах, щелочах, оборотных и сточных 

водах и т.п. (коррозия в электролите);
— контактная коррозия;
— электрохимическая коррозия металлов.
В основе коррозии металлов — реакция между' материалом и 

средой или между их компонентами, протекающая на границе раз
дела фаз. Чаще всего — это окисление металла. Механизм слож
ный. Например: 3Fe + 202->Fe30 4;

Fe + H2S04->FeS04 + H2t

Характерны некоторые случаи электрохимической коррозии 
(преимущественно с катодным восстановлением кислорода) в при
родных средах: атмосферная — в чистом или загрязнённом воздухе 
при влажности, достаточной для образования на поверхности ме-

15.2.1. Химическая коррозия
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талла плёнки электролита (особенно в присутствии агрессивных 
газов, например, С 02, С12, или аэрозолей кислот, солей и т. п.); 
морская — под действием морской воды и подземная — в грунтах 
и почвах.

Электрохимическая коррозия связана с возникновением гальва
нического элемента.

Воздух

(Катод)

(0 2 -> 4Н* -Не"-»- 2112

(Fe20,-xH2<
Ржавчин;

Fe—>Fe*b + 2е“

(Аяод)

Капля
БОДЫ

Железо

Рис. 24. Механизм электрохимической коррозии

Воздух

Ржапчина

Ол
(ка

(02 +4Н+ +4е 2Н20) Fe-^Fe^ + 2е"

Рис. 25. Кислородная коррозия
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Активный металл является анодом, отдает электроны и разру
шается (образует или нерастворимые продукты — ржавчину, или 
переходит в виде ионов в раствор), а менее активный металл или 
примеси являются катодом и принимают электроны.

Под действием окислителей, находящихся в электролите (Н+, 
растворенный кислород и др.) происходит катодная деполяризация, 
то есть катод передает электроны, полученные от анода указанным 
окислителям.

В воде имеются окислители (Ох):
1) растворенный 0 2:

0 2 + 2Н20  + 4 ё  н>40Н" (Е° = 0,40 В) (рН>7);

0 2 + 4£Р + 4 ё  ->2Н20  (Е° = 1,228 -  0,06 pH) (рН<7).

О, может окислять металлы, стоящие до Ag+ в ряду напряжений 
мета?игов.

2) ионы И ’:

2Н+ + 2 ё  ->2Н = Н2 (Е°« -0,41 В).

Н может окислять металлы, стоящие до Cd в ряду напряжений 
металлов.

3) могут быть другие окислители.
Утечка электрического тока через границу металла с агрессив

ной средой вызывает в зависимости от характера и направления 
угечки дополнительные анодные и катодные реакции, могущие пря
мо или косвенно вести к ускоренному местному или общему разру
шению металла (коррозия блуждающим током).

Сходные разрушения, локализуемые вблизи контакта, может 
вызвать соприкосновение в электролите двух разнородных метал
лов, образующих замкнутый гальванический элемент, — контакт
ная коррозия.

15.2.3. Защита металлов от коррозии

Применение различных методов защиты металлов от коррозии 
позволяет в какой-то степени свести к минимуму потери металла от 
коррозии. В зависимости от причин, вызывающих коррозию, раз
личают следующие методы защиты.
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1) Обработка внешней среды, в которой протекает коррозия. Сущ
ность метода заключается либо в удалении из окружающей среды 
тех веществ, которые выполняют роль деполяризатора, либо в изо
ляции металла от деполяризатора.

Например, для удаления из воды кислорода используют специ
альные вещества или кипячение. Удаление кислорода из коррозион
ной среды называется деаэрацией. Максимально замедлить процесс 
коррозии можно путем введения в окружающую среду специаль
ных веществ — ингибиторов.

Широкое распространение получили летучие и парофазные ин
гибиторы, которые защищают от атмосферной коррозии изделия из 
черных и цветных металлов при хранении, транспортировке и т.д. 
Механизм действия ингибиторов заключается в том, что их молеку
лы адсорбируются на поверхности металла, препятствуя протека
нию электродных процессов.

2) Защитные покрытия. Для изоляции металла от окружающей 
среды на него наносят различного рода покрытия: лаки, краски, 
металлические покрытия. Наиболее распространенными являются 
лакокрасочные покрытия, однако их механические свойства значи
тельно ниже, чем у металлических. Последние по характеру защит
ного действия можно разделить на анодные и катодные.

Анодные покрытия. Если на металл нанести покрытие из друго
го, более электроотрицательного металла, то в случае возникнове
ния условий для электрохимической коррозии * разрушаться будет 
покрытие, т.к. оно будет выполнять роль анода. В этом случае по
крытие называется анодным. Примером анодного покрытия может 
служить хром, нанесенный на железо. В случае нарушения целост
ности покрытия при контакте с влажным воздухом будет работать 
гальванический элемент:

А ( - )  Cr | Н20 , 0 2 i Fe (+) К

на аноде: Сг — 2е Ст2+

на катоде: 2 Н20  + 0 2 + 4е -> 4 ОН-

Cr2f + 2 ОН- -> Сг(ОН)2

Гидроксид хрома (II) окисляется кислородом воздуха до 
Сг(ОН).:
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4 Cr(OH)2 + 2НгО + 0 2 -> 4 Cr(OH)3

Таким образом, в результате электрохимической коррозии раз
рушается анодное покрытие.

Катодные покрытия. У катодного покрытия стандартный элек
тродный потенциал более положителен, чем у защищаемого ме
талла. Пока слой покрытия изолирует металл от окружающей сре
ды, электрохимическая коррозия не протекает. При нарушении 
сплошности катодного покрытия оно перестает защищать металл 
от коррозии. Более того, оно даже интенсифицирует коррозию 
основного металла, т.к. в возникающей гальванопаре анодом слу
жит основной металл, который будет разрушаться. В качестве при
мера можно привести оловянное покрытие на железе (луженое 
железо).

Рассмотрим работу гальванического элемента, возникающего в 
этом случае.

А (- )  Fe | Н20 , 0 2 | Sn (+) К

на аноде: Fe — 2е -» Fe2+

на катоде: 2 Н20  + 0 2 + 4е 4 ОН-

Fe2+ + 2 ОН" -> Fe(QH)2

Разрушается защищаемый метала. Таким образом, при сравне
нии свойств анодных и катодных покрытий можно сделать вывод, 
что наиболее эффективными являются анодные покрытия. Они за
щищают основной металл даже в случае нарушения целостности 
покрытия, тогда как катодные покрытия защищают металл лишь 
механически.

