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Истина, конечно, одна и вечна, но... познается и 

доступна только по частям, мало-помалу, а не 

разом в общем своем целом и... пути для отыс- 

кания частей истины многообразны. 

Д.И. Менделеев 

ПРЕДИСЛОВИЕК ШЕСТОМУ ИЗДАНИЮ 

В основу учебника положены квантово-механические, структур- 

ные, термодинамические и кинетические закономерности на уров- 

не понимания студентов первого курса. 

Книга состоит из двух частей. В первой части «Общая химия» 

рассмотрены основополагающие теоретические разделы курса хи- 

мии. Во второй части «Неорганическая химия» обсуждены свойства 

химических элементов в соответствии с их положением в периоди- 

ческой системе. В заключении рассмотрены вопросы химической 

экологии. 

Получение полноценных знаний по химии основано на конкрет- 

ном представлении об изучаемых веществах и их превращениях, что 

в значительной мере связано с серьезным и самостоятельным вы- 

полнением лабораторных работ и решением задач и упражнений. 

Автор сердечно благодарен лауреату Государственной премии, 

академику Международной академии наук высшей школы, докто- 

ру химических наук, профессору Я.А. Угаю за ценные замечания 

и советы при обсуждении рукописи. 

Автор



Истинный химик должен уметь доказывать познан- 

ное ..., т.е. давать ему объяснение ... 

М.В. Ломоносов 

Границ научному Познанию и предсказанию пред- 

видеть невозможно. 

Д.И. Менделеев 

ВВЕДЕНИЕ 

Химию можно определить как науку, изучающую вещества и про- 

цессы их превращения, сопровождающиеся изменением состава и 

строения. В химическом процессе происходит перегруппировка атомов, 

разрыв химических связей в исходных веществах и образование хими- 

ческих связей в продуктах реакции. В результате химических реакций 

происходит превращение химической энергии в теплоту, свет и пр. 

Язык химии — формулы вещества и уравнения химических реак- 

ций. В формуле вещества закодирована информация о составе, струк- 

туре, реакционной способности этого вещества. Из уравнения реакции 

можно получить информацию о химическом процессе и его парамет- 

рах. Научиться расшифровывать эту информацию — важная задача 

изучения курса общей и неорганической химии. — 

Современная химия представляет собой систему отдельных научных 

дисциплин: общей, неорганической, аналитической, органической, 

физической, коллоидной химии, биохимии, геохимии, космохимии, 

электрохимии и т.д. Основой химической науки являются атомно- 

молекулярное учение, закон сохранения материи, периодический 

закон и теория строения вещества, учение о химическом процессе.



ЧАСТЬ ПЕРВАЯ 

ОБЩАЯ ХИМИЯ 

Раздел | 

Периодическая система химических элементов 
Д.И. Менделеева 

Натура тем паче всего удивительна, что в простоте 

своей многохитростна и от малого числа причин 

производит неисчислимые образы свойств, перемен 

и явлений. 

М. В. Ломоносов 

Свойства простых и сложных тел находятся в 

периодической зависимости от атомного веса эле- 

ментов только потому, что свойства простых и 

сложных тел сами составляют результат свойств 

элементов, их образующих. 

Д.И. Менделеев 

Открытие периодического закона и периодической системы хими- 

ческих элементов Д.И. Менделеевым (1869) завершило развитие ато- 

мистических представлений в ХХ в. Оно показало, что существует 

связь между всеми химическими элементами. Периодический закон, по 

мнению Д.И. Менделеева, следует рассматривать как "одно из 
обобщений, как инструмент мысли, еще не подвергавшийся до сих пор 

никаким видоизменениям", который "ждет ... новых приложений и 

усовершенствований, подробной разработки и свежих сил". В XIX в: 

периодический закон и система элементов представляли лишь гени- 

альное эмпирическое обобщение фактов; их физический смысл долгое 

время оставался нераскрытым. Открытие периодического закона под- 

готовило наступление нового этапа развития науки — изучения струк- 

туры атомов. Это, в свою очередь, дало возможность глубже выяснить 

природу химических элементов и объяснить ряд закономерностей 

периодической системы. 

В создании современной теории строения атома особую роль сыгра- 

ли Э. Резерфорд, создавший планетарную модель атома (1911), и 

Н: Бор, предложивший ‘первую квантовую теорию строения атома 

(1913). 
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ГЛАВА 1. ХИМИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ. 
ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН 

$ 1. ПОНЯТИЕ ХИМИЧЕСКОГО ЭЛЕМЕНТА 

Близкое к современному определение химического элемента было 
дано Д.И. Менделеевым: "Под именем элементов должно подразуме- 

вать те материальные составные части простых и сложных тел, 
которые придают им известную совокупность физических и тиличес- 
ких свойств. Если простому телу соответствует понятие о частице, 
то элементу отвечает понятие об атоме". 

Химический элемент — это совокупность атомов с одинаковым 
зарядом ядра. Носителем положительного заряда ядра являются про- 
тоны. Их число определяет величину заряда ядра, и следовательно, 
атомный (порядковый) номер химического элемента. Основные харак- 
теристики частиц, образующих атом — протона, нейтрона и электрона, 
приведены в табл. 1. Масса электрона почти в 1840 раз меньше массы 

протона и нейтрона. Поэтому масса атома практически равна массе 
ядра — сумме масс нуклонов (протонов и нейтронов). 

Таблица 1. Сведения о некоторых элементарных частицах 

Частица Сим- Масса покоя, | Относительная Заряд, Кл 

| вол Kr масса, а.е.м. * 

Протон р 1,673- 10-27 1,007276 1602-10-19 
Нейтрон n 1,675. 10-27 1.008665 0 

Электрон е 9,109- 10-31 0,000549 1,602. 10-13 

| 

* Атомная единица массы (а.е.м.) равна 1,6606 - 10-27 кг. 

Важной характеристикой ядра является массовое число А, которое 

равно общему числу нуклонов — протонов Z и нейтронов N входящих 

в ядро: 

А= + М. 

Вид атомов с данными числами протонов и нейтронов называют 

нуклидом. Разновидности одного и того же химического элемента, 

отличающиеся массой атомов, называют изотопалми. Ядра атомов 

изотопов различаются числом нейтронов. Так, изотопами кальция 
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являются нуклиды *: 48Ca (20р, 20n), 42Ca (20p, 22n), 48Ca (20p, 23n). 

Принята также запись изотопов с указанием только массового числа, 
например: кальций-40, кальций-42, кальций-43. 

Масса ядра всегда меньше арифметической суммы масс протонов и 
нейтронов, входящих в его состав. Разность между этими величинами 

называют дефектом массы. Так, масса ядра изотопа гелия 4He (2p, 
2n) равна 4,001506 а.е.м., тогда как сумма масс двух протонов и двух 

нейтронов составляет 4,031882 а.е.м. (2-1,007276 + 2-1,008665), т.е. 
дефект массы равен 0,030376 а.е.м. 

Дефект массы соответствует энергии, которая выделяется при обра- 

зовании ядра из свободных протонов и нейтронов и может быть вы- 

числена из соотношения: 

AE = Amg,c?, 

где AE — изменение энергии; Ат; — дефект массы; с — скорость света 

в вакууме (с = 3-108 M-c’!). 
Согласно этому соотношению уменьшение массы на 0,0304 а.е.м. 

при образовании ядра гелия из двух протонов и двух нейтронов соот- 

ветствует выделению 4,52.10-12 Дж. Следовательно, образование одного 

моля ядер (6,02-1023 ядер) гелия-4 из протонов и нейтронов должен 

сопровождаться выделением огромного количества энергии: 

ДЕ = 4,53: 1012.6,02.1023 = 2,72-10!2 Дж. 

Следовательно, энергия связи нуклонов в ядре в миллионы раз 

превышает энергию химической связи. Поэтому при химических прев- 

ращениях веществ атомные ядра не изменяются. 

В настоящее время известно около 300 устойчивых и свыше 1400 

радиоактивных ядер. Замечено, что ядра, содержание 2, 8, 20, 28, 50, 

82, 126 протона или нейтрона, заметно отличаются по свойствам от 

ядер остальных элементов. Предполагается, что эти мазические числа 

нуклонов соответствуют завершенным ядерным слоям, подобно тому 

как это наблюдается для электронов в электронной оболочке атома. 

Ядра могут содержать магическое число протонов или нейтронов, а 

также тех и других (дважды магические ядра). К дважды магическим 

* . 
Массовое число и атомный номер элемента (число протонов) обозначают 

числовыми индексами слева от символа химического элемента; верхний индекс 

означает массовое число, нижний — заряд ядра. 
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относятся ядра 4Не (2p, 2n), 160 (8p, 8п), 2491 (14p, 14n), 20Са (20р, 

20n), 788Pb (82p, 126n). По числу протонов магическими являются 28 №, 

5091, а по числу нейтронов магическими являются 88Sr (50n), 138Ва 

(82n), !39La (82n), 140Се (82п) и др. 

$ 2. КОСМИЧЕСКАЯ РАСПРОСТРАНЕННОСТЬ 
ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ 

Анализ кривых, отражающих зависимость космической распростра- 
ненности химических элементов (для ближайшего окружения Солнеч- 
ной системы) от их атомного номера (рис. 1), позволяет сделать следу- 
ющие выводы: 1) распространенность элементов неравномерно умень- 
шается с возрастанием атомного номера элемента; 2) наиболее расп- 
ространены водород и гелий; космическое вещество состоит примерно 
на три четверти из водорода и гелия (по массе); 3) относительная рас- 
пространенность атомных ядер с четным числом протонов (с четным Z) 
выше, чем с нечетным. На Земле, например, элементы с четными 
атомными номерами составляют 86%, с нечетными — 14% массы зем- 
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Рис. 1. Космическая распространенность химических элементов: 

данные о количестве атомов lg С отнесены к С = 1°106 атомов:кремния. Сплошная кри- 
вая - четные Z, пунктирные - нечетные 2 
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ной коры; 4) периодически повторяющиеся пики на кривых соответст- 

вуют в основном ядрам с магическими числами протонов или нейтро- 

нов: $He (2p, 2n), 30 (8p, 8n), 1451 (14p, 14п), 20Са (20р, 201), 4027 

(40p, 50n), '195п (50р, 69n), '38Ва (56p, 82n), 285РЬ (82р, 126n). 
Для данного элемента более распространены изотопы с четным 

числом нейтронов и менее — с нечетным числом протонов и нейтронов. 

Распространенность элементов зависит от многих факторов, но в 

конечном счете определяется вероятностью ядерных реакций их обра- 

зования и относительной устойчивостью отдельных изотопов. 

Изучение распространенности химических элементов проливает свет 

на происхождение Солнечной системы, Земли, а также позволяет 

`ПОНЯТЬ физические и химические процессы в космосе, разработать 

теорию образования химических элементов. 

$ 3. РАДИОАКТИВНОЕ ПРЕВРАЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКИХ 
ЭЛЕМЕНТОВ 

Превращение химических элементов осуществляется в результате 
ядерных реакций. Первым шагом в научном решении проблемы пре- 
вращения элементов было открытие А. Беккерелем в 1896 г. радиоак- 

тивности урана. Объяснение радиоактивности как следствия расщепле- 
ния ядер (Э. Резерфорд, Ф. Содди, 1903) показывает, что химические 

элементы не являются вечными и неизменными, а могут превращаться 
друг в друга. С этого момента получила твердые научные основы и 
задача искусственного превращения элементов. Закономерности пре- 
вращения ядер химических элементов изучает ядерная тилия. 

Наиболее часто встречается вид распада ядер, называемый бета-распадом. 

При этом ядро испускает электрон € за счет превращения одного нейтрона 

ядра в протон: 

n— р + е- Ve. 

Часть энергии, выделяющейся при В-распаде, уносится вместе с антинейтрино 
— N 

Ve. Нейтрино Ve и антинейтрино иг — элементарные частицы, лишенные заря- 

да и отличающиеся друг от друга, спином. 

При В-распаде заряд ядра увеличивается на единицу, массовое же число 

не изменяется, т.е. образуется ядро другого элемента, атомный номер которого 

на единицу больше, чем у исходного. Так, при “распаде изотопа тория-234 

образуется изотоп протактиния-234, а при В-распаде висмут-210 превращается 

в полоний-210:



234 — 234 ^ 2106: — 210 ng goth = “9,;Pat+ В + Ve ggbi = “з4Ра + В + Ve 

Для ядер с числом нейтронов, меньшим числа протонов, характерен другой 

вид распада - позитронный распад, т.е. распад с выделением позитрона. 

Позитрон ~ элементарная частица с элементарным Положительным зарядом и 

массой электрона (е*-частица). В"-Распад является следствием превращения 

одного протона в нейтрон: 

р —9п + е* + и 

При позитронном распаде заряд ядра уменьшается на единицу, а массовое 

число (как и при В `-распаде) не изменяется. Примером f*-pacnana является 

превращение изотопа углерода-11 в изотоп бора-11: 

VC OB + ef + Ye 

К такому же изменению ядра, как и при ft-pacnaye, приводит электрон- 

ный затват. Это явление состоит в том, что электрон, находящийся на одном 

из ближайших к ядру слоев, захватывается ядром. При этом один из протонов 

ядра превращается в нейтрон: 

р+е —Эп + ve 

например: | 

40т, — 40 

Наибольшие изменения исходного ядра наблюдаются при альфа-распаое. 

Выделение ядром о-частицы (ядра гелия-4) приводит к образованию изотопа 

элемента с зарядом ядра на две единицы меньше исходного. Массовое число 

при этом уменьшается на четыре единицы. а-Распад наиболее характерен для 

тяжелых элементов, например для изотопа урана-234. 

Рассмотренные типы радиоактивного превращения ядер часто сопровожда- 

ются /)-излучением, связанным в основном с переходом образовавшегося ядра, 

из возбужденного в основное (нормальное) состояние. 

Для тяжелых элементов наряду с a+ и В-распадом возможно самопроиз- 

вольное (спонтанное) деление ядра на две части. Оно характерно для транс- 

урановых элементов. 

Продолжительность жизни атомов определяется строением их ядер 

и характеризуется периодом полураспада т.е. временем, в течение пу 
которого распадается половина всего наличного числа ядер данного 

элемента. Период полураспада изменяется в очень широком диапазоне 

— от нескольких тысячных долей секунды до многих тысяч миллионов 

лет. Большинство изотопов имеет период полураспада от 30 до 10 

дней. Очевидно, что на Земле имеются те элементы, которые не под- 
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верглись радиоактивному распаду за 4,5—5 млрд. лет — время сущест- 

вования нашей планеты — или запасы которых постоянно пополняют- 

ся за счет соответствующих ядерных превращений. 

Все элементы периодической системы, расположенные после висму- 

та g3Bi, радиоактивны. Из них только ядра тория-232 (Ty), = 1,4-10!° 

лет), урана-235 (T,, = 7-108 лет) и урана-238 (7... = 4,5-109 лет) 
/2 

имеют достаточно большой период полураспада и могли сохраниться 

на Земле в течение 4,5—5 млрд. лет ее существования. Другие элемен- 

ты, расположенные в периодической системе за висмутом, постоянно 

образуются за счет естественного радиоактивного распада ядер 232ТЬ, 
235] и 2381. 

Ниже приведен последовательный ряд радиоактивных превращений 

в ряду урана-238: 

238 a 234 В 234 Bo. 934 Qa К 
92U 45.109 лет goth 241 дня gba 1,22 мин 920 267-105 лет 

— 230 а — 226 а ь 222 а + 218 а р 

goth 8-104 net aga 1622 net apn 2,823 дней aqPo 3,05 мин 

и ‚210 В — “Tl 
- . 19,7 мин 81 1,32 мин » 214 pv, 214 ; > 

g2Pb 26,8 мин 6351 fr. 214p а 

19,7 мин 84“ 215. 10-4 с 
—+ 210 В 210р. _ В 210 а 206 

РВ 221 леф 8381 5.02 леф 840 138 дней 8260 (стабилен) 

$ 4. ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ 

Под ядерными реакциями понимается взаимодействие соответст- 
вующих частиц (нейтронов, протонов, о-частиц и других атомных 
ядер) с ядрами химических элементов. Наиболее простые ядерные 
реакции характеризуются следующим механизмом. Одна из бомбарди- 
рующих частиц захватывается ядром-мишенью и образуется промежу- 
точное составное ядро с очень короткой продолжительностью жизни 
(~ 10°’ с). Последнее испускает элементарную частицу или легкое ядро 
и превращается в новое ядро. 

Впервые искусственное ядерное превращение было осуществлено в 
1919 г. Резерфордом. Ему удалось при облучении а-частицами превра- 

тить азот в кислород. Промежуточное составное ядро в этой реакции — 
изотоп фтора 18Е: 

‘IN + Не — (32) — ЧО + 1H 
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Понятно, что для преодоления кулоновских сил отталкивания ядра 

бомбардирующие частицы должны обладать большой энергией. Экспе- 

риментальная физика с помощью различного рода ускорителей реши- 

ла задачу получения частиц с энергией порядка нескольких миллиар- 

дов электрон-вольт*. Такие частицы раньше наблюдались только в 

космических лучах и то в ничтожных количествах. 

Ниже приведены примеры ядерных реакций * *: 

1. Реакции под действием а-частиц (ионов 2Не?*) 

14 4 17 1 14 17 7N + „Не > 3О+.Н М (a, р) 30 

9 4 12 1 9 12 «Ве + „Не —> 5С + on Be (a, п) 5С 

2. Реакции под действием протонов (ионов {Н*) 

1о№ + iH > NF + "Не 7 Ne (p, a)'SF 

Си + iH — oon + on er (p, n)ooZn 

3. Реакции под действием дейтронов (ионов *H*) 

МЕ + {H —> иМа + He [>Mg(d, о) и Ма 

tok + 7H 2K + TH ТКС, р) К 

4. Реакции под действием нейтронов 

B+ а -+ + “Не ПВС, а). 

57 Со + on — 57 Со +7 57 Со(п, 2)57Со 

5. Реакции под действием ‘фотонов (--излучение) 

63 62 1 63 62 29Си + y—> 20Си + on 29CU(% п) Су 

27 26 1 27 26 
Al + 7 12МЕ + т 13А(% р) МЕ 

* 1 эВ = 1,60201-10-19 Дж; 1 эВ/моль = 96486 Дж/моль. 

** Принята следующая сокращенная запись ядерных реакций: в скобках 

сначала указывают бомбардирующую частицу, затем частицу, получаемую в 

результате реакции; слева от скобок ставят символ исходного ядра с соот-` 

ветствующими индексами, справа — символ получаемого ядра и его индексы. 
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Решающую роль в развитии ядерной химии сыграло открытие в 

1939 г. процесса деления ядер урана при облучении нейтронами: 

235 1 92 141 1 
920 + п — 6 КГ + 56 Ва + 3 on 

В реакциях деления ядро расщепляется на два новых сильно радиоак- 

тивных ядра с неодинаковыми массами. Реакция деления ядра сопро- 

вождается выделением огромного количества энергии. При протека- 

нии, например, рассматриваемой реакции выделяется энергия 2.1010 
кДж/моль или 8,4.1010 кДж/кг 2350. Это соответствует теплоте cropa- 
ния 2 млн. кг высококалорийного каменного угля. 

В реакции деления на один затраченный нейтрон образуется 2—3 

новых нейтрона, которые, в свою очередь, могут вызывать реакцию 

деления ядер. Таким образом может произойти лавинообразное уве- 

личение числа расщепляемых ядер, Т.е. цепная реакция. Если не ре- 

гулировать развитие цепей, то процесс протекает практически мгно- 

венно и сопровождается взрывом. На этом основано действие атомной 

бомбы. 

Управляемые реакции деления ядер (урана, плутония) используют- 

ся в ядерных реакторах. При этом производится энергия и получают- 

ся радиоактивные изотопы других элементов. 

Важным видом ядерных реакций являются термоядерные реакции. 

Это реакции слияния (синтеза) атомных ядер в более сложные. В 

качестве примера термоядерной реакции можно привести синтез ядер 

гелия из ядер водорода (протонов) по суммарному уравнению: 

41H —> “Не + 26" 

Термоядерные реакции сопровождаются выделением колоссального 

количества энергии. Tak, в результате синтеза гелия из водорода 

должна выделиться огромная энергия, равная 644 млн. кДж на 1 г 

водорода. Она в 3 млн. раз больше, чем энергия, выделяемая при 

сжигании водорода, и в 15 млн. раз больше энергии, получаемой при 

сжигании высококалорийного каменного угля. 

Решение проблемы управляемых термоядерных реакций позволит 

человечеству использовать неисчерпаемые запасы внутриядерной энер- 

run. . 

Изучение закономерностей ядерных превращений важно для уста- 

новления природы ядерных сил и создания теории строения ядра. 

Изучение ядерных реакций имеет и большую практическую ценность. 

Это прежде всего использование ядерной энергии, искусственное полу- 

чение новых химических элементов, разнообразных радиоактивных 

изотопов. Развитие техники ускорения частиц позволило воссоздавать 
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в лаборатории процессы, приближающиеся к происходящим в земной 

коре и космическом пространстве. Это дает возможность представить 

генезис химических элементов в природе. 

$5. СИНТЕЗ ЭЛЕМЕНТОВ 

В 1869 г., когда Д.И. Менделеевым был открыт периодический 

закон, было известно всего 63 элемента. На основании периодического 

закона Д.И. Менделеев предсказал существование 12 новых элементов 

и для трех из них (Ga, Ge, Sc) описал свойства. В течение полувека 

(1875—1925) были обнаружены в природе почти все элементы, располо- 

женные в таблице Менделеева до урана. Путеводной нитью для поиска 

и установления химической природы элементов явился периодический 

закон и метод предсказания, использованный Д.И. Менделеевым. 

С 1925 г. оставались не открытыми только элементы с атомными 

номерами 43, 61, 85 и 87, которые, как оказалось, не образуют устой- 

чивых изотопов. Первым был получен синтетическим путем технеций 

Tc — 43-й элемент, который заполнил пустовавшую до 1937 г. клетку в 

периодической системе между молибденом и рутением. Технеций впер- 

вые был получен при облучении молибдена дейтронами: 

98 2 99 1 - 98 99 42Мо + |Н — Ге + on или 4oMo(d, п). Тс 

В 1940 г. облучением висмута а-частицами получен 85-й элемент астат 

At: 

2092; | 4 211 | 209p: 211 831 + He — “,5А% + 2.n или ~,,Bi(a, 21)", А% 

Элементы 61-й (прометий Pm) и 87-й (франций Fr) были обнаружены 
в продуктах ядерного распада урана. 

Для синтеза трансурановых элементов используются реакции, в 

которых участвуют нейтроны, дейтроны, а-частицы с энергией поряд- 

ка 3-10!2 кДж/моль и многозарядные ионы (10В3*, 12С4*, 14№5*, 1606*, 

22Ме!0+) с энергией до 1,2.1013 кДж/моль (130 МэВ). 
Успехи в синтезе и изучении трансурановых элементов в основном 

связаны с работой американских ученых Калифорнийского универси- 

тета (г. Беркли) под руководством Г. Сиборга и ученых Института 

ядерных исследований (г. Дубна) под руководством Г.Н. Флерова. 

В 1987 г. в Дубне при бомбардировке ядер тория ионами кальция, 

а урана ионами аргона был синтезирован элемент 110. 

Период полураспада трансурановых элементов быстро уменьшается 

с ростом заряда ядра. Однако имеются основания считать, что среди 

сверхтяжелых элементов повышенной устойчивостью должны обладать 
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ядра с замкнутыми нуклонными слоями с магическими числами прото- 

нов Z = 114 и 126 и нейтронов М = 184. 

Развитие физики и химии трансурановых элементов непосредствен- 

но основывается на периодическом законе Д.И. Менделеева. В свою 

очередь исследования в области трансурановых элементов не только 

углубляют сведения о строении и свойствах атомных ядер, но также 

расширяют наши представления о структуре периодической системы. 

Несмотря на огромные достижения науки за прошедшее столетие, 

система Д.И. Менделеева в принципах построения не претерпела 

сколько-нибудь заметных изменений, развитие представлений о пе- 

риодической системе по сути дела коснулось лишь расширения ее 

‚ нижней границы. 

Уместно здесь вспомнить высказывание Д.И. Менделеева: "Пе- 

риодическому закону будущее не грозит разрушением, а только над- 

стройки и развитие обещает". 

$6. ЯДЕРНЫЕ РЕАКЦИИ В ПРИРОДЕ 

На изучении закономерностей ядерных реакций и радиоактивного 

распада строятся теории происхождения химических элементов и их 

распространенности в природе. Как показывают данные ядерной фи- 

зики и астрофизики, синтез и превращение элементов происходят 

на всех стадиях эволюции звезд как закономерный процесс их раз- 

BUTHA. 

Образование ядер с усложнением их состава может происходить в 

природе либо путем слияния заряженных частиц (элементарных час- 

тиц или атомных ядер) друг с другом, либо в результате реакций 

поглощения нейтронов. Условия, необходимые для этих процессов, 

возникают либо в недрах звезд различных типов, где заряженные 

частицы ускоряются при высоких температурах (порядка сотен мил- 

лионов градусов), либо в звездных атмосферах, где частицы ускоряют- 

ся мощными электромагнитными полями. 

При 10—20 млн. градусов в звездах протекают реакции превраще- 

ния водорода в гелий. Эта реакция — основной источник огромной 

энергии, поддерживающей Солнце и большинство звезд в раскаленном 

состоянии. 

В звездах другого типа и возраста при температурах выше 150 млн. 

градусов протекают термоядерные реакции гелия с образованием 

устойчивых изотопов углерода, кислорода, неона, магния, серы, арго- 

на,`кальция и др.: 

4He(a, 7)8Ве(а, 7)12С(а, 7)!6О(а, 7)?°Ne(a, 7)?4Mg 
15



Протекают также реакции с участием протонов и нейтронов и образу- 
ются элементы вплоть до висмута. 

Образование самых тяжелых элементов — урана, тория, трансурано- 
вых элементов — происходит при взрыве сверхновых звезд. При таком 
взрыве высвобождается колоссальная энергия, и температура достигает 
порядка 4 млрд. градусов, что позволяет осуществиться реакциям 
образования самых тяжелых элементов. 

В недрах планет не могут возникать столь высокие температуры, а 
следовательно, и протекать столь разнообразные ядерные реакции, как 
в горячих звездах. На Земле превращение элементов в основном обус- 
ловливается радиоактивным распадом. Это приводит к некоторому 
изменению изотопного состава существующих элементов, из которых 
25% радиоактивны. 

В недрах Земли обнаружены также ничтожные количества некото- 
рых из синтезированных` в лаборатории элементов (прометия, фран- 
ция, нептуния, плутония, технеция и др.). По-видимому, они возника- 
ли когда-то в значительных количествах, однако вследствие неустой- 
чивости исчезли. В настоящее время эти элементы образуются в ре- 
зультате ядерных реакций, вызываемых космическими лучами, или 
как продукты радиоактивного распада других элементов. 

ГЛАВА 2. ЭЛЕКТРОННАЯ ОБОЛОЧКА АТОМА 
ХИМИЧЕСКОГО ЭЛЕМЕНТА` 

$ 1. ИСХОДНЫЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ КВАНТОВОЙ 

МЕХАНИКИ | 

Теория строения атома основана на законах, описывающих движе- 

ние микрочастиц (электронов, атомов, молекул) и их систем (напри- 
мер, кристаллов). Массы и размеры микрочастиц чрезвычайно малы 

по сравнению с массами и размерами макроскопических тел. Поэтому 

свойства и закономерности движения отдельной микрочастицы качест- 

венно отличаются от свойств и закономерностей движения макроско- 

пического тела, изучаемых классической физикой. Движение и взаи- 

модействия микрочастиц описывает квантовая (или волновая) механи- 

ки. Она основывается на представлении о квантовании энергии, волно- 

вом характере движения микрочастиц и вероятностном (статистичес- 

ком) методе описания микрообъектов. 

Квантовый характер излучения и поглощения энергии. Примерно в 

начале ХХ в. исследования ряда явлений (излучений раскаленных 

тел, фотоэффект, атомные спектры) привели к выводу, что энергия 

распространяется и передается, поглощается и испускается не непре- 
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рывно, а дискретно, отдельными порциями — квантами. Энергия сис- 
темы микрочастиц также может принимать только определенные зна- 
чения, которые являются кратными числами квантов. 

Предположение о квантовой энергии впервые было высказано 
М. Планком (1900) и позже обосновано А. Эйнштейном (1905). Энер- 
гия кванта = зависит от частоты излучения и: 

Е = hy, (1) 

где № — постоянная Планка (h = 6,63-10-34 Дж-с). 

Частота колебаний ии длина волны А связаны соотношением: 

Аи = с, 

‚ ГДе с — скорость света. 

Согласно сооотношению (1), чем меньше длина волны (т.е. чем больше 
частота колебаний), тем больше энергия кванта. И, наоборот, чем больше 

длина волны (т.е. чем меньше частота колебаний), тем меньше энергия кванта. 

Таким образом, ультрафиолетовые и рентгеновские лучи обладают большей 

энергией, чем, скажем, радиоволны или инфракрасные лучи. 

Волновой характер движения микрочастиц. Для описания электро- 

магнитного излучения привлекают как волновые, так и корпускуляр- 

ные представления: с одной стороны, монохроматическое излучение 

распространяется как волна и характеризуется длиной волны А (или 

частотой колебания и); с другой стороны, оно состоит из микрочас- 

тиц — фотонов, переносящих кванты энергии. Явления дифракции 

электромагнитного излучения (света, радиоволн, )-лучей, рентгеновс- 

ких лучей и пр.) доказывают его волновую природу. В то же время 

электромагнитное излучение обладает энергией, массой, производит 

давление. Так, вычислено, что за год масса Солнца уменьшается за 

счет излучения на.1,5- 1017 кг. 

Луи де Бройль предложил (1924) распространить корпускулярно- 

волновые представления на все микрочастицы, т.е. движение любой 

микрочастицы рассматривать как волновой процесс. Математически 

это выражается соотношением де Бройля, согласно которому частице 

массой т, движущейся со скоростью UV, соответствует волна длиной А: 

А = #/ (ту). (2) 

Гипотеза де Бройля была экспериментально подтверждена обнару- 

жением дифракционного и интерференционного эффектов потока 

электронов. В настоящее время дифракция потоков электронов, ней- 

тронов, протонов широко используется для изучения структуры ве- 

ществ (см. раздел ГУ). 
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Согласно соотношению (2), движению электрона (масса 9,1. 10-31 кг, 
скорость порядка 106 м/с) отвечает волна длиной порядка 10-10 м, т.е. 
ее длина соизмерима с размерами атомов. Поэтому при рассеянии 
электронов кристаллами наблюдается дифракция, причем кристаллы 
выполняют роль дифракционной решетки. 

С движением же макрочастиц, наоборот, ассоциируется волна столь 
малой длины (10°29 м и меньше), что экспериментально волновой про- 

цесс обнаружить не удается. 

Принцип неопределенности. В. Гейзенбергом установлен (1927) 

принцип неопределенности: невозможно одновременно 
точно определить положение микрочастицы (ее координаты) и ее 
количество движения (импульс р = ту). 

Математическое выражение принципа неопределенности имеет вид: 

Arhp >= или Arhu> =. (3) 

где Az, Ap, Av — соответственно неопределенности в положении, им- 

пульсе и скорости частицы. 
Из соотношений (3) следует, что чем точнее определена координата 

частицы (чем меньше неопределенность Az), тем менее определенной 
становится скорость (больше Ду). И наоборот, чем точнее известен 
импульс (скорость), тем более неопределенно местоположение частицы. 
Tak, если положение электрона определено с точностью до 10-12 м, то 

неопределенность в скорости составит 58 000 км/с. 

Для макрочастиц величина отношения A/m очень мала (т.е. нич- 

тожно малы Аги Av), поэтому для них справедливы законы класси- 
ческой механики, в рамках которых скорость и положение частицы 
могут быть точно определены одновременно. 

Квантование энергии, волновой характер движения микрочастиц, 
принцип неопределенности — все это показывает, что классическая. 
механика непригодна для описания поведения микрочастиц. Так, 
состояние электрона в атоме нельзя представить как движение мате- 
риальной частицы по какой-то орбите. Квантовая механика отказыва- 
‘ется от уточнения положения электрона в пространстве; она заменяет 
классическое понятие точного нахождения частицы понятием статис- 
тической вероятности нахождения электрона в данной точке прост- 

ранства или в элементе объеме dV вокруг ядра. 

$ 2. ЭЛЕКТРОННОЕ ОБЛАКО 

Волновая функция. Поскольку движение электрона имеет волновой 

характер, квантовая механика описывает его движение в атоме при 

помощи волновой функции 1. В разных точках атомного пространства 
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эта функция принимает разные значения. Математически это записы- 

вается равенством 4 = (т, y, 2), где г, у, Z — координаты точки. 

Физический смысл волновой функции: ее квадрат 142 характеризует 

вероятность нахождения электрона в данной точке атомного прост- 

ранства. Величина ¥2d V представляет собой вероятность обнаружения 
рассматриваемой частицы в элементе объема dV. 

В качестве модели состояния электрона в атоме принято представ- 

ление об электронном облаке, плотность соответствующих участков 

которого пропорциональна вероятности нахождения там электрона. 

Одна из возможных форм электронного облака в атоме показана на 

рис. 2. 

Этот рисунок можно интерпретировать следующим образом. Допус- 

тим, что в какой-то момент времени нам удалось сфотографировать 

положение электрона в трехмерном пространстве вокруг ядра. На 

фотографии это отразится в виде точки. Повторим такое определение 

тысячи раз. Новые фотографии, сделанные через малые промежутки 

времени, обнаружат электрон все в новых положениях. Множество 

таких фотографий при наложении образуют картину, напоминающую. 

облако. Очевидно, облако окажется наиболее плотным там, где наи- 

большее число точек, т.е. в областях наиболее вероятного нахождения' 

электрона. Очевидно, чем прочнее связь электрона с ядром, тем элект- 

ронное облако меньше по размерам и плотнее по распределению за- 

ряда. 

Электронное облако часто изображают в виде зраничной повертнос- 

ти (охватывающей примерно 90% электронного облака). При этом 

обозначение плотности с помощью точек опускают (рис. 3). Область 

пространства вокруг ядра, в которой наиболее вероятно пребывание 

электрона, называют орбитальъю. Форму и размеры граничной поверх- 

Рис. 2. Электронное об- ‘Рис. 3. Сечение гранич- 
лако ной поверхности 
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ности принято считать формой и размером орбитали (электронного 
облака). 

Вычисление вероятности нахождения электрона в данном месте 
атома (молекулы) и его энергии — сложная математическая проблема. 
Она решается с помощью уравнения, получившего название волновозо 
уравнения Шрединзера. 

Уравнение Шредингера связывают волновую функцию 4 с потенциальной 

энергией электрона U u его полной энергией Е 

h2 
am Vt (Е- Иф= 0, 

92$ где первый член соответствуег кинегической энергии электрона; У24 = 92 

ey 9$ . + 92 + 5-2 — Умма вторых производных волновой функции WY по координа- 
у Zz 

там т, уих m— масса электрона; й — постоянная Планка. 

Не выясняя математический смысл волнового уравнения, отметим, что его 

приемлемые решения возможны только при вполне определенных дискретных 

значениях энергии электрона. Различным функциям \, Yo, №, ..., Wn, 

которые являются решением волнового уравнения, соответствует свое значение 

энергии: В, Ey, Es, ..., En, 

Волновая функция, являющаяся решением уравнения Шредингера, назы- 

вается орбиталью. 

Ha рис. 4 и 5 показаны графики изменения фи 1 для электрона атома 

водорода в зависимости от расстояния от ядра т, отвечающие двум разным 

значениям его энергии. Изображенные на рис. 4 кривые не зависят от направ- 

ления, в котором откладывается измеряемое расстояние т. Это означает, что 

электронное облако обладает сферической симметрией (см. рис. 2 и 3). Кривая 

уг 

№.
) 

| 

3 

Рис. 4. Графики V и V2 для электрона атома водорода с 

наименьшей энергией 
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Рис. 5. Графики V и V2 для электрона атома водорода в возбужденном 
состоянии 

р расположена по одну сторону от оси расстояний (оси абсцисс), т.е. волновая 

функция имеет постоянный знак; будем считать его положительным. 

При другом значении электрона кривые фи 1? имеют вид, показанный на 

рис. 5. В этом случае по одну сторону от ядра волновая функция положитель- 

на, по другую — отрицательна; в начале координат значение ф обращается в 

нуль. Кривая же 4/7, естественно, соответствует только положительным значе- 

ниям 4. Рассматриваемая волновая функция и ее квадрат не обладают сфе- 

рической симметрией. Электронное облако сосредоточено вдоль оси 2, а в 

плоскости у2 перпендикулярной этой оси, вероятность пребывания электрона 

равна нулю. Поэтому электронное облако имеет форму гантели. 

$ 3. АТОМНЫЕ ОРБИТАЛИ 

Квантовые числа. Орбиталь можно описать с помощью набора 

квантовых чисел: п — главное квантовое число, | — орбитальное кван- 
товое число, т] — магнитное квантовое число. 

Главное квантовое число. Энергетические уровни. Согласно услови- 
ям квантования электрон в атоме может находиться лишь в определен- 
ных квантовых состояниях, соответствующих определенным значениям 
его энергии связи с ядром. 

Так, волновые функции, получаемые решением волнового уравне- 
ния для атома водорода, соответствуют только таким энергиям, кото- 
рые задаются выражением 

E = 2176-10-19 5 Дж или E=-13,6 = oB, 

где п — главное квантовое число; п = 1, 2, 3, ..., о. 

Переход электрона из одного квантового состояния в другое связан 

со скачкообразным изменением его энергии. Графически энергию 

квантовых состояний и квантовые переходы электронов можно изобра- 

зить с помощью схемы энергетических уровней (рис. 6). На схеме 

горизонтальные линии проведены на высотах, пропорциональных 
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значениям энергии электрона В 

EB 4 атоме — водорода. — Вертикальные 
Oc lg My № № ‘стрелки указывают на возможные 

at zoo `КВантовые переходы. 

1 Ht 7:9. Квантовое состояние атома с наи- 

И п=3 меньшей энергией № называют 
2 серия основным. Остальные квантовые 
У | Решена 

и П=2 состояния с более высокими уровня- 

“47 серия ми энергии E>, E3, E4, .... называют 
-5 | бальмера возбужденными. Электрон в основ- 

~6F ‘ном состоянии связан с ядром наи- 
-7 Г более прочно. Когда же атом нахо- 
-6 |- дится в возбужденном состоянии, 
-9 | | связь электрона с ядром ослабевает 
-1Q+ вплоть до отрыва электрона OT атома 

17 |- при Е, и превращения его в положи- 

-/2 | . р тельно заряженный ион. 
VW . - В основном состоянии атом может 
tat сея nt серия находиться неограниченное время, в 

AauMaHa возбужденном же состоянии — нич- 
-8—1 ()-10 

Рис. 6. Схема энергетических. ТоЖНЫе доли секунды (10-8-1070 с). 
уровней и квантовые переходы Возбуждение атома происходит 

атома водорода при нагревании, электроразряде, 
поглощении света и т.д. При этом в любом случае атом поглощает 

лишь определенные кванты энергии, соответствующие разности энер- 

гетических уровней электронов. Обратный переход электрона сопро- 

вождается выделением точно таких же квантов энергии. 

- Квантовые переходы электрона соответствуют скачкообразному 

изменению среднего размера электронного облака: уменьшение энер- 

гии связи электрона с ядром соответствует увеличению объема облака; 

увеличение энергии связи — сжатию облака. 