3) Электрохимическая защита. Различают два вида электрохи
мической защиты: катодная и протекторная. В обоих случаях созда
ются условия для возникновения на защищаемом металле высокого 
электроотрицательного потенциала.

Протекторная защита. Защищаемое от коррозии изделие со 
единяют с металлическим ломом из более электроотрицательного 
металла (протектора). Это равносильно созданию гальванического 
элемента, в котором протектор является анодом и будет разрушать
ся. Например, для защиты подземных сооружений (трубопроводов)
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на некотором расстоянии от них закапывают металлолом (протек
тор), присоединив его к сооружению (рис. 26.).

Б

Рис. 26. Схема протекторной защиты.
А — трубопровод; Б  — протектор; В — проводник

Катодная зашита отличается от протекторной тем, что защищае
мая конструкция, находящаяся в электролите (почвенная вода), при
соединяется к катоду внешнего источника тока. В ту же среду по
мещают кусок металлолома, который соединяют с анодом внешнего 
источника тока (рис. 26.).

Почвенные воды

Рис. 27. Схема катодной защиты.
А — конструкция; Б  ~  протектор
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15.3. Решение типовых задач но теме «коррозия металлов 
и методы защиты металлов от коррозии»

Пример 1
1. Склепаны два металла. Укажите, какой из металлов подверга

ется коррозии:

a) Mn -  А1; б) Sn -  Bi.

Решение.
а) А1 в ряду напряжений находится перед марганцем и имеет 

более отрицательное значение стандартного электродного потенциа
ла, поэтому при контакте этих двух металлов А1 будет анодом, а 
Мп — катодом. Окисляться, т.е. подвергаться коррозии, будет алю
миний.

б В этом случае корродировать будет олово, т.к. в ряду напря
жений оно расположено впереди висмута и, следовательно, является 
электрохимически более активным.

Ответ: Al, Sn.
Пример 2
2. Какие из нижеперечисленных металлов выполняют для свин

ца роль анодного покрытия: Pt, Al, Си, Hg?
Решение.
Анодное покрытие — это нанесение на защищаемое изделие элек

трохимически более активного металла.
Из перечисленных металлов электрохимически более активным 

(по сравнению со свинцом) является алюминий (см. ряд напряже
ний металлов).

Ответ: А1.
Пример 3
3. Какие из нижеперечисленных металлов выполняют для свин

ца роль катодного покрытия: Ti, Mn, Ag, Сг?
Решение.
Катодное покрытие — это нанесение на защищаемое изделие 

электрохимически менее активного металла.
Из перечисленных металлов электрохимически менее активным 

(по сравнению со свинцом) является серебро (см. ряд напряжений 
металлов).

Ответ: Ag.
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Пример 4
4. Укажете продукт коррозии при контакте Zn — Ni в нейт

ральной среде.
Решение.
При контакте двух металлов различной электрохимической ак

тивности возникает гальванический элемент. В нейтральной среде 
его схема выглядит следующим образом:

А ( - )  Zn| Н20 , 0 2 1 Ni (+) К

Так как цинк электрохимически более активен (см. ряд напря
жений металлов), он будет окисляться (корродировать). На никеле 
будет протекать восстановительный процесс (в нейтральной среде 
кислородная деполяризация):

А (-): Zn -  2е- = Zn2+

К (+): 2Н20  + 0 2 + 4е_ = 40Н

Продукт коррозии — Zn(OH)2.
Ответ: Zn(OH)2.
Пример 5
5. Укажите продукт коррозии при контакте Zn — Ni в кислой 

среде (НС1).
Решение.
При контакте двух металлов различной электрохимической ак

тивности возникает гальванический элемент. Его схема для кислой 
среды раствора:

А (- )  Zn|HClj Ni (+) К

Так как цинк электрохимически более активен (см. ряд напря
жений металлов), он будет окисляться (корродировать). На никеле 
будет протекать восстановительный процесс (в кислой среде — во
дородная деполяризация):

А (-): Zn -  2е“ = Zn2

К (+): 2Н+ + 2е“ = Н2.

Продукт коррозии: ZnCl2.
Ответ: ZnCl2.
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Контрольные вопросы:
1. Что такое коррозия?
2. Как происходит атмосферная коррозия?
3. Какие существуют способы борьбы с коррозией?
4. Каковы особенности электрохимической коррозии?
5. Какая разница между химической и электрохимической коррозией?
6. Какие факторы влияют на скорость химической коррозии?
7. Чем определяется выбор способа защиты металла от коррозии? Что та

кое ингибитор?
8. Чем ингибитор отличается от катализатора?



16. УГЛЕРОД. ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ. 
ОРГАНИЧЕСКИЕ ПОЛИМЕРЫ, ПРИМЕНЯЕМЫЕ 

В СТРОИТЕЛЬСТВЕ

16.1. Углерод. Органические соединения 

Основные положения теории химического строения
органических соединений.
Органическими соединениями называются вещества, в состав 

которых входит углерод.
В развитии химии органических соединений больше значение 

имела теория химического строения, разработанная в 1861 г. Бутле
ровым. Теория химического строения — это учение о взаимной 
связи, расположении и взаимном влиянии атомов в молекулах орга
нических веществ.

Основные положения теории химического строения:
Каждое вещество имеет определенное, свойственное ему хими

ческое строение т.е. в молекулах веществ — атомы соединены друг с 
другом в строго определенной последовательности.

Атомы, находящиеся в молекуле, как связанные непосредствен
но, так и связанные через другие атомы, оказывают друг на друга 
взаимное влияние.

Свойства вещества зависят от порядка соединения атомов в мо
лекулах и от их влияния друг на друга.

Химическое строение вещества может быть установлено в ре
зультате изучения его химических превращений и, наоборот, по 
строению данного вещества можно судить о его химических свой
ствах.

Предельные углеводороды. Гомологический ряд метана. Углево
дороды — это органические соединения, состоящие из двух элемен
тов — углерода и водорода. Таких соединений очень много. Алканы
— название предельных углеводородов по международной номенк
латуре. Парафины — исторически сохранившееся название предель
ных углеводородов ( лат parrum affmis — малоактивный). По срав
нению с другими углеводородами они относительно менее активны. 
Нам уже известно строение молекул углеводородов метана СН4, про
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пана С3Н8, бутана С4Н]0. В молекулах этих соединений все валент
ные связи углерода и водорода полностью насыщены. Углеводоро
ды с общей формулой СпН2п+2, которые не присоединяют водород 
и другие элементы, называются предельными углеводородами, или 
алканами (парафинами). В общей формуле буква п — целое число, 
показывающее, сколько атомов углерода содержится в молекуле дан
ного углеводорода.

Так, например, в молекуле углеводорода декана содержится 10 
атомов углерода.