Атомные спектры. Экспериментально квантование энергии атомов 

обнаруживается в их спектрах поглощения и испускания. Атомные 

спектры имеют линейчатый характер (рис. 7). Возникновение линий в 

спектре обусловлено тем, что при возбуждении атомов (нагревании 

газа, электроразряде и пр.) электроны, принимая соответствующие 

порции энергии, переходят в состояние с более высокими энергетичес- 

кими уровнями. В таком возбужденном состоянии атомы находятся 

лишь ничтожные доли секунды. Переход электронов в состоянии с 

более низкими энергетическими уровнями сопровождается выделением 

кванта энергии. Это отвечает появлению в спектре отдельных линий, 
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`Рис. 7. Линии видимого спектра атомного водорода (серия 
Бальмера) — 

соответствующих излучению определенной частоты колебаний (длины 

волны). 
Поскольку газообразный атомный водород содержит множество 

атомов в разных степенях возбуждения, спектр состоит из большого 

числа линий. 

Квантовые переходы возбужденных электронов с различных уров- 

ней на первый (см. рис. 6) отвечают группе линий, находящихся в 

ультрафиолетовой области (серия Лаймана); переходы возбужденных 

электронов на второй уровень в основном соответствуют видимой об- 

ласти спектра (серия Бальмера); другие серии переходов выражены 

длинноволновой областью спектра. Видимый спектр водорода (см. рис. 

7) возникает при переходе возбужденных электронов в состояние с 

главным квантовым числом п = 2 (серия Бальмера). 

Орбитальное квантовое число. Формы орбиталей. Для характерис- 

тики формы орбитали, а следовательно, и формы электронного облака 

введено орбитальное квантовое число [. Допустимые значения числа I 

определяются значением главного квантового числа п. Квантовое. 

число [ имеет значения: 0, 1, 2, 3, ..., (n — 1). 
Орбитальное квантовое число [ принято обозначать буквами: 

Орбитальное квантовое ЧИСЛО [.... лишили, 012345 

Обозначения 00... ..cceccesceccesseceeeccecesesceesssceeees spdfgh 

Для каждого значения главного квантового числа орбитальное 
число принимает значения, заключенные между 0 и (п — 1): 

Главное кванто- Орбитальное кван- Обозначение орбитали 

вое число п товое число | (электронного облака) 

1 0 15 

2 0, 1 2s, 2p 

3 0, 1, 2 35, 3p, 3d 

4 0, 1, 2, 3 4s, 4p, 4d, 4f 
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бу, 

Рис. 8. Форма 5-, р- и 4орбиталей. Показаны также знаки вол- 
новой функции 

Таким образом, для электрона первого энергетического уровня 

(п = 1) возможна только одна форма орбитали, для второго энергети- 

ческого уровня (п = 2) возможны две формы орбиталей, для третьего 
уровня (п = 3) — три и т.д. 

Согласно квантово-механическим расчетам 5-орбитали имеют форму 

шара, р-орбитали — форму гантели, d- и орбитали — более сложные 

формы. Формы граничной поверхности s-, p- и 4-орбиталей показаны 

на рис. 8. 

При обозначении состояния электрона главное квантовое чис- 

ло пишут перед символом орбитально?о квантового числа. Например, 

4s означает электрон, у которого п = 4 и [ = 0 (облако имеет форму 
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шара); 2p означает электрон, у которого п = 2 и | = 1 (облако имеет 
форму гантели) и т.д. 

Магнитное квантовое число. Пространственная ориентация орбита- 
лей. Для характеристики пространственного расположения орбиталей 
применяется магнитное (ориентированное) квантовое число т]. 

Число значений магнитного квантового числа зависит от орбиталь- 
ного квантового числа и равно (21 + 1): 

Орбитальное кван- — Магнитное квантовое Число орбиталей с 

товое число [ число т; данным значением [ 

"0 0 1 

1 1, 0, -1 3 

2 2, 1, 0, -1, -2 5 

3 3, 2, 1, 0, -1, —2, -3 7 

s-CocTOAHM10 отвечает одна орбиталь, р-состоянию — три, d-cocTOA- 

`` нию — пять, состоянию — семь и т.д. Орбитали с одинаковой энерги- 

ей называются вырожденны.ми. Таким образом, р-состояние вырождено 

трехкратно, 4-состояние — пятикратно, а Ёсостояние — семикратно. 

Общее же число орбиталей данного энергетического уровня равно 12. 

По характеру ориентации в пространстве р-орбитали обозначают Pr, 

Ру и pz (см. рис. 8). 4-Орбитали, ориентированные своими лопастями 

по осям координат, обозначают 4 р и d a 4-орбитали, ориентиро- 

ванные лопастями между осями координат, обозначают 4у, dyz И 4х: 

(см. рис. 8). 

Различие в ориентации электронных облаков относительно друг друга 

позволяет объяснить спектры атомов в магнитном поле. При действии 

на атомы внешнего магнитного поля происходит расщепление линий их спект- 

ров — возникновение новых близлежащих линий. Это обусловлено изменением 

характера расположения электронных облаков относительно друг друга в 

соответствии с "дозволенными" углами поворота каждого из них в магнитном 

поле. 

Радиальное распределение. электронной плотности. Распределение 

‚электронной плотности относительно ядра изображают с помощью 

кривой радиального распределения вероятности (рис. 9). Эта кривая 

показывает вероятность того, что электрон находится в тонком кон-‘ 

центрическом шаровом слое радиуса г толщины dr вокруг ядра. Объем 

этого слоя dV = 4nr2dr. Общая вероятность нахождения электрона в 

этом слое (4лт24г) 2. 
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Рис. 9. Радиальное распределение вероятности нахожде-. 
ния электрона (электронной плотности) в атоме водорода 
на расстоянии гот ядра 

Рис. 9 отражает зависимость 4тт?4г от г. Как видно, электрон лю- 

бой орбитали определенное время находится в области, близкой к 

ядру. При этом вероятность нахождения вблизи ядра при данном 
значении главного квантового числа для 5$-—лектрона наибольшая, 
меньше — для р-электрона, еще меньше — для 4-электрона и т.д. 
Электронная плотность по орбиталям распределяется неравномерно. 
Нулевые положения на кривой называются узлами. Они отвечают 
изменению знака волновой функции (см. рис. 5). 

Число максимумов на кривой распределения электронной плотнос- 
ти определяется главным квантовым числом. Для 5$электронов число 
максимумов на кривой вероятности нахождения электрона численно 
равно значению главного квантового числа, для р-электронов — на 
единицу меньше, а для 4-электронов — на две единицы меньше значе- 
ния главного квантового числа. 

Спиновое квантовое число. Изучение тонкой структуры атомных 
спектров показало, что кроме различия в размере облаков, их формы 
и характера расположения относительно друг друга электроны разли- 
чаются спинош*. Спин можно представить как веретенообразное вра- 
щение электрона вокруг своей оси. Для характеристики спина элект- 
рона вводится четвертое квантовое число Ms, называемое спиновыи. 
Оно имеет значения +1/2 и --1/2 в зависимости от одной из двух 
возможных ориентаций спина в магнитном поле. 

* Спин по-английски "веретено", "вертеть". 
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Принцип Паули. В 1925 г. В. Паули был высказан принцип: в 

атоме не может быть двут электронов, чиеющих одинаковый набор 

всех четырех квантовыт чисел. Иными словами, данными значениями 
квантовых чисел п, [ т, т; может характеризоваться только один 
электрон. Для любого другого электрона в атоме должно быть иным 
значение хотя бы одного из квантовых чисел. 

Из принципа Паули непосредственно вытекает, что на одной орби- 
тали может находиться лишь два электрона — с ms = +1/2 и -1/2. 

Следовательно, в s-COCTOAHMM (одна орбиталь) может быть лишь два 
электрона, в р-состоянии (три орбитали) — шесть, в 4-состоянии (пять 
орбиталей) — десять, в Ёсостоянии (семь орбиталей) — четырнадцать 

электронов и т.д. 
Поскольку число орбиталей данного энергетического уровня равно 

n2, емкость энергетического уровня составляет 2п? электронов. 

ГЛАВА 3. ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА 
Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА КАК ЕСТЕСТВЕННАЯ КЛАССИФИКАЦИЯ 
ЭЛЕМЕНТОВ ПО ЭЛЕКТРОННЫМ СТРУКТУРАМ АТОМОВ 

$ 1. ЭЛЕКТРОННАЯ СТРУКТУРА АТОМОВ 

Конфигурация электронной оболочки невозбужденного атома опре- 

деляется зарядом его ядра. Электроны с одинаковым значением глав- 

ного квантового числа п образуют квантовый слой близких по разме- 

рам облаков. Слои с п = 1, 2, 3, 4, ... обозначают соответственно бук- 

вами А, L, М, N, .... По мере удаления от ядра емкость слоев увели- 

чивается и в соответствии со значением 2n? составляет: 2 (п = 1, слой 

К), 8 (п. = 2, слой Г), 18 (п = 3, слой М), 32 (п = 4, слой М), ... элект- 
ронов (табл. 2). 

Квантовые слои в свою очередь построены из подслоев, объединяю- 

щих электроны с одинаковым значением орбитального квантового 

числа [. Подслой состоит из орбиталей. 

Наиболее устойчиво состояние атома, в котором электроны имеют 

самую низкую энергию, т.е. находятся в ближайших к ядру слоях. 

Последовательность энергетических состояний в порядке возрастания 

энергии орбиталей многоэлектронного атома можно представить в виде 

следующего ряда: ls < 25 < 2p < 3s < Зр < 45 я За< 4p < 58% 4d < 
< op < 65 я Бах 4{ит.д. (рис. 10). 

Норядок заполнения орбиталей данного подслоя подчиняется 
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правилу Хунда: суммарное спиновое Е 
число электронов данного подслоя должно 

быть максимальным. 

Это правило означает, что энергетически а [5 
выгодно, когда в орбитали находится один И к 
электрон. Иными словами, орбитали данно- id pA 
го подслоя заполняются сначала по одному, on 
затем по второму электрону. Электроны | 
с противоположными спинами на одной и 

той же орбитали образуют двухэлектронное 

облако и их суммарный спин равен. нулю. 

Электронные конфигурации атомов эле- 

ментов в основном состоянии приведены в 

табл. 3. 

Порядок формирования электронных 

оболочек атомов можно проследить также 

по помещенным на форзацах книги вариан- 

там периодической таблицы элементов 

Д.И. Менделеева. 

При составлении схем распределения 

электронов в атоме пользуются следующими 

обозначениями: горизонтальная черта — 

орбиталь, стрелка — электрон, направление Рис 10. Примерная схема 

стрелки — ориентация его спина. энергетических уровней 

Элементы малых периодов. Первый пери- многоэлектронного атома 

од состоит из двух элементов. В невозбуж- | | 

денном атоме водорода электрон находится на первом энергетическом 

уровне, т.е. электронная формула невозбужденного атома водорода 1#1. 

Поскольку 5-электронное облако имеет форму шара, модель атома 

водорода можно представить схемой. 

Г
 

Е 1H 451 

1; 

В соответствии с принципом Паули в одной орбитали могут нахо-. 

диться два электрона с противоположными спинами. Следовательно, 

электронная формула следующего после водорода элемента — гелия 

два 5-электрона образуют двухэлектронное облако: 

29



Таблица 3. Электронные конфигурации атомов элементов 

Пери-| Z | Элемент | Электронная | Пери- | Z | Элемент | Электронная 

од. конфигурация | од ‚ конфигурация 

1 1 Н 151 27 Со 341452 

Не 152 28 Ni 3452 

29 Cu 340451 

3 Li [He]2s! 30 | Zn 340452 
4 Ве 252 4 31 Са 3494 52471 

5 | В 4 22 32 | Ge 3404524? 
216 |с 2522? 33 | Аз 34045243 

7 N 2822p 34 Se 3494 524 p4 

8 | O ‚2522 ра 35 | Br 34045245 
9 | Е 25225 36 | Kr 340452418 

10 Ne 252216 

37 | Rb [Kr]5s! 
11 Ма [Ne]3s! 38 | Sr 552 
12 | Mg 352 39 | Y 4455 
3 | Al 3523p! 40 | Zr 4455 

3 14 Si 3823 p2 41 | Nb 4d45sl 
15 | P 33233 42 | Mo 4458 
16 о 3523 p4 43 Тс 44552 

| а 35235 44 | Ru 445Я 
18 Ат 3523 p® 45 Rh 45s! 

5 46 Ра 4419550 

1 | К [Ar]4s! 47 | Ag 4105 sl 
20 Ca 452 48 | Са 4405 52 
21 Sc 3445 49 In 4405 525 p! 

4 | 22 | Ti 342452 50 | Sn 4405 5252 
23 № 34452 51 Sb 4405 525 p 

24 Cr 34°45! 52 Te | 44955254 

25 Мп 3445 53 ] | 4405525 

26 Ее 346452 154 Хе ‚| 4405 92576 
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Продолжение табл. 3 

Пери-! Z | Элемент | Электронная Пери-| 2 | Элемент | Электронная 

од конфигурация | од конфигурация 

55 Cs [Xe]6s! 83 | Bi 5406 526 3 
56 Ba 652 6 84 Ро 54065264 

57 Га, 54652 85 At 5406526? 

58 Се 4Р652 86 Rn 540652616 

59 Pr 48652 

60 Ма 47652 87 | Fr [Вл] 751 
61 Рт 46652 88 Ва 752 

62 Sm 476652 89 Ас 64752 

63 Eu 41652 90 Th 642752 

64 Gd 47154652 91 Ра 5274752 

65 ТЬ 4652 92 U 5264752 

66 Dy 4106 52 93 Np 56475 

67 Но 441652 94 Ри 56752 

6 68 Er 4426 52 95 Ат 51752 

69 | Tm 436 32 96 | Cm 5164752 
70 УЪ | 4194652 97 |. Bk 56 4752 

71 | Lu 4445 4652 7 98 Cf 510752 

72 Hf 542652 99 Es 5417 52 

73 "Та 54652 100 | Fm 542752 

74 Ww 5 446 52 101 Ма 513752 

75 Re 54652 102 1 (№) 544752 
76 Оз 5 456 5 103 | (Lr) | 641752 
77 Ir 541652 104 Ku 6427 52 

78 Pt 54651 105 № 64752 

79 Au 5 dl 6 sl 106 | - 644752 

80 Hg 549652 107 | .- 6752 

81 Tl 54065261! 108 | - 6752 
82 Pb 541065262 109 | - 641752 

| 1101 - 64752 

Второй и третий периоды содержат по 8 элементов (см. табл. 3). У 

элементов 2-го периода заполняется слой Ё (п = 2): сначала 25-орби- 

Таль, затем последовательно три 2р-орбитали: Е | 

Ниже приведены электронные формулы, а также модели некоторых 

атомов элементов 2-го периода: 
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ЗВ 1s72s72p! 

Е | 

7№ 18722322 р3 

+ 

oat 
2s 
+ 
1s 

Е | 

Начиная с кислорода, 2р-орбитали заполняются по второму элект- 

рону: 

30 13722822 р* 

У неона восемь внешних электронов образуют высокосимметричную 

структуру из четырех двухэлектронных облаков: 

о 
2s 

+r 
1s 

Е} 
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В атоме неона достигается максимально возможное число электро- 
нов во втором квантовом слое. Таким образом, общее число элементов 
во 2-м периоде соответствует максимально возможному числу электро- 
нов во втором слое атома. 

У элементов 3-го периода заполняется слой М (п = 3), состоящий 
из 35-, 3p- и 34-орбиталей. Как и во 2-м периоде, у двух первых эле- 

ментов (Na и Mg) заполняются зорбитали, у шести последних (Al — 
Ar) — рорбитали, например: 

‚Ма [52а 31 + i ру _ 3d 

3s 

15Р [42222228] 3#23рз + + т т 3d 

3s 

18 Аг [#2оатор |3в?3р° ++ tr wv 1 3d 

У атомов Na, Ри Ar в двух первых слоях (К и Г) повторяется 
структура атома неона, поэтому на приведенных схемах показан харак- 
тер заполнения только внешнего слоя М. 

У последнего элемента 3-го периода — аргона Аг (как и у №) 3a- 
вершается заполнение 5-и р-орбиталей, т.е. внешний слой представля- 
ет собой совокупность четырех двухэлектронных облаков (одного в 
форме шара, трех других — в форме гантели). Распределение радиаль- 

ной электронной плотности в атоме аргона показано на рис. 11. На 

этом рисунке по максимумам распределения электронной плоскости 
можно различить K-, [- и М-слои атома 

аргона. 

Элементы, в атомах которых заполня- L 

ются S-OPOMTAaIM, называются 5-элемен- в 

тали а элементы, в атомах которых > 

заполняются р-орбитали, — р-элемен- в 

‘тали. ы 
Элементы больших периодов. Пери- 

оды 4-й и 5-й содержат по 18 элементов 

(см. табл. 3). У атомов элементов 4-го 
периода начинает заполняться 45-орби- r 

таль слоя М (п = 4). Появление электро- Рис. 11. Распределение элек- 

на в 45<остоянии при наличии свобод- тронной плотности в атоме ар- 
ных 34орбиталей обусловливается экра- 'OHA 

33



нированием (заслонением) ядра плотным и симметричным электрон- 

ным слоем 3523р6. В связи с отталкиванием от этого слоя для 19-го 

электрона атома калия и 90-го электрона атома кальция оказывается 

энергетически выгодным 45-состояние: 

19К = 1522. 522. p63 523 p64 sl 
20Са 1522522163 523 p64 52 

При дальнейшем возрастании заряда ядра у следующего после 

кальция элемента — скандия состояние 34 становится энергетически 

более выгодным, чем 4р. 

Поскольку в 4-<остоянии может находиться десять электронов, 34- 

орбитали заполняются и в атомах следующих элементов 4-го периода: 

219С 1522522163 523 p63 4452 

22 Г1 > 3424$ 

25Мп > 3 45452 

26Ре » 3 464 $2 

3000 » 3410452 

Элементы, в атомах которых заполняются 4орбитали, называются 

элементами. У 4-элементов 4-го периода, следовательно, достраива- 

ется слой М до 18 электронов. 

После заполнения 34-орбиталей у последующих шести элементов 

(Ga — Кг) заполняются р-орбитали внешнего слоя. Таким образом, 4-й 

период начинается двумя 5-элементами и заканчивается шестью р- 

элементами, но в отличие от 2-го и 3-го периодов между s- и рэлемен- 

тами располагаются десять 4-элементов. 

В 5-м периоде заполнение электронных слоев и подслоев происхо- 

дит, как и в 4-м периоде, а именно: у двух первых (5-элементов Rb и 

Sr) и шести последних (р-элементов In — Хе) заполняется внешний 

слой. Между 5- и рэлементами располагаются десять 4-элементов 

(У — Cd), у которых заполняются 4-орбитали предвнешнего слоя (4d- 
подслой). 

Шестой период содержит 32 элемента (см. табл. 3) и тоже начина- 
ется двумя 5-элементами (Cs и Ва). Далее, у лантана начинает запол- 
няться 4-орбиталь предвнешнего слоя (54-подслой): 

57La 1522522 p63 523 p63 194 524 p64 105 525 p65 1652 
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У следующих за лантаном 14 элементов (Се — Lu) энергетически 

более выгодно 4Ёсостояние по сравнению. с 54-состоянием (см. рис. 
10). Поэтому у этих элементов происходит заполнение 4Ёорбиталей 

(третий снаружи слой): | 

58Се 1522522163523 p63 194 524 p64 494 25 525 p56 52 
i7Lu » » » 4 45 416 52 

У последующих элементов 72Hf — зоН= продолжают заполняться 54- 

орбитали. Как и пятый, шестой период завершается шестью р-элемен- 

тами (з1Т| — ggRn). Таким образом, в б-м периоде, кроме двух 5-эле- 
ментов, десяти 4-элементов и шести р-элементов, располагаются еще 

четырнадцать элементов. 

В седьмом периоде имеются два 5$-элемента (Fr, Ва), за ними следу- 

ют 4-элемент Ас и четырнадцать Ёэлементов (Th — Lr), далее снова 4- 

элементы (Ки, №, элементы 106—110). В противоположность предыду- 

щим 7-й период не завершен. 

Изложенное показывает, что по мере роста заряда ядра происходит 

закономерная ‘периодическая повторяемость сходных электронных 

структур элементов, а следовательно, и повторяемость их свойств, 

зависящих от строения электронной оболочки атомов. 

Это отражает следующая формулировка периодического 

закона: свойства простых веществ, а также свойства и формы 

соединений элементов находятся в периодической зависимости от 

заряда ядра атомов элементов. 

$2. СТРУКТУРА ПЕРИОДИЧЕСКОЙ ТАБЛИЦЫ 

ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ 

Существует много вариантов изображения периодической системы 

элементов Д.И. Менделеева (более 400). Наиболее распространены 

клеточные варианты, а из них — восьми-, восемнадцати- и тридцати- 

двухклеточные, соответствующие емкости слоев из 8, 18 и 32 электро- 

HOB. 

Один из вариантов восьмиклеточной таблицы (так называемый 
короткий вариант) помещен на первом форзаце книги, а тридцати- 

двухклеточная таблица (длинный вариант) — на втором форзаце кни- 

ги. Восемнадцатиклеточный вариант приведен в табл. 4. 

Химические элементы по структуре невозбужденных атомов подраз- 

деляются на естественные совокупности, что отражено в периодичес- 

кой системе в виде горизонтальных и вертикальных рядов — периодов 

и групп. 
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Таблица 4. Периодическая таблица элементов Д.И. Менделеева 

(полудлинный вариант) 

BS pes 
ЕЕ ТА |ПА | ШВ ПУв| VB IVIBIVILB] УШВ 18 | ив |ШАПУА|УА |У1АУПАУША 

1 | 2 
1 Н | Не 

2 3 |4 51617189] 
Li |Ве Bic F |Ne 

3] 2 12 31] 14115 | 16 | 17 | 18 
1 Ма М? А! | $: | Р | S | С] Аг 

4 19 | 20 | 21 | 22 | 23 | 24 | 25 | 26 | 27 | 28 | 29 | 30 F 31 | 32 | 33 | 34 | 35 | 36 

К | Ся] Sc] Ti] V | Сг |Mnj Fe | Со | № | Си | 7 | Са| Се | Ах | $е | Вг | Кг 

; 37 | 38 | 39 | 40 | 41 | 42 | 43 | 44 | 45146 | 47 | 48 | 49] So | st | 52 | 53 | 54 

RbjSr{ Y |2г [| М№Ь | Мо| Те |Ru{Rh/|Pd|Ag|Cd{ № | $п | $6 | Те | I |Хе 

6 55 | 56 1 57 | 72 | 73 | 74 | 75 | 76 | 77 | 78 | 79 | 80 18 | 82 | 83 | 84 | 85 | 86 
С$ | Ва | 127 | НГ | Та | W | Ве |Os| Ir | Pt | Аи [НЕ | Т! | РЬ | Bi | Po | At | Rn 

7 | 87 | 88 | 891] 104 | 105 | 106 | 107 | 108 | 109 | 110 [111 
Fr | Ка Ас Ки | № 

wa
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г
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>
-
р
-
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ъ
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-
 

Ise 59 | 60 | 61 | 62 | 63 | 64| 65 | 66 | 67 | 68 | 69 | 70 | 71 

Се] Рг| М4 |Рш| 5щ| Eu|Gd{Tb|Dy|Ho| Er | Тм | УЬ | Га 

ТЬ | Ра | 0 | № | Ри | Аш Сш| ВК | Cf | Es [Fm | Md (№) (Lr) 

/* 91 | 92 | 93 | 94 | 95 | 96 | 97 | 98 | 99 | 100 | 101 | 102 mF 

Периоды и семейства элементов. Kak мы видели, период представ- 

ляет собой последовательный ряд элементов, в атомах которых проис- 

ходит заполнение одинакового числа электронных слоев. При этом 

номер периода совпадает со значением главного квантового числа 

внешнего энергетического уровня. Различие в последовательности 

заполнения электронных слоев (внешних и более близких к ядру) 

объясняет причину различной длины периодов. 

У атомов S- и рэлементов заполняется внешний слой, у 4-элемен- 

тов — предвнешний, у Ёэлементов — третий снаружи. Поэтому отличия 

в свойствах наиболее отчетливо проявляются у соседних $ (р)-элемен- 

тов. У и в особенности у рэлементов одного и того же периода 

отличия в свойствах проявляются менее отчетливо. 
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4- и НЭлементы данного периода объединяются в семейства. В 

4—6-м периодах в семейства по 10 элементов объединяются 4-элемен- 

ты. Это семейства 3d-(Sc — Zn), 44- (У — Cd) и 54- (La, Hf — Hg) эле- 
ментов. В 6-м и 7-м периодах в семейства по 14 элементов объединяют- 

ся Кэлементы. Это семейства 4Ёэлементов (Се — Lu), называемых 
лантаноидами, и 5 Ёэлементов (Th — Lr), называемых актиноидалми. 

В восьмиклеточных и восемнадцатиклеточных вариантах периоди- 
ческой системы семейства лантаноидов и актиноидов обычно выносят 
за пределы таблицы (см., например, табл. 4). 

Группы и подгруппы. Элементы периодической системы подразде- 
ляются на восемь групп. Положение в группах s- и р-элемен- 
тов определяется общим числом электронов внешнего слоя. Например, 
фосфор (3523р3), имеющий на внешнем слое пять электронов, относит- 
ся к У группе, аргон (352376) — к VIII, кальций (452) — ко II группе и 

т.д. 
Положение в группах 4-элементов обусловливается общим числом s- 

электронов внешнего и 4-электронов предвнешнего слоев. По этому 
признаку первые шесть элементов каждого семейства 4-элементов 
располагаются в одной из соответствующих групп: скандий (341452) в 
Ш, марганец (44452) в УП, железо (34452) в VIII и т.д. Цинк, 

(3410452), у которого предвнешний слой завершен и внешними являют- 
ся 452-электроны, относится ко II группе. 

По наличию на внешнем слое лишь одного электрона медь (3410451), 
а также серебро (440551) и золото (5410651) относят к I группе. Кобальт 
(347452) и никель (34452), родий (4085s!) и палладий (4410), иридий 
(547452) и платину (5465) вместе с Fe, Ru и Os обычно помещают в 
УШ группу. 

В соответствии с особенностями электронных структур семейства 4f 
(лантаноиды) и Sf (актиноиды) элементов помещают в Ш группу. 

Элементы групп подразделяются на подгруппы. + и pone 
менты составляют так называемую злавную подгруппу, или подгруппу 
А; 4-элементы — побочную, или подгруппу В. Кроме того, часто в 
особую подгруппу так называемых типических элементов выделяют 
элементы малых периодов. В последнем случае, согласно Б.В. Некрасо- 

ву, элементы группы подразделяются на три подгруппы: типические 
элементы и две подгруппы, составленные из элементов больших перио- 
дов. Например, [У группа периодической системы состоит из следую- 
щих подгрупп: 

'Гипические элементы: 

С 15252242 

$ 1522521635237 
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Элементы подгруппы германия Элементы подгруппы титана 

Се... 3523063494 52412 Ti ... 3523963 42452 

Sn ... 4824 p64 405525 р2 Zr ... 4524164 2552 

Pb ... 5825 p65 406526 p2 НЕ... 55251065 426 52 

Лантаноиды и актиноиды иногда объединяют во вторые побочные 

подгруппы. В каждой из них по два элемента — один лантаноид и 

один актиноид. 

ГЛАВА 4. ПЕРИОДИЧНОСТЬ СВОЙСТВ ХИМИЧЕСКИХ 
ЭЛЕМЕНТОВ 

$ 1. ЭНЕРГИЯ ИОНИЗАЦИИ АТОМОВ 

Все свойства элементов, определяемые электронной оболочкой 

атома, закономерно изменяются по периодам и группам периодической 

системы. Напомним, что в ряду элементов-аналогов электронные 

структуры сходны, но не тождественны. Поэтому при переходе от 

одного элемента к другому в группах и подгруппах наблюдается не 

простое повторение свойств, а их более или менее отчетливо выражен- 

ное закономерное изменение. 

Химическая природа элемента обусловливается способностью его 

атома терять и приобретать электроны. Эта способность может быть 

количественно оценена энерзией ионизации атома и его сродством к 

электрону. 

Энерлией ионизации атома Ey, называется количество энерлии, 

необходимое для отрыва электрона от невозбужденного атома. 

Энергия ионизации атома выражается в килоджоулях на моль 

(кДж/моль); допускается внесистемная единица электрон-вольт на 
моль (эВ /моль). 

Для многоэлектронных атомов энергии ионизации fy, EL, Es, ..., En 

соответствуют отрыву первого, второго и т.д. электронов. При этом 

всегда by < By < Ёз, так как увеличение числа оторванных электронов 

приводит к возрастанию положительного заряда образующегося иона. 

Энергии ионизации атомов некоторых элементов приведены в 

табл. о. 

Из таблицы следует, что энергия ионизации атома зависит от его 

электронной конфигурации. В частности, завершенные электронные 

слои обнаруживают повышенную устойчивость. Наименьшими значе- 

ниями энергии ионизации EL; обладают $-элементы первой группы (Li, 

Ма, К). Значение же энергий ионизации E> у них резко возрастает, что 

отвечает удалению электрона из завершенного слоя (п5?прб и 252? у Li). 
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Таблица 5. Энергия ионизации Ёи (МДж/моль) атомов и 
одноатомных катионов некоторых элементов 

7 Элемент| Е! E> Es E4 Es Еб 

1 Н 1,31 

2 Не 2,37 5,25 

3 Li 0,52 7,298 11,81 

4 Ве 0,899 1,76 14,85 21,01 

5 В 0,80 2,43 3,66 25,03 32,83 

6 С 1,09 2,35 4,62 6,22 37,83 47,28 

7 М 1,40 2,86 4,58 7,47 9,44 53,21 

8 О 1,31 3,39 5,30 7,47 10,99 13,33 

9 Е 1,68 3,37 6,05 8,41 11,02 (15,16 

10 Ne 2,08 3,95 6,12 9,37 12,18 15,24 

11 Na 0,49 4,56 6,91 9,54 13,35 16,61 

12 Mg 0,74 1,45 7,73 10,54 13,63 17,99 

13 Al 0,58 1,81 2,74 11,58 14,83 18,38 

14 Si 0,79 1,58 3,23 4,36 16,09 19,78 

15 Р 1,01 1,90 2,91 4,96 6,27 21,27 

16 S 0,9996 2,51 3,36 4,56 7,01 8,49 

17 Cl 1,25 2,297 3,82 5,16 6,54 9,36 

18 Ar 1,52 2,67 3,93 5,77 7,24 8,78 

19 K 0,42 3,05 4,41 5,88 7,98 9,65 

20 Ca 0,59 1,14 4,91 6,47 8,14 10,5 

21 Sc 0,63 1,23 2,39 7,09 8,84 10,72 

22 Ti 0,66 1,31 2,65 4,17 9,57. 11,52 

23 № 0,65 1,41 2,83 4,51 6,299 12,36 

24 Ст 0,65 1,496 2,987 4,74 6,69 8,74 

25 Mn 0,72 1,51 2,25 4,94 6,99 9,2 

26 Ее 0,759 1,56 2,96 5,29 7,24 9,6 

27 Со 0,768 1,65 3,23 4,95 7,67 9,84 

28 Ni 0,74 1,75 3,39 5,30 7,28 10,4 

29 Cu 0,75 1,96 3,05 5,33 7,71 9,94 

30 an 0,91 1,73 3,83 5,73 7,91 10,4 

31 Ga. 0,58 1,98 2,96 6,2 8,64 - 

Аналогично для $-элементов П группы (Be, Mg, Са) удалению элект- 
рона из завершенного слоя (ns2np® и 25? у Ве) отвечает резкое повыше- 

ние энергии ионизации Es. 

Кривая зависимости энергии отрыва первого электрона от атомного 
номера элемента (рис. 12) имеет явно выраженный периодический 
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Рис. 12. Зависимость энергии ионизации атомов от атомного 
номера элемента, 

характер. Наименьшей энергией ионизации обладают 5—элементы 

I группы, наибольшей — s- и рэлементы VIII группы. Возрастание 

энергии ионизации при переходе OT 5$-—элементов I группы к р-—элемен- 

там УШ группы обусловливается возрастанием заряда ядра. 

Как видно на рис. 12, при переходе от з-элементов [ группы к р-элементам 

VIII группы энергия ионизации изменяется немонотонно, с проявлением внут- 

ренней периодичности. Сравнительно большим значением энергии ионизации 

обладают элементы П группы (Be, Mg, Са) и V группы (М, P, Аз). В то же 

время сравнительно меньшее значение энергии ионизации имеют элементы Ш 

(В, Al, Ga) и VI (О, 5, Se) групп. Причина проявления внутренней периодич- 

ности будет обсуждена при рассмотрении конкретных свойств химических 

элементов (см. ч. 2). 

$ 2. СРОДСТВО АТОМА К ЭЛЕКТРОНУ. 
ЭЛЕКТРООТРИЦАТЕЛЬНОСТЬ АТОМА 

’Сродство. Cpodcmeou атома к электрону Е. называется anepremu- 

ческий эффект присоединения электрона к нейтральному атому Э с 

превращением езо в отрицательный ион Э`. | 

Сродство атома к электрону выражают в кДж/моль; допускается 

внесистемная единица эВ/моль. Сродство к электрону численно равно, 

но противоположно по знаку энергии ионизации отрицательно заря- 

женного иона Э`. 
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Понятно, что сродство к электрону зависит от электронной конфи- 
гурации атома. 

Наибольшим сродством к электрону обладают р-элементы УП груп- 

пы (табл. 6). Сродства к электрону не проявляют атомы с конфигура- 
цией 52 (Be, Mg, Ca) и $2р6 (Ne, Ar, Кг) или наполовину заполненные 
р-подслоем (М, P, Аз): 

Li Be B C N O Е № 
Яя я Зи эр эр Spd ep 5246 

Ee, кДж/моль ... 59,8 0 -27 -1223 7 -141,0 -327,9. 0 

Это является дополнительным доказательством повышенной устойчи- 

вости указанных электронных конфигураций. 

Таблица 6. Сродство атомов и одноатомных анионов * к электрону Ee 

Z ATOM, анион Ее, кДж/моль Z Атом, анион | E,, кДж/моль 

1 Н —72,8 16 S —200,4 

2 Не 0 Ss +590 

3 Li —59,8 17 Cl —348,8 

4 Ве 0 18 - Аг 0 

5 В —27 19 K —48,4 

6 С —122,3 20 Ca 0 

7 N +7 21 Sc 0 

№ +800 22 Ti —20 

№2- +1290 23 V —50 

8 О —141,0 24 Cr —64 

9 O- +780 25 Mn 0 

9 F —327,9 26 Fe —24 

10 № 0 27 Co —70 

11 Ма -52,7 28 № -111 

12 Mg 0 29 Cu —118,3 

13 А] —44 30 Zn 0 

14 ns)! —133,6 31 Са —29 

15 P } 71,7 

* 
. . 

Отрицательное значение EF, означает экзотермический процесс - выделение 

энергии при присоединении электрона; положительное значение FE, означает эн- 

дотермический процесс (поглощение энергии). 

41



Выделением энергии сопровождается присоединение одного элект- 
рона к атомам кислорода, серы, углерода и некоторым другим. Следо- 
вательно, для этих элементов силы притяжения к ядру дополнитель- 
ного электрона оказываются большими, чем силы отталкивания между 
дополнительным электроном и электронной оболочкой атома. - 

Присоединение последующих электронов, т.е. двух, трех электронов 
и более к атому, согласно квантово-механическим расчетам, процесс 

эндотермический. Поэтому одноатомные (простые) многозарядные 
анионы (О?`, 52°, №3) в свободном состоянии не существуют. 

Электроотрицательность. Понятие электроотрицательности (JO) 
является условным. Оно позволяет оценить способность атома данного 
элемента оттягивать на себя электронную плотность по сравнению с 
атомами других элементов в соединении. Очевидно, что эта способ- 
ность зависит от энергии ионизации атома и его сродства к электрону. 
Согласно одному из определений (Малликен) электроотрицательность 
атома X¥ может быть выражена как полусумма его энергии ионизации и 
сродства к электрону: xy = !/o( Ey + Ех). Имеется около 20 шкал элект- 

роотрицательности, в основу расчета значений которых положены 
разные свойства веществ. Значения электроотрицательностей разных 
шкал отличаются, но относительное расположение элементов в ряду 
электроотрицательностей примерно одинаково. 

В шкале электроотрицательностей, по Полингу (рис. 13), электроот- 

рицательность фтора принята равной 4,0. Как видно на рис. 13, в 

_ периодах наблюдается общая тенденция роста электроотрицательности © 

Hepuodot Н 
/ —O— 

2, 
, Li Be B С N 0 Е 

‘ 

J 

4 И) {uff 
5 Rb Sth Zr] 

1617 у 21 

ва 

5 07 09 

_ } J _! 

10 20 $0 IO 

Рис. 13. Шкала электроотрицательностей по Полингу 
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элементов, а в подгруппах — ее падения. Наименьшими значениями 

электроотрицательности характеризуются 5-элементы | группы, а наи- 

большими — р-элементы УП группы. 

Строго говоря, элементу нельзя приписать постоянную электроот- 

рицательность. Она зависит от многих факторов, в частности от ва- 

лентного состояния элемента, типа соединения, в которое он входит, и 

пр. Тем не менее это понятие полезно для качественного объяснения 

свойств химической связи и соединений. 

$ 3. АТОМНЫЕ И ИОННЫЕ РАДИУСЫ 

Вследствие волнового характера движения электрона атом не имеет 

строго определенных границ. Поэтому измерить абсолютные размеры 

атомов невозможно. За радиус свободного атома можно принять теоре- 

тически рассчитанное положение главного максимума плотности внеш- 

них электронных облаков (рис. 14). Это так называемый орбитальный 
радиус. Как видно на рис. 14, в ряду элементов данного периода (Li — 

Ne) орбитальные радиусы атомов с ростом заряда ядра в целом умень- 

шаются. Поэтому изменение атомных и ионных радиусов в периоди- 

ческой системе носит периодический характер (рис. 15). В периодах 

атомные и ионные радиусы по - 

мере увеличения заряда ядра в - Н 
общем уменьшаются. Наиболь- Г 

шее уменьшение радиусов наб- 

людается у элементов малых 005 

периодов, так как у них проис- | 

ходит заполнение внешнего L 152 

электронного слоя. В больших 

периодах в пределах семейств 4- 

и элементов наблюдается 

более плавное уменьшение ради- 

усов. Это уменьшение называют 257 2p! 
соответственно d-u foxatnem. В 

подгруппах элементов радиусы 

4
7
7
2
$
?
 

№ 
атомов и однотипных ионов в 

общем увеличиваются. 

Практически приходится L — 
0,032 0,1 0,2 r, HM иметь дело с радиусами атомов, 

связанных Друг с другом тем Рис. 14. Схемы распределения ради- 
или иным типом химической — кальной электронной плотности в атомах 
связи. Такие радиусы следует И орбитальные радиусы атомов H, Li, Ве 

и № 
рассматривать как некоторые 
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‘эффективные (т.е. проявляющие себя в действии) величины. 
Эффективные радиусы определяют при изучении строения молекул и 
кристаллов. 