Его молекулярная формула С10Н240+2 т.е. СШН22.
Простейшим представителем предельных углеводородов являет

ся метан. Строение молекулы метана. Молекулярная формула мета
на СН4. Так как атом углерода имеет большую электроотрицатель
ность (2,5), чем водород (2,1) то в молекуле метана происходит 
незначительное смещение общих электронных пар в сторону атома 
углерода.

Однако такая формула не отражает пространственного строения 
молекулы. Чтобы это показать, необходимо вспомнить о формах 
электронных облаков и размещении электронов по энергетическим 
уровням и подуровням.

Гомологический ряд метана. Существует много углеводородов, 
сходных с метаном, т.е. гомологов метана (греч. «гомолог» — сход
ный). В их молекулах имеются два, три, четыре и более атомов 
углерода. Каждый последующий углеводород отличается от преды
дущего группой атомов СН2.

Например, если мысленно к молекуле метана СН4 добавить 
группу СН2 (группу СН2 называют гомологической разностью), 
то получается следующий углеводород ряда метана — этан С2Н6 
и т.д.

Нахождение в природе. Простейший представитель предельных 
углеводородов — метан — образуется в природе в результате разло
жения остатков растительных и животных организмов без доступа 
воздуха.

Этим объясняется появление пузырьков газа в заболоченных 
водоемах. Иногда метан выделяется из каменноугольных пластов и 
накапливается в шахтах. Метан составляет основную массу природ
ного газа (80—97%). Он содержится и в газах, выделяющихся при 
добыче нефти.
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Физические свойства. Метан — газ без цвета и запаха, почти в 2 
раза легче воздуха, мало растворим в воде. Этан, пропан, бутан при 
нормальных условиях — газы, от пентана до пентадекана — жидко
сти, а следующие гомологи — твердые вещества. Пропан и бутан 
под давлением могут находиться в жидком состоянии и при обык
новенной температуре.

С увеличением относительных молекулярных масс предельных у г 
леводородов закономерно повышаются их температуры кипения и 
плавления.

Непредельные углеводороды. Гомологический ряд этилена.
Этилен. Гомологи этилена. Углеводороды ряда этилена по меж

дународной номенклатуре называют алкенами. Молекулярная фор
мула этилена С2Н4.

Следовательно, в отличие от предельных углеводородов в моле
кулах которых между атомами углерода имеется одинарная связь, в 
молекулах углеводородов ряда этилена между атомами углерода име
ется дна двойная связь.

Поэтому углеводородам ряда этилена можно дать следующие 
определение:

Углеводороды с общей формулой СпН2п 5 в молекулах которых 
между атомами углерода имеется одна двойная связь, называются 
углеводородами ряда этилена или алкенами.

Физические свойства. Этилен — бесцветный газ, почти без запа
ха, немного легче воздуха, плохо растворим в воде.

Химические свойства этилена и его гомологов в основном опре
деляются наличием в их молекулах двойной связи. Для них харак
терны реакции присоединения, окисления, полимеризации.

Реакции полимеризации. При повышенной температуре, давле
нии ив присутствии катализаторов молекулы этилена соединяются 
друг с другом вследствие разрыва двойной связи. В упрощенном 
виде эту реакцию можно отразить так:

катализатор 
пСН=СН2------------ К -СН2-СН2-)п

Полиэтилен (политен) — соединение с массой, выражаемой де
сятками и сотнями тысяч атомных единиц массы.
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Процесс соединения многих одинаковых молекул в более круп
ные называется реакцией полимеризации.

Полимерные материалы получают все более широкое примене
ние в строительстве, гак как они имеют ряд несомненных преиму
ществ перед другими строительными материалами. Они обладают 
малой по сравнению с металлами плотностью и относительно высо
кой прочностью, что позволяет создавать эффективные элементы 
конструкций . Полимеры отличаются хорошими теплоизоляционными 
свойствами, стойки к действию кислот, щелочей и других химичес
ких соединений.

Многие полимеры водонепроницаемы, обладают большой стой
костью к истиранию. Для них характерна высокая технологичность, 
позволяющая получать разнообразные изделия. Полимеры легко об
рабатываются механическими методами, легко свариваются и скле
иваются.

Наряда с этим полимеры имеют ряд существенных недостатков, 
таких как низкая стойкость при нагревании, повышенная ползу
честь, высокий коэффициент термического расширения, способ
ность воспламеняться и гореть. Некоторые полимеры могут выде
лять в окружающую среду вредные вещества.

В настоящее время полимеры получили распространение в стро
ительстве в качестве материалов ограждающих и несущих конст
рукций, для отделки стен и покрытия полов, тепло- и звукоизоля
ционных материалов, для изготовления санитарно-технических из
делий, красок, клеев, лаков. Рассмотрим некоторые особенности 
полимеров и основные их виды, используемые в строительстве.

16.1. Состав и строение полимеров. 
Виды полимеров

Полимерами (от греческого «поли» — много, «мерос» — часть, 
доля) называют природные или синтетические соединения, молеку
лы которых состоят из большого количества повторяющихся групп 
атомов, соединенных химическими или координационными связя
ми в длинные линейные или разветвленные цепи, или простран
ственные группы.

В зависимости от состава выделяют неорганические, элементо
органические и органические полимеры.
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Неорганические полимеры не содержат в своем составе угле
рода. Их цепи состоят из атомов кремния, германия или других 
элементов, связанных между собой непосредственно (полисила- 
ны, полигерманы) или через атомы кислорода (аморфный диок
сид кремния S i02. поликремневые кислоты, силикатные стекла 
и т.д.).

Элементоорганические соединения в составе цепей содержат как 
атомы углерода, так и других элементов (кремния, алюминия и 
т.д.). При этом главная цепь может быть составлена атомами этих 
элементов, а боковые группы содержат атомы углерода. Главная 
цепь может состоять из атомов углерода, в этом случае в боковых 
цепях содержатся атомы других элементов. Примером элементоор
ганических полимеров являются достаточно распространенные крем- 
нийоргаиичеекие соединения.

Органические полимеры содержат в главной и боковых цепях 
атомы углерода. В состав этих соединений, кроме того, входят и 
атомы других элементов: водорода, кислорода, азота, серы, галоге
нов и т.д. Молекулы полимеров могут быть большими по размеру. 
Молекулярная масса их достигает сотен тысяч и даже миллионов 
единиц.

Вещества, имеющие молекулярную массу более 5000, принято 
называть высокомолекулярными соединениями. К  числу низкомоле
кулярных относятся вещества с молекулярной массой менее 500. 
Если же молекулярная масса веществ составляет от 500 до 5000, то 
их называют олигомерами.