$4. ВТОРИЧНАЯ ПЕРИОДИЧНОСТЬ 

Изменение свойств — энергии ионизации и сродства к электрону, 
атомных радиусов и т.п. — в подгруппах элементов обычно имеет немо- 
нотонный характер (см. рис. 12, 13, 15). На кривых изменения суммы 
первых четырех энергий ионизации и орбитальных атомных радиусов 
в ряду С — Si — Ge — Sn — Pb имеются внутренние максимумы и 

минимумы (рис. 16). Как следствие этого, немонотонный характер 

проявляется и в изменении других свойств соединений. Немонотон- 
ность изменения свойств элементов в подгруппе получила название 
вторичной периодичности. 

Немонотонный характер проявляется, например, в значениях энер- 
гии диссоциации молекул галогенов в зависимости от атомного номера 
галогена: 

oF 170] 35Br 531 
Fo Clo Bro I, 

Едис, КДЖ/МОЛЬ ........ееенеееннин 159 243 190 149 

(+Б+Б+Е), 3B 

150 Е оС 

МОЕ 

/10\}- \Si_ Ge 
Sn Pd 

Е 

70 г им 

r ss Ge Ste 12 Рис. 16. Зависимость суммы 
| и“ 4970 первых четырех энергий иони- 
Ef dogs Зации и орбитальных радиу- 

, сов атомов р-олементов IV 
ЮЯ 3 70 072 группы OT атомного номера



Раздел 11 

Химическая связь 

Химическая натура сложной частицы определяется 

натурой элементарных составных частей, количест- 

вом их и химическим строением. 

А.М. Бутлеров 

Валентный штрих — символическое, абстрагирован- 

ное изображение квантово-механических взаимо- 

действий электрона и атомных ядер. 

В.М. Волькинштейн 

Учение о химической связи — центральная проблема химии. Не 

зная природу взаимодействия атомов в веществе, нельзя понять при- 

чины многообразия химических соединений, представить механизм их 

образования, состав, строение и реакционную способность. Создание 

надежной модели, отражающей строение атомов, молекул и природу 

сил между ними, позволит определить свойства веществ, не прибегая к 

эксперименту. 

Совокупность химически связанных атомов (например, молекула, 

кристалл) представляет собой сложную систему атомных ядер и элект- 

ронов. Химическая связь осуществляется за счет электростатического 

взаимодействия электронов и ядер атомов. 

Рис. 17. Распределение электронной 
плотности в молекуле воды 
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Современные методы исследова- 

ния позволяют экспериментально 

определить пространственное 

расположение в веществе атомных 

ядер. Данному пространственному 

размещению атомных ядер отве- 

чает определенное распределение 

электронной плотности. Выяс- 

нить, как распределяется элект- 

ронная плотность, по сути дела, и 

означает описать химическую 

связь в веществе. Для этого необ- 

ходимо точное решение уравне- 

ния Шредингера, что осуществле-



но только для иона Hj, состоящего из двух протонов и одного элект- 

рона. Для систем с двумя и большим числом электронов приходится 

применять приближенные методы. 

Результат приближенного расчета распределения электронной 

плотности в молекуле воды показан на рис. 17. Контурные линии 

соединяют места одинаковой электронной плотности. 

В зависимости от характера распределения электронной плотности 

в веществе различают три основных типа химической связи: ковалент- 

ную, ионную и металлическую. В "чистом" виде перечисленные типы 
связи проявляются редко. В большинстве соединений имеет место 

наложение разных типов связи. 

ГЛАВА 1. ОСНОВОПОЛАГАЮЩИЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ 
ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ 

§ 1. НЕКОТОРЫЕ ПАРАМЕТРЫ МОЛЕКУЛЫ 

Молекулой называют микрочастицу, образованную из атомов и 

способную к самостоятельному существованию. Молекула имеет по-. 

стоянный состав, входящих в нее атомных ядер и фиксированное 

число электронов. | 
Информацию о строении вещества можно получить, исследуя его 

физические и химические свойства. В частности, с помощью физичес- 

ких методов исследования определяют основные параметры молекул — 

межъядерные расстояния, валентные углы и геометрию молекул. 

Экспериментально установлено, что в молекуле воды Н2О расстоя- 

ние между ядрами водорода и кислорода составляет 0,096 нм. Межъ- 

ядерное расстояние между химически связанными атомами называют 

длиной связи. 

Угол между воображаемыми линиями, проходящими через ядра 

химически связанных атомов, называют валентным. В молекуле воды 

он составляет 104,5°. 

Таким образом, молекула воды имеет угловую форму (см. рис. 17). 

Для наглядности можно принять, что в ней две химические связи 

О—Н (длиной da = 0,096 нм = 96 пм), расположенные под углом 

4 HOH = 104,5°. Строение молекулы воды можно выразить структур- 

ной формулой: 

yb O 

ae PH 
104,5° 

47



Важнейшей характеристикой химической связи является энергия, 

определяющая ее прочность. Мерой прочности связи может служить 

количество энергии, затрачиваемое на ее разрыв. Для двухатомных 

молекул энергия связи равна энергии диссоциации молекул на атомы. 

Так, энергия диссоциации Ёдис, а следовательно, и энергия связи Ёсь 

в молекуле Но составляют 435 кДж/моль. В молекуле фтора F2 она 

равна 159 кДж/моль, а в молекуле азота № — 940 кДж/моль. 
Для многоатомных молекул типа АВ» средняя энергия связи Е в = 

= 1/n части энергии диссоциации соединения на атомы: 

AB, = А + nB, Е в = Едис/т. 

Например, энергия, поглощаемая в процессе 

равна 924 кДж/моль Н2О. Но в молекуле воды обе связи O—H равно- 

ценны, поэтому средняя энергия связи Ен = Елис/2 = 924/2 = 

= 462 кДж/моль. 
Длины и энергии связи, валентные углы, а также экспериментально 

определяемые магнитные, оптические, электрические и другие свойст- 

ва веществ непосредственно зависят от характера распределения элект- 

ронной плотности. Окончательное заключение о строении вещества 

делают после сопоставления информации, полученной разными мето- 

дами. Совокупность экспериментально полученных данных о строении 

вещества обобщает квантово-механическая теория химической связи. 

Химическая связь в основном осуществляется так называемыми 

валентными электронами. У 5- и р—элементов валентными являются 

электроны орбиталей внешнего слоя, a у 4-элементов — электроны — 

5-орбитали внешнего слоя и 4-орбиталей предвнешнего слоя. 

$ 2. ПРИРОДА ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ 

Химическая связь образуется только в том случае, если при сбли- 
жении атомов (двух или большего числа) полная энергия системы 
(сумма кинетической и потенциальной энергий) понижается. 

Рассмотрим простейшую из возможных молекулярных систем — 
молекулярный ион водорода Н*. (Эта частица получается при облуче- 

нии молекул водорода Но электронами.) В нем один электрон движет- 

ся в поле двух ядер — протонов. Расстояние между ядрами в Н; равно 

0,106 нм, а энергия связи (диссоциации на атом Н и ион Н*) составля- 

ет 255,7 кДж/моль. Таким образом, эта частица весьма прочная. 
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fats (#)-- ~() Fagus 

Рис. 18. Силы взаимодействия между протонами и электроном в 
молекуляраном ионе Hj 

В молекулярном ионе НУ действуют электростатические силы двух 

типов — силы притяжения электрона к обоим ядрам и силы отталки- 

вания между ядрами (рис. 18). 
Сила отталкивания проявляется между положительно заряженными 

ядрами He и He (рис. 18, а). Силы притяжения ‘действуют между 

отрицательно заряженным электроном € M положительно заряженны- 
ми ядрами — протонами He и He (рис. 18, 6, в). 

Сила межъядерного взаимодействия направлена вдоль оси Л +Н+ 

А В 

расположения ядер и стремится развести их друг от друга (см. рис. 
18, а). Очевидно, молекула образуется в том случае, если равнодейст- 

вующая сил притяжения и отталкивания равна нулю. Иными словами, 
взаимное отталкивание ядер (протонов He и H*) должно быть ском- 

пенсировано притяжением электрона к ядрам. Эффективность послед- 

него зависит от местоположения электрона е` относительно ядер. 

Конечно, точно определить положение электрона в молекуле невоз- 

можно. Но можно рассмотреть вероятность его нахождения в простран- 

стве относительно ядер. Так, в любой момент времени электрон может 

оказаться в положении, изображенном на рис. 18, 6. В другой момент 

электрон будет находиться уже в новом положении, например изобра- 

женном на рис. 18, в. 

Сравним результирующее действие сил притяжения и отталкива- 

ния при этих конфигурациях. Обозначим силы | притяжения электрона 

к протонам f + а их Mpoekuunu f- te -, .. Когда электрон 
He 7 Не - 

Ae Ae 

находится в положении 6 (см. рис. 18, 6), то его притяжение к прото- 

нам (силы } te He _) способствуют их сближению (силы fi, и 
Н*е 

Ae A 
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fate)" Когда же имеет место конфигурация в (см. рис. 18, в), то возни- 

В 

кает другая ситуация. В этом случае силы притяжения ( fate и ute? 

A B 

направлены в одну сторону и отталкивание протонов не компенсируют. 

Следовательно, согласно возможным положениям электрона относи- 

тельно двух протонов в молекуле имеется область связывания и 0б- 

ласть антисвязывания или разрытления (рис. 19). Если электрон попа- 

дает в область связывания, То химическая связь образуется. Если же 

электрон попадает в область разрыхления, то химическая связь не 

образуется. 

Иными словами, химическая связь возникает в том случае, если 

электрон оказывается в пространстве между ядрами (в связывающей 

области). Химическая связь осуществляется за счет электростатическо- 

го взаимодействия положительно заряженных ядер и отрицательно 

заряженных электронов. Это приводит к понижению полной энергии 

системы при образовании молекулы из атомов. Чем больше выделяется 

при этом энергии, тем прочнее химическая связь. 

$ 3. КРИВАЯ ПОЛНОЙ ЭНЕРГИИ ДЛЯ МОЛЕКУЛЫ 

Как уже указывалось, для молекулярного иона водорода Н; можно 

по уравнению Шредингера точно вычислить энергию электрона и 

распределение электронной плотности. Результат такого расчета отра- 

жает рис. 20. Кривая J отвечает состоянию, когда электрон находится 

в связывающей области. Энергетический уровень такого положения 

электрона назовем связывающим и обозначим. его ©. Характер этой 

кривой можно объяснить тем, что по мере сближения протонов в свя- 

зывающей области (cM. рис. 18, 6) вначале преобладают силы притя- 
жения, а затем силы отталкивания. Поэтому вначале наблюдается 

монотонное понижение полной энергии системы, по достижении же 

минимума — резкое ее увеличение. Минимум на кривой полной энер- 

гии отвечает наиболее устойчивому состоянию системы из двух прото- 

нов и одного электрона, т.е. устойчивому состоянию иона Ну. Мини- 

мум энергии на кривой отвечает равновесному расстоянию между 

протонами (da = 0,106 нм), глубина минимума — энергия диссоциа- 

ции иона НУ на атом Н и протон Н* (Е, = 255,7 кДж/моль). 
2 

Следующий энергетический уровень молекулярного иона водорода 
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Е, кДж/моль 

. 300+ 

a 200 - 

`“Фбязывание <2] 100 Г 2 
Разрыхление ФЕН фра зрыхление ar , | 

т -7100 + р 

-200 

| 1 i 

0,1 02 03 a,HM 

Рис. 19. Области связывания Рис 20. Зависимость потенци- 

и разрыхления в молекулярном альной энергии молекулярного 
ионе Н> иона Н% при нахождении электро- 

на в связывающей (кривая J) и 
разрыхляющей (кривая 2) обла- 
сти 

(рис. 20, кривая 2) минимума не имеет — молекула в этом состоянии 
образоваться не может. Подобная ситуация возникает, когда электрон 

находится за ядрами (см. рис. 18, в), т.е. в разрыхляющей области. В 

этом случае сила отталкивания протонов не компенсируется силой 

притягивания к электрону. Энергетический уровень такого положения 

электрона назовем разрытгляющим и обозначим б*. 

Таким образом, образование химической связи в H} обусловлено 

тем, что электрон движется около двух ядер. Между ядрами появляет- 
ся область с высокой плотностью отрицательного заряда, которая 
"стягивает" положительно заряженные ядра. Притяжение уменьшает 
полную энергию системы — возникает химическая связь. 

ГЛАВА 2. ТЕОРИЯ МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ 

$ 1. МОЛЕКУЛЯРНЫЕ ОРБИТАЛИ 

Для описания химической связи широко используются два подхо- 
да: теория молекулярных орбиталей (МО) и теория валентных связей 
(ВС). В развитии теории ВС особая заслуга принадлежит Гейтлеру и 

Лондону, Слетеру и Полингу; в развитии теории МО — Малликену и 
Хунду. 

Согласно теории молекулярных орбиталей молекула рассматривает- 
ся как совокупность положительно заряженных ядер и отрицательно 
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заряженных электронов, где каждый электрон движется в поле осталь- 

ных электронов и всех ядер. 

Описать молекулу согласно теории МО — это значит определить 

тип ее орбиталей, их энергию и выяснить характер распределения 

электронов по орбиталям, т.е. решить те же задачи, что и при рас- 

смотрении электронных структур атомов. 

Как было показано, электрон может находиться в связывающей 

или разрыхляющей областях молекулы (см. рис. 19). В соответствии с 

этим различают связывающие и разрыхляющие молекулярные орбита- 

ли. В связывающей молекулярной орбитали электронная плотность 

концентрируется между ядрами, в разрыхляющей молекулярной орби- 

тали — за ядрами, а между ними она равна нулю. 

Молекулярные орбитали можно представить как результат комби- 

нации орбиталей атомов, образующих молекулу. Рассмотрим образова- 

ние орбиталей двухатомной молекулы. При сближении двух атомов их 

орбитали перекрываются. Из каждых двух перекрывающихся атомных 

орбиталей образуются две молекулярные орбитали — одна связываю- 

щая, другая — разрыхляющая (рис. 21). 
Если орбитали атомов А и В, образующих молекулу АВ, обозна- 

ЧИТЬ у И У то возможные комбинации можно записать: 

У. = аФ + оф: У = оф — с + 1 А 2 B’ - 3 A 4 B 

Эти комбинации приводят к образованию связывающей молекулярной 

орбитали У. и разрыхляющей молекулярной орбитали W.. 

Коэффициенты с указывают долю участия соответствующих атом- 

ных орбиталей в формировании молекулярных. 

АО Перекрывание AO MO 

BO ANC —> 

й У: 
+ Отрицательное 65 

<p 
Положительное 6 

Рис. 21. Схема образования связывающей ©; и разрыхляющей о 3 

молекулярных орбиталей при перекрывании атомных 5-орбиталей 
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Для случая двухатомных молекул с одинаковыми ядрами (гомо- 

ядерных молекул) вклад атомных орбиталей в молекулярные будет 

одинаковым, Т.е. Cy = Co И C3 = (4. 

Молекулярные орбитали обозначают греческими буквами (со звез- 

дочкой для разрыхляющей орбитали). Молекулярные орбитали, обра- 

зованные перекрыванием атомных 

орбиталей по оси расположения атом- 
AO MO AO 

ных ядер, называют o-opbumanauu. Е . 

Примем, что ядра атомов расположе- 4 95 
ны по оси z и перекрывание атомных / \ 

орбиталей осуществляется по оси. При / \ 
сложении 5-атомных орбиталей обра- № ‹ 1 

зуется связывающая двухцентровая Ya \ „ + 

молекулярная орбиталь os. При вычи- \ / 

тании атомных орбиталей образуется = 

разрыхляющая двухцентровая молеку- 

лярная орбиталь o*. 
P P 5 Рис. 22. Энергетическая диаг- 
Образование молекулярных орбита- Рамма 15 атомных и озмолеку- 

лей из атомных изображают в виде ЛЯРНЫХ орбиталей двухатомнои 
гомоядерной молекулы 

энерзетической димраммиы, где по. 

вертикали откладывают значения энергии FE орбиталей (рис. 22). 
Слева и справа на диаграмме приводят энергетические уровни атом- 

ных орбиталей, в середине — уровни молекулярных орбиталей. 

Связывающая молекулярная орбиталь характеризуется повышен- 

ной электронной плотностью в пространстве между ядрами, поэтому 

такая орбиталь энергетически более выгодна, чем атомные орбитали. 

Наоборот, на разрыхляющей орбитали электронная плотность кон- 

а 

Рис. 23. Распределение электронной плотности в связы- 
вающей (а) и разрыхляющей (6) молекулярных орбиталях 
молекулярного НУ 
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центрируется за ядрами, поэтому подобная орбиталь энергетически 

менее выгодна, чем исходные атомные орбитали. Уровень энергии 

связывающей орбитали на схеме располагают ниже уровня исходных 

атомных орбиталей. В случае разрыхляющих орбиталей их энергети- 

ческое положение на схеме выше исходных атомных орбиталей. 

Распределение электронной плотности в связывающей и разрых- 

ляющей молекулярных орбиталях молекулярного: иона Н* показано на 

рис. 23, а, 6. 

$ 2. ДВУХАТОМНЫЕ ГОМОЯДЕРНЫЕ 
МОЛЕКУЛЫ 

Двухатомные гомоядерные молекулы элементов 1-го периода. У 

элементов 1-го периода валентной является 15-орбиталь. Поэтому 

приведенная на рис. 22 энергетическая диаграмма справедлива для 

двухъядерных молекулярных образований типа НУ, Ho, Не», Heo. 

Ион H} состоит из двух протонов и одного электрона. Естественно, 

что единственный электрон этого иона должен занимать энергетически 

наиболее выгодную орбиталь с; (см. рис. 22). Таким образом, элект- 

ронная формула иона Н+ в основном состоянии 

+[ gl H3[ol]. 

Образование этого иона из атома водорода и протона можно предста- 

вить уравнением 

1 +11 0 +[ gl НЯ] + H [150] > H3[ol). 

В молекуле Н. два электрона. Согласно принципу наименьшей 

энергии и принципу Паули эти два электрона с противоположными 

спинами также заселяют о.-орбиталь. Реакцию образования молекулы 

водорода из атомов в системе обозначений теории молекулярных орби- 

талей можно записать 

H[1s!] + H[1s!] + Н2[о?]. 

В молекулярном дигелий-ионе Нез три электрона, два из которых 

заселяют связывающую, третий — разрыхляющую орбиталь: 

Не’[020*\. 
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В системе из двух атомов гелия Не› четыре электрона — два на 

связывающей и два на разрыхляющей орбиталях. 

По характеру распределения электронов по молекулярным орбита- 

лям можно оценить энергию, длину и порядок связи. Как известно, 

нахождение электрона на связывающей орбитали означает концентра- 

цию электронной плотности между ядрами, а это обусловливает сокра- 

щение межъядерного расстояния и упрочнение молекулы. Наоборот, 

нахождение электрона на разрыхляющей орбитали означает, что 

электронная плотность концентрируется за ядрами. В этом случае, 

следовательно, энергия связывания снижается, а межъядерное 

расстояние увеличивается: 

H? Ho He? 2 Hep 

Молекулярные орби- 

тали 

+ 
+ +. 

+ + + 
Энергия диссоци- 

ации, Едис, 

кДж/моль ............... 255,7 435 230 - 

Межъядерное расстоя- 

ние (длина связи) 
A, НМ ...ceceececeeceecs ones 0,106 0,074 0,108 _ 

Порядок связи........... 0,5 1 0,5 - 

В ряду НУ — H2 — Не 5 по мере заполнения электронами связы- 

вающей орбитали энергия диссоциации молекул возрастает, с появле- 

нием же электрона на разрыхляющей орбитали, наоборот, уменьшает- 

ся. Межъядерное расстояние вначале уменьшается, а затем увеличива- 

ется. Молекула гелия в невозбужденном состоянии не существует, 

так как у нее одинаково число связывающих и разрыхляющих элект- 

ронов. 

Характер распределения электронов по орбиталям позволяет оце- 

нить порядок связи как полуразность числа связывающих и разрых- 

ляющих электронов: 

Число связывающих Число разрыхляющих 

электронов электронов 
Порядок связи = 
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Нетрудно подсчитать, что в молекулярном ионе водорода Hi и 

дигелий-ионе Нез порядок связи равен 0,5, в молекуле водорода — 1, а 

в системе из двух невозбужденных атомов гелия — нулю. 

Двухатомные гомоядерные молекулы элементов 2-го периода. У 

элементов 2-го периода кроме 15-орбиталей в образовании молекуляр- 

ных орбиталей принимают участие 2s-, 2р.-, 2py- и 2рхорбитали. При- 

мем, что атомы расположены по оси 2. Чтобы атомные орбитали могли 

комбинироваться с образованием устойчивых молекулярных орбита- 

лей, они должны иметь близкие энергии и перекрываться в заметной 

степени. С образованием связывающей и разрыхляющей молекулярной 

орбитали комбинируются те орбитали, взаимное пространственное 

расположение которых отвечает их положительному и отрицательному 

перекрыванию. 

Если для 25- и 2рорбиталей значительно различие по энергии, то пере- 

крывание по типу $ — Py (5. — P,) практически не осуществляется. Можно 

пренебречь также комбинацией Is, — 1s орбиталей вследствие ничтожной 

степени перекрывания очень малых по размеру внутренних 15-орбиталей. 

Тогда остальным требованиям отвечают следующие сочетания валентных 

орбиталей элементов 2-го периода. 

Комбинация из 25-орбиталей (как и 15-орбиталей) соответствует 
образованию двух молекулярных д-орбиталей типа: 0. И 0.. Характер 

Лерекрывание АО MO 

= = + > 
2 7 

Py р, 6, 
отрицательное 

nondnumensioe 

Рис. 24. Схема образования из р»-атомных орбиталей свя- 
- > * > > 

зывающей Oz и разрыхляющей ©, орбиталей двухатомной 

гомоядерной молекулы 
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перекрывания 2руорбиталей существенно отличается от перекрывания 

2рх- и 2руорбиталей. Комбинация атомных 2р.орбиталей (вытянуты 

вдоль оси 2) дает молекулярные орбитали ©, и с* (рис. 24). Комбина- 

ция же двух 2р»-орбиталей дает молекулярные л-орбитали: п; MT) 

(рис. 25). Если вместо атомных 2р;-орбиталей скомбинировать две 2ру- 

орбитали, то получаются аналогичные молекулярные орбитали т-типа, 

но повернутые на 90° вокруг межядерной оси молекулы. Поскольку 

энергия 2р.- и 2руорбиталей одинакова и они перекрываются одина- 

ковым способом, возникающие молекулярные орбитали Tr и Ty имеют 

одинаковую энергию и форму; то же самое относится к т»- ит „орби- 

талям. 

Можно представить и другие сочетания атомных орбиталей, ‘например, как это 

показано на рис. 26. Но подобное сочетание к образованию молекулярной 

орбитали не приводит, так как в этом случае положительное перекрывание 

полностью компенсируется отрицательным перекрыванием. Это — нулевое 

перекрывание (накопление электронной плотности в одной области компенси- 

рует ее уменьшение в другой). 

Согласно спектроскопическим данным молекулярные орбитали 

двухатомных молекул элементов, расположенных в конце периода пе- 

Лерекрывание 
АО MO 

2 ^ : < 7 

Pr Pr Nz 
дтрицательное 

+ 

+ № 
—> 

7 2 

. Pr Pr Nx 

NlonomumenbKoe 

Рис. 25. Схема образования из р. Рис. 26. Нулевое пере- 
атомных орбиталей связывающей Tr крывание атомных ор- 
и разрыхляющей 77 молекулярных биталей 

орбиталей двухатомной гомоядерной 

молекулы 
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риодической таблицы, следуют в таком порядке по возрастанию энер- 

гии: 

< 0; < в, < т, = п, < п, = п, < >. 

Энергетические диаграммы атомных и молекулярных орбиталей 

двухатомных молекул элементов 2-го периода показаны на рис. 27, а. 

Воспользуемся энергетической диаграммой на рис. 27,а для выяснения 

распределения электронов по орбиталям в молекуле F >. При этом 

примем во внимание энергетический порядок орбиталей, принцип Пау- 

ли и правило Гунда. Тогда реакцию образования молекулы F2 из 

атомов можно записать так: 

2F([2s22p5] = Ро отт ту]. 

При энергетической близости 2s- u 2р-орбиталей электроны Ha O5- 

и бхорбиталях взаимно отталкиваются и потому т» и туорбитали 

энергетически более выгодны, чем схорбиталь. В этом случае порядок 

заполнения молекулярных орбиталей несколько изменяется (рис. 27, 

6) и соответствует последовательности: 

* — * —_ 2 * * 
бе. < 7,57, = Ty < 0,5 ТЕТ, < 0, 

Подобная последовательность заполнения характерна для двух- 

атомных молекул элементов начала периода, вплоть до №. Так, элект- 

АО MO AO AO . MO AO 

Cd 
0, o 

E\ / ` Е м \ / oe X и Ww 

| “a mE № NS р PL п WS р 
AN. 7 ——& с =—ж—=— я № A : Sy ey 

\ д . oF M \ 
y, ‹ 1 

/ < N S 7 \ 5 

5 и № 5 °—— < \ / \_ 

\ р \ \ в / / 
N 
\ Os и NUS” 

\ ee 6 

Рис. 27. Энергетическая диаграмма S- и р-атомных и O- и т-молекуляр- 

ных орбиталей двухатомной гомоядерной молекулы: 

а — при значительном и 6 -— при незначительном энергетическом различии 5- ир 

орбиталей 

58



ронную конфигурацию молекулы азота в основном состоянии можно 

представить следующим образом: 

Nol oro 52121203. 

Молекулярные орбитали часто обозначают соответствующими символами, 

исходя из их поведения при операциях симметрии. Tak, если орбитали o-TuNa 

(см. рис. 21, 24) мысленно повернуть вокруг межъядерной оси молекулы на 

180°, то полученная форма орбиталей будет неотличима от первоначальной. 

При повороте знак волновой функции этих орбиталей не изменяется: орбиталь 

симметрична относительно этой операции. Аналогично ведет себя атомная S- 

орбиталь. Молекулярные орбитали, симметричные относительно вращения 

вокруг межъядерной оси, обозначают греческой буквой © (аналог латинского 

5). 
Нетрудно видеть, что молекулярные орбитали л-типа (см. рис. 25) при 

повороте Ha 180° вокруг межъядерной оси молекулы оказываются антисил- 

метричныхии относительно этой операции: знак волновой функции изменяется 

на противоположный. Аналогично поведение атомной р-орбитали. Молекуляр- 

ные орбитали такого типа обозначают греческой буквой т (т — аналог латинс- 

кого р). 
Для описания орбиталей используется операция симметрии, называемая 

инверсией. Эта операция состоит в следующем. Из какой-либо точки орбитали 

через ее центр проводят прямую и получают симметрично расположенную 

вторую точку. Если в новой точке знак волновой функции не изменяется, то 

орбиталь называется симметричной относительно инверсии. Для обозначения 

соответственно симметричного и антисимметричного поведения относительно 

инверсии часто употребляют немецкие слова gerade и ungerade, что соответст- 

вует терминам "четный" и "нечетный". Молекулярные орбитали Os и Oz — 

четные, их можно обозначить Oy. К четным относятся также орбитали т м И 

* * * * пу, их можно обозначить 7 =. Орбитали ©; (07) и Tz y, наоборот, нечетные, и 

их обозначают оу и т, соответственно. Если воспользоваться рассмотренными 

символами, электронную конфигурацию молекулы фтора с участием 15-, 25- и 

2р-электронов можно записать следующим образом: 

(о), (205) (20 Зо) (1,1 „4. 

Арабские цифры перед символами орбиталей обозначают номер энергети- 

ческого уровня, включающего орбитали данной симметрии. 

В табл. 7 приведены контурные диаграммы полной и орбитальной 

электронной плотности в молекулах Но, [1., Bo, построенные с по- 

мощью ЭВМ. 
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Таблица в. Энергия, длина и порядок связи двухатомных 

гомоядерных молекул и ионов элементов 2-го периода 

Молекулярные + 
орбитали В? С, М, М, 

a? — —ы —_ aa 

. —- | —| + | + 

Порядок связи 2 2,5 

Межъядерное 0.159 0,131 0,110 0,112 
расстояние, нм 

Энергия диссоци- 280.4 620 941 843 

ации, кДж/моль 

Молекулярные 

орбитали о; 0, Е) (Ne) 

Порядок связи 2,5 

Межъядерное 0,112 0,121 0,141 - 
расстояние, HM 

Энергия диссоци- 642 494 159 — 

ации, кДж/моль 

Сведения об энергии, длине и порядке связи гомоядерных молекул 

элементов 2-го периода приведены в табл. 8. Как видно из этих дан- 

ных, в ряду By — С› — No по мере заполнения связывающих молеку- 

лярных орбиталей уменьшается межъядерное расстояние и увеличива- 

ется энергия диссоциации молекул. В ряду № — O2 — F2 по мере 

заполнения разрыхляющих орбиталей, наоборот, межъядерное рас- 

стояние возрастает, а энергии диссоциации молекул уменьшается. 

Молекула Не) вообще нестабильна вследствие одинакового числа 
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Ердис, 

кДж/моль 

840- 

420- 

1 Г 1 №) 

1 O 10 1 2 3 2 1 0 Порядок связи 

Рис. 28. Зависимость энергии диссоциа- 

ции молекул от порядка связи 

связывающих и разрыхляющих электронов. Аналогично объясняется 

тот факт, что и остальные благородные газы одноатомны. Зависимость 

‘энергии диссоциации молекул от числа из валентных электронов ил- 

люстрирует рис. 28. 

Как видно из табл. 8, удаление электрона с разрыхляющей орбита- 

ли приводит к возрастанию энергии диссоциации и уменьшению 

межъядерного расстояния. Об этом свидетельствует, например, сравне- 

ние данных для Oo и 0%. Наоборот, удаление электрона со связываю- 

щей орбитали приводит к уменьшению энергии диссоциации и возрас- 

танию межъядерного расстояния, о чем свидетельствует, например, 

сравнение данных для № и №. 

Структурные формулы молекул. В простейших случаях характер 

распределения электронов по молекулярным орбиталям позволяет 

построить структурную формулу молекулы. Так, в молекуле №. (см. 

табл. 8) 
2т*2 72 2 G2 O50 5 TIT Oe 

порядок связи 3 за счет прп, о’-электронов. Остальные электроны — 02 

И oe — вклад в химическую связь практически не вносят. Их можно 

рассматривать принадлежащим отдельным атомам в виде несвязываю- 

щих электронных пар: 

В молекуле №. одна o-CBA3b и две л-связи. 
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В молекуле Е. порядок связи 1: 

2 т *2 21212 д. *2 т *2 
0:9; с, тут у’ 

Ее осуществляют 02-электроны. ОЭлектроны других молекулярных 

орбиталей можно рассматривать как несвязывающие, т.е. принадлежа- 

щие отдельным атомам 

Сложнее представить таким приемом структурную формулу молеку- 
лы кислорода О. (см. табл. 8): 

29*2 1212 72 7 Чл *1 O57; ЧП: My - 

Согласно правилу Хунда, два электрона распределяются по двум 
* . ow *l ae *l т `-орбиталям: 7 Ty 

Порядок связи в молекуле О) равен 2. За счет 92-электронов осуще- 

ствляется O-CBA3b. 

За счет л-и л*-электронов осуществляется л-связи. Тогда строение 

молекулы О› можно представить структурными формулами: 

:О = О: или ;О = О: 

Тремя точками обозначены связи, обусловленные двумя л- и одним 
т*-электронами, это отвечает порядку связи 0,5. 

<> * * Во второй формуле непарные точки означают т„- и п электроны. 

Тройная связь обусловлена озтуту-олектронами. Но за счет двух п*- 

электронов порядок связи в молекуле О. равен 2. 

Распределение электронной плотности в орбиталях молекулы О. 

показан на рис. 29. 

Энергия ионизации молекул. В прямой зависимости OT характера 

распределения электронов по связывающим и разрыхляющим молеку- 

лярным орбиталям находится энергия ионизации молекул. Как мы 

видели, в двухатомной молекуле связывающие электроны связаны с 

ядрами прочнее, чем в атоме, а разрыхляющие — наоборот. Таким 

образом, энергия ионизации молекулы, верхняя занятая орбиталь 

которой является связывающей, выше, чем таковая свободного атома. 

Например, энергия ионизации молекулы № (1503 кДж/моль) больше 
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энергии ионизации атома азота (1402 кДж/моль). Если же верхняя 

занятая орбиталь молекулы является разрыхляющей, то энергия 

ионизации молекулы меньше, чем атома. Так, энергия ионизации 

молекулы Оо (1164 кДж/моль) меньше энергии ионизации атома кис- 
лорода (1314 кДж/моль). 

Магнитные свойства молекул. Характер распределения электронов 

по молекулярным орбиталям позволяет объяснить магнитные свойства 

молекул. По магнитным свойствам различают парамалнитные и диа- 

малнитные вещества. Парамагнитными являются вещества, у которых 

имеются непарные электроны, у диамагнитных веществ все электроны 

парные. 

Как видно из табл. 8, в молекуле кислорода имеется два непарных 

электрона, поэтому она парамагнитна; молекула фтора непарных 

электронов не имеет, следовательно, она диамагнитна. Парамагнитны 

также молекула By и молекулярные ионы Н} и Нез, а молекулы Co, No, 

Н> — диамагнитны. 

Окраска веществ. Теория молекулярных орбиталей позволяет объ- 

яснить окраску соединений. Окраска является результатом избира- 

тельного поглощения соединением излучения видимой части электро- 

магнитного спектра. Так, если соединение поглощает излучение желто- 

зеленой части спектра (длина волны 500—560 нм), то наблюдается 
фиолетовая окраска вещества. Именно такую окраску имеет, например, 

молекулярный иод. 

Tun энергетической диаграммы орбиталей молекулы иода-аналоги- 

чен диаграмме молекулы фтора (cM. табл. 8). Можно считать, что 
окраска иода в основном обязана переходу электрона при возбуждении 

с т*-орбитали на свободную с*-орбиталь. Согласно уравнению Е = hy, 

этот переход происходит при поглощении электромагнитного излуче- 

ния с длиной волны порядка 020 нм, т.е. квантов, отвечающих желто- 

зеленой части спектра. 

$3. ДВУХАТОМНЫЕ ГЕТЕРОЯДЕРНЫЕ МОЛЕКУЛЫ 

Гетероядерные (разноэлементные) двухатомные молекулы описыва- 

ют так же, как гомоядерные двухатомные молекулы. Однако, посколь- 

ку речь идет о разных атомах, энергия атомных орбиталей и их отно- 

сительный вклад в молекулярные орбитали тоже различны: | 

у, = cv, + CoP У = с — са. 
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Рис. 30. Энергетическая диаграмма орбиталей 
гетероядерной двухатомной молекулы 

В связывающую орбиталь больший вклад вносит орбиталь более 

электроотрицательного атома, а в разрыхляющую — орбиталь менее 
электроотрицательного атома. Допустим,  электроотрицательность 

атома В больше электроотрицательности атома А. Тогда со > с1, сз > 
> C4. 

Связывающие орбитали по энергии ближе к орбиталям более 

электроотрицательного атома, разрыхляющие — ближе к орбиталям 
менее электроотрицательного атома (рис. 30). Образно говоря, элект- 
рон на связывающей орбитали большую часть времени проводит вок- 
руг ядра более электроотрицательного атома, а на разрыхляющей 
орбитали — вокруг ядра менее электроотрицательного атома. 

О характере распределения электронной плотности в гетероядерной 
молекуле можно судить по контурной диаграмме, приведенной на 

рис. 31 для молекулы CO и изоэлектронной ей гомоядерной молекулы 
№2. 

Рис. 31. Контурная диаграмма распределения электронной плотно- 

сти молекул CO (a) и No (6) 
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$ 4. ТРЕХАТОМНЫЕ ЛИНЕЙНЫЕ МОЛЕКУЛЫ 

Молекула ВеН.. Для многоатомных молекул молекулярная орбиталь сос- 

тавляется из орбитали центрального атома (ца) и так называемой групповой 

орбитали (Ppp): 

Vv, = с Фц.а + Corp; у = сзфц.а — сагр- 

Групповая орбиталь представляет собой результат комбинации орбиталей 

периферических атомов (лигандов). 

Рассмотрим трехатомную молекулу ВеНо. Она имеет линейную форму (рис. 

32). Роль центрального атома играет атом бериллия, а атомы водорода — роль 

лигандов. У береллия — элемента 2-го периода — валентными являются 25-, 

2р;-, 2py-, 2ргорбитали (рис. 33, а), у атомов водорода — 15 (рис. 33, 6). 

Орбитали 15$ двух атомов водорода, сочетаются в две групповые орбитали (рис. 

33, 6). Одна из них yy состоит из 15-орбиталей с одинаковым знаком волновой 

функции, другая 142 — с разными знаками волновой функции. Других сочета- 

ний орбиталей водорода в трехатомной молекуле быть не может. 

ИА «р 
>) 15 у Г 2h, Wy 

b 

НА. Be Hp Pe 
o ® mae 7 

227, 

а У 

Рис. 32. Взаимное распо- Рис. 33. Орбиталь центрального атома (а). 
ложение атомов в молекуле и групповые орбитали лигандов (6) для 
ВеН. | трехатомной линейной молекулы 

Как видно из рис. 33, по усповиям симметрии возможны следующие соче- 

тания орбиталей центрального атома и групповых орбиталей: 

Ч. (05) я tos + 9; У, (о) N Yop, + 4; 

9. (9) * %,— i 9 (0) яр, — tr. 
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- * 
Рис. 34. Схема образования бусвязывающей и oO ;-разрых- 

ляющей орбиталей молекулы ВеН2 

Рис. 35. Схема образования освязывающей и 9 *-разрыхляющей 

орбиталей молекулы ВеН> 

Рис. 36. Несвязывающие тл’-орбитали моле- 

кулы BeH



Первое сочетание приводит к образованию трехцентровой связывающей 0;- 

и трехцентровой разрыхляющей с; орбиталей (рис. 34). Сочетание 2p.- и ф2- 

орбиталей приводит к образованию трехцентровой связывающей ©;- и трех- 

центровой разрыхляющей о „-орбиталей (рис. 35). 

Согласно рис. 33, по условиям симметрии для 2р.- и 2ру-орбиталей атома 

бериллия подходящих групповых орбиталей нет. (Сочетание 2р;-, 2ру-орбита- 

лей и \\-, Уе-орбиталей приводит к нулевому перекрыванию.) Таким образом, 

2р:- и 2руорбитали в образовании молекулярных орбиталей участия не при- 

нимают. Они переходят в молекулу ВеН2 в неизменном состоянии в качестве 

„несвязывающит одноцентровых молекулярных орбиталей, принадлежащих лишь 

атому бериллия (рис. 36). Энергия электронов на несвязывающих орбиталях 

такая же (вернее, почти такая же), как и на атомных орбиталях. Несвязываю- 

щие молекулярные орбитали обозначают п°-МО (т, и пу). 

Диаграмма энергетических уровней молекулы ВеНо приведена на рис. 37. В 

соответствии с большей электроотрицательностью водорода его орбитали в 

схеме расположены ниже орбиталей бериллия. Четыре валентных электрона 

невозбужденной молекулы ВеН2 (два электрона от атома бериллия и два от 

двух атомов водорода) располагаются Ha Os- и б.-орбиталях, что описывается 

электронной конфигурацией 
2. * 020. 

Таким образом, химическая связь в Орбитали Орбитали Орбитали 

молекуле BeH» осуществляется за счет Ве Вен; H 
двух электронных пар в связывающих on 

трехцентровых Os- и O,-Op6uTAJIAX. Е и и \ 

Каждая из двух электронных пар в : na двух электр р / —щ \ 

равной степени принадлежит обоим 2p и mR \ 
Z 

aTOMaM водорода. Поэтому можно (7 \\ 
считать порядок связи Ве-—Н равным р \ 

. 23 \ ‘ 

1, a строение этой молекулы выразить —н \ \ 

структурной формулой H—Be—H. Она \ \ 
1 показывает, что связи Ве-Н равноцен- \\ “4 

\\ iy ны — имеют одинаковую энергию и A 
: \ 7 длину. Ve /f 

Молекула CO. Молекула оксида, АН / 
, . ` \ Oo, / 

углерода (1V) линейная. поэтому пост- te 

роение o-MO для молекулы СО. 
осуществляется Tak же, как и для Рис. 37. Энергетическая диаграмма 

ee . орбиталей линейной х у 
линейной трехатомной молекулы ВеН. - po трехатомной MO- 

лекулы без л-связывания на примере 
Однако у атома кислорода в отличие ВьеН. 
от атома водорода имеются орбитали 
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Рис. 38. Орбитали центрального атома (а) и 
групповые орбитали (6) для трехцентровой линей- 

ной молекулы CO 

р-типа. Следовательно, орбиталей в молекуле СО. больше, чем в молекуле 

ВеНо. 

На рис. 38 показаны валентные орбитали центрального атома углерода и 

групповые орбитали (атомов кислорода), составленные из их 2р-орбиталей. 

Вследствие большого энергетического различия 25- и 2р-орбиталей кислорода 

участием 25-орбиталей можно пренебречь. Сочетание орбиталей 2s — у, 2pz — 

> приводит к образованию молекулярных орбиталей о-типа: 0; и o* оби 

‘o> (рис. 39). 

Комбинация орбиталей 2p, — 43 и 2Py — Ys приводит к образованию 

трехцентровых орбиталей т-типа: 7, и п * р’ Туи м, (рис. 40). Для групповых 

орбиталей 44 и \% подходящих по симметрии орбиталей центрального атома 

нет, поэтому в молекуле CO» они играют роль несвязывающих и обозначаются 

т, и л.. Несвязывающие орбитали локализованы У атомов кислорода (рис. 
y 

40). 

Энергетическая диаграмма молекулы CO2 приведена на рис. 41. Распреде- 

ление двенадцати валентных электронов (четыре — атома углерода и восемь — 
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Рис. 39. Связывающие и разрыхляющие д-орбитали молекулы СО. 

Рис. 40. Связывающие, разрыхляющие и несвязывающие л-ор- 

битали молекулы CO>2



Орбитали 

= {\ НН 

Рис. 41. Энергетическая диаграмма 
р линейной трехатомной молекулы с O- 

и л-связями на примере CO» 

двух атомов кислорода) по орбиталям молекулы СО. соответствует электрон- 

ной конфигурации 

21212121°2п°2 РИ Ty 

При учете 25-электронов двух атомов кислорода — A и В электронную конфи- 

гурацию молекулы СО2 можно записать: 

292 q2q2r2 727° 27° 2 ЕТ Ty 

Четыре пары электронов — 02, 02, 7, м приходятся на четыре трехцент- 

ровые связывающие орбитали, т.е. на каждый из атомов кислорода приходит- 

ся по две пары связывающих электронов. Таким образом, можно считать, что 

порядок связи между атомами кислорода и углерода в молекуле СО.) равен 2.. 

Это можно отразить структурной формулой О=С=О. 

$ 5. ПЯТИАТОМНЫЕ ТЕТРАЭДРИЧЕСКИЕ МОЛЕКУЛЫ 

Относительное расположение атомов водорода и углерода для 
тетраэдрической молекулы метана СН. приведено на рис. 42. Как 

видно из рисунка, правильный тетраэдр можно получить, поместив 
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центральный атом в центре куба, а пе 

риферические атомы — в его противо-. 
положных вершинах. 

В образовании орбиталей молекулы 
CH, принимают участие 2s-, 2p,-, 2рути 

2р»орбитали атома углерода и 15-орби- 

тали четырех атомов водорода. Возмож- 
ные способы перекрывания валентных 
орбиталей атома углерода и четырех 

атомов водорода показаны на рис. 43. 

Рис. 42. Взаимное располо- 
Комбинация 25-орбитали лерода и 15- 

n P углерод жение атомов в молекуле CH, 
орбиталей четырех атомов водорода (рис. 43, 

а) приводит к образованию пятицентровых молекулярных ©.- и o ;-орбиталей. 

`Комбинация 2pz-, 2ру-, 2рхорбиталей углерода и 15-орбиталей атомов водоро- 

да (рис. 43, 6) соответствует образованию трех связывающих Op (от, бу, Oz) и 

трех разрыхляющих ор (© м в у д») пятицентровых молекулярных орбиталей. 

Характер перекрывания 2р-, 2ру-и 2р‚орбиталей атома С с 15-рбиталями 

атомов Н одинаков. Следовательно, возникающие при этом три молекулярные 
x 

ср-орбитали (или соответственно три © р орбитали) имеют одинаковую энер- 

гию, т.е. они составляют трижды вырожденный уровень. 

Рис. 43. Перекрывание 2s- (а) и 2рорбиталей (6) атома углерода с 15- 
орбиталями четырех атомов водорода в молекуле СН. ` 
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Энергетическая диаграмма 
орбитали Орбитали Орбитали орбиталей молекулы — метана 

„= ов приведена на рис. 44. Невоз- 
—— бужденная молекула CH, имеет 

/ \ два связывающих и два pa3- 
Е / \ рыхляющих энергетических 

т | Г = \ , уровня. Распределение восьми 
г \ ! , г валентных электронов молекулы 

\ / tT метана (четыре от атома С и 
\, a четыре от атомов Н) соответ- 
A peor ствует электронной конфигура- 

\ и ции 
} \ И! 

2 | ЧЕН ; 05020101. 

`` Каждая из молекулярных 

Рис 44. Энергетическая диаграмма орбиталей охватывает все ато- 
орбиталей тетраэдрической молекулы мы молекулы и поэтому по 

без л-связывания на примере CH, характеру распределения элект- 
ронной плотности все четыре 

атома водорода равноценны. Это позволяет считать, что в молекуле 
имеются четыре равноценные связи С-Н: 

Н 

H——-C——H 

Н 

Валентные электроны располагаются на орбиталях двух энергети- 

ческих уровней (рис. 44). Поэтому молекула СН. имеет два первых 

потенциала ионизации. Удаление электрона с буорбитали требует 

большей энергии (2132 кДж/моль), чем с одной из ор-орбитали (1274 
кДж/моль). 

Как показывают расчеты, 25-орбиталь атома углерода по ‘своей энергии 

резко отличается от 15-орбитали атома водорода. Поэтому по энергетическим 

условиям комбинация 25-орбитали атома углерода с четырьмя 15-орбиталями 

четырех атомов водорода к заметному перекрыванию не приводит, а следова- 

тельно, 25-орбиталь атома углерода в молекуле метана играет роль несвязы- 

вающей. Таким образом, в молекуле СН. в действительности химическая 

связь осуществляется за счет двух 2р-электронов углерода и четырех 15-элект- 
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ронов четырех атомов водорода. Очевидно, что и при таком объяснении сохра- 

няется вывод о равноценности всех четырех атомов водорода молекулы метана 

и равноценности связей C—H. 

$6. СОПОСТАВЛЕНИЕ ЭНЕРГЕТИЧЕСКИХ ДИАГРАММ 
ОРБИТАЛЕЙ МОЛЕКУЛ РАЗНОГО СТРОЕНИЯ 

Сопоставим энергетические диаграммы орбиталей линейной, тре- 

угольной, тетраэдрической, тригонально-пирамидальной и угловой 

молекул без л-связей: 

* 0* of oF * 

ЕЙ at ae + O; __ o* o*__ Oo oO; 

x mo uot +” 

Hh HRS HR Ht Hh 
Os AL о, AL Os AL в, 4+ 419, 

BeH) ВН, СН4 НМ H,0 

Линейная Треугольная Тетраэдрическая Пирамидальная Угловая 

По мере перехода в этом ряду от линейной к тетраэдрической 

молекуле число молекулярных о-орбиталей увеличивается, а число T- 

орбиталей уменьшается. В тригонально-пирамидальной молекуле 

число с-орбиталей то же, что и в треугольной, но вместо несвязываю- 

щей л-орбитали имеется несвязывающая о.-орбиталь. 

Распределение электронов по молекулярным орбиталям можно 
отразить в структурных формулах молекул. Примем во внимание, что 
нахождение электрона в о-орбитали соответствует о-связи между ато- 
мами. Электроны o°- и т’-орбиталей играют роль несвязывающих и 

принадлежат центральному атому: 

ВеН. ВН: CH, 

д? 02 2 070% д? 010 02 

Н—Ве-—Н Н Н 

| | 
В C 

H~ a we \ + 
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МН. Н2О 

2029249’? 202021°2 050:0,0, 50.0 ay 

NN 70: 
mV H o™ 

Как видно из сравнения рис. 37 и рис. 41, для молекул с T-CBA3AMH 

энергетическая диаграмма орбиталей сложнее, чем для молекул без л- 
связей. В частности, вместо несвязывающей л°’-орбитали в молекулах с 

т-связыванием имеются л- и л*-орбитали. 
Рассмотрим диаграмму молекулярных орбиталей молекулы ВЕ: 

(рис. 45). Эта молекула, как и молекула ВНз, имеет форму плоского 
треугольника. Но так как атомы фтора имеют орбитали, способные к 

образованию молекулярных орбиталей л-типа, в молекуле BF; имеют- 

ся и молекулярные л- и т*-орбитали. Если не учитывать 25-электро- 
нов атомов фтора (25а, 25ь, 25е), эта молекула содержит 18 валентных 
электронов (3 электрона атома В, 15 электронов трех атомов Е). Из 

Орбитали Орбитали Орбитапи 

Рис. 45. Энергетическая диаграмма орбиталей 
треугольной молекулы с о- и п-связями на примере 

ВЕ. 
76



них 8 электронов находятся на четырехцентровых 0-, Oz-, бу- и пл 

орбиталях, остальные — на несвязывающих орбиталях, локализован- 

ных на атомах фтора. Связывающую электронную конфигурацию 

молекулы ВЕз можно изобразить формулой 
4 

д оЁбут:. 

Поскольку в молекуле BF3 связь осуществляется тремя о-электронны- 

ми парами и одной л-электронной парой, порядок связи B—F состав- 

ляет 1 !/з. Таким образом, можно представить, что между атомом бора 

и каждым из атомов фтора имеется одна O-CBA3b, а л-связь делокали- 

зована по всем трем связям В-РЁР. Сказанное можно изобразить сле- 

дующим образом: 

Такое же строение имеют ионы ВОЗ”, СО: NO3 и молекула SOs, 
изоэлектронные молекуле BF3: 

On. | fox, ]* JOS OSs. 
B==O0 C=O №220 5-0 

Oo” | on | oc” 0577 

Теория молекулярных орбиталей нашла широкое применение, так 

как дает самый общий подход ко всем типам химических соединений. 

Эта теория доминирует в теории химической связи и теоретической хи- 

мии вообще. Ее математический аппарат наиболее удобен для проведе- 

ния количественных расчетов с помощью ЭВМ. 

ГЛАВА 3. ТЕОРИЯ ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ 

$ 1. НАСЫЩАЕМОСТЬ КОВАЛЕНТНОЙ СВЯЗИ 

Рассмотрим в рамках теории валентных связей характерные особен- 

ности ковалентной связи - насыщаемость, направленность и поляризуе- 

МОСТЬ. 

Одно из важнейших свойств химической связи - ее насыщаемость. 

Вследствие насыщаемости связи молекулы имеют определенный состав 

и существуют в виде дискретных частиц с определенной структурой. 

Теория валентных связей (локализованных электронных пар) исхо- 

дит из положения, что каждая пара атомов в молекуле удерживается 
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вместе при помощи одной или нескольких общих электронных пар. 

Таким образом, в представлении теории валентных связей химическая 

связь локализована между двумя атомами, т.е. она двухцентровая и 

двухэлектронная. 

Обозначение с помощью черточки химической связи в структурных 

формулах соединений 

Н 

Н—Н М=ЕМ: “O* H—C—H 
H~ Ay | 

H 

Ho No Н2О CH, 

нашло обоснование благодаря теории BC. 

Валентность. Под валентностью подразумевается свойство атома 

данного элемента присоединять или замещать определенное число 

атомов другого элемента. Мерой валентности поэтому может быть 

‚число химических связей, образуемых данным атомом с другими ато- 

мами. Таким образом, в настоящее время под валентностью химичес- 

кого элемента обычно понимается его способность (в более узком смыс- 

ле — мера его способности) к образованию химических связей. В пред- 

ставлении метода валентных связей числовое значение валентности 

соответствует числу ковалентных связей, которые образует атом. 

Образование молекулы водорода из атомов можно представить 

следующим образом (точка означает электрон, черта — пару электро- 

HOB): 

Н. + -Н =Н:Н или H- + -H = Н-Н 

Поскольку пребывание двух электронов в поле действия двух ядер 

энергетически выгоднее, чем нахождение каждого электрона в поле 

своего ядра, в образовании ковалентных связей могут принимать учас- 

тие все одноэлектронные облака. Например, атомы кислорода и азота 

могут соединяться с двумя и тремя (соответственно) одновалентными 

атомами водорода: ° 

О 2s? 2p* М 2s72p? 

ch НЕ + 
tr 2p +7} + 

AY 

н н 
“Ot + 2H —= H:0: SNe + 3H —амн .. А 7 
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В ряде случаев число непарных электронов увеличивается в резуль- 

тате возбуждения атома, вызывающего распад двухэлектронных обла- 

ков на одноэлектронные. Например, атом углерода в основном состоя- 

нии имеет два непарных электрона (2522р?), а при возбуждении одного 
из 25-электронов в 2р-состояние возникают четыре непарных элект- 

рона: 

Е С 2522р? C* 2s!2p? 4 

+4+— — ,++4 tr +» 
2s 2s 

Вследствие этого атом углерода может соединяться, например, с че- 

тырьмя атомами фтора (2522р), имеющими по одному непарному 
электрону: 

:F: 

. wo al 
С. + 4-Е: + :Е-С-Е:' 

:F: 

Возбуждение атомов до нового валентного состояния требует затра- 
ты определенной энергии, которая компенсируется энергией, выделяе- 
мой при образовании связей C—F. 

Донорно-акцепторный механизмы образования ковалентной связи. 

Возможен и другой механизм образования двухцентровой двухэлект- 

ронной связи, а именно при взаимодействии частиц, одна из которых 

имеет пару электронов А:, другая — свободную орбиталь OB: 

А: + OB = АВ 

донор акцептор 

Частица. предоставляющая для связи двухэлектронное облако, 

называется донором; частица со свободной орбиталью, принимающая 

эту электронную пару, называется акцепторо.м. 

Механизм образования ковалентной связи за счет двухэлектронного 

облака одного атома и свободной орбитали другого называется 

донорно-акцепторным. 
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Валентные возможности элементов. Имея в виду оба описанные 

выше механизма образования ковалентной связи, рассмотрим валент- 

ные возможности атомов бора, углерода и азота. Это элементы 2-го 

периода, и следовательно, их валентные электроны распределяются по 

четырем орбиталям внешнего слоя: одной 25- и трем 2р-: 

В 252 2р! С 2s?2p? М 2522р? 

У 4a tho 4g tat 
2s 2s 25 

Поскольку у бора и углерода имеются энергетически близкие сво- 

бодные 2р-орбитали, при возбуждении эти элементы могут приобрести 

новые электронные конфигурации: 

м B* 251 2р? C* 251 2рз 

++ +++ 
, 2р + 2p 

5 5 

В соответствии с числом непарных электронов атомы В, Си N 

могут образовать соответственно три, четыре и три ковалентные связи, 

например с атомами водорода: 

Н Н Н 

, Оо И | 
B- + ЗН. + OB-H С. + 4H- —> Н-С-Н №. + ЗН. — М-Н 

| | | 
Н Н Н 

Атом бора имеет свободную орбиталь, поэтому в молекуле BH; 

дефицит электронов. В молекуле же МНз при атоме азота имеется 

неподеленная (несвязывающая) электронная пара. Таким образом, 

молекула ВН. может выступать как акцептор, а молекула NH3, наобо- 

рот, — как донор электронной пары. Иными словами, центральные 

атомы той и другой молекулы способны к образованию четвертой 

ковалентной связи по донорно-акцепторному механизму. 

Простейший донор электронной пары — гидрид-ион Н`. Присоеди- 

нение отрицательного гидрид-иона к молекуле ВН. приводит к об- 

разованию сложного (комплексного) иона ВН; с отрицательным заря- 

дом: 
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акцептор донор 

Простейший акцептор электронной пары — протон Н*; его присое- 

динение к молекуле МНз тоже приводит к образованию комплексного 

иона МНу, но уже с положительным зарядом: 

Н | H |" 

| | 
H—-N: + oH*t —>!|H—-N—H 

| | 
H | oH 

донор акцептор 

Из сопоставления структурных формул молекулы CH, и комплекс- 

ных ионов BH] и МН* 

видно, что атомы бора, углерода и азота в этих соединениях четырех- 

валентны. Следует отметить, что в ионах ВН; и МН} все четыре связи 

равноценны и неразличимы, следовательно, в ионах заряд делокализо- 

ван (рассредоточен) по всему комплексу. 

Рассмотренные примеры показывают, что способность атома образо- 

вывать ковалентные связи обусловливается не только одноэлектронны- 

ми, но и двухэлектронными облаками или соответственно наличием 

свободных орбиталей. 

$ 2. НАПРАВЛЕННОСТЬ КОВАЛЕНТНОЙ СВЯЗИ 

Поскольку электронные облака имеют различную форму, их взаим- 

ное перекрывание может осуществляться разными способами. В зави- 

‘’симости от способа перекрывания и симметрии образующегося облака 

различают o-, л- и б-связи (рис. 46). 
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a-ad 

<- связи 

Рис. 46. Схемы перекрывания орбиталей при образовании о-, T-, 6-связей 

Сшииа-связъ осуществляется при перекрывании облаков вдоль линии 

соединения атомов. Пи-связъ возникает при перекрывании электрон- 

ных облаков по обе стороны от линии соединения атомов. Дельта- 

связь обязана перекрыванию всех четырех лопастей 4-электронных 

облаков, расположенных в параллельных плоскостях. Исходя из усло- 

вий симметрии, можно сказать, что электроны $-орбиталей могут уча- 

ствовать лишь в о-<связывании, р-электроны — уже в O- и т<вязыва- 

нии, а 4-электроны — как в 0-и 7-, так и в б-связывании. Для fop- 

биталей способы перекрывания еще разнообразнее. 

Максимальное перекрывание облаков, образующих связи, совпа- 

дает с линией, соединяющей центры атомов. Поскольку электронные 

облака (кроме 5-облака) направлены в пространстве, то и химические 

связи, образуемые с их участием, пространственно направлены. Tak, 

гантелевидные р-орбитали расположены в атоме взаимно перпендику- 

лярно. Следовательно, угол между связями, образуемыми р-электрона- 

ми атома, должен быть 90°. Таким образом, пространственное располо- 

жение о-связей определяет пространственную конфигурацию молекул. 

Пространственные формулы молекул весьма разнообразны. Так, 

молекула СО. имеет линейную структуру, молекула CH, — тетраэдри- 

ческую, молекула NH; — пирамидальную, воды — угловую, SO3 — 

треугольную. 
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Для объяснения пространственной конфигурации молекул сущест- 
вует ряд теорий (моделей). Рассмотрим модель гибридизации орбита- 

лей. 

Модель гибридизации атомных орбиталей. Обычно химические 

связи образуются за счет электронов разных энергетических состоя- 
ний атома. Так, у атомов бериллия (2522р!), бора (2s!2p2) и углерода 
(2512р3) в образовании связей одновременно принимают участие как S-, 
так и р-электроны. Несмотря на различие форм исходных электрон- 
ных облаков связи, образованные с их участием, оказываются равно- 
ценными и расположенными симметрично. В молекулах ВеС]., ВЦ]. и 

СС] 4, например, валентный угол CIOC] равен 180°, 120° и 109°28’ 

соответственно: 

С Be——Cl 

Ne, 
та 180° 

Cl С 

Как же неравноценные по исходному состоянию электроны образу- 

ют равноценные химические связи? Ответ на этот вопрос дает пред- 

ставление о иибридизации валентных орбиталей. Согласно этому пред- 

ставлению химические связи формируются электронами не "чистых", 
а "смешанных", так называемых чибридных орбиталей. Последние 
являются результатом смешения атомных орбиталей. Иначе говоря, 

при гибридизации первоначальная форма и энергия орбиталей (элект- 

ронных облаков) взаимно изменяются и образуются орбитали (облака) 
новой, но уже одинаковой формы и одинаковой энергии. 

Следует отметить, что, как физи- 
ческий процесс, гибридизация 

орбиталей не существует. Теория 

гибридизации представляет собой 

удобную модель наглядного описа- 

ния молекул. 

На рис. 47 показана гибридная 

орбиталь, возникшая за счет комби- 

нации 5- и р-орбиталей. Она больше 

вытянута по одну сторону от ядра, 

чем по другую, т.е. электронная 

плотность в ней сконцентрирована 

по одну сторону в большей степени, 

чем по другую. Поэтому химическая 
é 

Рис. 47. Форма $р-гибридной op- 
битали 
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(г+р+р+р)-ордители Четыре 5р9-орбитали 

Рис. 48. Гибридизация валентных орбиталей 

связь, образованная с участием электрона гибридной орбитали, 

должна быть более прочной, чем образованная электронами отдельных 

5- и р-орбиталей. 

_ Характер гибридизации валентных орбиталей центрального атома и 

их пространственное расположение определяют пространственную 

конфигурацию молекул. Так. при комбинации одной S- и одной р- 

орбитали возникают две 5р-гибридные орбитали. расположенные сим- 

метрично под углом 180° (рис. 48). Отсюда и связи, образуемые с 

участием электронов этих орбиталей, также располагаются под углом 

180°. Например, у атома бериллия $р-гибридизация орбиталей прояв- 
ра 

ляется в молекуле ВеС].. которая вследствие этого имеет линейную 

фор-му (рис. 49, а) 
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Be——Cl. 

180° 

Cl 

Комбинация трех орбиталей — одной s- и двух р-типа — приводит 

к образованию трех $5р2-гибридных орбиталей, расположенных под 

углом 120° (см. рис. 48). Под таким же углом располагаются и связи, 
образованные с участием электронов этих орбиталей. Например, вслед- 

ствие 5$р2-гибридизации орбиталей атома бора молекула ВС]3 имеет 

треуольную форму (рис. 49, 6). Распределение химических связей 

можно представить следующей схемой: 

Fan 

[ae 

Cl 

cn 

Комбинация четырех орбиталей — одной s- и трех р-типа — приво- 

дит К sp? — 5рз-гибридизации, при которой четыре гибридные орбитали 

симметрично ориентированы в пространстве под углом 109°28’ (см. 

рис. 48) к четырем вершинам тетраэдра (рис. 49, в). Тетраэдричес- 

Рис. 49. Пространственное расположение связей и конфигу- 
рация молекул: 

а — линейная; 6 — треугольная; в — тетраэдрическая; 1 — тригональ- 
но-бипирамидальная; 9 — октаэдрическая; е — пентагонально- 

бипирамидальная 
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кое расположение связей и форма тетраэдра характерны для многих 
соединений углерода, например, СС]4: 

Cl 

war 
С 

a Nc 
Cl 

Вследствие $р3-гибридизации орбиталей атомов азота и бора анало- 

гичную структуру имеют ионы МН и ВНУ. 

Комбинация орбиталей типа одной s-, трех р- и одной 4- приводит 

к $р34-гибридизации. Это соответствует пространственной ориентации 

пяти $р24-гибридных орбиталей к вершинам тршональной бипирамиды 

(рис. 49, 2). В случае $р3-гибридизации шесть $р342-гибридных орби- 

талей ориентируются к вершинам октаэдра (рис. 49, 9). Ориентация 

семи орбиталей к вершинам пентазональной бипирамиды (рис. 49, е) 
соответствует $р343 (или 5$р342?)-гибридизации валентных орбиталей 
центрального атома молекулы (комплекса). 

Влияние несвязывающей электронной пары центрального атома на 

строение молекул. Выше были рассмотрены правильные геометричес- 

кие формы молекул и комплексов с валентными углами 180, 120 и 

109,5, 90° Однако, согласно экспериментальным данным, значительно 

чаще встречаются молекулы и комплексы с несколько иными значени- 

ями валентных углов. Валентные углы в молекулах МНз и H2O, напри- 

мер, составляют ZHNH = 107,3° и ZHOH = 104,5°. Согласно теории 

гибридизации центральные атомы этих молекул образуют химические 

связи за счет электронов $р3-гибридных орбиталей. У атома углерода 

на четыре 5р3-гибридные орбитали приходится четыре электрона: 

cH t+ 4 4 
Это определяет образование четырех связей С-Н и расположение 

атомов водорода молекулы метана CH, в вершинах тетраэдра (рис. 50). 

У атома азота на четыре $р3-гибридные орбитали приходится пять 

электронов: 

++ 
5рз 
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Рис. 50. Перекрывание валентных орбиталей в молекулах СНа, NH3, Н2О 

Следовательно, одна пара электронов оказывается несвязывающей и 

занимает одну из $р3-гибридных орбиталей, направленных к вершине 

тетраэдра (рис. 50). Молекула NH3 имеет форму тригональной пира- 
MU OBI. 

У атома кислорода на четыре $р3-гибридные орбитали приходится 

шесть электронов: 

otf +++ 
sp3 р 

Теперь уже несвязывающие электронные пары занимают две гибрид- 

ные $р3-орбитали. Молекула Н2О имеет угловую форму. 

В представлениях теории гибридизации уменьшение валентного 

угла HOH в ряду CH, (109°28') — МН. (107,3°) — Н2О (104,5°) объяеня- 
ется следующим образом. В ряду C—N—O энергетическое различие 

между 25- и 2рорбиталями увеличивается, поэтому вклад 25орбиталей 

при гибридизации с 2рорбиталями уменьшается. Это приводит к 

уменьшению валентного угла и постепенному приближению его к 90° 

Модель локализованных электронных пар. Согласно этой теории, 

строение молекулы определяется взаимным отталкиванием связываю- 

щих и несвязывающих электронных пар центрального атома. Влияние 

числа связывающих и несвязывающих электронных пар центрального | 

атома на пространственную конфигурацию молекул типа АВ показаны 

на рис. 51. 

о Согласно этой теории, молекулы CH,, МН. и Н2О относятся к моле- 

кулам типа АВ., AB3E* и АВ.Е_ соответственно. Молекула СН. имеет 

форму правильного тетраэдра с атомом углерода в центре (рис. 51, а), 
а в молекуле NH; (рис. 51, 6) одна из вершин тетраэдра занята несвя- 

*E — несвязывающая электронная пара. 
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Рис. 51. Влияние связывающих и несвязывающих электрон- 

ных пар (Е) центрального атома на пространственную конфи- 
гурацию молекул: 

а — тетраэдр; 6 — тригональная пирамида; в — тригональная бипира- 
мида; t — угловая форма; д — искаженный тетраэдр; e — Т-форма; ж 
— линейная форма; 3 — октаэдр; и — тетрагональная пирамида; к — 

квадрат 

зывающей электронной парой и молекула поэтому имеет форму триго- 

нальной пирамиды. В молекуле HO (рис. 51, в) две вершины тетраэд- 

ра заняты электронными парами, а сама молекула имеет угловую (V- 

образную) форму. 
Связывающая электронная пара (локализованная между двумя 

атомами) занимает меньше места, чем несвязывающая. Поэтому оттал- 

кивание проявляется в наибольшей степени между несвязывающими 

парами, несколько меньше — между несвязывающей и связывающей 

парой и наименее — между связывающими электронными парами. 

Увеличением числа несвязывающих электронных пар центрального 

атома объясняется уменьшение валентного угла HOH в ряду CH, 

(109,5°; молекула типа АВ4) — МН: (107,3°; молекула типа AB3E) — 
Н2О (104,5°; молекула типа ABE). 

Взаимным отталкиванием связывающих и несвязывающих электронных пар 

центрального атома можно объяснить влияние на размеры валентных углов 

природы периферических атомов (или их группировок). Например, в ряду МНз 
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(107,3°) и NF3 (102°), Н2О (104,5°) и ОР. (103°) валентные углы уменьшают- 
ся. Связывающее электронное облако занимает тем меныший объем (локализо- 

вано в большей степени), чем выше электроотрицательность периферического 

атома. Поскольку фтор электроотрицательнее водорода, электронная пара свя- 

зи Э — Е локализована в меньшем объеме, чем электронная пара связи Э — 

Н. Иными словами, взаимное отталкивание электронных пар связей Э — F 

меньше, чем электронных пар связей Э — Н. Поэтому отталкивающее влияние 

несвязывающих электронных пар в случае молекул NF3 и OF) приводит к 

уменьшению валентного угла в большей степени, чем в случае молекул МН; и 

Н20. 

С помощью теории локализованных электронных пар можно пока- 

зать, что при пяти о-электронных парах центрального атома А воз- 

можны молекулы состава АВ; тригонально-бипирамидальной формы 

(рис. 51, 2), AB4E — искаженно-тетраэдрической (рис. 51, 0), АВз3Е. — 
Т-образной (рис. -51, е) и состава АВ›Ез — линейной (рис. 51, x) 
формы. | 

Шести с-электронным парам атома А отвечают молекулы АВ, 

AB;E, AB,E2 соответственно октаэдрической (рис. 51, 3), тетрагональ- 

но-пирамидальной (рис. 51, и), квадратной (рис. 51, к) формы. 
Влияние числа локализованных электронных пар центрального 

атома на пространственную конфигурацию молекул показано в табл. 9. 

Таблица. Число локализованных электронных пар 

центрального атома и пространственная конфигурация молекул ABn 

в-Электронные пары атома A 

Геометрическая форма 

свя- | непо- и состав молекулы Примеры 

чис+ расположениазыва-| делен- | 

ло ющие ные 

2 Линейное 2 0 Линейная AB> BeH», BeCle 

3 'Треугольное| 3 0 Плоский треугольник АВ; | ВЕз 

2 1 Угловая АВ>Е эп(]2 

4 Тетраэдри- | 4 0 Тетраэдр AB, CCl4, CH4 

ческое 3 1 'Тригональная пирамида H3N, МЕ. 

AB3E 

2 Угловая AB2E Н2О, OF 2 

5 Тригональ- | 5 0 Тригональная бипирами- | РС 

но-бипирами- да ABs 

дальное 4 1 Неправильный тетраэдр SF, 

АВаЕ 
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Продолжение табл. 9 

в-Электронные пары атома А 

Геометрическая форма 

свя- |непо- и состав молекулы Примеры 

чис- | расположениазыва-| делен- 

ло ющие!|ные 

3 |2 | Т-образная АВзЕ? CIF; 
2 3 Линейная ABoEs XeFo, 1 

6 Октаэдри- | 6 0 Октаэдр ABg SF, SiF2° 

ческое 5 1 Тетрагональная пирами- | 15, 5ЪЕ2` 

да ABsE 

4 2 Плоский квадрат АВаЕ> XeF4, 101 

7 Пентаго- 7 0 Пентагональная бипира- IF7 

нально-бипи- мида АВ? 

рамидальное | 6 1 Неправильный октаэдр XeF¢ 

ABsE 

$ 3. КРАТНОСТЬ (ПОРЯДОК) СВЯЗИ 

До сих пор были рассмотрены молекулы с одинарными связями, 
т.е. молекулы лишь с O-CBA3AMH. Однако значительно более разнооб- 
разны молекулы и комплексные ионы, средняя кратность (порядок) 
связи в которых больше единицы. Повышение кратности связи обяза- 
HO наложению на д-связь л- и бхвязей. Например, в молекуле No, 
имеющей тройную связь 

:N=N: 

Одна из связей o-THMa, две другие — л-типа, отвечающие р. — pz, р; — 

Pr и Py — ру перекрыванию соответственно (см. рис. 46). 

В линейной молекуле CO, каждый атом кислорода объединяется с 

атомом углерода одной o- и одной л-евязью: 

O=C=0 
Повышение кратности связи приводит к упрочнению межатомной 

связи и уменьшению межъядерного расстояния (длины связи). Так, 

энергии диссоциации на атомы молекул фтора ГР. (:F—F:) и азота No 

(:N=N:) соответственно равны 159 и 940 кДж/моль. 
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Влияние л-связывания на межъядерное расстояние хорошо иллюст- 

рирует ряд С›Н5—С.Н.—С›Н.о: 

С2Нв С2На С2Н2 
НзС-СНз H,C—CH, HC=CH 

в котором расстояние между атомами углерода по мере повышения 

кратности связи уменьшается и составляет соответственно 0,154; 0,135 

и 0,120 нм. 
Делокализованная л-связь. Рассмотрим химические связи в карбо- 

нат-ионе СО. Этот ион имеет треугольное строение. Согласно теории 

валентных связей атом углерода за счет электронов $р2-гибридных 

орбиталей образует три в-связи, лежащие в плоскости под углом 120°. 

Четвертый электрон углерода образует л-связь. Валентное насыщение 

одного атома кислорода достигается за счет образования л-связи, двух 

других — за счет присоединения электрона. Строение такого иона 

изображают формулой 

— _ 2- 

079 

Недостатком такого изображения является локализация л-связи и 

обусловленная этим‘ кажущаяся неравноценность связей C—O, что 

противоречит данным эксперимента. Поэтому в теории валентных 

связей строение аниона СО: изображается не одной схемой, а набором 

из трех равноценных: 

— 2- 2- 2 

— {7 2sce0 Sco!" | >c-0- 
—O“ —07 OF 

Равноценность всех связей свидетельствует о делокализации 7- 

связи (т-электронного облака) и отрицательного заряда на все атомы 

кислорода. Тогда можно обойтись одной схемой с изображением дело- 

кализованного л-электронного облака в виде пунктира: 

~ 2- 

S00 07 

Вследствие делокализации т-электронного облака порядок связи 

C=O составляет примерно 1 !/з. Длина связи в ионе Со: dio = 
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= 0,129 нм и является промежуточной между длиной одинарной 
4 = 0,143 нм и двойной d = 0,122 нм связей. 

— 

Рассуждая аналогичным образом, можно показать, что в ионе МО; 

вследствие делокализации зарядов и л-связи все три атома кислорода 
равноценны, do = 0,121 нм. В молекуле же НМО: одна из связей NO 

одинарная, do = 0,141 нм, две другие — близки к двойным, do = 

= 0,121 вм: 
= ~ = > 

О; 
\ Н $f? 

====0 \ ха [4 
N 

\ 

J 0,121 нм Cond oN 
о! | 

В качестве еще одного примера системы с делокализованными л-связями 

рассмотрим молекулу бензола СьНв. Она имеет форму плоского шестиугольни- 

ка. Каждый из шести атомов углерода в кольце может рассматриваться как 

находящийся в состоянии 5р?-гибридизации и образующий три д-связи с 

валентными углами 120° (рис. 52). На образование этих трех о-связей (двух 
С-—С и одной С-—Н) каждый углеродный атом затрачивает три из четырех 

валентных электронов, остальные шесть электронов всех шести углеродных 

атомов располагаются на р-орбиталях — по одному у каждого атома углерода. 

Четвертое электронное облако каждого атома углерода ориентируется перпен- 

дикулярно к плоскости бензольного кольца (рис. 53). Два таких соседних р- 

электронных облака могут перекрываться, образуя тл-связь между двумя 

атомами углерода. При этом каждое из р-электронных облаков может соче- 

Рис. 52. в-Связи в молекуле бен- Puc. 53. Расположение р-электрон- 
зола ных облаков в молекуле бензола 
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таться с равной вероятностью как с р‚облаком, находящимся справа, таки с 

ргоблаком, находящимся слева от него: 

Н Н 

С С 

ной Nox HO cu 

на 
Yo” a 

H H 

Следовательно, можно считать, что возникает попеременно х-связь то с 

одним, то с другим атомом углерода. В целом, это приводит к образованию 

тремя электронными парами единой 

связи, распространяющейся на все 

атомы углерода бензольного кольца. 

Образуются две области ксчцентрации 

электронной плотности, расположенные 

по обе стороны плоскости д-связей 

(рис. 54). При этом все атомы углеро- 

да оказываются — равноценными и, 

следовательно, подобная система более 

устойчива, чем система с тремя ло- 

кализованными —дДвоЙНыЫМИ — СВЯЗЯМИ | | 

между определенными атомами углеро- РИС. 54. п-Связи в молекуле бен- 
да. Таким образом, в молекуле бензола зола 

б-связи, лежащие в плоскости бензольного кольца, локализованы, а п-связи, 

расположенные перпендикулярно плоскости кольца, не локализованы: 

Делокализованная связь в молекуле бензола обусловливает повышение поряд- 

Ka связи между атомами и сокращение межъядерного расстояния, т.е. do B 

CyHe составляет 0,139 нм, тогда как а = 0,154 нм, аа = 0.135 нм. 
сс C=C 

Рассмотренный материал показывает, что химическая связь может 

осуществляться при помощи одного (H5) или двух электронов (H>), 

охватывать два (H5, H2) или большее число атомов (CO%, СвНв). Это 
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говорит о том, что классическое представление о валентности как 

числе двухцентровых связей не может быть всеохватывающим. Если 

атом окружен п атомами, это не означает, что он образует п 

двухцентровых связей. 

$ 4. ПОЛЯРНОСТЬ И ПОЛЯРИЗУЕМОСТЬ СВЯЗИ 

Связь между атомами разных элементов всегда более или менее 

полярна, что обусловлено различием электроотрицательностей атомов. 

Например, в молекуле хлорида водорода HCl связующее электронное 

облако смещено в сторону более электроотрицательного атома хлора. 

Вследствие этого заряд ядра водорода не компенсируется, а в атоме 

хлора электронная плотность становится избыточной по сравнению с 

зарядом ядра. Иными словами, атом водорода в HCl поляризован 

положительно, а атом хлора отрицательно. На атоме водорода возника- 

ет положительный заряд, на атоме хлора — отрицательный. Этот заряд 

§, называемый эффективным, можно установить экспериментально. 

Согласно имеющимся данным эффективный заряд на атоме водорода 

молекулы HCl составляет Ob = 0,18+, а на атоме хлора С = 0,18— 

абсолютного заряда электрона. Можно сказать, что связь в молекуле 

HCl имеет на 18% ионный характер, т.е. полярна. Ниже приведены 

значения эффективных зарядов* на атомах кислорода в оксидах 

элементов 3-го периода: 

Na,O MgO А]5Оз 59102 Р2О; SO3 С]207 

Эффективный 

заряд ........... 0,81- 0,42- 0,31- 0,23- 0,13- 0,06- 0,02- 

Эффективный заряд на атоме кислорода в Cl,O7 ничтожно мал и 

связь Cl—O близка к неполярной, тогда как в М№а2О он составляет 

0,81—, т.е. в этом соединении химическая связь сильно полярна. Пони- 
жение полярности связи в этом ряду соответствует уменьшению разли- 
чия в электроотрицательностях элементов, образующих соединения. 

Таким образом, по степени смещения (поляризации) связующего 
электронного облака связь может быть неполярной, полярной и ион- 

ной. Неполярная и ионная связи представляют собой крайние случаи 

*Значения 6, определяемые разными методами, существенно различаются. 