В строительстве обычно имеют дело с органическими полимера
ми, которые в основном и будут рассматриваться далее.

Исходные вещества, из которых получают полимеры, называют 
мономерами. Полимеры, молекулы которых построены из одинако
вых звеньев, называют гомополимерами. Если же молекулы содер
жат несколько типов мономерных звеньев, соединения называют 
сополимерами.

Линейные, разветвленные, сетчатые полимеры. Мономерные зве
нья в молекуле полимера могут быть соединены различным обра
зом.

Обозначим мономерное звено символом —А— и рассмотрим раз
личные виды соединений таких звеньев в макромолекулы.

Если мономерные звенья образуют длинную цепь:
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...—А—А—А—А—А—..., полимеры называют линейными. Бачи име
ются боковые ответвления от главной цепи, полимеры называют 
ра зветвленными:

Если макромолекулы соединены между собой поперечными хи
мическими связями в трехмерную сетку, полимеры называют сет
чатыми или пространственными'.

Характерными особенностями полимеров, определяемыми их 
строением, является следующие. Отдельные звенья полимерной цепи 
могут достаточно легко поворачиваться друг относительно друга с 
сохранением валентного угла между атомами углерода, равного 
1090280. Это обусловливает гибкость молекул и высокую деформа
ционную способность полимеров в целом.

Второй характерной особенностью является наличие двух типов 
связей в полимерах. Химическая связь между атомами в их цепях 
отличается высокой прочностью (более 100 кДж/моль), Молекулы 
же между собой в линейных полимерах связаны значительно слабее
— энергия связи меньше почти на 2 порядка, то есть в 100 раз. Это 
определяет изменение свойств полимеров по мере повышения тем
пературы.

Фазовые и физические состояния полимеров. Для полимеров ха
рактерно аморфное состояние, хотя при определенных условиях не
которые из них могут иметь кристаллическое строение. Находящи
еся в аморфном состоянии полимеры могут быть в трех физических 
состояниях: стеклообразном, высокоэластическом и вязкотекучем. 
Рассмотрим изменение деформации полимеров в зависимости от 
температуры — термомеханическую кривую при действии внешних 
нагрузок.

Изменение деформации аморфных полимеров в зависимости 
от температуры: I — область стеклообразного состояния; II — об
ласть высокоэластического состояния; III — область вязкотекучего 
состояния.

При низких температурах (ниже температуры стеклования Тст) 
полимеры находятся в стеклообразном состоянии. При этом прояв
ляются только колебания атомов вблизи положения равновесия. В 
целом же молекулы полимеров и их отдельные звенья не перемеща
ются.

Механические свойства полимера в таком состоянии аналогич
ны свойствам упругого тела. Если температура полимера превышает
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температуру стеклования Тст, то отдельные звенья макромолекул 
могут совершать колебательные движения. В результате этого мак
ромолекулы получают возможность изгибаться.

Полимер переходит в высокоэластическое состояние (рис. 20), 
для которого характерны значительные обратимые деформации. Так 
как перемещение звеньев макромолекул осуществляется не мгно
венно, то для установления равновесного состояния требуется опре
деленное время, то есть деформация полимеров в высокоэластичес
ком состоянии имеет релаксационную природ}'.

Высокоэластическое состояние полимеров наблюдается в интер
вале от температуры стеклования Тст. до температуры текучести 
Ттек.

При нагреве полимера выше температуры текучести Ттек могут 
разрываться достаточно слабые связи между макромолекулами, ко
торые получают возможность перемещаться друг отна-ситедьно друга. 
Полимер переходит в вязкотекучее состояние, для которого харак
терны большие необратимые деформации.

16.2. Получение синтетических полимеров

Для получения синтетических полимеров используются два ос
новных метода — полимеризация и поликонденсация.

Полимеризация — это процесс образования макромолекул путем 
последовательного присоединения молекул мономера. При этом по
бочные продукты не выделяются.

В реакцию полимеризации вступают мономеры, которые имеют 
кратные связи в молекулах (двойные и тройные) или неустойчивые 
(раскрывающиеся) циклы.

Так, реакцию получения полиэтилена при полимеризации эти
лена СН2=СН2 можно представить в виде:

...+СН=СН,+СН=СН,+СН=СН,+...-* этилен-»
-*...-сн2-сн 2-сн 2-сн 2-...

полиэтилен или в сокращенной форме:

п(СН2=СН2) -> (-С Н 2-С Н 2- )  п.

Путем полимеризации получают такие распространенные в стро
ительстве полимеры, как полиэтилен, поливинилхлорид, полисти-
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рол, полиизобутилен, полиакрилаты и др. Около 3/4 всех полиме
ров в настоящее время получают полимеризацией (цепной и сту
пенчатой),

Цепная полимеризация, как и другие цепные реакции, включа
ет 3 стадии: зарождение цепи, её продолжение (рост) и обрыв. За
рождение цепи осуществляется в результате образования активных 
центров при взаимодействии с мономером инициатора или катали
затора реакции.

В качестве активных центров при цепной полимеризации могут 
выступать свободные радикалы, то есть электронейтральные части
цы, которые имеют один или два неспаренньтх электрона; положи
тельно или отрицательно заряженные ионы и ион-радикалы, В за
висимости от вида активных центров различают радикальную или 
ионную полимеризацию

При цепной реакции промежуточные вещества нестабильны. 
Макромолекулы быстро увеличиваются до конечных размеров.

В промышленности полимеризацию осуществляют в блоке ( мас
се мономера без растворителей), растворе, эмульсии или суспензии. 
При блочной полимеризации получают твердый полимер или его 
расплав, при полимеризации в растворе образуется осадок полимера 
или его раствор.

При полимеризации в эмульсии получают дисперсию полимера 
в воде (латекс).

Поликонденсация — ступенчатый процесс образования макромо
лекул полимеров, в отличие от цепной реакции при полимериза
ции. В большинстве случаев поликонденсация сопровождается вы
делением низкомолекулярных веществ. Строение звеньев макромо
лекул, как правило, отличается от строения исходных мономеров 
вследствие отмеченного образования низкомолекулярных веществ. 
На отдельных стадиях реакции могут быть выделены промежуточ
ные соединения.

В качестве примера поликонденсации можно рассмотреть взаи
модействие фенола (СбН5ОН) с формальдегидом (СН2=0).

Ключевые слова.
Углерод, органические соединения, витализм, Бутлеров, теория химического
строения, ациклические, изо циклические, гетероциклические соединения, бен
зольное кольцо.
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Контрольные вопросы:
1. В чем сущность теории химического строения А.М. Бутлерова?
2. На какие 3 группы подразделяются органические вещества.
3. На какие 2 ряда делятся изоцшслические соединении?
4. Какие соединения называют гетероциклическими ?
5. Что обозначают структурные формулы?
6. Приведите примеры, характеризующие взаимное влияние атомов.
7. Какие вещества называются изомерами?
8. Какие соединения называются гетероциклическими?
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Приложение.

Таблица 1.
Стандартные термодинамические характеристики 

некоторых веществ

Сведения об элементах и их соединениях

Вещество АН °/ 298 

кДж/моль

A G f,2 9 8

кДж/моль
S°298

Дж/(модь-К)

А120 3 (т) -1676 -1580 50,9

С (т) 0 0 5,74

С2Н4 (г) 52 68 219,4

С2Н5ОН (ж) -277 -175 160,7

СаСО, (т) -1207 -1128 89

СаО (к) -636 -603 40

СН3ОН (ж) -239 -166,2 126,8

СН4 (г) -74,85 -50,79 186,19

СО (г) -110,5 -137,14 197,54

С 0 2 (г) -394 -394,4 214

Fe (т) 0 0 27,3

Fe20 } (т) -823 -740 87,9

Н2 (г) 0 0 130

НгО (г) -242 -229 189

Н20  (ж) -286 -237 70

H2s (г) -21 -33,8 206

НС1 (г) -93 -95,3 187

Na2C 0 3 (т) -1138 -1048 136

NaOH (т) -427,8 -381,1 64,16

NH, (г) -4 6 -16,7 193

N 0  (г) 90,37 86,71 210,62
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Стандартные электродные потенциалы
Таблица

Уравнение электродного 
процесса

Стандартный потенциал E° 
при 25 °C, В

Li+ + е -» Li -3,045

Rb++ + e-> R b -2,925

К+ + е -> К -2,924

Cs+ + е —> Cs -2,923

Сат2 + 2е —> Са - 2 , 8 6 6

Na+ + е —>Na -2,714

Mg2+ + 2е —> Mg -2,363

Al3+ + Зе —>А1 -1,663

Ti2+ + 2е —> Ti -1,630

Mn2+ + 2е —> Mn -1,179

Zn2+ + 2e —> Zn -0,763

Cr3+ + 3e -> Cr -0,744

Fe2+ + 2e-> Fe -0,440

Cd2+ + 2e -> Cd -0,403

Co2+ + 2e -> Co -0,277

Ni2+ + 2e —>Ni -0,250

Sn2+ + 2e-> S n -0,136

Pb2+ + 2e ->Pb -0,126

Fe3+ + 3e-> Fe -0,037

2H+ + 2e —> H2 0 , 0 0 0

Bi3+ + 3e Bi 0,215

Cu2+ + 2e -»  Cu 0,337

Ag+ + e —>Ag 0,799
Hg2+ + 2 e ^  Hg 0,850

Pt2+ + 2e-> Ft 1,188

Au+ + e -M u 1,692
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Глоссарий

Рус тилида $збек тнлида Инг лизтилида

Аллотропия Аллотропия Allotrofiya

Алмаз Олмос Diamond

Амфотерные оксиды Амфотер оксидлар Amphoteric oxides

Анионы Анионлар Anions

Анод Анод Anodes

Атом Атом Atom

Бертолоиды Бертолидлар Bertollids

Безразличные оксиды Индифферент
оксидлар Indifferent oxides

Валентность Валентлик Valence

Вещество Модда Substance

Восстановление Кдйтарилиш reducing

Гальванический элемент Галван ик элемент Galvanic element

Галоген Галогенлар halogen

Гидратированных ионов Гидратланган ионлар Hydrated ions

Гидролиз Гидролиз hydrolysis

Гипс Гипс Gypsum

Гранит Гранит Granite

Группа(ОН) (ОН) гуру*и (OH) group

Динамическое
равновесие Динамик мувозанат Dynamic

equilibrium

Диполь Диполь dipole

Дирадикал Дирадикал Diradical

Дисперсная фаза Дисперс фаза Dispersed phase
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Дисперсионная среда Дисперсион мух,ит Dispersion
environment

Диссоциация Диссосиланиш Dissociation

Диффузия Диффузия Diffusion

Доломит Охактош Dolomite

Диоксид серы Сулфид ангидрид — Sulfur dioxide

Донорно -• акцепторные 
ковалентные связи

Донор — акцептор 
ковалент б о м ан и т

Covalently bound 
to the donor 
acceptor

Диоксид Ангидрид Dioxide

Жесткая вода Каттак сув Hard water

Изотопы Изотоплар Isotopes

Изобар Изобарлар Izobar

Ион — Ион — Ion

Индикаторы Индикаторлар indicators

Ингибиторы Ингибитор Inhibitors

Иона гидроксония Гидроксоний ион Hydronium ion

Ионная связь Ион богланиш Ion link

Ионное произведение 
воды —

Сувнинг ион 
купайтмаси

Ionic prodact jf 
water

Катализатор Катализатор Catalyst

Карналит Карналит Kamalit

Каинит Каинит Kain

Каталитические реакции Каталитик 
реакциялар —

Catalytic
reactions

Каллория Каллория Kalloriya

Катод Катод Catodes

Квантовые числа Квант сонлари Quantum numbers

Кислота Кислоталар acid
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Кислород Кислород Oxygen

Кислые соли Нордон тузлар Acid salts

Катионы Катионлар Cations

Комплексные соли Комплекс тузлар Complex salts

Концентрация Концентрация Concentration

Ковалентные связи Ковалент бовтаниш Covalent bonds

Ковалентная длина связи Ковалент
богузунлиги

Covalent bond 
length

Криолит Криолит Kriolit

Магнитное квантовое 
число Магнит квант сон Magnetic quantum 

number

Масса вещества, Модданинг массаси The weight of the 
substance

Массовый эффект 
гербисидлар

Ёппасига таъсир 
этувчи гербисидлар

Mass effect 
gerbisidlar

Моль Моль Mol

Молярная масса Моляр масса The molar mass

Молярная концентрация Моляр концентрация Molar
concentration

Моляльная концентрация Моляль консентрация Molal consentrasiya

Нанометр Нанометр Nanometer

Необратимые реакции Кайтмас реакциялар Irreversible
reactions

Неэлектролиты Электролитмаслар Noelektrolite

Нормальные условия Нормал шароит normal conditions

Обратимые реакции Кайтар реакциялар Reversible
reactions

Однородна Гомоген Homogeneous

Озон Озон Ozone

Окисление Оксидланиш oxidation
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г