Приводимые здесь значения 6 интересуют нас с точки зрения иллюстрации 

общей тенденции их изменения в ряду однотипных соединений. 
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полярной связи. Соединения с ионной и ковалентной связями встреча- 

ются значительно реже, чем соединения с полярной ковалентной 

СВЯЗЬЮ. 

Поляризуемость связи. Для характеристики реакционной способ- 

ности молекул важно знать не только исходное распределение элект- 

ронной плотности, но и ее поляризуемость. Последняя характеризует 

способность становиться полярной (или более полярной) в результате 

действия на молекулу внешнего электрического поля. Так как с каж- 

дым атомом или молекулой в свою очередь связано электрическое 

поле, то соединение должно поляризоваться также и при действии на 

молекулу других молекул, скажем, партнера по реакции. 

В результате поляризации может произойти полный разрыв связи с 

переходом связывающей электронной пары к одному из атомов и 

образованием отрицательного и положительного ионов. Асимметрич- 

ный разрыв связи с образованием разноименных ионов называется 

зетеролитическилм: 

Н. + :С: — :Cl = Ht + :Cl: 

гомолитический разрыв гетеролитический разрыв 

(диссоциация) (ионизация) 

Гетеролитический разрыв отличается от разрушения связи при 
распаде молекулы на атом и радикал. В последнем случае разрушает- 
ся связывающая электронная пара и процесс называется зололити- 
чески. В соответствии со сказанным, следует различать процесс дис- 

социации и процесс ионизации; в случае НС] первый наблюдается при 

термическом распаде на атомы, второй — при распаде на ионы в раст- 
воре. 

Степень (состояние) окисления элементов. Пользуясь представлени- 
ем об электроотрицательности элементов, можно дать количественную 
оценку состояния атома в соединении в виде так называемой степени 
или состояния окисления. 

Степень окисления — это положительное или отрицательное число, 
которое присваивают элементу в соединении. Принимается, что обыч- 
ная степень окисления водорода равна +1, а кислорода —2. Физичес- 
кого смысла степень окисления не имеет. Лишь в случае идеального 
ионного соединения степень окисления элементов соответствует заряду 

+1 -1 
их ионов. Например, в KCl заряд на атоме калия близок к 1+, а за- 

ряд на атоме хлора близок к 1—. С увеличением степени окисления 

реальный заряд на атоме в соединении уменьшается. 
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Знак степени окисления зависит от электроотрицательности обра- 

зующих соединение элементов. Так, в соответствии с различием в 

электроотрицательностях азота (3,0), водорода (2,1) и фтора (4,0) 
азоту в NH3 приписывается отрицательная степень окисления —3, а в 

МЕ; — положительная степень окисления +3. 

При пользовании степенями окисления полезно придерживаться следующих 

правил: 

1) сумма степеней окисления атомов в любой частице равна ее электри- 

ческому заряду. Следовательно, степень окисления элемента в его простом 

веществе равна нулю; 

2) в соединении с другими элементами фтор всегда проявляет степень 

окисления —1; 

3) степень окисления кислорода в соединениях обычно равна —2 (кроме 

+2 -1 
OF 2, Н2О_ и др.); 

4) степень окисления водорода чаще +1 и реже —1 (KH, СаН.); 
5) максимальная положительная степень окисления элемента обычно чис- 

ленно совпадает с номером его группы в периодической системе. Максималь- 
ная отрицательная степень окисления элемента равна максимальной положи- 
тельной степени окисления минус восемь. 

Исключение составляют фтор, кислород, гелий, неон, аргон, а также эле- 
менты подгруппы кобальта и никеля: их высшая степень окисления выражает- 
ся числом, значение которого ниже, чем номер группы, к которой они относят- 
ся. У элементов: подгруппы меди, наоборот, высшая степень окисления больше 
единицы, хотя они и относятся к [ группе. 

Для отражения в названиях двухэлементных (бинарных) соедине- 

ний отрицательной степени окисления элементов к их латинским 

названиям добавляется суффикс -ид, например: NaCl — хлорид нат- 

рия, НЕ — фторид водорода, Н.М — нитрид водорода, МЕ. — фторид 

азота. Положительная степень окисления элемента указывается в скоб- 

ках римской цифрой: FeCl; — хлорид железа (Ш), ЕеС]› — хлорид 
железа (II). 

$ 5. ТИПЫ КОВАЛЕНТНЫХ МОЛЕКУЛ 

Неполярные и полярные молекулы. В зависимости от характера 

распределения электронной плотности молекулы могут быть неполяр- 

ными и полярными. В неполярных молекулах центры тяжести положи- 

тельных и отрицательных зарядов совпадают. Полярные молекулы 

являются диполялии, т.е. системами, состоящими из двух равных по 
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величине и противоположных по знаку зарядов (q+ и 4—), находящих- 

ся на некотором расстоянии | друг от друга. Расстояние между центра- 

ми тяжести положительногои отрицательного зарядов называется дли- 

ной диполя. Полярность молекулы, как и полярность связи, оценивают 

значением ее электрического момента диполя пи, представляющего 

собой произведение длины диполя | на значение электрического за- 

ряда: 

и = 19. 

Длина диполя имеет значение порядка диаметра атома, Т.е. 10-10 м, 

а заряд электрона 1,6. 10713 Кл, поэтому электрический момент диполя 

имеет значения порядка 10°29 Кл-м (кулон-метр)*. 
Электрический момент диполя молекулы представляет собой век- 

торную сумму моментов всех связей и несвязывающих электронных 
пар в молекуле. Результат сложения зависит от структуры молекулы. 
Например, молекула СО. имеет симметричное линейное строение: 

5- 25+ б- 

Hog oo 

. Поэтому, хотя связи C=O и имеют сильно полярный характер, вслед- 
ствие взаимной компенсации их электрических моментов диполя моле- 
кула СО. в целом неполярна (р = 0). По этой же причине неполярны 
высокосимметричные тетраэдрические молекулы СН., CF4, октаэдри- 

ческая молекула SF и т.д. 

Напротив, в угловой молекуле H2O полярные связи О-Н располага- 
ются под углом 104,5°. Поэтому их моменты взаимно не компенси- 

руются и молекула оказывается полярной (и = 0,61-10°29 Кл-м): 

28 — 

о « 

A Xs 

Электрическим моментом диполя обладают также угловая молекула 
5О.. пирамидальные молекулы МНз. №Р; и т.д. Отсутствие такого 

момента свидетельствует о высоко симметричной структуре молекулы, 
наличие электрического момента диполя — о несимметричности струк- 
туры молекулы (табл. 10). 

“Электрический момент диполя иногда выражают в дебаях (1); 

1D = 0.333: 10729 Кл-м.



Таблица 10. Строение и ожидаемая полярность молекул 

Тип Пространственная Ожидаемая Примеры 

конфигурация полярность 

Ao Гантелевидная Неполярная Н2, Cle, № 

АВ " Полярная HCl, CIF 

AB,| Линейная Неполярная | CO», Сб, ВеС]5(г) 

АВ. | Угловая Полярная Н2О, 505, NO» 

АВС| Линейная " COS, HCN 

АВз| Плоскотреугольная Неполярная | ВС], SO, 

АВз | ‘Тригонально-пирамидальная | Полярная МНз, PCls, МЕз 

АВ. | Т-образная | " CIF3, BrFs 

AB,4| Тетраэдрическая Неполярная | СНа, СС, SIF, 

AB,| Плоскоквадратная " XeF 4 

АВ4| Искаженнотетраэдрическая Полярная SF4, Ге 4 

ABs | 'Тригонально-бипирамидаль- | Неполярная | PFs, РС (г) 

ная 

ABs | Квадратно-пирамидальная Полярная ТЕ; 

ABg| Октаэдрическая Неполярная | 5Еб, WF 

AB7| Пентагонально-бипирами- " IF7 

дальная 

На значение электрического момента диполя молекулы сильно 

влияют несвязывающие электронные пары. Например, молекулы МН 

и МЕз имеют одинаковую тригонально-пирамидальную форму, поляр- 

ность связей МН и М-Е также примерно одинакова. Однако элект- 

рический момент диполя МНз равен 0,49-10°29 Кл-м, а МЕ. — всего 

д=0,49-10-2Кл-м и-0,07-10-2Кл-м 

Рис. 55. Сложение электрических моментов диполя 
связывающих и несвязывающих электронных пар мо- 
лекул МНз и МЕ; 
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0,07: 10-29 Кл-м. Это объясняется тем, что в NH3 направление электри- 

ческого момента диполя связывающей М№-Н и несвязывающей элект- 

ронной пары совпадает и при векторном сложении обусловливает 

большой электрический момент диполя. Наоборот, в NF3 моменты 

связей N—F и электронной пары направлены в противоположные 

стороны, поэтому при сложении они частично компенсируются (рис. 

55). 

Зная экспериментальные значения момента диполя, можно рассчитать 

полярность связей и эффективные заряды атомов. В простейшем случае 

двухатомных молекул можно приближенно считать, что центры тяжести заря- 

дов совпадают с ядрами, т.е. | равно межъядерному расстоянию или длине 

связи. Так, в молекуле НС! межъядерное расстояние составляет 4 = 
HCl 

= 0,127 нм. Если бы хлорид водорода был чисто ионным соединением (4 равно 

заряду электрона 1,6.10`13 Кл), то его момент диполя был бы равен 

р = 1,6.10-19 Кл-1,27-10710 м = 2,032.10-29 Кл-м. 

В действительности же момент диполя газообразного хлорида водорода 

равен 0,347- 10-29 Кл-м. Это составляет примерно 18% от значения, рассчитан- 

ного в предположении ионного характера связи. Таким образом, эффективные 

заряды на атомах Н и Cl в молекуле HCl равны 0,18+ абсолютного заряда, 

электрона. 

Значения электрических моментов диполя некоторых молекул приведены в 

табл. 11. 

Таблица 11. Электрический момент диполя р некоторых молекул 

Молекула м. 1029, Кл-м || Молекула |: 1029, Кл-м Молекула] и: 1023, Кл-м 

Но 0 HBr 0,263 502 0,53 

№ 0 HI 0,127 МН. 0,494 

СО 0,033 СО. 0 РНз 0,183 

МО 0,023 Н2О 0,610 SO3 0 

HF 0,640 Н25 0,340 ВЕ. 0 

HCl 0,347 NO». 0,097 CH, 0 

Мгновенные и индукцированные диполи. Молекула представляет 
собой динамическую систему, в которой происходит постоянное дви- 
жение электронов и колебание ядер. Поэтому распределение зарядов в 
ней не может быть строго постоянным. Например, молекулу Cl. отно- 
сят к неполярным: значение ее электрического момента диполя равно 
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нулю. Однако в каждый данный момент происходит временное смеще- 
5+ 5 - - 6+ 

ние зарядов к одному из атомов хлора: Cl — Cl или Cl — Cl с 

образованием линовенных микродиполей. Поскольку подобное смещение 

зарядов к любому из атомов равновероятно, среднее распределение 

зарядов как раз и соответствует среднему нулевому значению момента 

диполя. 

Для полярных молекул значение момента диполя в каждый данный 

момент времени несколько больше или несколько меньше его среднего 

значения. Направление и величина мгновенного диполя подвержены 

непрерывным колебаниям и по направлению он может не совпадать с 

направлением постоянного момента диполя. Таким образом, любую 

неполярную и полярную молекулу можно рассматривать как совокуп- 

ность периодических очень быстро меняющихся по величине и направ- 

лению мгновенных микродиполей. 

Под действием внешнего электрического поля’ молекула поля- 

ризуется, т.е. в ней происходит перераспределение зарядов, и моле- 

кула приобретает новое значение электрического момента диполя. При 

этом неполярные молекулы могут превратиться в полярные, а поляр- 

ные становятся еще более полярными. Иначе говоря, под действием 

внешнего электрического поля в молекулах индуцируется диполь, 

называемый наведенным или индуцированным. В отличие от постоян- 

ных и мгновенных наведенные (индуцированные) диполи существуют 

лишь при действии внешнего электрического поля. После прекраще- 

ния действия поля наведенные диполи исчезают. Полярностью и 

поляризуемостью молекул обусловлено межмолекулярное взаимодейст- 

вие. 

ГЛАВА 4. ИОННАЯ СВЯЗЬ. НЕВАЛЕНТНЫЕ ТИПЫ СВЯЗИ 

$ 1. ИОННАЯ СВЯЗЬ 

Природу ионной связи, структуру и свойства ионных соединений 

можно объяснить электростатическим взаимодействием ионов. Способ- 

ность элементов образовывать простые ионы обусловлена электронной 

структурой их атомов. Эту способность можно оценить энергией иони- 

зации и сродством атомов к электрону. Понятно, что легче всего обра- 

зуют катионы элементы с малой энергией ионизации — щелочные и 

щелочно-земельные металлы. Образование же в условиях обычных 

химических превращений простых катионов других элементов менее 

вероятно, так как это связано с затратой большой энергии на иониза- 

цию атомов. 
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Простые анионы легче всего образуют р-элементы УП группы 

вследствие их высокого сродства к электрону. Присоединение одного 

электрона к атомам кислорода, серы, углерода, некоторым другим 

элементам сопровождается выделением энергии. Присоединение же 

последующих электронов с образованием свободных многозарядных 

простых анионов места не имеет (см. табл. 6), поэтому соединения, 

состоящие из простых ионов, немногочисленны. Они легче всего 

‚образуются при взаимодействии щелочных и щелочно-земельных 

металлов с галогенами. Однако и в этом случае электронная плотность 

между ионами не равна нулю, поэтому можно говорить лишь о 

преимущественном проявлении ионной связи. Радиусы же 

одноатомных многозарядных ионов представляют собой чисто 

условные величины. Представление о ионных кристаллах — это 

идеализированная модель. 

Ненаправленность и ненасыщаемость ионной связи. Электрические 

заряды ионов обусловливают их притяжение и отталкивание и в целом 

определяют стехиометрический состав соединения. Ионы можно пред- 

ставить как заряженные шары, силовые поля которых равномерно рас- 

пределяются во всех направлениях в пространстве. Поэтому каждый 

ион может притягивать к себе ионы 

противоположного знака в любом 

направлении. Иначе говоря, ионная „РЕ 

связь в отличие от ковалентной ха- LN 
рактеризуется ненаправленностью. 

Понятно, что взаимодействие друг OY 

с другом двух ионов противополож- NSF, 

ного знака не может привести к пол- 

ной взаимной компенсации их сило- : Рис. 56. Распределение электри- 
вых полей (рис. 56). В силу этого У ческих силовых полей двух разно-. 
них сохраняется способность. притя- именных ионов 

гивать ионы противоположного 

знака и по другим направлениям. Следовательно, в отличие от 

ковалентной ионная связь характеризуется также ненасыщаемостью. 

Структура ионных соединений. Вследствие ненаправленности и 

ненасыщаемости ионной связи энергетически наиболее выгодно, когда 

каждый ион окружен максимальным числом ионов противоположного 

знака. Однако из-за отталкивания одноименных ионов друг от друга 

устойчивость системы достигается лишь при определенной взаимной 

координации ионов. 

В отличие от ковалентных соединений координационное число 

(к.ч.) в "чисто" ионных соединениях не зависит от специфики элект- 

ронной структуры элементов, а определяется соотношением размеров 
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М acl CsCl 
Рис. 57. Структурный тип хло- Рис. 58. Структурный тип хло- 
рида натрия NaCl рида цезия С$С] 

ионов. Так, при соотношении ионных радиусов в пределах 0,41—0,73 

имеет место октаэдрическая координация ионов, при соотношении 

0,73—1,37 — кубическая координация и т.д. Например, при взаимодей- 

ствии ионов Ма* ("а = 0,098 нм) и СГ ("С = 0,181 нм), соотношение 

значений радиусов которых равно 0,54, возникает октаэдрическая 

координация (рис. 57). Подобная взаимная координация ионов дости- 

гается при образовании простой кубической кристаллической решетки 

хлорида натрия (рис. 57). Соотношение ионных радиусов Cs* (To = 

= 0,165 нм) и Cl ("С = 0,181 нм) равно 0,91, что соответствует 

кубической координации (рис. 58). 
Таким образом, в обычных условиях ионные соединения представ- 

ляют собой кристаллические вещества. Поэтому для ионных соедине- 
ний понятие ‘простых двухионных молекул типа NaCl и CsCl теряет 

смысл. Каждый кристалл состоит из огромного числа ионов: Ма„С и 

Сзи„СШь. 

$2. МЕТАЛЛИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ. 

Существенные сведения о природе химической связи в металлах 

можно получить на основании их двух характерных особенностей по 

сравнению с ковалентными и ионными соединениями. Металлы, BO- 
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первых, отличаются от других веществ высокой 

электрической проводимостью и теплопровод- 

ностью, во-вторых, в обычных условиях явля- 

ются кристаллическими веществами (за исклю- 

чением ртути) с высокими координационными 

числами атомов (рис. 59). 
Из первого характерного свойства металла 

следует, что по крайней мере часть электронов 

может передвигаться по всему объему куска 

металла. Из второго свойства металлов следует, 

что их атомы не связаны друг с другом локали- 

зованными двухэлектронными связями. Число валентных электронов 

атома металла недостаточно для образования подобных связей со 

всеми его соседями. 

Например, литий кристаллизуется в кубической объемно-центриро- 

ванной решетке, и каждый его атом имеет в кристалле по восемь бли- 

жайших соседних атомов (см. рис. 59). Для образования двухэлектрон- 

ных связей в подобной структуре атом лития должен был бы предос- 

тавить восемь электронов, что, конечно, невозможно, так как он имеет 

лишь один валентный электрон (152251). 

Природу химической связи и характерные особенности металлов 

можно объяснить на примере лития следующим образом. В кристалле 

лития орбитали соседних атомов перекрываются. Каждый атом пре- 

доставляет на связь четыре валентные орбитали и всего лишь один 

‘валентный электрон. Значит, в кристалле металла число электронов 

значительно меньше числа орбиталей. Поэтому электроны могут пере- 

ходить из одной орбитали в другую. Тем самым электроны принимают 

участие в образовании связи между всеми атомами кристалла металла. 

К тому же атомы металлов характеризуются невысокой энергией иони- 

зации — валентные электроны слабо удерживаются в атоме, т.е. легко 

перемещаются по всему кристаллу. Возможность перемещения электро- 

нов по кристаллу определяет электрическую проводимость металла. 

Таким образом, в отличие от ковалентных и ионных соединений в 

металлах небольшое число электронов одновременно связывает боль- 

шое число атомных ядер, а сами электроны могут перемещаться в 

металле. Иначе говоря, в металлах имеет место сильно делокализован- 

ная химическая связь. Согласно одной из теорий металл можно рас- 

сматривать как плотно упакованную структуру из положительно заря- 

женных ионов, связанных друг с другом коллективизированными 

электронами (электронным газом). 

Вследствие нелокализованности металлической связи для ее описа- 

ния лучше всего подходит теория кристаллических орбиталей. 

Рис. 59. Взаимная ко- 

ординация атомов В. 
кристалле лития 
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$ 3. МЕЖМОЛЕКУЛЯРНОЕ ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ 

Между молекулами может осуществляться как электростатическое, 
так и донорно-акцепторное взаимодействие. 

Электростатическое взаимодействие молекул. Это взаимодействие 

молекул подразделяют на ориентационное, индукционное и диспер- 
сионное. Наиболее универсально (т.е. проявляется в любых случаях) 

дисперсионное, так как оно обусловлено взаимодейстием молекул друг 
с другом за счет их мгновенных микродиполей. При сближении моле- 
кул ориентация микродиполей перестает быть независимой и их появ- 
ление и исчезновение в разных молекулах происходит в такт друг дру- 
гу. Синхронное появление и исчезновение микродиполей разных моле- 
кул сопровождается их притяжением. При отсутствии синхронности в 
появлении и исчезновении микродиполей происходит отталкивание. 

Ориентационное (диполь-дипольное) взаимодействие проявляется 
между полярными молекулами. В результате беспорядочного теплового 
движения молекул при их сближении друг с другом одноименно заря- 
женные концы диполей взаимно отталкиваются, а противоположно 
заряженные притягиваются. Чем более полярны молекулы, тем силь- 
нее они притягиваются и тем самым больше ориентационное взаимо- 
действие. 

Индукционное взаимодействие молекул осуществляется за счет их 
индуцированных диполей. Допустим, что встречаются полярная и 
неполярная молекулы. Под действием полярной молекулы неполярная 
молекула деформируется и в ней возникает (индуцируется) диполь. 
Индуцированный диполь притягивается к постоянному диполю поляр- 
ной молекулы и в свою очередь усиливает электрический момент 
диполя полярной молекулы. 

Индукционное взаимодействие тем больше, чем больше момент 
диполя и поляризуемость молекулы. 

Относительный вклад каждого из рассмотренных видов межмолеку- 
лярных сил зависит в основном от двух свойств взаимодействующих 
молекул: полярности и поляризуемости (деформируемости). Чем выше 

полярность, тем значительнее роль ориентационных сил; чем больше 
деформируемость. тем значительнее роль дисперсионных сил. Индук- 
ционные силы зависят от обоих факторов, но сами обычно играют 
второстепенную роль. 

Силы межмолекулярного взаимодействия, возникающие без переда- 
чи атомами электронов, носят название вандерваальсовыг сил. 

Изучение электростатического межмолекулярного взаимодействия 
имеет большое значение для исследования свойств и структуры газов, 
‘жидкостей и твердых веществ. Вандерваальсовы силы обусловливают 
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притяжение молекул и агрегацию вещества, превращение газообраз- 
ного вещества в жидкое и далее в твердое состояние. Так, при охлаж- 
дении газообразного хлора, например, образуются кристаллы, состав- 

ленные из молекул Clo, между которыми действуют дисперсионные 
силы. 

По сравнению с ковалентной связью вандерваальсово взаимо- 
действие очень слабо. Tak, если энергия диссоциации молекулы Cl. на 
атомы составляет 243 кДж/моль, то энергия сублимации (возгонки) 

кристаллов С]. составляет 25 кДж/моль. 
Донорно-акцепторное взаимодействие молекул. Оно возникает за 

счет электронной пары одной молекулы и свободной орбитали другой. 

Это взаимодействие проявляется в первичных актах многих химичес- 
ких реакций, лежит в основе каталитических процессов, обусловливает 
сольватацию молекул и ионов в растворах, может приводить к образо- 
ванию новых соединений. 

За счет донорно-акцепторного взаимодействия, например, молекул 
ВЕР: и МНз образуется соединение (межмолекулярный комплекс) соста- 
ва ВЕ 3°N Hs: 

6- д+ 

H,N — BF; —+ НзМ-ВЕз 

При этом положительно поляризованный атом бора в ВЁз, имею- 
щий свободную орбиталь, выступает в качестве акцептора. Отрица- 
тельно поляризованный атом азота в NH3, имеющий несвязывающую 

пару электронов, выступает в качестве донора: 

Н F H F 

| | | | 
Н—М: + OB—-F -— Н—М—В-Н 

| | | | 
H F H F 

донор — акцептор 

Энергия межмолекулярного донорно-акцепторного взаимодействия 
колеблется в широком интервале от 6 до 12 кДж/моль, что близко к. 
энергии вандерваальсова взаимодействия, до 200—250 кДж/моль — 
значения, сопоставимого с энергией ковалентных связей. 

В качестве примера межмолекулярных комплексов приведем соединения 

иода со спиртом 15°СНзОН, аммиаком Io°NH 3. бензолом 1[5*СьНв, эфиром 

12 О(СНз)2. При образовании этих соединений молекула иода выступает в 

качестве акцептора электронной пары за счет свободной молекулярной 7 *- 

орбитали: 
За "02? glx *2т *2 д *° i Fr i 
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Энергия диссоциации указанных комплексов на 

>) м молекулы составляет всего 8—20 кДж/моль. Значи- 

тельно прочнее донорно-акцепторное взаимодейст- 

Bie в комплексе AlClz-NH3: энергия диссоциации 

этого соединения на молекулы составляет 230 

кДж/моль. 
© Донорно-акцепторное взаимодействие между мо- 

лекулами часто обусловливает переход вещества из 

e@ Be OF газового в жидкое и твердое агрегатное состояния. 

Например, в газовом состоянии дифторид берил- 

Рис. 60. Структура JIMA находится в виде линейных молекул Bek: 
кристалла фторида 6e- 
риллия BeF2 О 

За счег свободных орбиталей атомов бериллия и несвязывающих (неопре- 

деленных) электронных пар атомов фтора между молекулами ВеЁо возможно 

донорно-акцепторное взаимодействие. Эта возможность реализуется при пони- 

жении температуры: молекулы ВеЁо ассоциируются с образованием полимер- 

ной молекулы Ве„Г›и — кристалла BeF2 (рис. 60). В нем атом Ве имеет 4 

ковалентные связи. 

$ 4. ВОДОРОДНАЯ СВЯЗЬ 

Многочисленные экспериментальные данные свидетельствуют о 
том, что атом водорода способен соединяться одновременно с двумя 
другими атомами (входящими в состав разных молекул или одной и 
той же молекулы): 

6 + 6 - 
RA—H:--:BR, 

С одним из атомов (А) водород обычно связан значительно сильнее 
(за счет ковалентной связи), чем с другим (В). Последняя связь полу- 
чила название водородной. Ее обычно изображают точками или пунк- 

тиром. 
Водородная связь по прочности превосходит вандерваальсово 

взаимодействие, и ее энергия составляет 8—40 кДж/моль. Однако она 
обычно на порядок слабее ковалентной связи. Водородная связь ха- 
рактерна для соединений водорода с наиболее электроотрицательными 
элементами: фтора (25—40 кДж/моль), кислорода (13—29 кДж/моль), 
азота (8—21 кДж/моль) — и в меньшей степени хлора и серы. 

Образование водородной связи обязано ничтожно малому размеру 
положительно поляризованного атома водорода и его способности 
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глубоко внедряться в электронную оболочку соседнего (ковалентно с 

ним не связанного) отрицательно поляризованного атома. Вследствие 

этого при возникновении водородной связи наряду с электростатичес- 

ким взаимодействием проявляется и донорно-акцепторное взаимо- 

действие. 

Водородная связь весьма распространена и играет важную роль при 

ассоциации молекул, в процессах кристаллизации, растворения, обра- 

зования кристаллогидратов, электролитической диссоциации и других 

важных физико-химических процессах. Например, в твердом, жидком 

и даже в газовом состоянии молекулы фторида’ водорода HF ассоции- 

рованы в зигзагообразные цепочки вида 

5— 

д 6+ ЗЕ b+ H- 7 
``. ae ~ ЗЕ” a ans 

$, .. 134° 

что обусловлено водородной связью. 

Молекула воды может образовывать четыре водородные связи, так 

как имеет два атома водорода и две несвязывающие электронные 
пары: 

Эта способность молекулы воды обусловливает строение воды и 

льда. 

Водородная связь играет большую роль в химии органических 

соединений, полимеров, белков. Вследствие непрочности водородные 

связи легко возникают и легко разрываются при обычной температу- 

ре, что весьма существенно для биологических процессов. 

ГЛАВА 5. КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЕ. КОМПЛЕКСНЫЕ 
СОЕДИНЕНИЯ 

$ 1. КОМПЛЕКСООБРАЗОВАНИЕ 

Как известно, силы притяжения действуют не только между 

атомами, но и между молекулами. Это подтверждается тем, что взаи- 

модействие молекул часто приводит к образованию других, более 

сложных молекул. Кроме того, газообразные вещества при соответст- 
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вующих условиях переходят в жидкое и твердое агрегатное состояние. 

Любое вещество в какой-то мере растворимо в другом веществе, что 

опять-таки свидетельствует о взаимодействии. Во всех этих случаях 

обычно наблюдается взаимная координация взаимодействующих час- 

тиц, которую можно определить как колтлексообразование. Оно имеет 

место, например, при взаимодействии молекул с ионами, противопо- 

ложно заряженных ионов и молекул друг с другом и т.п. Так, обра- 

зующиеся при растворении солей в воде ионы гидратированы, т.е. 

вокруг них координированы молекулы растворителя. Взаимная коор- 

‘динация молекул наблюдается при переходе вещества из газового в 

жидкое и твердое состояния и пр. 

Причиной комплексообразования может быть как электростати- 

ческое, так и донорно-акцепторное взаимодействие, осуществляемое 

между ионами и молекулами, между молекулами. 

$ 2. КООРДИНАЦИОННЫЕ (КОМПЛЕКСНЫЕ) 
СОЕДИНЕНИЯ 

Основополагающие представления о комплексных соединениях ввел 
в науку швейцарский ученый Альфред Вернер (1892). В развитии 
химии комплесных соединений большую роль сыграли труды Л.А. 

Чугаева и его многочисленных учеников — И.И. Черняева, А.А. 

Гринберга, В.В. Лебединского и др. По Вернеру, в большинстве комп- 

лексных соединений различают внутреннюю и внешнюю сферы. На- 
пример, в комплексных соединениях К>[ВеЁ4], [7п(МНз)4]С15 внутрен- 
нюю сферу составляют группировки атомов (комплексы) [ВеЁ4|? и 
[Zn(NH3)4]2*, а внешнюю сферу — соответственно ионы К* и СГ. Цент- 
ральный атом (ион) внутренней сферы является коиплексообразовате- 
лем, а координированные вокруг него молекулы (ионы) — лшандами. 
В формулах комплексных соединений внутреннюю сферу (комплекс) 

часто заключают в квадратные скобки. 
Общепризнанного определения понятия "комплексное соединение" 

нет. Это обусловлено разнообразием комплексных соединений и их 
характерных свойств. В лабораторной практике химики чаще всего 
используют соединения в твердом и растворенном состоянии. Для этих 
условий можно дать следующее определение комплексных соединений: 
колтлексными называют соединения, в узлат кристаллов которых 
натодятся колтлексы, способные к самостоятельному существованию 
в растворе. Следует отметить, что такое определение, конечно, далеко 
не исчерпывает существа проблемы и применимо лишь в известных 
пределах. 
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Классификация комплексов. По характеру электрического заряда 

различают катионные, анионные и нейтральные комплексы. В прибли- 

жении ионной модели заряд комплекса представляет собой алгебраи- 

ческую сумму зарядов образующих его частиц. 

Катионный комплекс можно рассматривать как образованный в 

результате координации вокруг положительного иона нейтральных 

молекул (Н2О, NH3 и др.). Молекулы Н2О и МН. в номенклатуре 
комплексных соединений называют -аква- и -алиллин соответственно: 

[[А1(ОН2)6]С1з — трихлорид гексаакваалюминия, или 
хлорид гексаакваалюминия (Ш) 

[Zn(NH3)4]Clo — дихлорид тетраамминцинка, или 
хлорид тетраамминцинка (II) 

Соединения, содержащие амминокомплексы, называются алмлгиака- 

тали, содержащие аквакомплексы — зидрата.ми. 

В роли комплексообразователя в анионном комплексе выступает 

атом с положительной степенью окисления (положительный ион), а 

лигандами являются атомы с отрицательной степенью окисления 

(анионы). Отрицательный заряд комплекса отражают добавлением к 

латинскому названию комплексообразователя суффикса -am, напри- 

мер: 

К2[ВеЕ4] — тетрафторобериллат (II) калия 
K[Al(OH)4] - тетрагидроксоалюминат (Ш) калия 
М№а2[5О 4] — тетраоксосульфат (УГ) натрия 
К2[Ве($04)2] — дисульфатобериллат (II) калия 

Нейтральные комплексы образуются: при координации вокруг атома 
молекул, а также при одновременной координации вокруг положитель- 
ного иона-комплексообразователя отрицательных ионов и молекул. 
Например: | 

[РКМНз)2СЬ] — дихлородиамминплатина (II) 
[№(СО)4)]| —-— тетракарбонил никеля 
(Cr(CgHg)2] -— дибензолхром 

Электронейтральные комплексы, следовательно, являются комп- 

лексными соединениями без внешней сферы. 

Роль комплексообразователя может играть любой элемент периоди- 

ческой системы. В соответствии со своей химической природой неме- 

Таллические элементы обычно дают анионные комплексы, в которых 
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роль лигандов играют атомы наиболее электроотрицательных элемен- 
тов, например K[PF.¢], Кз[РО4], Кз[Р$4|. Что же касается типичных 
металлических элементов (щелочных и щелочно-земельных металлов), 
то способность к образованию комплексных соединений с неорганичес- 
кими лигандами у них выражена слабо. Имеющиеся немногочисленные 
комплексные ионы являются катионными, например [5г(ОН2)6|С15, 
[Ca(NH3)s]Clo. Амфотерные элементы, которые занимают промежуточ- 
ное положение между типичными металлическими и неметаллическими 
элементами, образуют как катионные, так и анионные комплексы, 
например [А1(ОН2)6|С1з и КАКОН).4|. 

Классификация лигандов. Лиганды могут занимать в координаци- 

онной сфере одно или несколько мест, т.е. соединяться с центральным 
атомом посредством одного или нескольких атомов. По этому признаку 
различают монодентатные, дидентатные, тридентатные, .... полиден- 
татные лиганды (от лат. dentalus — имеющий зубы). Примерами моно- 

дентантных лигандов являются ионы С], F-, ОН`, молекулы NH3, Н2О, 

СО и др. К бидентантным относится, например, молекула этилендиа- 

мина H2N—CH2—CH.—NHp) (сокращенное обозначение еп). Комплексы с 
полидентантными лигандами называются хелатными (или клешневид- 
ными, от греч. chelate — клешня). Ниже приведены нехелатный и 
хелатный комплексы меди (II): 

72+ Г H 2 Н2 72+ 

а Pa H2C-N\__-N-CH 
| Cu | 

ни ЗН, Ho>C-N~ Усы, 
| J | Ho Н2 J 

[Cu(NH3)4]?* [Cu(en)2]?* 

В качестве бидентантных лигандов часто выступают также ионы 

СО, SO?" и им подобные: 

NH 3 14 
aN | ON 

Co HN | No 
МН. 

502 

Многие лиганды могут выступать также в качестве мостиковых 

атомов (групп атомов) в многоядерных (полимерных) комплексах. 

Например, центральные атомы октаэдрических комплексов (рис. 61) 

могут быть соединены посредством одного, двух или трех мостиковых 

атомов (групп атомов). Подобная картина наблюдается, например, в 
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Рис. 61. Двухъядерные комплексы: 

октаэдры объединены посредством одного (а), двух (6), трех (в) мостиковых атомов 

соединениях кобальта (III). Структурные формулы некоторых из них 

приведены ниже: 

NH; МНз - Г Н 
Нм | 4H | NH; ON, 
HaN—SCo—~O-Co—NH, Cls (H3N)4Co Co(NH3)4 Cl, 

НМ | | SNH No 
NH; МН: | | Н 

H 2 

oN. 
(H3N)3 Co——O-—— Co(NHs3)s3 Cle 

N 
Но - 

Комплексные соединения широкого распространены в природе, 

играют важную роль в биологических процессах. Достаточно упомя- 

нуть хелатные комплексы — гемоглобин крови (комплексообразователь 

Fe2+) и хлорофилл зеленых растений (комплексообразователь Mg?*). 

Комплексные соединения находят самое разнообразное практическое 

применение. Так, образование хелатных комплексов используется при 

умягчении жесткой воды и растворении камней в почках; важнейшую 

роль играют комплексные соединения в аналитической практике, 

производстве металлов и т.д. 

$ 3. ОПИСАНИЕ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ С ПОЗИЦИЙ 
ТЕОРИИ ВАЛЕНТНЫХ СВЯЗЕЙ 

Теория строения комплексных соединений возникла из попыток 

ответить на вопрос, почему многие устойчивые молекулы способны 

присоединяться к комплексообразователю. 
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Для объяснения образования и свойств комплексных соединений в 

настоящее время применяют ряд теорий, в том числе теорию валент- 

ных связей. Образование комплексов теория валентных связей относит 

за счет донорно-акцепторного взаимодействия комплексообразователя 

и лигандов. Так, образование тетраэдрического иона [ВеЁГ.]2` можно 

объяснить следующим образом. 

5р3-гибридизация 

Ион Ве?*, имеющий свободные 25- и 2р-орбитали, является акцептором 

четырех электронных пар, предоставляемых фторид-ионами: 

Е F | 2- 

Ве?* + 4:F° - Be 

г Е 
акцеп- донор тетрафтороберил- 

тор | лат(П)-ион 

Тетраэдрическое строение комплексного иона [ВеЁ4]2` обусловлено 

$р3-гибридизацией валентных орбиталей бериллия. 

Таким же образом можно показать, что при взаимодействии иона 

Cr3t 

4s 4p 3d 
ctd +++—-—- — ——— 

Зе 

а*5рз-гибридизация 

с молекулами воды образуется октаэдрический комплексный ион 

[Сг(ОН2)63*: 

| ] 3+ 

Н2О ОН2 

Сгз* + 6:ОН > Зе” 

H,O~ | on, 
| ОН2 

акцептор донор гексааквахром 

(ПТ)-ион 

Октаэдрическое строение этого иона (см. рис. 51, 3) определяется 
425р3-гибридизацией орбиталей хрома. 
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Октаэдрические комплексы образуются также при взаимодействии 
иона Сг3* с фторид-, гидроксид- и другими лигандами: 

F | Е . ve NAL 
Cr3* + 6:27 - Cr 

oe F~ | `Е 

ad F a 

акцептор донор гексафторохромат 

(П-ион 

| ОН 3- 
HOW | OH 

Cr38* + 6:0H"' — Cr 
HO | Son 

| ОН 
акцептор донор гексагидроксохромат 

(Ш)-ион 

| | Нз 3+ 

NH3 МНз 

С:3* + 6:NH3— NO 
| NH,;~ | SNH, 

МНз | 
акцептор — донор гексаамминохром (IIT) 

Более подробно химия комплексных соединений рассматривается в 
ч. 2, разделе Ш. |



Раздел ШИ 

Агрегатное состояние. Растворы 

Природа говорит языком математики. Буквы этого 

языка — круги, треугольники и иные математичес- 

кие фигуры. 

Галилео Галилей 

В обычных условиях атомы, ионы и молекулы не существуют инди- 

видуально. Они всегда составляют только части более высокой органи- 

зации вещества, практически участвующего в химических превращени- 

ях, — так называемого азрезатнозо состояния. 

В зависимости от внешних условий вещества могут находиться в 

разных агрегатных состояниях — в газовом, жидком, твердом. Природа 

сил притяжения частиц, образующих вещество, во всех состояниях 

электрическая, т.е. прямо или косвенно связана с участием электро- 

нов. Переход из одного агрегатного состояния в другое не сопровожда- 

ется изменением стехиометрического состава вещества, но обязательно 

связан с большим или меньшим изменением его структуры. В этом 

смысле переход из одного состояния в другое относится к явлениям 

химическим. Конечно, здесь, как и всегда, нужно помнить об относи- 

тельности и условности разграничения, в том числе и разграничения 

понятий физическое и химическое явление. 

Раствором называют однофазную систему переменного состава, 

состоящую из двух или более компонентов. Растворы представляют 

собой гомогенные (однородные) системы, т.е. каждый из компонентов 

распределен в массе другого в виде молекул, атомов или ионов. Ком- 

понент, агрегатное состояние которого не изменяется при образовании 

раствора, принято считать растворителем. В случае же растворов, 

образующихся при смешении газа с газом, жидкости с жидкостью, 

твердого вещества с твердым, растворителем считается компонент, 

количество которого в растворе преобладает. Растворы бывают газовы- 

ми, жидкими и твердыми. | 
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Образование того или иного типа раствора обусловливается теми 

же силами, которые определяют возникновение того или иного агре- 

гатного состояния, т.е. интенсивностью межмолекулярного, межатомно- 

го, межионного или другого вида взаимодействия. Разница заключает- 

ся в том, что образование раствора обусловливается характером и 

интенсивностью взаимодействия частиц разных веществ. 