Окислитель Оксидловчи oxidizer

Оксиды Оксидлар Oxides

Основные соли Асосли тузлар Basic salts

Орбитальный Орбитал orbital

Орбитальное квантовое 
число Орбигал квант сон The orbital 

quantum number

Основания Асослар grounds

Относительная атомная 
масса

Атомнинг нисбий 
массаси

The relative atomic 
mass

Реакция нейтрализация Нейтралланиш
реакцияси

Neutralization
reaction

Плавиковая кислота Плавик кислота Fluorspar acid

Простое вещество Оддий модда Simple substance

Протон Протон Proton

Радиоактивные элементы Радиоактив элементлар Radioactive
elements

Растворимость Эрувчанлик Solubility

Растворенная жидкая 
масса Эриган модда массаси The molten liquid 

mass

Сера Олтингугурт Sulfur

Серная кислота Сулфит кислота Sulfuric acid

Сероводород Водород сулфиде Hydrogen sulphide

Спиновое квантовое 
число Спин квант сон Spin quantum 

number

Система Система system

Сложное вещество Мураккаб модда Complex substance

Смещение равновесий М увозанатнинг 
силжиши

To shift the 
balance

Соли Тузлар Salts

Сольватация Салватланиш solvate
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Средние соли У рта тузлар Averede salts

Степень окисления Оксидланиш
даражаси

The level of 
oxidation

Сульфиды металлов Метал сульфидлари Metal sulfides

Сульфат ангидрита Сульфат ангидрит Sulfate anhydrite

Суспензия Суспензия Suspension

Тепловой эффект Иссик/шк эффекта The effect of heat

Трансуран элементы Трансуран элементлар Transuran elements

Тяжелые шпаты Огир шпат Heavy sleepers

Углерода Углерод Carbon

Углекислый газ Углерод диоксид Carbon dioxide

Уровень энергетический Энергетик погона the energy level

Фаза Фаза Phase

Фтор аппатит Фтор аппатит Fluorine appatit

Химический элемент Кимёвий элемент Chemical element

Химическая связь Кимёвий боЕланиш chemical link

Химическая скорость Кимёвий те зли к Chemical speed

Химическая кинетика Кимёвий кинетика Chemical kinetics

Хлорид магния Магний хлорид Magnesium
chloride

Хлорная известь Хлорли ох,ак Chlorinated lime

Электроотрицательность Электроманфийлик Elektronegativy

Энергия активации Фаолланиш энергияси Active eneigy

Эквивалент Эквивалент Equivalent

Экзотермический Экзотермик Exothermic

Эндотермический Эндотермик Endothermic

Эффективная зарядка Эффектив зарядлар Effective changing
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Ядсрные силы Ядро кучлари Nuclear forces

Ядсрные реаюдии Ядро реакциялар Nuclear reactions

Экзотермический Экзотермик Exothermic

Электролиз Электролиз electrolysis

Эндотермический Эндотермик Endothermic

Электролит Электролитлар Electrolyte

Эмульсия Эмулсия Emulsion
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Давление осмотическое 123 
Дисперсная система 122 
Диссоциация электролитов 127

— степень диссоциации 128
— константа диссоциации 128 

Доменный процесс 82

Закон
— стехеометрия 29
— действия масс (ЗДМ) 102
— периодический 61
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— закон Раулья 123
— закон электролиза 

(Фарадея) 174

Индикаторы 136
— кислотно-щелочная среда 137 

Ингибиторы 2 1 0  

Искусственнне полимеры 2 2 1

Катодная защита 210 
Катализаторы 102 
Каучук 215 
Квантовые числа 55

— главное квантовое число 55
— орбитальное квантовое 

число 56
— магнитное квантовое число 56
— спиновое квантовое число 56 

Коррозия 201
— химическая коррозия 206
— электрохимическая 

коррозия 207
-- защита металлов 

от коррозии 209
— катодная защита 2 1 0

— протекторная защита 2 1 1

— защитные покрытия 209

Лавсан (терилен, дакрон) 221 
Линейнне полимеры 2 2 1

Макромолекула 21 
Металлическая связь 72 
Металлы 77

— коррозия 209

— основные способы 
получения 80

— физические свойства 87
— химические свойства 89

Нейтрон 61 
Неэлектролиты 127 
Никелирование и лужения 209 
Окислитель 148 
Оксиды 26

— основные оксиды 27
— кислотные оксиды 27
— мафотерные оксиды 27 

Орбиталь электронная 61 
Осмос 123

Пластмассы 221 
Поливинилхлорид 215 
Полимеры 215

— классификация 215
— метод получения 2 2 1

— полимеризация 2 2 1

— поликонденсация 218
— полимеры 215
— полипропилен 2 2 2

— полиэтилен 2 2 2  

Полярные молекулы 6 8  

Правило Вант Гоффа 102 
Правило Хунда 50 
Природные полимеры 218 
Принцип Ле-Шателье 138 
Принцип Паули 61

Растворимость веществ 122 
Растворитель 123 
Расворитель 122
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Растворы 122, 123
— насыщенный раствор 124
— концентрация растворов 125

Связь химическая 65
— ионная (электровалентная) 70
— ковалентная 65
— водородная 71
— метаолическая 72 

Соли 21
— классификация 29
— гидролиз 138 

Сплавы 90
— диаграмма состояния 92
— свойства 95 

Суспензия 122

Температурный коэффициент 
скорости реакции 102 
Температура

— замерзания воды 111
— кипения воды 111

Углеводороды 215
— предельные 219
— непредельные 220

Щелочные металлы 89
— положение в периодической 

таблице
— химические свойства



Приложение 6

НОБЕЛЕВСКИЕ ПРЕМ ИИ ПО ХИМИИ

1. Нобелевские премии по 1901 Я.Х. Вант Гофф (Берлин). Открытие 
законов в области химической кинетики и осмотического давления.

2. 1902 Э.Г.Фишер (Берлин). Работы по синтезу Сахаров и пуринов. 
1903 С.А. Аррениус (Стокгольм). Создание теории электролитической 
диссоциации.

3. 1904 У. Рамзай (Университетский колледж, Лондон). Открытие 
инертных (благородных) газов в воздухе и определение их места в пери
одической системе элементов.

4. 1905 А. фон Байер (Мюнхен). Успехи в органической химии и 
химической индустрии благодаря работам по синтезу органических 
красителей и гидроароматических соединений.

5. 1906 А. Муассан (Париж). Получение химически чистого фтора, 
создание электродуговой печи.

6. 1907 Э. Бухнер (Берлин). Биохимические исследования и откры
тие ферментативных реакций без участия целостных клеток.

7. 1908 Э. Резерфорд (Манчестер). Исследования радиоактивного 
распада элементов и химии радиоактивных веществ.

8. 1909 В. Оствальд (Гроссботен). Работы по катализу и исследова
ния принципов управления химическим равновесием и скоростями ре
акций.

9. 1910 О. Баллах (Геттинген). Пионерские работы в области али- 
циклических соединений.

10. 1911 М. Склодовская-Кюри (Париж). Открытие элементов радия 
и полония, получение чистого радия, исследование его соединений.

11. 1912 В. Гриньяр (Нанси). Открытие гак называемого реактива 
Гриньяра П. Сабатье (Тулуза). Открытие метода гидрирования органи
ческих соединений в присутствии мелкодисперсных металлов.
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12. 1913 А. Вернер (Цюрих). Работы по строению молекул, заложив
шие основы химии координационных соединений.

13. 1914 Т.У. Ричарде (Гарвард). Точное определение атомных масс 
большого числа химических элементов.

14. 1915 P.M. Вилынтеттер (Мюнхен). Исследования растительных 
пигментов, особенно хлорофилла.

15. 1916 Не присуждалась.
16. 1917 Не присуждалась.
17. 1918 Ф. Габер (Берлин-Далем). Синтез аммиака из составляющих 

его элементов.
18. 1919 Не присуждалась.
19. 1920 В. Нернст (Берлин). Работы в области термодинамики.
20. 1921 Ф. Содди (Оксфорд). Развитие химии радиоактивных веществ 

и исследование природы изотопов.
21. 1922 Ф.У. Астон (Кембридж). Изобретение масс-спектсграфа и 

открытие с его помощью изотопов большого числа нерадиоактивных 
элементов; формулирование правила целых чисел.

22. 1923 Ф. Прегль (Град). Разработка метода микроанализа органи
ческих соединений.

23. 1924 Не присуждалась.
24. 1925 Р. Зигмонди (Геттинген). Демонстрация гетерогенной при

роды коллоидных растворов с помощью методов, которые в настоящее 
время являются фундаментальными в коллоидной химии.

25. 1926 Т. Сведберг (Упсала). Работы в области дисперсных систем.
26. 1927 Г. Виланд (Мюнхен). Исследование строения желчных кис

лот.
27. 1928 А. Виндаус (Геттинген). Изучение строения стеринов и их 

связи с витаминами.
28. 1929 А  Гарден (Лондон) и X. фон Эйлер-Хельпин (Стокгольм).
ИССЛЕДОВАНИЕ ФЕРМЕНТАЦИИ Сахаров и ферментов, уча

ствующих в этом процессе.
29. 1930 Г.Э. Фишер (Мюнхен). Исследования строения мелекул ге

моглобина и хлорофилла, синтез гемина.
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30. 1931 К. Бош, Ф. Бергиус (Гейдельберг). Разработки и приметши»' 
к химии методов высокого давления.

31.1932 И. Ленгмюр (Скенектади, Нью-Йорк). Открытии и иссле
дования в области химии поверхностных явлений.

32. 1933 Не присуждалась.
33. 1934 Г.К. Юри (Колумбия, Нью-Йорк). Открытие тяжелого во

дорода (дейтерия).
34. 1935 Ф. Жолио-Кюри, И. Жолио-Кюри (Париж). Синтез новых 

радиоактивных элементов.
35. 1936 П. Дебай (Берлин-Далем). Исследования структуры моле

кул (дипольных моментов) и дифракции рентгеновских лучей и элект
ронов в газах. 1937 У.Н. Хоуорс (Бирмингем). Исследования углеводов и 
витамина С. 1937 П. Каррер (Мюнхен). Исследование каротино- идов и 
флавинов, а также витаминов А и Вг

36. 1938 Р. Кун (Гейдельберг). Изучение каротиноидов и витаминов.
37. 1939 А.Ф. Бутенандт (Берлин). Работы по половым гормонам, 

Л. Ружичка (Цюрих). Работы по полимети— ленам и высшим терпенам.
38. 1940 Не присуждалась.
39. 1941 Не присуждалась.
40. 1942 Не присуждалась.
41. 1943 Д. Хевеши (Стокгольм). Применение изотопов в качестве 

индикаторов для изучения химических реакций.
42. 1944 О. Ган (Берлин-Далем). Открытие деления ядер тяжелых ато

мов.
43. 1945 А.И. Виртанен (Хельсинки). Исследования и разработки в 

агрохимии и химии питания, изобретение метода консервации кормов.
44. 1946 Дж.Б. Самнер (Корнелл). Первое получение фермента (уре- 

азы) в кристаллическом виде. Дж. Нортроп и У.М. Стэнли (Принстон). 
Получение в кристаллическом виде ряда ферментов и вирусов.

45. 1947 Р. Робинсон (Оксфорд). Исследование растительных био
логически важных природных веществ, особенно алкалоидов.

46. 1948 А.К. Тиселиус (Упсала). Разработка методов электрофорети
ческого и адсорбционно-хроматографического анализа, их применение 
для разделения сывороточных белков.
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47. 1949 У.Ф. Джиок (Беркли). Вклад в развитие химической термо
динамики, в частности изучение свойств веществ при сверхнизких тем
пературах.

48. 1950 О. Дильс (Киль) и К. Альдер (Кельн). Открытие и развитие 
метода диенового синтеза.

49. 1951 Э.М. Макмиллан иГ.Т. Сиборг (Беркли). Открытие и изуче
ние трансурановых элементов.

50. 1952 А.Дж.П. Мартин (Лондон) и Р.Л.М. Синг (Баксбурн). От
крытие метода распределительной хроматографии.

51. 1953 Г. Штаудингер (Фрейбург). Работы в области химии высоко
молекулярных веществ.

52. 1954 Л. Полинг (Калифорнийский технологический институт, 
Пасадена). Исследование природы химической связи, выяснение струк
туры сложных веществ. 1955 В. Дю Виньо (Нью-Йорк). Изучение 
биологически важных соединений серы, первый синтез полипептидных 
гормонов.

53. 1956 С.Н. Хиншелвуд (Оксфорд) и Н.Н. Семенов (Москва). Ис
следование механизма химических реакций (цепные реакции).

54. 1957 А Тодд (Кембридж). Синтез нуклеотидов и нуклеотидных 
коферментов.

55. 1958 Ф. Сенгер (Кембридж). Изучение структуры белков, уста
новление строения молекулы инсулина.

56. 1959 Я. Гейровский (Прага). Открытие и развитие метода поля
рографического анализа.

57. i960 У.Ф. Либби (Лос-Анджелес). Использование углерода-14 для 
разработки метода датирования в археологии, геологии и других отрас
лях науки.