Понятно, что по сравнению с индивидуальными веществами раство- 

ры сложнее по структуре. 

ГЛАВА 1. ТВЕРДОЕ СОСТОЯНИЕ. ТВЕРДЫЕ 
РАСТВОРЫ 

$ 1. КРИСТАЛЛЫ 

По степени распространенности среди твердых тел основным явля- 
ется кристаллическое состояние, характеризующееся определенной 
ориентацией частиц (атомов, ионов, молекул) относительно друг друга. 
Это определяет и внешнюю форму вещества в виде кристалла. В иде- 
альных случаях кристалл ограничен плоскими гранями, сходящимися 
в точечных вершинах и прямолинейных ребрах (рис. 62). Одиночные 
кристаллы — монокристаллы — существуют в природе, их также полу- 
чают искусственно. Однако чаще всего встречающиеся кристалличес- 
кие тела представляют собой поликристаллические образования — 
сростки большого числа по-разному ориентированных мелких кристал- 
лов неправильной внешней формы. 

Рис. 62. Кристаллы СабО4-2Н2О и Mg(NH,)PO4:°6H2O, по- 
м при кристаллизации из растворов (под микроско- 
TIOM 
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Рис. 63. Система 
кристаллографических 

— координат 

a Zl IN 
pg ы a --TA~ \ i 

/ 2 a 

4 

Кубическая Тетрагональная 
= о a=b#C 

i A) | | 
К. i 
| 44 Ц чи р 

a | b | P i 
/ ja 

дрторомбическая Моноклинная Триклинная 

ар #0 ath #C a#b#l и 
a= в =7= 90° amy = 99° AeBAYHIO 

p90 

Cl 
| 
Г 

-"N\ | 

7 
Гексагональная ромдоэдрическая 

a=b#C a=b=C 5 
a=B=90° у=120° a=B=y#50 

Рис. 64. Основные системы кристаллов



Форму кристаллов изучает кристаллозрафия. Для описания формы крис- 

таллов пользуются системой трех кристаллографических осей (рис. 63). В 

отличие от обычных координатных осей эти оси представляют собой конечные 

отрезки а, би са углы между ними могут быть прямыми и косыми. В соот- 

ветствии с геометрической формой кристаллов возможны следующие их систе- 

мы (рис. 64): кубическая, тетралональная, орторолибическая, ионоклинная, 

триклинная, зексалональная и роибоэдрическая. Как видно из рис. 64, системы 

кристаллов различаются характером взаимного расположения кристаллографи- 

ческих осей (a, В, 7) и их длиной (a, 6, с). 

Симметрия внешней формы отражает симметрию внутренней структуры 

кристалла, т.е. правильную периодическую повторяемость расположения 

частиц в Узлах пространственной решетки того или иного вида. Характер- 

ной особенностью кристаллических тел, вытекающей из их строения, явля- 

ется анизотропия. Она проявляется в том, что механические, электрические 

и другие свойства кристаллов зависят от направления внешнего воздействия 

сил Ha кристалл. 

Частицы в кристаллах совершают тепловые колебания около положения 

равновесия (узла кристаллической решетки). 

§ 2. ТИПЫ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ В КРИСТАЛЛАХ 

В соответствии с природой составляющих структурных частиц 

кристаллические решетки могут быть ионными, атомными (ковалент- 

ными или металлическими) и молекулярными (табл. 12). 

Ионная решетка состоит из ионов про- 

тивоположного знака, чередующихся‘ в 

узлах (см. рис. 57 и 58). 
В атомных решетках атомы связаны 

ковалентной или метеллической связью. 

Примером вещества с атомно-ковалетной 

решеткой является алмаз (рис. 65). Метал- 
лы и их сплавы образуют атомно-металли- 

ческие кристаллы. 

Узлы молекулярной кристаллической 

решетки образованы молекулами (рис. 66). 
В кристаллах молекулы связаны за счет 

межмолекулярного взаимодействия. 
Рис. 65. Структура алмаза, 

Для соединений, молекулы которых содержат атомные группировки Е-Н, 

О—Н, М-Н, структуру кристаллов в основном определяет водородная связь. 

Так молекула воды, имеющая две полярные связи О—Н и две направленные 

117



п
е
р
е
р
у
р
 

0
9
°
е
к
 

ичиа 

‘HOM 
‘TORN 

я
э
и
е
и
 

BeNooITg 
« 

кенноИ 
HOY 

кенноИ 

WMH 

qHALPIC 
-эвене 

носеп 
кеннечое 

кезээвиииег 
‘ay 

‘UZ 
е
м
 

M
M
M
H
Y
o
d
o
d
]
,
 

|-еи! 
и
о
т
ч
и
о
ч
 

«< 
-
и
ц
е
ч
о
ц
э
п
-
о
н
я
к
и
о
)
 

W
O
L
Y
 

-
O
W
-
O
H
N
O
L
Y
 

MNMHTooduALe 

“guz‘tOIg 
| 

-ol 
ики 

ичиа 
кентнэкея 

‘((eenre) 
Э 

э
и
е
и
[
 

кечоэ19Я 
кенаии) 

BeHLHolredoyy: 
WOLY 

-ON-OHWNOLY 

чевяо 
weHlodorod 

‘(эончиопип-чкопип 

‘эонноиэ4эпэит) 

9НЗЭ 
‘ОСН 

ичиа 
в
и
з
о
и
э
п
о
м
и
е
е
я
 

19я 
вен 

‘tig 
‘
О
Э
 

“О 
ч
э
к
е
и
[
 

кеяеин 
кеоеио 

-оочиезяаэ 
инея 

еиАчэно 
J] 

-
Ч
в
и
А
ч
э
к
о
 |W 

qLOOW 
икепитоеь 

ии 
en 

MNLoM 
-
u
y
o
s
o
d
u
 

в
у
 

к
и
н
э
и
я
е
и
и
 

v
e
d
o
 

-
I
V
H
C
A
L
N
A
d
 LO 
A
K
O
N
 

-Изоеь 
вен 

| 
-э4 

и
о
ч
р
э
в
и
ц
 

ч
А
э
и
и
ч
И
 

-JohNd 
LUOLLE 

=ААтедэциэ1, 
| 

ALooHhod]] 
иева> 

Чэзле4ех 
-dAINAGLY 

| 
-иелоиая 

пи], 

язоопюч 
ечз2иоя> 

и 
имлошэеЧ 

иочрэьиииеаридя 
пит, 

‘21 

—
—
 

ре 

п
и
к
е
?
 

а
л
 

а 
а
 
a
l
 

P
e
e
r
 

т
ы
 

=
 

c
a
e
 4 



Рис. 66. Кристаллические решетки: 

а — аргона; 6 — иода 

несвязывающие электронные пары, можег образовывать четыре водородные 

связи. Поэтому в кристалле льда (рис. 67) каждая молекула воды тетраэдри- 

чески соединена водородными связями с четырьмя ближайшими к ней молеку- 

лами, что в плоскостном изображении можно представить схемой 

H 4H H 
No” хи 

` A 

< 7 

wal * 
Orn. 

H H 

о м. 
/ \н г “Ny 

Поскольку водородная связь длиннее ковалентной, структура льда довольно 

рыхлая и имеет много свободных полостей. Этим объясняется необычно малая 

плотность льда и способность образовы- 

вать так называемые клатратные соеди- 

нения. Если для льда координационное 

число атома кислорода равно 4, то в воде 

при 15 °С оно составляет 4,4, а при 83 °С 

— 4,9, так как некоторые молекулы воды 

заполняют пустоты между тетраэдрически 

связанными молекулами. 
Е 

Различия в типе химической связи Ale [$ 

кристаллов определяют существенное LOOT AS 
отличие физических и химических © Loo / ое” / 
свойств вещества с ионной, атомно- 
ковалентной, атомно-металлической и РИС. 67. Структура льда. Каждая 

молекула тетраэдрически связана с 
молекулярной решеткой (см. табл. 12). соседними 

Так, вещества с атомно-ковалентной 
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решеткой характеризуются высокой твердостью, а с атомно-металли- 

ческой решеткой — пластичностью. 

Вещества с ионной и в особенности с атомно-ковалентной решеткой 

обладают высокой температурой плавления; они нелетучи. Поскольку 

межмолекулярные силы слабы, вещества с молекулярной решеткой (с 

одно- и трехатомными молекулами — Не, Но, O2, Оз и СО) и др.) 
напротив, легкоплавки, летучи; твердость их невелика. 

$ 3. ОСНОВНЫЕ СТРУКТУРНЫЕ ТИПЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ 
ВЕЩЕСТВ 

По характеру межатомных (межионных) расстояний в кристаллах 
различают островные, цепные, слоистые и координационные струк- 
туры. 

Островные, цепные и слоистые структуры. В островных, цепных и 
слоистых решетках можно выделить группы атомов, которые образуют 
соответственно изолированные островки, бесконечные цепи и слои 

(сетки). Роль островков, цепей и слоев могут играть молекулы или 
` комплексные ионы. 

К островным относятся молекулярные (см. рис. 66 и 67), а также 
ионные решетки, составленные из сложных ионов (рис. 68). Последние 
играют роль самостоятельных структурных единиц и занимают соот- 
ветствующие узлы кристаллической решетки. 

Так, в кристаллах К2[51Еб] и [№(МНз)в]С1. роль островков играют 

октаэдрические комплексные ионы SiFS и Ni(N Нз)2` (рис. 68). 

Рис. 68. Кристаллическая решетка 

соединений типа: Мо[ЭНа\] или 

м (мнзахо: 
октаэдры - ионы ЯР, TICIE, 

Ni(NH3)z*; кружки — ионы NH4, К*, СГ, 

Br” и др. 



Рассмотрим некоторые типы цепей и сеток (слоев), из которых 
образованы химические соединения. Допустим, для атома А характер- 
но координационное число 6 и при его сочетании с атомами В образу- 

ется октаэдрическая группировка АВз. Если подобные октаэдрические 

структурные единицы друг с другом не связаны, то возникает 
островная структура. Если же октаэдрические структурные единицы 
объединяются друг с другом, то в зависимости от способа их объеди- 

нения возможны следующие случаи. 
1. Октаэдрическая структурная единица AB, объединяется с сосед- 

ней через одну вершину, образуя бесконечную цепь стехиометри- 
ческого состава ABs: 

вв в в 
РИ 

—A—B—A—B~- 
Г / 
вв в 

2. Соседние октаэдры АВз объединяются двумя вершина- 

ми (ребром), образуя бесконечную цепь стехиометрического состава 

АВ.: . 

3. Октаэдрические структурные единицы АВь объединяются с 

четырьмя соседними через вершины в плоскую двухмерную 
сетку (слой) стехиометрического состава AB,: 

В в” В в” 

IY oy 
— А —В—А—В 

в |B 57| 
| ви B 

— АВ — А В— 
BY| в/| 

В В 
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4. Октаэдрические структурные единицы ABg объединяются с 

тремя соседними ребрами, образуя слой стехиометрического соста- 

ва ABs: 

Spa] 
BO |B |g 

SL ee: 
“TS, a |B 

eee 
a | SB 
we: BL | 

5. Октаэдры ABg объединяются ребрами с шестью соседними, 

образуя слой стехиометрического состава АВо: 

В В 

B |B | 
в” | ~B~ |B 

BIBI IL 

BL | 77 BN | UB 

B B 

6. Октаэдрические структурные единицы ABg объединяются с 

шестью соседними за счет всех своих вершин (т.е. в трех измере- 

ниях); образуется координационная решетка состава AB; (рис. 69, В). 

Аналогично можно показать образование цепей, слоев и координа- 

ционных структур при объединении друг с другом тетраэдрических 

структурных единиц АВ.. Так, при объединении тетраэдров AB, с 

двумя соседними вершиной или ребром (двумя вершинами) обра- 
зуются цепи соответственно состава АВ; и АВ.: 

В В 

| | NBN ив, иво, LB 
“1 SBA | SB~ A NBA “BA Зв’ NB 

B B 

AB, | АВ; 
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Объединение тетраэдрических структурных единиц AB, за счет 

использования трех вершин приводит к слоистой структуре сте- 

хиометрического состава A2Bs: 

Если же тетраэдрические структурные единицы АВ4 на связь 

с соседними дают четыре вершины, то это приводит к координаци- 
онной решетке стехиометрического состава АВ» (рис. 69, Б). 

Координационные структуры. Координационными называются 

` решетки, в которых каждый атом (ион) окружен определенным чис- 
лом соседей, находящихся на равных расстояниях и удерживаемых 
одинаковым типом химической связи (ионной, ковалентной, метал- 

лической). К координационным относятся ранее рассмотренные ре- 
шетки хлорида натрия и хлорида цезия (см. рис. 57, 58), алмаза (см. 
рис. 65) и металлов. 

Некоторые наиболее простые и часто встречающиеся структур- 
ные типы координационных кристаллов соединений приведены на 
рис. 69. 

В кристаллах веществ стехиометрического состава АВ координаци- 
онные числа атомов (ионов) А и В равны. При этом наиболее часто 
встречаются следующие типы координации атомов (ионов): октаэдро- 
октаэдрическая координация — структурный тип NaCl (рис. 69, A), 
кубо-кубическая координация — структурный тип CsCl (рис. 69, A), 

тетраэдро-тетраэдрическая координация — структурный тип ZnS (рис. 
69, А). 

Для веществ стехиометрического состава АВ координационные 

числа атомов (ионов) относятся как 2:1. Для этого случая наблюдают- 
ся кубо-тетраэдрическая координация — структурный тип CaF», (рис. 
69, Б), октаэдро-треугольная координация — структурный тип TiO, 

(рис. 69, Б), тетраэдро-линейная (угловая) координация — структур- 
ный тип SiO, (рис. 69, Б). 

Координационная решетка соединений состава АВ. отвечает со- 
отнашению координационных чисел А и В как 3:1. Структура этих 

соединений чаще всего отвечает структурному типу ВеОз (рис. 69, В). 
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Рис. 69. Важнейшие типы координационных решеток кристаллов: 

А - состав АВ, структурный тип: а — NaCl; 6 — CsCl; в- ZnS (сфалерит); Б - состава 

АВ, структурный тип: а — CaF2 (флюорит); 6 — Т!О2 (рутил); в — $102 (кристобалит); 
В- состава АВз, структурый тип ВеОз; Г- состава А2Вз, структурный тип Q-Al20g 

(корунд)



В координационных кристаллах соединений состава A2B3 коорди- 

национные числа атомов (ионов) относятся как 6:4, что отвечает окта- 

эдро-тетраэдрической координации. Строение подобных соединений 

относится к структурному типу a-Al2O3 (рис. 69, Г). 
Роль мостиков (общих вершин), объединяющих структурные еди- 

ницы в димеры, цепи, слои, трехмерные каркасы, чаще всего играют 

атомы галогенов, кислорода, серы, азота, а также группировки типа 

ОН, NH2, ОО и др. При этом мостики могут быть одинарными, двой- 

ными и реже тройными: 

„во 7 BN 
A—B—A A A A—B—A 

Np Np 

Это обусловлено различием в размерах мостиковых атомов В. Когда 

В = F, О, обычно образуются одиночные мостики, a когда В = Cl, 5 — 

двойные или тройные. 

Вследствие различия в природе мостиковых атомов однотип- 

ные соединения данного элемента существенно отличаются по струк- 

туре. Так, для Be (II) и Si (IV) характерны координационное чис- 
‚ ло 4 и тетраэдрическая структурная единица. Однако в случае ВеР. 

и 5102 тетраэдрические структурные единицы объединяются в ко- 

ординационный кристалл (рис. 69, Б), а в случае Ве] и SiS. — в 

цепь. 

‚ Отсюда понятно часто наблюдаемое существенное различие в свой- 

ствах фторидов и оксидов, с одной стороны, и однотипных им хлори- 

дов и сульфидов — с другой. Например, BeF, и 510. тугоплавки, в 

воде не растворяются, химически неактивны, Тогда как температуры 

плавления у Ве(]. и 5152 значительно ниже, растворимость в воде и 

химическая активность выше. 

Приведем примеры соединений, имеющих основные, цепные, слоистые и 

координационные кристаллические решетки. 

Структурная единица — октаэдр ABg 

Островная решетка 
+1 

состав молекулы * (иона) ABg: ЗРз, К2[51Е‹], Мз[ЕеЕ‹], Ва2[ХеО‹] 

* 

Квадратными скобками выделены сложные ионы, играющие роль ост- 

ровков, цепей, слоев. 
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Цепная решетка 

+ 1 
состав цепи ABs: SbFs, Ма2[А1Р5], M2[FeFs] 

АВа: СаС-2Н2О *, CdClo: 2NH3 * 

Слоистая решетка 

состав слоя АВа: SnF4, Na{AlF4], M(FeF4] 
ABs: FeCls, АС, АКОН)з 

AB»: Са», МиСЁЪ, Cd(OH)2 

Координационная решетка 

состав соединения АВ;: ВеОз, AIF3, WOs, FeF3 

АВ2: TiO2 (рутил), МпО2, MnF2, GeO 

АВ: NaCl, FeO, MnO 

AoBs: А]2О3, Ст2Оз, Fe.O3 

Структурная единица — тетраэдр AB, 

Островная решетка 

состав молекулы (иона) АВа: CF4, K2[SO4], К2[ВеЕ4] 

Цепная решетка 

состав цепи АВз: K[BeF3], SO3, Ма[РО}] 
АВо: 5152, Вес] 

Слоистая решетка 

состав слоя A2Bs: P2Os, Ма2[512О;] 

Координационная решетка 

состав соединения AB2: SiOz, BeF» 

AB: ZnS, BeO, AlAs 

* Роль мостиков играют атомы Cl, например: 

ОН2 OH 2 OH 2 

NAN AN OA 

OH 2 OH 2 OH 2 
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` Структурная единица — квадрат AB, 

Островная решетка 

состав молекулы (иона) АВа: K2[PdCl,] 

Цепная решетка 

состав цепи АВ2: РАС] 

Слоистая решетка 

состав слоя АВ2: РА(СМ)?2 

Координационная решетка 

состав соединения АВ *: PtO, PtS 

Координационные решетки трехэлементных соединений. Структуру 
координационных соединений, образованных — тремя-четырьмя 
элементами, можно представить по аналогии со структурой бинарных 
соединений. Так, производной структуры 

корунда (рис. 69, Г) является структура 
минерала ильменита ЕеТ1О.. Кристалл 
последнего можно ‘рассматривать как 
кристалл a-AlyO3, в котором вместо ато- 

мов Al поочередно расположены атомы 

Fe u Ti. 

Атомы Fe в ильмените могут замещаться 

атомами Mg, Mn, Ni, Co, Cd, а атомы Ti — 

атомами V, Nb, Rh, Mn и др. Представителя- 

ми структурного типа ильменита, таким 

образом, являются: MgTiO3, MnTiQOs, 

CoTiO3, Сатю., FeVO3, ТАМЬО., Ревьо., Рис. 70. Структура перовски- 
ta Са Оз 

СоМпО: и др. OO 

00 Оса 

Структуру, родственную структурному типу ВеО. (см. рис. 69, В), 
имеет минерал перовскит СаТ1О.. В нем атомы Ti занимают положе- 

ния атомов Ве, а атомы Са располагаются в центрах кубических эле- 
ментарных ячеек (рис. 70). Каждый atom Ti в CaTiO3 окружен по 
вершинам октаэдра шестью атомами кислорода, а атом Са — двенад- 
цатью. 

* 

Квадратно-тетраэдрическая координация атомов. 
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В структурном типе перовскита кристаллизуются соединения типа АВХ3: 

+1+5 

АВО.: (А - Ма, К, Ag; В - Nb, Ta) - NaNbO3, AgTaOg 
+2+4 

ABOs (А - Ca, Sr, Ва; В - Ti, Zr, Ge, Sn) - ВеСеОз, ВабпОз 
+3+3 
АВО: (А - Га; В - Al, Ti, Cr, Мп) - LaAlOg, LaCrO3 

+1+2 

АВЕ: (A - К; В - Mg, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn) - KMgF3, КМЕз, KZnF3 
’ +142 +2+4 

а также ABCl3 (А - Cs; В - Cd, Hg, Са), АВЗз (А - Sr, Ва; В - Ti) u 

др. 

В качестве производной структурного типа ZnS можно рассматри- 

вать структуру минерала халькопирита CuFeS2, в котором вместо ато- 

мов Zn поочередно располагаются атомы Cu и Fe. | 

Полиморфизм. В зависимости от внешних условий одно и то же 

твердое вещество может иметь разные по симметрии и структуре крис- 

таллы. Способность данного твердого вещества существовать в виде 

двух или нескольких кристаллических структур называют полимор- 

физмиом. Разные кристаллические структурные формы вещества назы- 

вают полиморфными модификациями. 

Явление полиморфизма очень распространено. Почти все вещества 

при известных условиях могут быть получены в разных модификаци- 

ях. Общеизвестным примером полиморфизма являются три формы 

углерода: алмаз, графит и карбин. Графит имеет слоистую, карбин- 

цепную, а алмаз — координационную решетку. Одна из модификаций 

хлорида аммония, существующая при обычной температуре, кристал- 

лизуется в структурном типе CsCl (к. ч. ионов 8), высокотемператур- 

ная модификация — в структурном типе NaCl (к. ч. ионов 6). Несколь- 

ко модификаций имеют S102 и 4150. 

Полиморфные превращения могут сопровождаться и существенны- 

ми изменениями типа химической связи. Так, в алмазе связи кова- 

лентные, в графите внутри слоя — ковалентно-металлические, а между 

‚слоями — межмолекулярные. 

В соответствии с различием в кристаллической структуре (в особен- 

ности в типах химической связи) полиморфные модификации разли- 

чаются (иногда очень резко) по своим физическим свойствам — плот- 
ности, твердости и пластичности, электрической проводимости и пр. 

Так, графит черного цвета, непрозрачен, проводит злектрический TOK; 

алмаз — прозрачен, электрический ток практически не проводит. 

Графит — мягкое вещество, а алмаз — самое твердое из всех известных 

природных веществ; плотность графита 2, 22 r/cm3, алмаза 3,51 г/смз. 
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Полиморфные модификации отличаются, иногда очень заметно, и по 

химической активности. 

Полиморфные модификации обычно обозначают греческими буква- 

ми. Буквой а обозначают модификацию, устойчивую при комнатной 

или при более низких температурах, В — модификацию, устойчивую 

при более высоких температурах, 7 и 6 — соответственно еще более 

высокотемпературные модификации. Так, модификация a-Sn, имею- 

щая кубическую алмазоподобную структуру, устойчива ниже 13,2°С, а 

В-5п, имеющая тетрагональную структуру, устойчива в обычных усло- 

виях вплоть до температуры плавления. 

Переход вещества из низкотемпературной формы в высокотемпера- 

турную сопровождается поглощением теплоты, а при обратном процес- 

се — выделением теплоты. Подобные тепловые эффекты называют 

теплотой полиморфнозо превращения. 

`$ 4. ХАРАКТЕРНОЕ КООРДИНАЦИОННОЕ 
ЧИСЛО ЭЛЕМЕНТА 
И СТРУКТУРА ЕГО СОЕДИНЕНИЙ 

Ранее было показано, что для неметаллических элементов третьего 

периода. в высших степенях окисления характерны оксокомплексы' 

тетраэдрического строения (табл. 13). 

Можно полагать, что из тетраэдрических структурных единиц OO, 

построены также их высшие оксиды и полимерные оксокомплексы. 

Справедливость такого предположения подтверждается эксперимен- 

тальными данными по строению оксидов С1]5От, 5Оз, P2Os и 910. а 

также соответствующих полимерных оксокомплексов. Как видно из 

табл. 13, молекула оксида хлора (УП) С1.О7т составлена из двух оксо- 

хлоратных тетраэдров С1О., объединенных одной общей вершиной 

(атомом кислорода). 
В оксиде серы (УГ) тетраэдры SO, на образование мостико- 

вых связей предоставляют по две вершины, что приводит к цепной 

структуре (SO3).. При использовании на образование мостиковых 

связей трех вершин оксофосфатных тетраэдров РО. образуется сло- 

истая структура (P2Os).,. И наконец, SiO. имеет координационную 

решетку (5102)... за счет использования на образование мостиковых 

связей всех четырех атомов кислорода кремнекислородного тетраэдра 

5104. 

Усложнение структур в ряду одного и того же класса соединений 
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обусловливает повышение температуры плавления и уменьшение хими- 

ческой активности соединений. Так, в рассматриваемом ряду оксидов 

ClO; ($03),  (P20s)o,, ($1023. 

Т. nm, °C ~93,4 62,2 580 1713 

резко повышается температура плавления и падает химическая актив- 
ность. В частности, существенно различно отношение этих оксидов к 
воде. Взаимодействие С]2О7 с водой непосредственно приводит к обра- 
зованию НС]О4. Достаточно легко разрываются (вследствие пространс- 

твенной доступности) мостиковые связи и в цепной модификации 
(503). с образованием Н25О4. Что же касается слоистой модификации 

(Р2О5)2, то ее взаимодействие с водой ‘протекает достаточно сложно. 

Лишь длительное кипячение (Р›О5)., в присутствии сильных кислот 

приводит к разрыву связей в слоистом полимере и образованию 

H3PO,4. Разрыв же связей между оксосиликатными тетраэдрами трех- 

мерного полимера (5102)3.. в воде практически не происходит, поэтому 

в обычных условиях диоксид кремния в воде не растворяется. 

Рассмотрим еще один пример — строение фторидов р-элементов 5-го пе- 

риода TeFs, SbFs, SnF4 и шЕз. Для этих элементов характерно координацион- 

ное число шесть, что отвечает октаэдрической структурной единице. 

Для атома теллура, имеющего шесть валентных электронов, координацион- 

ное число шесть реализуется в октаэдрической молекуле TeFs. Релизация 

этого же координационного числа у атома сурьмы (пять электронов) возможна, 

лишь при объединении октаэдров в цепной полимер состава SbFs. Для олова, 

(четыре электрона) это возможно лишь при образовании слоистого полимера 

состава SnF4y. И наконец, для индия (три электрона) — при образовании 

трехмерного полимера состава InF3 (см. рис. 69, В). 

В соответствии с усложнением структур в этом ряду свойства существенно 

изменяются. Так, в обычных условиях ТеГб — газ, SbFs — вязкая жидкость, 

a SnF,4 и шЕз — кристаллические вещества с температурой возгонки 700°C и 

плавления 1170” соответственно. Усложнение структуры сказывается также на 

уменьшении растворимости в воде и понижении химической активности этих 

соединений. | 

Как уже указывалось, в подгруппах характерные координационные 

числа элементов с ростом порядкового номера увеличиваются. Поэтому 

при одном и том же стехиометрическом составе соединения имеют 

разное строение, а следовательно, и разные свойства. 
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Рассмотрим ряд диоксидов р-элементов IV группы: CO2, SiOz, GeO2, 5пО.2. 

Для С (ТУ) характерно координационное число два, для Si (ТУ) — четыре, для 

Ge (IV) — четыре и шесть, а для Sn (IV) — шесть. Таким образом, только 
состав диоксида углерода СО. отвечает устойчивому координационному числу 

центрального атома и потому СО2 мономолекулярен. Что же касается осталь- 

ных диоксидов, то они должны быть полимерными соединениями. Координа- 

ционные кристаллы одной из модификаций GeO относятся к структурному 

типу SiO, (см. рис. 69, Б), другой модификации — к структурному типу рути- 

ла TiO2 (см. рис. 69, Б). Структуру типа рутила имеют и кристаллы 5пО.. 

$5. ЗОННАЯ ТЕОРИЯ КРИСТАЛЛОВ 

Энергетические зоны. Общий подход к рассмотрению ионных, 
ковалентных и металлических кристаллов дает зонная теория кристал- 
лов, которая рассматривает твердое тело как единый коллектив взаи- 
модействующих частиц. Эта теория представляет собой теорию моле- 
кулярных орбиталей для системы с очень большим числом (~ 1023) 

атомов. 
Как известно, в представлениях теории молекулярных орбиталей 

при взаимодействии двух атомов происходит перекрывание атомных 
орбиталей с образованием связывающих и разрыхляющих молекуляр- 

ных орбиталей и каждое такое атомное энергетическое состояние рас- 
щепляется на два, в системе из четы- _ eee — 

“= . = 
рех атомов — на четыре, в системе из „ _ = = = 
восьми атомов — на восемь и т.д. — — = 

. —— = = = 
молекулярных состояний. Чем больше SNE = = 

=. = 
атомов в системе, тем больше молеку- ——-—__ = 

лярных состояний. Пусть из М атомов . 
образуется кристалл, тогда каждое aoe = 
атомное состояние сместится энергети- a ЕЁ => 

. —/ — =— = 

чески и расщепится Ha N состояний м — — = == 
=_= = = {рис. 71). Так как число М очень = _ = 

велико (в 1 cm? металлического крис- J 2 4 8 & 7 
Yucn 

талла содержится 1022—1023 атомов), 0 атомов 

то N состояний сближаются, образуя 
suepremuvecnyr 30 Энергетическое Рис. 71. Построение энергетичес- 

р у ну. онергетичес ких зон при последовательном 
различие СОСТОЯНИИ электронов В присоединении атомов 

пределах зоны составляет всего лишь 

10-22 эВ, поэтому изменение энергии электрона в зоне можно 

представить как непрерывную полосу энергии. Орбитали энергетичес- 

кой зоны, кристаллические орбитали можно считать аналогами моле- 

кулярных орбиталей, простирающихся по всему кристаллу. 
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На рис. 72 показано возникновение энергетических зон кристалла 

из энергетических уровней атомов по мере сближения последних. 

Предположим, что атомы расположены в узлах некой кристаллической 

| решетки с межатомными расстояния- 

ми, во много раз большими, чем в 

решетке реального кристалла. Энер- 

гетические состояния такого гипоте- 

— но запрещенной тического кристалла представляют 

энергии собой квантовые состояния изолиро- 

Е Зона проводимости 

o 

Pi
l 

Jp a ванных атомов. Сближение же aTO- 
JHepeemuyvec- BQNEHIMHGSA зона | . | 
AUC зон! vo r MOB отвечает их взаимодействию и 

a превращению атомных энергетичес- 

7 ' _KMX уровней в энергетические зоны. 

n=_ | 5° Ширина и положение энергетичес- 
9 Е | ==4 95’ ких зон определяются равновесным 

расстоянием то между атомами. 

2 zy? Орбитали энергетической зоны 
энёраетииес- и ‚ заполняются двумя электронами, 
KUe Зоны 

6 как и орбитали атома и молекулы, в 

O е их расположения по энерги- 
Рис. 72. Возникновение энерге- ПОРЯДК@ их р J ия рги 

тических зон кристаллов NaCl (а) ЯМ и в соответствии с принципом 
и Ма (6) из энергетических уров- Паули. Следовательно, максимально 
ней атомов по мере их сближения: возможное число электронов в зонах, 
а — зоны не перекрываются; 6 — зны возникающих за счет перекрывания 

перекрываются атомных s-, p-, d-, f, ... орбиталей, 

соответственно равно 2N (s-30Ha), 6N (р-зона), 10N (4-зона), 14N (fF 
зона), ....Зона, которую занимают электроны, осуществляющие связь, 
называется валентной (на рис. 72 степень заполнения валентной зоны 

показана штриховкой). Свободная зона, расположенная энергетически 
выше валентной, называется зоной проводимости. 

В зависимости от структуры атомов и симметрии кристаллической 
решетки валентная зона и зона проводимости могут перекрывать (рис. 
72, 6) или не перекрывать друг друга (рис. 72, а). В последнем случае 
между зонами имеется энергетический разрыв, именуемый запрещенной 

зоной. В соответствии с характером расположения и заполнения зон 
вещества являются диэлектриками (изоляторами), полупроводниками 
`и проводниками (металлами). Ширина запрещенной зоны AE диэлект- 

риков составляет более 3 3B, полупроводников — от 0,1 до 3 3B. В 

металлических кристаллах вследствие перекрывания зон запрещенная 
зона отсутствует. 

Рассмотрим характер заполнения энергетических зон металличес- 
ких, ковалентных и ионных кристаллов. 
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Металлические кристаллы. У элементов с одним 5-электроном в 

кристаллах валентная зона построена из 5-орбиталей и заполнена 

лишь наполовину (рис. 72, 6). Следовательно, при незначительном 

возбуждении энергетическое состояние каждого из электронов может 

меняться в пределах всей энергетической зоны. Это имеет место, на- 

пример, при приложении к металлу электрического поля. Тогда элект- 

роны начинают двигаться в направлении поля, что определяет элект- 

рическую проводимость металлов. 

В случае элементов с двумя валентными электронами 5-зона запол- 

нена. Однако, если 5- и р-уровни в изолированных атомах близки, TO в 

кристаллах соответствующие зоны перекрываются. Следовательно, и в 

этом случае число валентных электронов недостаточно для заполнения 

энергетических уровней перекрывающихся зон. 

Таким образом, металлические кристаллы образуются элементами, 

в атомах которых число валентных электронов мало по сравнению 

с числом энергетически близких валентных орбиталей. Вследствие 

этого химическая связь в металлических кристаллах сильно делокали- 

зована. 

Ковалентные кристаллы. Заполнение энергетических зон ковалент- 

ного кристалла рассмотрим на примере алмаза, у которого ширина 

запрещенной зоны АЕ = 5,7 эВ. Электроны атомов углерода полнос- 
тью заполняют валентную зону. Поскольку переход электронов из 

валентной зоны в зону проводимости требует большой энергии возбуж- 

дения, которая в обычных условиях не реализуется, алмаз является 

диэлектриком. 

Кристаллический кремний имеет такую же структуру, как и алмаз. 

Следовательно, в кристалле кремния валентная зона укомплектована 

полностью. Однако ширина запрещенной зоны в этом случае составля- 

ет всего AF = 1,12 эВ. Следовательно, при небольшом возбуждении 

валентные электроны могут переходить в зону проводимости, т.е. 

кремний — полупроводник. 

Ионные кристаллы. В кристалле хлорида натрия (см. рис. 72, а) 

валентные электроны атомов Na (3s!) и Cl (3523р5) заполняют ва- 
лентную энергетическую зону 3p. В представлении теории ионной 

связи это отвечает переходу электронов от атомов Na к атомам С] 

и образованию ионов Ма* и С]. Поскольку энергетическое разли- 

чие между валентной Зр-зоной и свободной 35-зоной велико (AE ~ 
~6 эВ), в обычных условиях NaCl электронной проводимостью не 

обладает. 

Молекулярные кристаллы. В молекулярных кристаллах молекулы 

связаны друг с другом за счет межмолекулярных электростатических 
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сил; энергетические уровни локализованы в пределах молекулы. 

Переход электронов между молекулами в обычных условиях не проис- 

ходит. 

$ 6. ПОЛУПРОВОДНИКИ 

Как уже известно, в полупроводниках для перехода электронов из 

валентной зоны в зону проводимости требуется сравнительно неболь- 

шая энергия. При этом в результате поглощения кванта энергии (наг- 

ревание или освещение) связь, обусловливаемая парой электронов, 

разрывается: один из электронов переходит в зону проводимости и в 

данном энергетическом состоянии валентной зоны вместо двух элект- 

ронов остается один, Т.е. образуется вакансия — Так называемая поло- 

жительно заряженная дырка: 

+ 
валентная дырка электрон 

зона в валентной в зоне 
зоне проводимости 

При наложении электрического поля электроны, перешедшие в 

зону проводимости, перемещаются к аноду. В валентной же зоне 

электрон, находящийся рядом с дыркой, перемещается на это свобод- 

ное место, и освобождается новая дырка, на которую перемещается 

следующий электрон, оставляющий 
Sona проводимости 

Электроны после себя дырку, и т.д. (рис. 73). 

АХ WS А А Подобный дрейф электронов эквива- 

NN \ х «К IA лентен перемещению дырок в 
4 

+
 п

 

противоположном направлении, т.е. 
4Е к катоду. Таким образом, перенос 

электричества в полупроводниках 

ке 696-42-99 94 осуществляется как электронами, 

перешедшими в зону проводимости, 

Валентная зона Дырки так и дырками в валентной зоне, т.е. 

имеет место электронная (п-типа) и 
Рис. 73. Зонная схема собствен- Р ) * ной проводимости полупроводни- бЫРочная (р-типа *) проводимость. 
KOB Число электронов, переходящих в 

зону проводимости, а следовательно, 

и число дырок увеличивается с повышением температуры или осве- 

щенности. В этом существенное отличие полупроводников от металлов: 

* Or лат. negative (отрицательный) и роз уе (положительный). 
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их электрическая проводимость существенно возрастает с повышением 

температуры, тогда как у металлов, наоборот, проводимость с повыше- 

нием температуры падает. 

При температуре абсолютного нуля в отсутствие других внешних 

воздействий электроны в полупроводниках не обладают энергией, 

достаточной для преодоления запрещенной зоны. Поэтому полупро- 

водник в этих условиях является диэлектриком. Следовательно, деле- 

ние веществ на полупроводники и диэлектрики условно. Чем больше 

ширина запрещенной зоны, тем выше должна быть температура, при 

которой возникает электронно-дырочная проводимость. 

При наличии в полупроводниковых материалах примесей соотноше- 

ние числа электронов и дырок может изменяться, т.е. может усили- 

ваться или дырочная, или электронная проводимость. Предположим, 

что в кристалле кремния в качестве примеси имеются атомы мышьяка 

(4524р3). При образовании связей с окружающими атомами кремния 

(35232) атомы мышьяка используют четыре своих электрона. Пятый 

же электрон сравнительно легко возбуждается и переходит в зону 

проводимости. Таким образом, примесь мышьяка усиливает у кремния 

электронную проводимость. Наоборот, введение в кристалл кремния 

атомов бора (25221!) приводит к валентной ненасыщенности атомов Si, 

т.е. усиливает у полупроводника дырочную проводимость. 

Дефекты структур кристаллов также влияют на электрическую 

проводимость полупроводников, обычно вызывая дырочную проводи- 

мость. В зависимости от преобладания того или иного вида проводи- 

мости различают полупроводники типа п-типа и полупроводники' р- 

типа. 

Полупроводниковыми свойствами могут обладать все кристаллы с 

неметаллическими связями, хотя они наиболее отчетливо проявляются 

у веществ с ковалентными связями малой энергии. Из простых ве- 

ществ полупроводниковые свойства в обычных условиях проявляют 

кремний, германий, селен, теллур, бор. Из сложных веществ особый 

`° интерес представляют соединения, имеющие алмазоподобную кристал- 

лическую решетку. 

$ 7. ТВЕРДЫЕ РАСТВОРЫ 

Как и в индивидуальных кристаллических веществах, в твердых 

растворах атомы, ионы или молекулы удерживаются в кристалличес- 

кой решетке силами межатомного, межионного или межмолекулярного 

взаимодействия. Но кристаллическую решетку твердого раствора 

образуют частицы двух или более веществ, размещенные относительно 

друг друга неупорядоченно. Иными словами, твердый раствор пред- 

137



ставляет собой смешанный кристалл. В зависимости от способа разме- 

щения частиц различают твердые растворы замещения и твердые 

растворы внедрения (рис. 74). 

ce) 

— 
©) ce) 

о 

а 5 

Рис. 74. Твердые растворы замещения (а) и внедре- 
ния (6) 

Твердые растворы замещения образуются в том случае, если крис- 

таллические решетки компонентов однотипны и размеры частиц ком- 

понентов близки (рис. 74, а). Необходимым условием образования 

твердых растворов является также и известная близость химических 

свойств веществ (одинаковый тип химической связи). Так, в кристалле 

КС хлорид-ионы могут быть постепенно замещены бромид-ионами, 

т.е. можно осуществить практически непрерывный переход вещества от 

состав КС] к составу КВг без заметного изменения устойчивости крис- 

таллической решетки. Свойства образующихся твердых растворов 

непрерывно меняются от КС! к КВг. Ниже приведены примеры ион- 

ных, атомных, молекулярных и металлических твердых растворов 

замещения. | 

Кристаллическая решетка Непрерывные ряды твердых 

растворов замещения 

Атомно-ковалентная ............+елеьнини Si — Ge, Se — Te 

Ионная ..... cece sssceeesceceenseusucs нии . KCl - KBr, К5О. - K2BeF, 

Атомно-металлическая .................. Ag — Au, Au — Pt 

Молекулярная 00... ..cc ccc eseceecceneeeeceees Bro — [5 

Если размер частиц одного из компонентов не превышает 2/3 раз- 

мера частиц другого, то возможно образование твердых растворов 

внедрения путем проникновения меньших по размеру частиц в междо- 

узлия кристаллической решетки, образованной более крупными части- 

цами (рис. 74, 6). Твердые растворы внедрения, например, образуются 
при совместной кристаллизации железа и углерода, при адсорбции 

некоторыми металлами водорода и т.д. 
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Образование твердых растворов из компонентов сопровождается 

(как и в случае жидких растворов) энергетическим эффектом, измене- 

нием общего объема, а также изменением ряда свойств исходных ком- 

понентов. 

Твердые растворы чаще всего получают при кристаллизации жид- 

ких растворов. Так, твердый раствор Ag—Au образуется при кристал- 

лизации жидкого расплава этих металлов; при совместной кристалли- 

зации из водного раствора или из расплава получаются смешанные 

кристаллы KCI—KBr и т.д. 

ГЛАВА 2. ЖИДКОЕ СОСТОЯНИЕ. ЖИДКИЕ РАСТВОРЫ 

$ 1. ЖИДКОЕ СОСТОЯНИЕ 

Взаимодействия между частицами вещества в жидком состоянии 

достаточно сильны, чтобы препятствовать беспорядочному перемеще- 

нию частиц, но все же недостаточны для прекращения их перемеще- 

ния относительно друг друга. 

Подобно твердому телу жидкость обладает определенной структу- 

рой. Например, структура жидкой воды напоминает структуру льда:' 

молекулы Н2О соединены друг с другом посредством водородных 

связей, и для большинства молекул сохраняется тетраэдрическое 

окружение. Однако в отличие от льда’`в жидкой воде проявляется 

лишь ближний порядок — за счет изгиба и растяжения водородных 

связей относительное расположение тетраэдрических структурных 

единиц оказывается неупорядоченным. Кроме того, вследствие переме- 

щения молекул часть водородных связей разрывается и состав струк- 

турных единиц постоянно меняется. Непрерывное перемещение частиц 

определяет сильно выраженную самодиффузию жидкости и ее теку- 

честь. 

По структуре жидкое состояние является промежуточным между 

твердым состоянием со строго определенной периодической структу- 

рой во всем кристалле (наличие дальнего порядка) и газом, в котором 

отсутствует какая-либо структура и движение частиц беспорядочно. 

Отсюда для жидкости характерно, с одной стороны, наличие опреде- 

ленного объема, а с другой — отсутствие определенной формы. Первое 

обстоятельство сближает ее с твердыми телами, второе — с газами. У 

жидкости вблизи температуры затвердевания упорядоченность внут- 

ренней структуры становится более четко выраженной. Напротив, по 

мере приближения жидкости к температуре кипения усиливается 

беспорядок во взаимном расположении частиц. 
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Структура и физические свойства жидкости зависят от химической 

индивидуальности образующих ее частицы, а также от характера и 

интенсивности сил, действующих между ними. Для воды, как мы 

видели, большую роль в ассоциации молекул играют водородные 

связи. У неполярных молекул взаимодействие и взаимное расположе- 

ние обусловливаются дисперсионными силами. Иначе говоря, общие 

закономерности образования структурных единиц для жидких тел 

такие же, как и для твердых тел. Отличие заключается в отсутствии 

жесткости в структуре и дальнего порядка в расположении частиц. 

$ 2. ИОНИЗАЦИЯ МОЛЕКУЛ ЖИДКОСТИ 

Многие неорганические соединения (вода, аммиак, соли, щелочи и 

др.) в жидком состоянии распадаются на ионы. Рассмотрим самоиони- 

зацию воды. Молекулы воды связаны друг с другом водородной свя- 

зью и взаимно влияют друг на друга. На схеме жирным шрифтом 

выделены две молекулы воды, непосредственно взаимодействующие 

друг с другом: 

| 
:0—Н Е 

| ., 
H— 0:---H— O%--- H— 08--- H— 0: 

! | | 
H H H 

| : 

H— 0: он 

Н 

Кроме того, эти молекулы находятся в поле действия соседних 

молекул и связаны с ними водородной связью. Тепловое движение 

частиц относительно друг друга может ослабить в одной из молекул 

связь О—Н и разорвать ее. Разрыв сопровождается переходом протона 

к соседней молекуле за счет превращения водородной связи в кова- 

лентную по донорно-акцепторному механизму: 
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или 

Н2О ... HOH == ОН} + ОН` 

В результате ионизации молекул Н2О возникают гидратированные 

ионы ОН` и ОНз*.`При столкновении их снова образуются молекулы 

воды, т.е. процесс ионизации обратим. Процессы ионизации и молиза- 
ции протекают непрерывно. Вследствие прочности связи О—Н степень 
ионизации воды в общем незначительна. 

Аналогичная картина самоионизации имеет место и в других жид- 
костях, молекулы которых связаны друг с другом водородными связя- 
ми, например: 

H3N ... HNH, == NH; + МН. 

Н25 ... HSH == SH3 + SH 

HNO; ... HNOs == NO3H> + NO3 

H2SO, ... H2SO, == SO4H3 + SO3H™ 

a 

В приведенных примерах также осуществляется переход протона OT 

одной молекулы к другой. В результате возникают отрицательный и 

положительный ионы, окруженные оболочкой неионизированных моле- 

кул. В общем случае такие ионы называются сольваптированныии. 

Реакции, сопровождающиеся передачей протона, называются протоли- 

тическилии. 

В других случаях самоионизация жидкости осуществляется за счет 

передачи каких-либо других ионов, например: 

BrF; + BrF3 == BrF2 + ВгЕ4 

Подобные реакции называются апротолитическилии. 

§ 3. АМОРФНОЕ СОСТОЯНИЕ 

Рентгеноструктурные исследования показывают, что аморфное 
состояние подобно жидкому, Т.е. характеризуется неполной упорядо- 
ченностью взаимного расположения частиц. На рис. 75 приведена 

структура стеклообразного диоксида кремния. Как видно, упорядочен- 
ное взаимное расположение структурных единиц, характерное для 
кристаллического SiO, (см. рис. 69, Б), в стеклообразном 510. строго 

* Вероятность существования в водном растворе негидратированного иона 
Н* крайне мала (1:10190). 
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не выдерживается. Вследствие этого 

связи между структурными единица- 

ми неравноценны. Поэтому у аморф- 

ных тел нет определенной темпера- 

туры плавления — в процессе нагре- 

вания они постепенно размягчаются 

и плавятся. Температурный интер- 

вал этих процессов для силикатных 

стекол, например, составляет 200°. 

У кристаллических тел при темпе- 

Рис. 75. Строение аморфного ок- ратуре плавления совершается такой 

сида кремния (ГУ) 5102 переход, при котором дальний поря- 

док исчезает и остается лишь ближний порядок. В аморфных телах 

характер расположения атомов при нагревании практически не меня- 

ется. Изменяется лишь подвижность атомов — увеличиваются их коле- 

бания. Сначала очень немногие, а потом большое число атомов приоб- 

ретают возможность менять соседей. Наконец, число этих перемен в 

единицу времени становится таким же большим, как и в жидкости. 

Сравнительно недавно научились получать в стеклообразном сос- 

тоянии металлы. Для этого металл расплавляют и затем за очень 

короткое время охлаждают. Вследствие быстрого охлаждения в метал- 

ле не возникает правильной кристаллической структуры; он становит- 

ся стеклообразным. Металлостекла отличаются высокой твердостью, 

износоустойчивостью и коррозионной стойкостью. 

$4. ЖИДКИЕ РАСТВОРЫ 

Химическая теория растворов Д.И. Менделеева. Жидкие растворы, 

как и жидкие вещества, обладают внутренней структурой ближнего 

порядка. При этом структура разбавленных растворов ближе к струк- 

туре растворителя, а концентрированных — к структуре растворенного 

вещества. 

В жидких растворах частицы растворенного вещества связаны с 

окружающими их частицами растворителя. Эти комплексы называются 

сольваталми, а для водных растворов зидратали. Подобное представле- 

ние о растворах возникло еще в 60-х годах ХХ в. в результате работ 

Д.И. Менделеева. На основании экспериментальных фактов он выдви- 

нул предположение о существовании в растворах определенных хими- 

ческих соединений растворенного вещества с водой. Эта идея состави- 

ла основу химической теории растворов. Химическая теория растворов 

принципиально отличается от физической теории, которая рассматри- 

142



вала растворитель как инертную среду и приравнивала растворы к 

простым механическим смесям. 

Растворимость. Растворимость вещества зависит как от его приро- 

ды, так и от природы растворителя. 

Так, структура жидкого бензола определяется в основном диспер- 

сионным взаимодействием неполярных молекул, и при введении в 

бензол другого вещества с неполярными молекулами, например гекса- 

на, характер взаимодействия между молекулами не меняется. Структу- 

ру возникающего раствора, как и взятых жидкостей, обусловливают те 

же ненаправленные и ненасыщаемые дисперсионные силы. Следствие 

этого — хорошая растворимость гексана в бензоле и бензола в гексане. 

Если же внести бензол в воду, то разрыв водородных связей (и нару- 

шение структуры воды) не будет компенсирован образованием более 

прочных новых связей. Отсюда ясна причина плохой растворимости 

бензола в воде. 

В то же время, спирт (молекулы которого за счет ОН-групп связа- 

ны водородной связью) хорошо растворяется в воде, так как разрыв 

водородных связей воды (как и спирта) компенсируется образованием 

более прочных водородных связей между молекулами воды и спирта. 

В зависимости от природы веществ возможны следующие случаи: 

неограниченная растворимость (вода — спирт, жидкие 

K—Rb и КС-КВг), ограниченная (частичная) растворимость 
(вода — эфир, жидкие Pb—Zn, МС--КС), практическое 
отсутствие растворимости (вода — керосин, жидкие 

Fe—Ag и LiF—CsCl). В последних двух случаях может иметь место 

расслаивание смешиваемых жидкостей. 

Ионизация и диссоциация веществ в растворе. В растворах, как и в 

индивидуальных жидкостях, взаимодействие молекул может сопровож- 

даться их ионизацией. Распад вещества на сольватированные ионы под 

действием молекул растворителя называется ионизацией вещества в 

растворах или электролитической диссоциацией. 

Идея о распаде вещества в растворе на ионы была высказана 

С. Аррениусом (1887). Основоположниками современной теории элект- 

ролитической диссоциации как процесса, вызываемого сольватацией 

молекул, являются И.А. Каблуков и В.А. Кистяковский. В отличие от 

гипотезы ионизации С. Аррениуса, не учитывающей взаимодействие 

растворенного вещества с растворителем, в их теории к объяснению 

электролитической диссоциации привлекается химическая теория 

растворов Д.И. Менделеева. 

Возможность и степень распада на ионы определяется природой 

растворенного вещества и природой растворителя. Распад на ионы 

связан либо с явлением диссоциации (разъединения), либо с явлением 
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ионизации (образования ионов). Так, при растворении ионных соеди- 
нений (поскольку они уже состоят из ионов) имеет место диссоциация. 

Роль’ растворителя в этом случае заключается в создании условий для 

разъединения ионов противоположного знака и в препятствовании 

процессу молизации. Диссоциация ионных соединений протекает тем 

легче, чем полярнее молекулы растворителя. При распаде ковалентных 

соединений на ионы происходит гетеролитический разрыв связи, т.е. 

ионизация. 

Каждое вещество в данном растворителе и при данных условиях 

характеризуется определенной степенью ионизации. Степенью иониза- 

ции вещества в растворе называется отношение числа молей ионизиро- 

ванного вещества к общему числу молей растворенного. 

Для многих соединений наиболее сильно ионизирующими раство- 

рителями являются вода, жидкие аммиак и фторид водорода. Эти 

соединения состоят из дипольных молекул и склонны к донорно-ак- 

цепторному взаимодействию и образованию водородной связи. Напри- 

мер, HCl хорошо ионизируется в воде, что связано с превращением 

водородной связи Н2О...Н(] в донорно-акцепторную [Н2О—Н]*: 

+ 

Г .. .. | Г .. + 

H—O: ... H—Cl: ‚ |H—O—H = 1. 
| =“) аа — | aq + [:Cl:]" aq 

| oH H 
= >. = 

H,O ... HCl == ОН} + Cl 

По этой же причине HCl хорошо ионизируется в спирте, аммиаке. 

Напротив, в нитробензоле и других растворителях, не склонных к 

донорно-акцепторному взаимодействию, HC] на ионы практически не 

распадается. 

Ионо-сольваты (ионо-Гидраты). Сказанное выше показывает, что 
при растворении происходит комплексообразование, в результате чего 

образуются сольватированные комплексы — в водных растворах гидра- 

тированные аквакомплексы. В простейших случаях образование кати- 

онных аквакомплексов можно объяснить донорно-акцепторным взаимо- 

действием катиона с молекулами воды, а анионных аквакомплексов — 

за счет водородной связи: 

Н | OH, |* 

| | 
K* + 4:0-—Н — |H,O—K *—OH, 

свободный 

катион ОН. 

катионный аквакомплекс 
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H HOH 

:A: + 4H—-O—> |HOH.. А` ... HOH 
свободный 

анион | НОН 
анионный аквакомплекс 

Понятно, что аквакомплексы, в свою очередь, гидратированы, т.е. 
вокруг них координированы молекулы воды за счет водородных свя- 
зей. 

Координационное число центральных ионов в аквакомплексах в 
разбавленных растворах (т.е. при достаточном количестве молекул 
воды) в общем случае соответствует значению характерного координа- 
WMOHHOTO ЧИсла катиона (акцептора) и аниона (донора). Так, для 
ионов А!3*, Cr3*, Co2* координационное число обычно равно шести, а 

для Ве?* — четырем. В разбавленных водных растворах, следователь- 

но, эти ионы находятся в виде гидратированных комплексных ионов 
типа октаэдрического [А1(ОН2)6|3*, тетраэдрического [Ве(ОН2)4]?*. 

Часто аквакомплексы оказываются столь прочными, что выделяют- 
ся из растворов в составе кристаллогидратов, например AICl,-6H.O, 
BeCl,:4H20 и т.д. 

При обычной записи уравнений электрической диссоциации коор- 
динационная сфера ионов не указывается и на практике пользуются 

упрощенными уравнениями, например: | | 

AICl3(p) == А13*(р) + ЗСГ(р) 

ВебО4(р) = Ве?*(р) + $04`(р) 

Энергетический эффект растворения. При растворении разрушает- 

ся связь между молекулами (атомами, ионами) в растворяемом вещест- 

ве и растворителе, что связано с затратой энергии. Одновременно 

протекает процесс комплексообразования (сольватации), т.е. возникают 

связи между частицами растворенного вещества и растворителя; он 

сопровождается выделением энергии. Общий же энергетический эф- 

фект растворения в зависимости от соотношения количеств выделяе- 

мой и поглощаемой энергии может быть как положительным, так и 

отрицательным. При растворении газов и жидкостей теплота обычно 

выделяется. В частности, с выделением теплоты протекает смешение 

воды и спирта. При растворении в воде твердых веществ теплота мо- 

жет и выделяться — растворение KOH, Ca(OH). — и поглощаться — 
растворение МН.МО.. Поэтому нагревание по-разному сказывается на 
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их растворимости. ЁЕсли растворение вещества сопровождается 

выделением теплоты, то при нагревании его растворимость падает 

(КОН). Если же вещества растворяются с поглощением теплоты, то 

нагревание вызывает увеличение растворимости (МН.МОз). Зависи- 
мость растворимости в воде некоторых солей от температуры показана 

на рис. 76. 

Двойственная природа жидких растворов. Кроме энергетического 

эффекта растворение сопровождается также изменением объема. На- 

пример, при растворении спирта в воде объем раствора уменьшается 

примерно на 3,5% по сравнению с общим объемом взятых веществ за 

счет образования сольватов. 

При растворении иногда наблюдается и изменение окраски. Напри- 

мер, белый сульфат меди CuSO, образует водный раствор синего цвета 

за счет возникновения гидратированных аквакомплексов [Си(ОН2)6]?*. 
Все эти факты (энергетический эффект растворения, изменение 

объема и окраски при растворении) говорят о том, что жидкие раство- 

ры следует рассматривать как химические соединения. Однако от- 

сутствие у растворов постоянного состава, т.е. определенных соотноше- 

ний количества растворенного вещества и количества растворителя, 

сближает их с механическими смесями. Таким образом, жидкие раст- 

воры занимают промежуточное положение между химическими соеди- 

нениями постоянного состава и механическими смесями. 

Образование растворов может рассматриваться с двух сторон: физи- 

ческой и химической, и в растворах виднее, чем где-либо, насколько 

эти стороны естествознания сближены между собой. 

Итмосферное Яавление 
Po 

& 
9 Г 

Mac. доли, % а or |! 
80}- RbNO3 с | | 

№а›5$04-10Н2О 3 | : 

60 | 8 ! 1 | 
YCl; $ | | | 

= Nan | #0 . №250. КСО: | | | 

| 
20 | | 1 | 
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] | | 4)s 5 $; $; le te 
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Puc. 76. Зависимость раствори- Рис. 77. Зависимость давления 

мости в воде некоторых солей от пара воды и раствора от темпера- 

температуры туры 
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Температура замерзания и кипения растворов. При растворении в 
растворителе нелетучего вещества давление пара растворителя над 
раствором уменьшается, что вызывает повышение температуры кипе- 
ния раствора и понижение температуры его замерзания (по сравнению 

с чистым растворителем). 
Рассмотрим изменения давления пара с температурой для чистой 

воды и для водного раствора нелетучего вещества (рис. 77). Как видно 
на рис. 77, кривая давления пара раствора лежит ниже кривой давле- 
ния пара воды. Чистая вода под нормальным атмосферным давлением 
кипит при 100°С (373, 15 К), так как при этой температуре давление 
водяного пара равно внешнему давлению. Для того чтобы закипел 
раствор, давление пара растворителя также должно быть равно атмо- 
сферному. Однако это имеет место при более высокой температуре 

и f 

ип? Чем для чистого растворителя {. „1. 

Жидкость затвердевает, когда давление ее пара становится равным 

давлению пара соответствующей твердой фазы. На рис. 77 видно, что 

давление пара льда достигается у раствора при более низкой темпера- , 
туре ¢,. Понижение температуры замерзания растворов было впервые 

установлено М.В. Ломоносовым (1748). 
Исследование свойств разбавленных растворов неэлектролитов 

показало, что понижение давления пара, повышение температуры 

кипения и понижение температуры замерзания обусловлены только 

числом растворенных частиц в определенном объеме данного раствори- 

теля и не зависят от природы растворенного вещества. В этом’ заклю- 

чается сущность законов Рауля. 

В общем виде зависимость понижения температуры замерзания At, 

и повышения температуры кипения At, разбавленных растворов от 

концентрации неэлектролита можно записать так: АБ = си Atk = 

= Акс, где № и ky — коэффициенты пропорциональности, зависящие от 

природы растворителя; с — молярная концентрация растворенного 

вещества. 

`Коэффициенты пропорциональности кз и k, называют соответствен- 

но криоскопической и эбулиоскопической константами. Их значения 

для некоторых растворителей приведены ниже: 

kg Ki 
Вода oo... ceccssccesccceccnsccececuscussceuseeueeeuseas 1,86 0;52 

Бензол ...... лиана нина ни ли инь шинный 5,10 2,64 

Уксусная кислота, ........ и. ииииенинитаньтнии 3,90 3,10 

В уравнении для At концентрацию можно заменить отношением 
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массы т растворенного вещества в 1000 г растворителя к молярной 

массе М этого вещества. Тогда 

АЕ = Е (т/М). 

С помощью этой формулы нетрудно подсчитать молярную массу 

вещества. 

Для растворов электролитов понижение температуры замерзания и 

повышение температуры кипения оказываются всегда больше теорети- 

чески вычисленных. Например, для раствора, содержащего в 1000 г 

воды 1 моль NaCl, понижение температуры замерзания (А = 3,36°C) 
почти в два раза больше, чем для аналогичных растворов неэлектро- 

литов. Этот факт объясняют увеличением числа частиц за счет иони- 

зации электролита. В свое время попытки объяснить указанное явле- 

ние способствовали выдвижению Аррениусом гипотезы ионизации, 

превратившейся далее в одну из важнейших теорий современной хи- 

мии. 

Кислоты и основания. Как мы видели, самоионизация соединений 

водорода (Г) в жидком состоянии происходит с образованием сольвати- 

рованных положительных и отрицательных ионов: 

HO ... HO == ОНз + ОН- 

МНз ... H3N == NH; + МН? 

Растворение одних и тех же соединений в соответствующих средах 

усиливает либо их основную, либо кислотную функцию. Например, 

при растворении в воде НС] и НМО. образуются гидратированные 

ионы оксония и соответствующие анионы: 

Н2О ... HCl == OH; + СГ 

Н2О ... HNO; == OH3 + NO3 

Растворение Tex же веществ в жидком аммиаке сопровождается. 
образование сольватированных ионов аммония и соответствующих 

анионов: 

NHg ... HCl = МН + СГ 

МНз ... НМО; == МН4 + NO; 

Как видно из этих примеров, молекулы НС и НМО. отдают прото- 

ны, т.е. являются кислотными соединениями. Молекулы же раствори- 

теля (воды и аммиака) присоединяют протоны, т.е. ведут себя как 

основные соединения. В результате этого взаимодействия увеличивает- 
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ся концентрация положительных ионов (OH3 — в воде, МН4 — в жид- 

ком аммиаке) по сравнению с чистым растворителем.. Сказанное позво- 

ляет сформулировать следующее частное определение кислот: кислота 

— это соединение, при растворении которозо увеличивается концент- 

рация положительных ионов раствотителя. 

Увеличение числа ОН`-ионов (отрицательных ионов растворителя) 

в водных растворах происходит, например, при растворении аммиака: 

МН. ... HOH == NH4 + ОН` 

Ha базе вышесказанного можно дать следующее определение осно- 

ваниям: основание — это соединение, при растворении которозо увели- 

чивается концентрация отрицательных ионов растворителя. 

При взаимодействии кислот и оснований друг с другом образуются 

молекулы растворителя, т.е. протекает реакция нейтрализации. Напри- 

мер: 

в воде НО; КОН + OH;Cl = KCl + 2H2O 

B жидком аммиаке МН: КМН. + NH,Cl = KCl + 2МН. 

ГЛАВА 3. ГАЗОВОЕ И ДРУГИЕ СОСТОЯНИЯ. 
ГАЗОВЫЕ РАСТВОРЫ 

$ 1. ГАЗОВОЕ СОСТОЯНИЕ 

Характерная особенность газового состояния заключается в том, 

что молекулы (атомы) газа не удерживаются вместе, а свободно дви- 

жутся в объеме, значительно превышающем объем самих частиц. Силы 

межмолекулярного взаимодействия проявляются, когда молекулы 

подходят друг к другу на достаточно близкое расстояние. Слабое 

межмолекулярное взаимодействие обусловливает малую плотность 

газов и их основные характерные свойства — стремление к безгранич- 

ному расширению и способность оказывать давление на стенки сосуда, 

препятствующие этому стремлению. 

Состояние газа характеризуется его температурой, давлением и 

объемом. Газ считается находящимся при нормальных условиях, если 

его температура 0°С (273,15 К), давление 1,01325-105 Па. 
Вследствие слабого межмолекулярного взаимодействия при малых 

давлениях и высоких температурах все типичные газы ведут себя 

приблизительно одинаково. Но уже при обычных температурах и 

давлениях начинают проявляться индивидуальности газов. Существен- 
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ные различия, связанные с ‘природой составляющих газ частиц, осо- 

бенно сильно проявляются при больших давлениях и низких темпера- 

турах, т.е. в тех условиях, в которых газы практически используются в 

технике. Повышение внешнего давления и понижение температуры 

сближает частицы газа, поэтому межмолекулярное взаимодействие 

начинает проявляться в большей степени. 

$ 2. ГАЗОВЫЕ РАСТВОРЫ 

Как в индивидуальных веществах в газовом состоянии, так и в 
газовом растворе имеет место слабое взаимодействие между моле- 
кулами смешиваемых веществ. В обоих случаях для систем характерно 
хаотическое движение молекул и отсутствие определенной структуры. 
Поэтому газовый раствор. при обычных давлениях следует рассматри- 
вать как физическую смесь, в которой каждый компонент проявляет 
присущие ему индивидуальные физические и химические свойства. 

Примером газовой смеси является воздух, который состоит из раст- 
воренных друг в друге (06. доли, %) азота (78), кислорода (21), 
благородных газов (около 1), диоксида углерода, паров воды и 
некоторых примесей. 

Общее давление, оказываемое газовой смесью, есть сумма давлений 
(называемых парциальными), оказываемых его составными частями. 
Например, из общего давления воздуха 1,01325-105 Па на долю азота 

(78 об. долей, %) приходится 101 325-78/100 = 0,79034-105 Па, на 
долю кислорода — 101 325-21/100 = 0,21278: 105 Па. 

§ 3. ПЛАЗМА 

Существенные изменения претерпевает вещество при нагревании до 
температур порядка тысяч и миллионов градусов. В этих условиях оно 
переходит в ионизированный газ — плазму. В общем случае плазма — 
это смесь беспрерывно перемещающихся атомов, электронов, положи- 
тельных ионов И даже атомных ядер. Плазма с температурой порядка 
10—100 тыс. градусов называется "холодной", с температурой порядка 
миллиона градусов — "горячей". В последнем случае нейтральные 
атомы в плазме существовать не могут, и она состоит из смеси электро- 
нов, ионов и атомных ядер. Плазма в целом электронейтральна, но 
обладает электронной и ионной проводимостью. 

В земных условиях плазменное состояние реализуется в молниях и 
северном сиянии, электрической дуге, светящемся веществе неоновых 
и аргоновых ламп, пламени горелки и др. В состоянии плазмы нахо- 
дится основная масса космического вещества — звезды, туманности, 
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межзвездное вещество и др. Колоссальным сгустком плазмы является 

Солнце. В масштабах Вселенной твердые холодные тела, подобные 

нашей Земле, — это лишь редкое исключение. 

Физика и химия плазмы — важнейшие и наиболее интенсивно 

развивающиеся области науки не только потому, что плазма является 

наиболее распространенным во Вселенной состоянием вещества, но 

также и благодаря многообещающим перспективам практического 

использования результатов в этой области. Бесспорно, самая заманчи- 

вая из этих перспектив — овладение громадной энергией термоядер- 

ных реакций, а также проведение химических синтезов. 

$ 4. ДРУГИЕ СОСТОЯНИЯ ВЕЩЕСТВА 

Существенные изменения вещество претерпевает при высоких внеш- 

них давлениях. Так, при давлениях порядка 1039—1010 Па уменьшаются 

расстояния между атомами в кристаллической решетке, разрушаются 

химические связи. При этом создаются условия для возникновения 

новых связей, соответствующих более плотной кристаллической струк-‘ 

туре вещества. Широко известными примерами подобного рода поли- 

морфных превращений при сверхвысоком давлении является переход 

графита в алмаз, нитрида бора в боразон, кварца в другую модифика- 

цию (стишовит) с плотностью, на 60% большей, чем у природного 

кварца, и др. В настоящее время возможность таких полиморфных 

превращений начинает широко использоваться в технике для получе- 

ния синтетических твердых и сверхтвердых веществ. 

При высоких и сверхвысоких давлениях изменяются физические 

свойства веществ. 'Так, в ряде случаев вещества, которые при обычных 

давлениях являются изоляторами (например, сера), при сверхвысоком 

давлении становятся полупроводниками. Полупроводники же при 

(2—5)10!° Па могут переходить в металлическое состояние. Подобные 

переходы изучены у теллура, иода, фосфора, ряда соединений. Расче- 

ты показывают, что дальнейшее повышение давления металлизует все 

вещества. Интересные превращения претерпевает иттербий УЪ. При 

давлении до 2.103 Па иттербий — металл, при (2—4)109 Па — полупро- 

водник, выше 4-109 Па — снова металл. 

Исследование поведения веществ при высоких и сверхвысоких 

давлениях имеет и большое теоретическое значение для развития 

физики твердого тела, геофизики, космофизики и других наук. Иссле- 

дование земного вещества под высоким давлением и при высокой 

температуре дает возможность как бы моделировать процессы, проте- 

кающие на большой глубине внутри Земли и в космосе, и исследовать 

состояние веществ в этих условиях. 
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Перечисленными примерами, конечно, не исчерпываются состоя- 

ния, в которых может находиться вещество. Формы организации ве- 

щества неисчерпаемы. 

ГЛАВА 4. ФИЗИКО-ХИМИЗЕСКИЙ АНАЛИЗ 

§ 1. ТЕРМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ 

Физико-химический анализ исследует зависимость физических 

свойств системы от ее состава или внешних условий. Это позволяет 

обнаружить и изучить происходящие в системе химические изменения. 

Физико-химический анализ как метод исследования был предложен 

М.В. Ломоносовым. Этот метод широко использовал Д.И. Менделеев 

при изучении плотности растворов. Основополагающие теоретические 

и экспериментальные работы в области физико-химического анализа, 

превратившие его в самостоятельную научную дисциплину, принадле- 

жат Н.С. Курнакову. | 

О химических превращениях в системе можно судить по характеру 

изменения разнообразных физических свойств — температур плавле- 

ния и кристаллизации, давления пара, вязкости, плотности, твердости, 

магнитных свойств, электрической проводимости системы в зависимос- 

ти от ее состава. Результаты исследования обычно изображают в виде 

диаграммы состав — свойство (по оси абсцисс — состав, по оси ординат 

— свойство). 
Из различных видов физико-химического анализа более часто 

применяют термический анализ. В ходе анализа строят и изучают 

дирамлиу плавкости, которая выража- 

ет зависимость температуры плавления 

системы от ее состава. 

Чтобы построить диаграмму плавкос- 

ти, берут два чистых вещества и гото- 

BAT из них смеси различного состава. 

7 2 Каждую смесь расплавляют и затем 

медленно охлаждают, отмечая через 

d в определенные промежутки времени 

температуру остывающего сплава. Та- 

ким образом получают кривую охлаж- 

Рис. 78. Кривые охлажде- дения. На рис. 78 приведены кривые 

НИЯ: охлаждения чистого вещества [ и спла- 

Г - чистого вещества; 2— смеи pa 2. Переход чистого вещества из 

двух веществ жидкого в твердое состояние сопро- 
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вождается выделением теплоты кристаллизации, поэтому, пока вся 
жидкость не закристаллизуется, температура остается постоянной. 
Далее охлаждение твердого вещества идет равномерно. 

При охлаждении расплава (раствора) кривая охлаждения имеет 
более сложный вид (рис. 78, кривая 2). В простейшем случае охлажде- 

ния расплава двух веществ вначале происходит равномерное пониже- 
ние температуры, пока из раствора не начинают выделяться кристал- 
лы одного из веществ. Так как температура кристаллизации раствора 
ниже, чем чистого растворителя, то кристаллизация одного из веществ 
из раствора начинается выше температуры кристаллизации раствора. 
При выделении кристаллов одного из веществ состав жидкого распла- 
ва изменяется и температура его затвердевания непрерывно понижает- 
ся по мере кристаллизации. Выделяющаяся при кристаллизации‘ 
теплота несколько замедляет ход охлаждения и поэтому, начиная с 
точки $, крутизна линии кривой охлаждения уменьшается. Наконец, 
когда расплав делается насыщенным относительно обоих веществ 
(точка с), начинается кристаллизация обоих веществ одновременно. 
Это отвечает появлению на кривой охлаждения горизонтального 
участка с4. Когда кристаллизация заканчивается, наблюдается даль- 
нейшее падение температуры. 

На основании кривых охлаждения смесей разного состава строят 
диаграмму плавкости. 

$ 2. ТИПЫ ДИАГРАММ ПЛАВКОСТИ 

Наиболее типичные виды диаграмм плавкости приведены на рис. 
79—83. 

Системы с эвтектической смесью. Вещества, плохо растворимые 
друг в друге в твердом состоянии, при кристаллизации их расплавов 

‚ часто (при определенных соотношениях концентраций) образуют смесь 
мелких кристаллов компонентов, называемую эвтектикой. Эвтектика 
(по-гречески "легкоплавкий") характеризуется температурой плав- 
ления более низкой, чем температуры плавления ее компонентов. 
Например, температуры плавления Sn и Zn соответственно 232 и 

419°C, тогда как их сплав, содержащий 92% Sn и 8% Zn, плавится при 

200°С. 
На рис. 79 приведена диаграмма плавкости для системы Sn—Zn, т.е. 

для веществ, которые неограниченно растворимы друг в друге в жид- 
ком состоянии и нерастворимы в твердом состоянии. Кривая охлажде- 
ния для подобной системы представлена на рис. 78 (кривая 2). При 
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медленном охлаждении расплава цинка и олова вначале кристаллизу- 
ется либо цинк, либо олово. Например, при охлаждении расплава 
(раствора) состава 60% Zn и 40% Sn в твердую фазу начинает выде- 

ляться цинк. Это происходит по достижении температуры кристалли- 
зации цинка из расплава, отвечающей взятому составу (точка а). По- 
скольку растворы кристаллизуются при более низкой температуре, чем 
чистые жидкости (см. рис. 77), температура начала выделения цинка 
из раствора лежит ниже его точки кристаллизации (419°С). По мере 
выделения цинка и обогащения раствора оловом температура кристал- 
лизации раствора все более понижается, и при эвтектическом составе 
(92% Sn и 8% Zn) раствор кристаллизуется как единое целое. Если 
охлаждению подвергнуть расплав состава 92% Sn и 8% Zn, то состав 

твердой фазы представляет собой чистую эвтектику. При других соот- 
ношениях компонентов расплава образуется смесь эвтектики и ранее 
выпавших более крупных кристаллов цинка или олова. 

Аналогичную диаграмму плавкости имеют также системы солей, 
например LiCl—-KCl. Эвтектическая смесь LiCI—KCl плавится при 

352°С, а температуры плавления LiCl] и KCl соответственно равны 612 

и 772°С. 
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Рис. 79. Диаграмма плавкости системы Рис. 80. Диаграмма плавко- 
- с эвтектикой сти системы Н2О — NaCl 

На рис. 80 показана диаграмма кристаллизации соли из водного 

раствора. Эвтектика в системе вода — соль называется криозидрато.м. 
 Эвтектическая смесь в системе H,O—NaCl соответствует содержанию 
23,4% NaCl; температура ее кристаллизации — 21,2°С. Так как лед 

плавится при 0°C, то любые криогидратные смеси плавятся ниже 0°С. 

Они используются для получения низких температур. 
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Система веществ, образующих химические соединения. Если при 
сплавлении вещества образуют химическое соединение, то на диаграм- 
ме плавкости это отражается появлением максимума, отвечающего 
составу этого соединения. Так, в системе Mg—Sb (рис. 81, а) максимум 
отвечает температуре плавления соединения Мяз5Ъ2. Рассматриваемая 
диаграмма представляет собой как бы сочетание диаграмм плавкости 
систем Mg—Mg3Sb. и Мёз5Ъ.-—5Ь. 

Если на диаграмме плавкости имеется несколько максимумов, то 
это означает, что в системе существует несколько соединений. Так, на 
основании максимумов. на диаграмме затвердевания в системе 
Н.О—Н.5О. следует сделать вывод, что в этой системе существуют 

соединения состава H,SO,, Н25О4.Н2О, Н25О4-2Н2О, H2SO,4-4H2O (рис. 
81, 6). 

Если в системе образуется неустойчивое соединение, которое пол- 
ностью разлагается еще до достижения температуры плавления, кри-° 
вая плавкости претерпевает излом (рис. 82). Точка излома отвечает 

температуре распада соединения, а состав его может быть найден, если 
продолжить нижнюю ветвь кривой до ее максимума. Например, ход 
кривых в системе NaCl—BeCl, свидетельствует об образовании неустой- 

чИвого соединения, отвечающего составу NazBeCl,. 

Система веществ, образующих твердые растворы. Характерная 
особенность подобных систем заключается в том, что температура 
плавления твердого раствора данного состава не совпадает с темпера- 
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`Рис. 81. Диаграммы плавкости систем с новым химическим соедине- 
‚ нием: 

а — система Mg - Sb; 6 — система Н2О — Н25О4 
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турой затвердевания жидкого раствора (расплава) того же состава. 
Поэтому на диаграмме плавкости наблюдаются две кривые (рис. 83): 
верхняя отражает температуры затвердевания расплава, нижняя 

температуры плавления твердого раствора. Начало плавления твердого 

раствора с содержанием 60% Au соответствует температуре точки в, а 

начало затвердевания расплава того же состава — точке 2. 

Приведенные диаграммы плавкости отвечают простейшим случаям. 

Чаще, однако, встречаются диаграммы более сложной формы, соче- 

тающие признаки отдельных простейших диаграмм.



Раздел 1\ 

Методы исследования строения веществ 

Наука начинается с тех пор, как начинают изме- 

рять. Точная наука немыслима без меры. 

Д.И. Менделеев 

Информацию о строении вещества получают на основании изуче- 

ния его физических и химических свойств. Особую роль при изучении 

структуры играют исследования спектров поглощения и испускания, 

дифракции различных излучений, магнитных и электрических взаи- 

модействий, механических, термических, электрических и других 

характеристик веществ. 

Окончательное заключение о строении вещества делают после 

сопоставления и взаимной проверки информации, полученной различ- 

ными методами. 

ГЛАВА 1. СПЕКТРОСКОПИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ 
ИССЛЕДОВАНИЯ 

$ 1. ЭЛЕКТРОМАГНИТНЫЙ СПЕКТР И АТОМНЫЕ 
ИЛИ МОЛЕКУЛЯРНЫЕ ПРОЦЕССЫ 

Спектры электромагнитного излучения, испускаемого, поглощаемо- 

го и рассеиваемого веществом, изучает раздел физики — спектроско- 

‘пия. Квант поглощаемой или испускаемой: веществом энергии соответ- 

ствует изменению энергии при каком-либо единичном акте атомного 

или молекулярного процесса (табл. 14). Наиболее коротковолновое 

излучение (/-излучение) соответствует ядерным процессам. Квантовые 

переходы внутренних электронов атомов и молекул сопровождаются 
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рентгеновским излучением. Электромагнитное излучение ультрафиоле- 
товой и видимой области спектра отвечает квантовым переходам внеш- 
них (валентных) электронов. Колебанию атомов в молекулах отвеча- 
ет инфракрасное излучение, вращению молекул — дальнее инфра- 

красное излучение, спиновому переходу электронов и ядер — радиоиз- 
лучение. 