58. 1961 М. Калвин (Беркли). Исследование химических превраще
ний диоксида углерода при фотосинтезе.

59. 1962 Дж.К. Кендрю и М.Ф. Перуц (Кембридж). Установление стро
ения глобулярных белков методом РСА.

60. 1963 К. Циглер (Мюльгейм, Рур) и Дж. Натта (Милан). Открытие 
в области химии и технологии полимеров.
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61. 1964 Д. Кроуфут-Ходжкин (Оксфорд).
62. Установление методом рентгеноструктурного анализа строения 

биологически активных веществ.
63. 1965 Р.Б. Вудворд (Гарвард). Исключительный вклад в развитие 

органического синтеза.
64. 1966 Р.С. М алликеп  (Чикаго). Изучение химических связей и элек

тронного строения молекул методом молекулярных орбиталей.
65. 1967 М. Эйген (Геттинген), Р.Дж. Р. Норриш (Кембридж) и Дж. 

Портер (Лондон). Изучение сверхбыстрых химических реакций импуль
сными методами.

66. 1968 Л. Онсагер (Йельский университет). Открытие соотноше
ний взаимности, названных его именем, которые стали фундаментом 
термодинамики необратимых процессов.

67. 1969 Д.Х.Р. Бартон (Имперский колледж, Лондон) и О. Хассель 
(Осло). Развитие конформаци— онного анализа и его применение в орга
нической химии.

68. 1970 Л.Ф. Лелуар (Буэнос-Айрес). Открытие роли нуклеотидов в 
биосинтезе углеводов.

69. 1971 Г. Герцберг (Оттава). Исследования электронной структуры 
и строения молекул, особенно свободных радикалов.

70. 1972 К.Б. Анфинсен (Бетесда). Изучение рибонук-леазы, осо
бенно взаимосвязи между аминокислотной последовательностью и 
биологически активной структурой. С. Мур и У.Х. Стайн (Рокфелле
ровский институт, Нью-Йорк). Исследование связи между химичес
кой структурой и каталитической активностью рибонуклеазы.

71. 1973 Э.О. Фишер (Мюнхен) и Дж. Уилкинсон (Имперский кол
ледж, Лондон). Работы по химии металлоорганических соединений сэн- 
двичевой структуры.

72. 1974 П.Дж. Флори (Станфорд). Достижения в области теорети
ческой и экспериментальной физической химии макромолекул.

73. 1975 Дж.У. Корнфорт (Суссекс). Стереохимия путей биосинтеза 
холестерина. В. Прелог (Цюрих). Стереохимия органических молекул и 
реакций.
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74. 1976 У.Н. Липском (Гарвард). Труды по структуре бороводородов 
и вклад в изучение природы химической связи.

75. 1977 И. Пригожий (Брюссель). Вклад в термодинамику необра
тимых процессов.

76. 1978 П. Митчелл (Бодмин, Корнуолл). Исследование процесса 
переноса энергии в клетках и разработка хемиосмотической теории.

77. 1979 Г. Браун (Университет Пардью) и Г. Виттиг (Гейдельберг). 
Разработка новых методов синтеза бор— и фосфорсодержащих органи
ческих соединений.

78. 1980 П. Берг (Станфорд). Биохимия нуклеиновых кислот, в осо
бенности рекомбинантных ДНК. У. Гилберт (Гарвард) и Ф. Сенгер (Кем
бридж). Установление нуклеотидной последовательности в молекулах 
нуклеиновых кислот.

79. 1981 К. Фукуи (Киото) и Р. Хоффман (Корнелл). Разработка тео
рии протекания химических реакций.

80. 1982 А. Клуг (Кембридж). Работы по электронной микроскопии 
кристаллов и определение структуры нуклеопротеиновых комплексов.

81. 1983 Г. Таубе (Станфорд). Механизм переноса электрона в реак
циях с участием комплексов металлов.

82. 1984 Р.Б. Меррифилд (Рокфеллеровский институт, Нью-Йорк). 
Разработка метода твердофазного химического синтеза.

83.1985 ХАХаугпман (Буффало, Нью-Йорк) и Дж. Карле (Вашинг
тон). Вклад в развитие методов определения кристаллических структур.

84.1986 Д. Хершбах (Гарвард), Ян Ли (Беркли) и Дж, П о - лани (То
ронто). Исследование механизма и кинетики химических реакций.

85.1987 Д. Крам (Лос-Анджелес), Ж.М. Лен (Страсбург) и Ч, Педер
сен (Уилмингтон, Делавэр). Развитие химии макрогетероциклических 
соединений, способных к комплексообразованию.

86.1988 И. Дайзенховер (Даллас, Техас), Р. Хубер (Мартинсрид) и X. 
Михель (Франкфурт-на-Майне). Определение трехмерной структуры фо- 
тосинтетического реакционного центра.

87.1989 С. Олтмен (Йельский университет) и Т. Чек (Боулдер, Коло
радо). Открытие ферментативной активности рибонуклеиновых кис
лот.
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88.1990 Э.Дж. Кори (Гарвард). Развитие теории и методов органичес
кого синтеза.

89.1991 Р. Эрнст (Федеральный политехнический институт, Цюрих). 
Нклад в развитие методов спектроскопии ЯМР высокого разрешения.

90.1992 Р. Маркус (Калифорнийский технологический институт). 
Вклад в теорию о перемещении электронов в химических системах.

91.1993 К. Муллис (Ла Йолла, Калифорния). Открытие метода поли
меразной цепной реакции.

92.1993 М. Смит (Университет Британской Колумбии). Разработка 
метода направленного мутагенеза и его применение для установления 
структуры белков.

93.1994 Дж.А. Ола (Университет Южной Калифорнии). Развитие хи
мии карбокатионов.

94.1995 П. Крутцен (Интститут химии Макса Планка, Майнц), М. 
Молина (Массачусетский технологический институт) и Ш. Роуленд (Ир
вин, Калифорния). Работы по химии атмосферы, в особенности иссле
дование образования и разложения озона.

95.1996 Р. Кёрл (Университет Раиса, Техас), X. Кро— то (Универси
тет Суссекса) и Р. Смолли (Университет Раиса, Техас). Открытие новой 
формы углерода— фуллеренов.

96.1997 П. Бойер (Лос-Анджелес) и Дж. Уокер (Кембридж). Изуче
ние строения и механизма действия фермента протон-транспортирую- 
щей аденозинтрифосфатазы. Е.Х. Скоу (Орхус). Изучение фермента 
натрий, калий — зависимой аденозинтрифосфатазы (так называемый на- 
трий-калиевый насос).
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