Таблица 14. Атомные или молекулярные процессы и 

электромагнитный спектр * 

Процесс Спектральная об- [Длина вол-Волновое чис-| Энергия кван- 

ласть излучения |ны A, см |ло и=1 /А, тов излучения 
см! Е = hy, эВ 

Ядерные реакции| 7-Излучение 10-10 1010 1,24.106 
Переходы элект- 

ронов: 
внутренних Рентгеновское 10-9-10-7 109-107 1,24-105 . 

| 1,24. 103 
внешних Ультрафиолето- |10`6-10-4 106-104 124-1,24 

вое и видимое 
Колебания атомон Ближнее инфра- | 1073 103 0,124 

в молекулах красное 
Вращение моле- |Дальнее инфра- 10-2 102 0,0124 

кул красное 
Спиновые пере-: 

ходы: 

электронов Радиоизлучение |107!-102 10-10-2 1,24. 10-3 

ядер » 103-105 10-3-10-$ 1,24. 103 

‘ | 
Электромагнитное излучение можег быть охарактеризовано либо волновы- 

ми, либо энергетическими параметрами. К, первым относятся длина волны Л, 
nN 

частота колебания и и волновое число и. Волновое число показывает, сколько 

N 

волн данной длины укладывается в 1 см; измеряется и в см. 

По диапазонам изучаемых волн электромагнитного излучения 

различают: залииа-спектроскопию, ренпиеновскую, оптическую и ра- 

диоспектроскопию. Оптическая спектроскопия в свою очередь подраз- 

деляется на спектроскопию видимого излучения, инфракрасную и 

ультрафиолетовую. 
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$ 2. РЕНТГЕНОВСКАЯ СПЕКТРОСКОПИЯ 

Рентгеновское излучение возникает за счет квантовых переходов 
внутренних электронов атомов. Последнее становится возможным в 
результате облучения вещества потоком электронов высокой энергии 
или жестким рентгеновским излучением; при этом происходит вырыва- 
ние электронов из внутренних электронных слоев. На освободившиеся 
орбитали переходят электроны из более далеких от ядра слоев (рис. 
84), что и сопровождается выделением квантов рентгеновского излу- 
чения. 

Поскольку квантовые переходы электронов в атомах разных элемен- 
тов отличаются от энергии, рентгеновское излучение зависит от строе- 
ния атома. Эту зависимость выражает закон Мозли (рис. 85): 
длины волн рентленовскозо излучения атомов пропорциональны атол- 

ному номеру элемента: 

{1/ = a (Z— 5), 
где Л — длина волны; Z — атомный номер элемента; аи b — константы, 
одинаковые для аналогичных линий данной серии рентгеновского 

излучения (например, К’, L,, M,). 

ТГ anf fn 
Lor 

Серии п 

0 5 

N [м * ir У 9. 
M ——~3 м 

|. Lp 
\ 

L 2. 05+ 1 

Ke Kg К, 

Ott 
K yey 1 ее 

10 20 30 40 50 60 70 86 2 

Рис. 84. Схема возникновения ‚Рис 85. Зависимость длин волн 
рентгеновского спектра (п - рентгеновского излучения от атомно- 

главное квантовое число) го номера элементов 

Открытие этой зависимости Мозли (1913) сыграло важную роль 

при выяснении строения атома (в частности, подтвердило его слоистое 

строение), позволило определить экспериментально атомный номер 

элемента и подтвердило правильность расположения элементов в пе- 

риодической системе Д.И. Менделеева. Установленная Мозли зависи- 

мость позволила рассчитать рентгеновские спектры в то время еще 
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неизвестных и открытых лишь: впоследствии элементов — гафния, 

рения и др. 

Для получения рентгеновского спектра (рис. 86) поток электронов 2 из 

катода 1 направляют на антикатод 4 рентгеновской трубки. 

Антикатод приготовляют из простого 

вещества, спектр которого хотят исследо- 

‘вать, или же на платиновый антикатод 

наносят какое-либо соединение исследуемого 

элемента. Возникающее рентгеновское излу- 

чение 9 антикатода направляют через крис- 

талл (играющий роль дифракционной ре- 

шетки) на фотографическую пластинку. 

После проявления на ней выступают линии 

спектра. В настоящее время рентгеновские спектры чаще всего получают, 

возбуждая вещество жесткими рентгеновскими лучами. 

Рис. 86. Схема рентгеновской 
трубки | 

Анализ рентгеновского спектра (рентгеноспектральный анализ) 

используется для качественного и количественного (по интенсивности 

линий в спектре) определения элементов в материалах сложного сос- 

тава. 

Таблица 15. Эффективные заряды б атомов некоторых соединений 

Вещество | Атом и его 5 'Вещество Атом и его б 

степень степень 

окисления окисления 

HC] H(I) 0,18+ CrCl, Cr(II) 1,9+ 

NaF Na(I) 0,98+ CrCl СШ) 1,2+ 

NaCl Na(I) 0,92+ [Cr(NH3)g}]Clg | Cr(IIT) 1,2+ 
NaBr Na(I) 0,83+ K2CrO4 Cr(IV) 0,2+ 

Nal Na(I) 0,75+ K2Cr207 Cr(VI) 0,1+ 

MgCl Mg(II) 1,50+ KMnO,4 Mn(VII) 0,3+ 

MgBr2 Mag(II) 1,38+ CaSO4 S(VI) 0,4+ 

MgO Mg(II) 1,01+ KCI1O3 СУ) 0,7+ 

MgS Mg(II) 1,05+ Ka[Fe(CN)g] | Fe(III) 1,0+ 
5102 Si(IV) 1,97+ OsO» Os(IV) 0,8+ 

59152 Si(IV) 1,69+ K2[OsO4] Os(VI) 0,8+ 

Co(NO3)2 Co(II) 1,20+ K[OsO3N] Os( VIII) 1,0+ 

Рентгеноспектральный метод позволяет определить эффективные 

заряды атомов, а следовательно, и тип химической связи в соединени- 

ях. Для этого сравнивают расположение линий рентгеновского спектра 
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a ы ‚Рис. 88. Зависимость энергии связи 

Рис. 87. Зависимость энергии связи Зр-электронов атома железа от эф- 
`]5олектронов атомов азота, от эффек- фективного заряда на атоме железа в. 

тивного заряда атома азота, соединении 

свободных атомов и их соединений. Если атом в соединении имеет 

соответствующий эффективный заряд 6, то линии спектра оказывают- 

ся смещенными по сравнению со спектрами свободного атома. По 

величине смещения спектральных линий соответствующими методами 

расчета определяют 6. В табл. 15 приведены полученные таким путем 

значения эффективных зарядов атомов для некоторых соединений. 

Как видно из табл. 15, степень окисления элемента в соединении по 

значению не совпадает с зарядом на атоме. 

Об этом же говорит исследование энергии связи 15-электрона азота в 

зависимости от эффективного заряда на атоме (рис. 87). Так, при степени 

окисления азота +5 в NaNOg атом азота имеет эффективный заряд всего 

0,4+. При степени окисления железа 0 и +2 в соединениях Fe(CO)s и 

Fe(CsHs)2 эффективный заряд на атоме железа близок к 1+ (рис. 88). 

Значения эффективных зарядов, полученные различными метода- 

ми, расходятся, однако имеющиеся значения д свидетельствуют о том, 

что атомы в соединениях высоких зарядов не имеют и чисто ионных 

соединений не существует. | 

$ 3. ОПТИЧЕСКАЯ СПЕКТРОСКОПИЯ 

Оптические спектры молекул значительно сложнее, чем спектры 
атомов, и состоят не из отдельных линий (см. рис. 7), а из полос (рис. 
89). Сложность молекулярных спект- 
ров обусловлена тем, что в молекуле 

наряду с движением электронов отно- 
сительно ядер происходит колебатель- . 
ное движение самих ядер и враща- Рис. 89. Спектр испускания мо- 

тельное движение молекулы как цело- пекут авота 
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Рис. 90. Схема электронных, ко- 
`лебательных и — вращательных 
энергетических уровней двухатом- 
ной молекулы 

го. Этим трем видам движения — 

квантовым переходам — соответству- 

ют электронный, колебательный 
и вращательный спектры (см. 
табл. 14). 

Наибольшее значение имеют энер- 
гии электронных переходов (1—100 

эВ); изменение энергии электронов 
находит свое выражение в видимой и 

ультрафиолетовой областях спектра. 
Энергии колебательных переходов 
(101—10-2 эВ) соответствует излуче- 
ние (поглощение) в ближней инфра- 
красной области. Наименьшее значе- 

ние имеют энергии вращательных 
переходов молекул (10`3—10-5 эВ); им 
соответствует излучение или погло- 
щение в дальней инфракрасной 

области или даже в области радио- 
частот (см. табл. 14). 

При возбуждении молекулы в ней происходят сложные энергети- 
ческие изменения (рис. 90): электроны переходят с одного уровня 
энергии на другой, одновременно изменяется и система возможных 
колебательных и вращательных уровней. Это усложняет спектр и 
образует ту характерную структуру полосатых спектров, которая резко 
отличает молекулярные спектры от линейных спектров атомов. 

При исследовании молекулярных спектров поглощения (рис. 91) луч света 

от источника J направляется в монохроматор 2 (призма или дифракционная 

решетка) для разложения в спектр. Пучки монохроматического излучения 

соответствующей длины волны 

Далее пропускаются параллельно 

через пустую (или заполненную 

растворителем) кювету 4 и через 

кювету 3, наполненную исследуе- 

мым веществом (или его раство- 
ром в том же растворителе). Оба 

пучка попадают в приемник 5, где 

сравниваются их интенсивности. Такой процесс повторяют для различных 

новых длин волн. С помощью радиотехнических схем спектр автоматически 

регистрируется в виде кривой на рис. 92. 

Рис. 91. Схема электронного прибора 
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Рис. 92. Инфракрасные спектры К25О4 и КМпО.` 

По оси ординат откладывается количество поглощенного (пропу- 

щенного) света данной энергии, по оси абсцисс — энергия квантов, 

выражаемая длиной волны, частотой колебаний или волновым числом. 

Спектроскопия видимого и ультрафиолетового излучения. Изуче- 

ние электронных переходов производится с помощью видимого и 

ультрафиолетового излучения. Это дает возможность определить энер- 

гию перехода электронов в молекуле, ее энергию ионизации и энергию 

химической связи. Последнюю определяют при действии излучения, 

вызывающего диссоциацию молекул. Значения энергии некоторых 

химических связей приведены в табл. 16. 

Таблица: 16. Энергия некоторых межатомных связей 

Связь Энергия свя-|| Связь Энергия свя- || Связь Энергия свя- 

зи, кДж/моль зи, КДж/моль зи, кДж/моль 

Li-Li 99,0 Вг-Вг 199,0 Н-Вг 363,5 

Ма—Ма 71,1 1-1 150,7 H—OH 498,7 

К-К 53,6 N=N 940,3 O—H 427,8 

Н-Н 435,1 Н-Е 565,7 C—H 415 

Е-Е 159 Н-П 431,6 Hg—Hg 7,5 

Cl-Cl 242,6 

По известным спектрам молекул и их фрагментов можно судить о 

их присутствии в исследуемом соединении и тем самым предположить 

его состав и строение. 

Инфракрасная спектроскопия (ИКС). С помощью инфракрасных 
лучей исследуют колебательный спектр молекул. Частота колебаний 

определяется главным образом массой колеблющихся атомов и их 
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группировок и жесткостью химической связи (ее способностью к рас- 
тяжению). 

Атомы могут колебаться либо вдоль линии химической связи (ва- 
лентные колебания), либо за счет изменения валентных углов (дефор- 
мационные колебания), как это показано на примере молекулы воды: 

О О 
AK AM aN 

H H H H H H 
мы 

и = 2657 см! y= 3756 см! =» = 1505 см" 

Для каждой из атомных группировок (молекул и их фрагментов) 
характерны определенные виды колебаний и соответствующие этому 
значения волновых чисел. Волновые числа, характерные для валент- 
ных колебаний атомных группировок соединений фосфора, приведены 
на рис. 93. 

Присутствие в ИК-спектре 

У(Р=О) ‘ сигналов соответствующих атом- 
emery V(P—O) ных группировок позволяет выс- 

meee (РЕ) _ казать предположение о составе и 
22 7(Р-С1) 

>(P— Br) Е структуре соединений. На рис. 92 

ея > (P —P) минимумы Ha кривой. показыва- 

ют, при каких волновых числах 

Р(Р-5) излучение поглощается в наи- 

большей степени. Вид спектров 

этих соединений идентичен. Это | i | Lyf yt yy i 1 I 

7400 1200 1000 800 600 400 200 0 „. 
объясняется тем, что ионы 504 и 

.Рис. 93. Волновые числа, характе- _ 
ризующие валентные колебания атом- MnO,, ответственные за спектр, 
ных группировок соединений фосфо-`имеют одинаковое тетраэдричес- 

ра кое строение. Тетраэдрические 

ионы и молекулы имеют одинако- 

вые виды валентных и деформационных колебаний (одинаковый набор 

волновых чисел поглощения). Вместе с тем жесткости связей Mn—O и 
S—O различны, а потому максимумы поглощения в спектре не совпада- 

ют — значения волновых чисел различны. 

$ 4. РАДИОСПЕКТРОСКОПИЯ 

Среди радиоспектроскопических методов большое значение имеют 

методы магнитной радиоспектроскопии — ядерный мазнитный резонанс 

(AMP) и электронный параминитный резонанс (ЭПР). Эти методы 
основаны на том, что в веществе, помещенном в сильное магнитное 
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поле, индуцируются энергетические уровни ядер (ЯМР) и электронов 

(ЭПР), отвечающие изменению спина ядра или спина электрона. Спи- 

новые энергетические переходы соответствуют поглощению квантов 
радиоволн. 

В экспериментах по ядерному магнитному резонансу (рис. 94) ис- 

следуемое вещество [| помещают в резонатор, который расположен 
между полюсами электромагнита. Через резонатор пропускают радио- 
сигналы, интенсивность которых отмечается регистрирующим прибо- 
ром 9. При проведении исследования частоту радиоволн поддержива- 
ют постоянной, а напряженность магнитного поля постепенно повы- 
шают. 

При определенной напряженности магнитного поля создаются 
условия для спинового перехода ядер. Этому моменту соответствует 
поглощение веществом энергии радиоволн, что и отмечается регистри- 
рующим прибором. , 

Результат исследования регистрируется в виде кривой поглощения 
(рис. 95), которая выражает зависимость поглощения излучения от 
напряженности магнитного поля. Спиновые переходы ядра зависят от 
состояния электронной оболочки атома. Поэтому разные молекулы и 
разные атомные группировки в них поглощают энергию при разной 
напряженности магнитного поля. Анализ формы и положения пиков 

“Ha кривой поглощения позволяет делать заключение о структуре 
сбединений. Так, анализ кривой поглощения этилового спирта пока- 
зывает, что пики (см. рис. 95) отвечают спиновым переходам протонов 
соответственно атомных группировок СНз, СН2 и ОН. Таким путем 
подтверждается строение молекулы С›НдОН. 

В методе электронного парамагнитного резонанса (ЭПР) использу- 

/ J 

N S 

Sees ПЕ 
Рис. 94. Схема радиоспект- 
роскопа для исследования 
ЯМР: 

Рис. 95. Спектр ЯМР 
1 - ампула образца; 2 — радиоге- (протонов) этанола, 
нератор; 3 — детектор С5Н5ОН 

165



ется резонансное поглощение излучения электронами. Метод ЭПР 

применяется для исследования парамагнитных веществ, т.е. имеющих 
непарные электроны. Этот метод широко используется для обнаруже- 
ния и определения концентрации свободных радикалов и ионов в 
растворах, для установления характера химической связи в комплекс- 
ных соединениях и т.д. 

4 Метод ЭПР применяется для 

„7 OH OD изучения механизма химичес- 
ких реакций. Так, при иссле- 

0 довании реакции взаимодейст- 

LL вия водорода с кислородом 

| обнаруживаются спектры, 

приведенные на рис. 96. Это 

подтверждает, что реакция, 
между Н2 и О› протекает по 

цепному механизму через 

Рис. 96. Спектры ЭПР атомов Ни О, образование и участие в реак- 
свободных радикалов OH и OD 

a a a —=— nd ea знань 

2740 3250 74280 5950 7250 8020 3 

ции свободных радикалов. 

При замене Н. на D2 в спектре появляются сигналы, характерные для 

атомов дейтерия и радикалов OD. 

Явление парамагнитного резонанса было открыто в Казани Е.К. За- 

войским (1944). Явление ядерного магнитного резонанса обнаружили 

американские физики Перселл и Блох (1946). 

$5. ГАММА-СПЕКТРОСКОПИЯ 

Гамма-спектроскопия основана на эффекте резонансного поглоще- 

ния атомными ядрами 7-квантов (эффект Мессбауэра). При радиоак- 

тивном распаде ядер образуются изотопы в возбужденном состоянии. 

Их переход в основное состояние сопровождается 7-излучением. Невоз- 

бужденные атомные ядра в свою очередь могут поглощать 7-кванты и 

’ переходить в возбужденное состояние. Однако это явление возможно 

лишь в строго определенных условиях. Например, 7-излучение воз- 

бужденных ядер °’Fe одной металлической пластинки может погло- 

щать невозбужденные ядра 5/Fe другой пластинки. Если же источник 

и приемник 7-лучей находятся в разных соединениях (например, 

источник 57Ее в металле, а поглотитель — в кристалле Ре(]5), To пог- 

лощение 7-лучей наблюдаться не будет. 

Это объясняется тем, что энергия ядерных переходов зависит от 

распределения электронной плотности вокруг ядра, т.е. в зависимости 

от вида соединения для возбуждения ядерных переходов требуются 
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различные энергии. Однако, поскольку влияние природы химического 

окружения атома на смещение ядерных энергетических уровней срав- 

нительно мало, можно добиться резонансного поглощения 7-квантов, 

несколько изменив их энергию. Для этого достаточно перемещать 

источник (или поглотитель) 7-излучения относительно приемника 

(источника) излучения. В этом случае энергия 7-квантов увеличивает- 

ся или уменьшается на величину кинетической энергии. При некото- 

рой скорости движения начинается резонансное поглощение, т.е. наб- 

людается эффект Мессбауэра. Понятно, что эффект Мессбауэра можно 

наблюдать лишь для изотопов, для которых возможны обусловленные 

--излучением ядерные переходы. 

Установка для изучения ^-поглощения (рис. 97) состоит из контейнера с 

источником излучения 1 (например, ядер 5ТЕе, 19Sn, 1291, 129Хе, 4°K и др.), 

контейнера с исследуемым образцом 2 — поглотителем излучения — и регист- 

ратора прошедшего через поглотитель 7-излучения 5. 

На рис. 98 показаны 7-резонансные спектры поглощения некоторых 

соединений олова. По оси абсцисс отложена скорость движения ис- 

точника 7-излучения, по оси ординат — относительная интенсивность 

И 
/ 2 

<_ —> 
+и -и 

Рис. 97. Схема установки 
при изучении поглощения 
-квантов 
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Рис. 98. y-PesoHaHcHbit спектр. Cxopocie Gbumenun 

поглощения 514 (а), SnBrq (6) и. 
SnCl4 (в). Источник излучения Рис. 99. y-PesoHaHcHble спектры 
1950 в бпО2 молекул XeCl4 и ХеГ4 
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прошедшего через поглотитель излучения. Сравнение вида спектро- 
грамм и значений скорости движения позволяет сделать вывод об 
увеличении степени возбуждения ядер олова в ряду Snl,—SnBr~— 

SnCl,. По характеру смещения резонансного поглощения можно ска- 
зать, что в указанном ряду возрастает степень ионности связи — на 
атоме олова возрастает положительный заряд. 

Рассмотрим еще один пример использования --резонансной спектроскопии. 

На рис. 99 показаны ^-спектры молекул ХеС]4 и ХеЁ.. Тетрахлорид ксенона 

ХеС\4 образуется при радиоактивном распаде ядра иода 129] иона ICly (напри- 

мер, в соединении К1С]4): | 

1291 —$ 128Xe + +1 

IC], —$ ХеС4 + В +7 

291 (Typ=1,6-10’ ner) 

в- 

129 Хе* 

7 2 хе 

Образующиеся при этом возбужденные ядра 129Хе за счет -+излучения 

переходят в основное состояние. Это позволяет снять 7-резонансный спектр 

(см. рис. 99). Известно, что ион 1С]4 имеет квадратное строение. Такое же 

строение установлено для молекулы ХеЁ4. Сравнение 7-спектров XeCl, и XeF, 

(см. рис. 99) позволяет сделать вывод о том, что квадратное строение сохраня- 

ется и после превращения иона 1С]4 в молекулу XeCl4. Аналогичное исследо- 

вание позволило обнаружить оксиды ХеОз и ХеО4, образующиеся при 1- 

распаде изотопа 123] соединения KIO3 и К!О. соответственно: 

[Оз —$ ХеО; + +1 

10; —+ Хе0. + +7 

Гамма-спектроскопия позволяет оценить характер распределения 
электронной плотности в соединении, выяснить его строение. Важна 
роль этого метода исследования для установления концентрации и 
состояния элементов в рудах и минералах, для установления промежу- 

точных стадий прохождения реакций и т.д. 
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ГЛАВА2. ДИФРАКЦИОННЫЕ МЕТОДЫ ИССЛЕДОВАНИЯ. 
МАГНИТНЫЕ ИЗМЕРЕНИЯ 

$ 1. РЕНТГЕНОСТРУКТУРНЫЙ АНАЛИЗ 

В дифракционных методах исследования структуры используются 

рентгеновские лучи, поток электронов или нейтронов с длиной волны 

того же порядка, что и расстояния между атомами в молекулах или 

между атомами, ионами и молекулами в кристаллах. Поэтому, проходя 

через вещество, эти лучи дифрагируют. Возникающая при этом ди- 

фракционная картина строго соответствует структуре исследуемого 

вещества. Рентгеновские лучи (рентгенография) чаще всего применяют 

для исследования структуры кристаллов, электроны (электроногра- 

фия) — для исследования газов и кристаллов; нейтроны (нейтроногра- 

фия) — для исследования жидкостей и твердых тел. 

Установка для рентгенографического исследования структуры 

кристаллов показана на рис. 100, а. Рентгеновские лучи из рентгеновс- 

кой трубки 1 направляются через диафрагму на кристалл 2. Проходя 

через кристалл, рентгеновские лучи отражаются от узлов решетки 

(электронных оболочек атомов, ионов или молекул), отклоняются и 
интерферируют. Дифракционная картина воспроизводится на фото- 

пленке 3 в виде совокупности пятен — максимумов интерференции 
рентгеновских лучей (рис. 100, 6). 

Изображение на фотопленке — рентгенограмма — по сути дела 
представляет собой своеобразную проекцию элементов кристалличес- 

кой решетки на фотопленку. По положению пятен на рентгенограмме 

устанавливают. пространственное расположение частиц в кристалле. 

Расшифровка рентгенограмм позволяет определить параметры крис- 

Таллической решетки, межъядерные расстояния и эффективные ра- 

диусы образующих кристалл частиц. 

В зависимости от метода рентгеноструктурного исследования рент- 

“H
H 

a 

Рис. 100. Схема рентгеновского исследова- 

ния кристаллов (a) и рентгенограмма (6) 
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ПГ 1 я ШО 
a 

ООС ® ОГ Я ШИ, 
0 

Рис. 101. Рентгенограммы: 

а — алмаз; 6 — графит 

генограммы выглядят по-разному. Например, они могут иметь вид 

совокупности концентрических линий и полос (рис. 101). Как видно на 

рентгенограммах алмаза и графита (рис. 101), число и характер распо- 

ложения линий и полос резко отличаются, что объясняется хорошо 

известным резким различием в структуре этих аллотропных модифи- 

каций углерода. 

В настоящее время созданы’ рентгеновские установки, автоматичес- 

ки расшифровывающие рентгенограммы и даже воспроизводящие 

стереоскопический чертеж структуры исследуемого вещества. Для 

этого с помощью фотоэлемента регистрируются рентгеновские лучи, 

претерпевшие дифракцию на кристаллической решетке исследуемого 

вещества. Импульсы фотоэлемента автоматически кодируются и вво- 

дятся в электронно-вычислительную машину. На основании этой ин- 

формации машина — создает 

модель одной из возможных 

структур и затем делает обрат- 

ный расчет, т.е. по структуре 

рассчитывает рентгенограмму. 

В случае несовпадения рассчи- 

танной и экспериментальной 

рентгенограмм в модель авто- 

матически вносятся опреде- 

ленные изменения и обратный 

расчет повторяется. И так до 

тех пор, пока не достигается 

максимально возможное соот- 

ветствие между рентгенограм- 

мой и моделью. Последнюю 

затем можно видеть на экране 

электронно-лучевой трубки 

Рис. 102. Стереоскопический чертеж или же ЭВМ вычерчивает 
молекулы витамина Вр, вычерченный стереоскопический чертеж 

ЭВМ 
(рис. 102). 
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Анализ рентгенограмм позволяет выяснить характер распределения 

электронной плотности в кристалле. Таким путем узнают, являются 

ли исследуемые кристаллы ионными, ковалентными или молекулярны- 

ми. На рис. 103 показано распределение О А 
А 
y 

электронной плотности в кристалле LiF. 

Характер расположения кривых равной 

электронной плотности (заряд электрона 

на единицу объема) свидетельствует о 

преимущественном проявлении ионной 

связи. Минимум электронной плотности 
можно считать границей между ионами 

Lit u F-. | 

Атомные и ионные радиусы. Условно 

принимая, что атомы и ионы имеют 

форму шара, можно считать, что межъ- Ри с. 103. Распределение элек- 

ядерное расстояние d равно сумме радиу- тронной плотности в кристалле 
сов двух соседних частиц. Очевидно, , 

если. обе частицы одинаковы, радиус каждой равен !/od. Так, 

межъядерное расстояние в металлическом кристалле натрия @ = 0,320 

нм. Отсюда металлический атомный радиус натрия равен 0,160 нм. 

Межъядерное расстояние в молекуле Nag составляет 0,308 нм, т.е. 

ковалентный радиус атома натрия равен 0,154 нм. Таким образом, 

атомные радиусы одного и того же элемента зависят от типа 

химической связи. Размеры ковалентных радиусов зависят также OT ; 

порядка химической связи. Например, при одинарной, двойной и 

тройной связи ковалентные радиусы атома углерода равны 0,077, 0,067 

и 0,060 нм соответственно. 

Эффективные радиусы атомов и ионов в соединениях определяют 

по разности межъядерного расстояния 4 и известного эффективного 

радиуса одной из частиц. Так, разными методами установлено, что 

радиус иона Е` составляет 0,133 нм. Расшифровка же рентгенограмм 

кристалла NaF дает значение 4 = 0,231 нм. Следовательно, радиус 

иона Ма* равен 0,098 нм. 

Размер эффективного радиуса атомов и ионов зависит также от 

характерной для данной структуры координационного числа (к. ч.). 

Так, если при к. ч. 8 металлический радиус атома Ма равен 0,160 нм, 

то при к. ч. 12 он должен составить 0,189 нм. Значения металлических 

радиусов обычно приводят для к. 4. 12, а ионных — для к. ч. 6 

(структурный тип NaCl). В определении значений атомных и ионных 
радиусов принадлежит особая заслуга В. Гольдшмидту, Л. Полингу, 

Н.В. Белову. 
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$ 2. ЭЛЕКТРОНОГРАФИЧЕСКИЙ И 
НЕЙТРОНОГРАФИЧЕСКИЙ МЕТОДЫ 

На рис. 104 показана принципиальная схема электронографа для 

изучения молекул газов. Поток электронов, образующихся при силь- 

ном нагревании металлической нити 4 и ускоренных разностью потен- 

циалов 9, проходит через камеру. В камеру подается некоторое коли- 

чество молекул исследуемого вещества 1. Встречаясь с молекулами, 

поток электронов дифрагирует. Результат дифракции регистрируется 

на фотографической пластинке 2 в виде электронозрамиы. 

Электронограмма газов и кристаллов приведены на рис. 105, а, 6. 

Электронограмма состоит из центрального пятна и окружающих его 

колец различной интенсивности. Центральное пятно обусловлено 

нерассеянным пучком электронов, а кольца возникают за счет электро- 

HOB, рассеянных под соответствующими углами к первоначальному 

направлению пучка. Характер колец и их интенсивность зависят от 

строения исследуемых молекул. Соответствующие методы расшифров- 

ки дают возможность установить форму молекулы, взаимное располо- 

жение в ней атомов, валентные углы и межъядерные расстояния. Ре- 

зультаты электронографического определения структуры некоторых 

молекул приведены в табл. 17. 

Таблица 17. Структура некоторых молекул 

Молекула | Длина связи, нм Валентный угол Форма молекулы 

Clo СС] 0,200 - Гантельная 

503 SO 0,143 OSO 120° Плоская треугольная 

ВЕ. ВЕ 0,130 ЕВЕ 120° То же 

СОС] CCl 0,174 ССС | 112°30' » 

CO 0,117 

РВгз PBr 0,218 BrPBr | 101° Пирамидальная 

Р4 РР 0,221 РРР 60° 'Тетраэдрическая 

CCl, CCl 0,175 CICCI. | 109° 28 ’ » 

CS. CS 0,155 SCS 180° Линейная 

Электронное излучение применяется также для изучения строения 
кристаллов. Изучаемое вещество наносят очень тонким слоем на плен- 
ку, которую просвечивают электронным излучением. Приведенные на 
рис. 105, б электронограммы фольги меди и железа показывают отли- 

чие в структурах меди (решетка гранецентрированного куба) и железа 
(решетка объемно центрированного куба). 
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Рис. 104. Схема электронографа: | 

1 — пары исследуемого вещества; 2 — фо- 4 4 

топластинка; 3 — устройство, ускоряющее | 

электроны; 4 — источник электронов 

Ее 

6 

Рис. 105. Электронограммы:: 

а — газов; 6 — кристаллов 

Для исследования структуры кристаллов и жидкостей применяется 

также нейтронография. Преимущество нейтронографии по сравнению с 

другими дифракционными методами исследования заключается в 

возможности установить пространственное положение атомов водорода, 

что особенно ценно при изучении биологических объектов и помогает 

решению фундаментальных проблем молекулярной биологии. 
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$ 3. ИССЛЕДОВАНИЕ ВЕЩЕСТВ В МАГНИТНОМ ПОЛЕ 

По отношению к внешнему магнитному полю различают диалат- 

нитные и парамаинитные вещества. Диамагнитные вещества оказыва- 

ют прохождению магнитных силовых. линий большее сопротивление, 

чем вакуум, и поэтому внешнее магнитное поле их выталкивает. Пара- 

магнитные вещества, напротив, проводят магнитные силовые линии 

лучше, чем вакуум, и поэтому магнитное поле втягивает такие вещест- 

ва. Помещенные между полюсами сильного магнита, первые ориенти- 

руются перпендикулярно силовым линиям (рис. 106, а), вторые — 
вдоль силовых линий (рис. 106, 6). 

Столь различное поведение диа- и парамагнитных веществ обус- 

ловлено различным характером их внутренних магнитных полей. Как 

известно, вращение электронов вокруг оси создает магнитное поле, 

характеризуемое спиновым магнитным моментом. Если в веществе 

магнитные поля электронов взаимно замкнуты (скомпенсированы) и их 

суммарный момент равен нулю, то вещество является диамагнитным. 

Если же магнитные поля электронов не скомпенсированы и вещество 

имеет собственный магнитный момент, то оно является парамаг- 

нитным. Так, атом водорода, имеющий один электрон, парамагнитен. 

Молекула же Н> диамагнитна, так как при образовании химической 

связи происходит взаимная компенсация спинов электронов. 

Отношение веществ к внешнему магнитному полю можно исследо- 

вать с помощью установки, изображенной на рис. 107. Находящееся в 

стеклянной ампуле вещество тарируют на весах. Включают электро- 

магнит и определяют возникающее при этом втягивание или выталки- 

вание ампулы, уравновешивая весы. Очевидно, что втягивание пара- 

магнитного вещества в магнитном поле будет тем больше, чем больше 

у него непарных электронов. Таким образом, изучение магнитных 

свойств позволяет установить число непарных электронов в веществе и 

распределение электронов по орбиталям. 

а 0 

Рис. 106. Поведение в магнитном поле диа- Рис. 107. Определение 
(а) и парамагнитных (6) веществ магнитной восприимчивос- 

ти 



Раздел V 

Введение в теорию химических процессов 

Химическое превращение, химическая реакция есть 

главный предмет химии. Изучение различных 

свойств элементов и их соединений, в частности, 

строения атомов и молекул дает в сущности для 

химии вспомогательный материал, облегчающий 

главную задачу — задачу рационального управле 

ния химическим превращением... Чем глубже и 

подробнее мы знаем свойства вещества и его строе 

ние, тем увереннее может действовать химик в 

своих синтезах. 

Н.Н. Семенов 

Химическое превращение — это качественный скачок, при котором 

исчезают одни вещества и образуются другие. Происходящая при этом 

перестройка электронных структур атомов, ионов и молекул сопровож- 

‘Дается выделением или поглощением теплоты, света, электричества и 

т.п. — превращением химической энергии в другой вид энергии. 

Энергетические эффекты реакций изучает термотииия. Данные 06 

энергетических эффектах реакций используются для расчета энергии 

межатомных и межмолекулярных связей, для выяснения строения и 

реакционной способности веществ, для установления направления 

химических процессов, для расчета энергетических балансов техноло- 

гических процессов и т.д. 

Состояние системы (вещества или совокупности веществ) описыва- 
ют с помощью ряда параметров — температуры Т, давления р, объема 

У, массы т. Для характеристики состояния системы и происходящих 

в ней изменений важно знать также изменение таких свойств системы, 

как ее внутренняя энергия U, энтальпия НЯ, энтропия 5, энергия Гиб- 

бса G. По изменению этих свойств системы можно судить, в частности, 

об энергетике процессов. 
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ГЛАВА 1. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРЕВРАЩЕНИЙ 

$ 1. ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ РЕАКЦИИ 

Химические реакции обычно протекают при постоянном давлении 

(например, в открытой колбе) или при постоянном объеме (например, 

в автоклаве), т.е. являются соответственно изобарными или изохорны- 

ми процессами. 

Энергетический эффект химического процесса возникает за счет 

изменения в системе внутренней энергии U или энтальпии H. Внутрен- 

няя энергия — это общий запас энергии системы, который складывает- 

ся из энергии движения и взаимодействия молекул, энергии движения 

и взаимодействия ядер и электронов в атомах, молекулах и кристал- 

лах, внутриядерной энергии и т.п. (т.е. все виды энергии кроме кине- 

тической энергии системы как целого и ее потенциальной энергии 

положения). 
Предположим, что некоторая система за счет поглощения теплоты 

() переходит из состояния 1 в состояние 2. В общем случае эта теплота 

расходуется на изменение внутренней энергии системы AU и на совер- 

шение работы против внешних сил И: 9 = АДИ-+ И. 

Приведенное уравнение выражает закон сохранения энергии *. 

Предположим, что система за счет поглощения теплоты @ перехо-. 

дит из начального состояния | в конечное состояние 2, тогда: 

АЙ = (2 — Uj. 

Для химических реакций под работой против внешних сил подра- 

зумевается работа против внешнего давления. Обычно она совершается 

за счет расширения системы, например, при выделении газа в ходе 

ракции (рис. 108). Работа против внешнего давления равна произведе- 
нию давления р на изменение объема системы AV при переходе ее из 

состояния J в состояние 2: 

W = pAV; AV= V.— И; ИЕР, — И). 

При изохорном процессе (У = const), поскольку изменения объема 
системы не происходит, И’ = 0. Тогда переходу системы из состояния 
1 в состояние 2 отвечает равенство: Qy = U2 — U; = AU. Таким обра- 

зом, если химическая реакция протекает при постоянном объеме, то 

* 
Закон сохранения энергии называют также первыл законом mep.Moouna- 

‚хаки. 
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Внешнее 
давление 

AV=V2-V1 

HCI(p) 

CaCO3(k) 

Рис. 108. Работа, выполняемая химической системой 
против внешнего давления р (поршень невесомый) 

выделение или поглощение теплоты Оу связано с изменением внутрен- 
ней энергии системы. 

При изобарном процессе (р = cost) тепловой эффект @р равен 

Qp = AU + pAV, Ч, = (02 — Uy) + КУ? — Vi) 

или 

Ор = (U2 + pU2) — (Ш + РО). 

Введем обозначение U + рИ = H. Тогда Qp = В — Hy = АН. — 

Величину Н называют энтальпией. Энтальпию можно рассматри- 

вать как энергию расширенной системы. Таким образом, если при 

изохорном процессе энергетический эффект реакции равен изменению 

внутренней энергии системы Оу = AU, то в случае изобарного процес- 

са он равен изменению энтальпии системы Q, = AH. 

Энергетический эффект реакции, протекающей при постоянном 

давлении, отличается от энергетического эффекта реакции, проте- 

кающей при постоянном объеме. Подавляющее большинство хими- 

ческих реакций происходит при Ностоянном давлении. Поэтому в 

дальнейшем мы будем основное внимание уделять изобарным про- 

цессам и оценивать энергетический эффект реакции изменением эн- 

тальпии системы. | 
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$ 2. ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ РАСЧЕТЫ 

Тепловые эффекты реакций определяют как экспериментально, так. 

и с помощью термохимических расчетов. Следует отметить, что невоз- 

можно определить абсолютные значения внутренней энергии и энталь- 

пии. Однако для термохимических расчетов это несущественно, по- 

скольку интересует энергетический эффект процесса, т.е. измене- 

ние состояния системы — изменение значений Ги НД. 

При экзотермических реакциях теплота выделяется, т.е. 

уменьшается энтальпия, или внутренняя энергия, системы, и значения 

AH и AU для них отрицательны. При эндотермическиг реакциях 
теплота поглощается, т.е. Ни U системы возрастают, a АНи 

AU имеют положительные значения. 

Для того чтобы можно было сравнить энергетические эффекты 

различных процессов, термохимические расчеты обычно относят к 1 

моль вещества и условиям, принятым за стандартные. За стандартные 

принимают давление 101325 Па и температуру чаще всего 25°С 
(298,15 К). Стандартные тепловые эффекты принято обозначать Д Но; 

(A Из). 

Тепловые эффекты мало чувствительны к изменению температуры и давле- 

ния. Так, для реакции 

С(графит) + СО2(г) = 2CO(r) 

увеличение температуры от 500 до 1500 K приводит к уменьшению теплового 

эффекта с 173 до 165 кДж, т.е. на 5%. 

При увеличении давления от 103 до 5-105 гПа тепловой эффект реакции 

1/2№2(г) + 3/Но(г) = H3N(r) 

уменьшается всего Ha 5%. 

Уравнения химических реакций с указанием теплового эффекта 

называют тершогилиическими уравнениями. 'Термохимическое уравне- 

ние реакции синтеза 1 моль воды имеет вид 

Н(г) + 1/202(г) = Н.О(ж), АН. оз = —285,83 кДж 

В термохимических уравнениях указывается также фазовое состоя- 

ние и полиморфная модификация реагирующих и образующихся 

веществ: г — газовое, ж — жидкое, к — кристаллическое, т — твердое, 

р — растворенное и др. 
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Закон Гесса. В основе термохимических расчетов лежит закон, 

сформулированный Г.И. Гессом (1841): тепловой эффект зависит 
только от вида (природы) и состояния истодных веществ и конечных 
продуктов, но не зависит от пути процесса, т.е. от числа и таракте- 

ра промежуточных стадий. | 
Так, образование оксида углерода (IV) из графита и кислорода 

можно рассматривать или как непосредственный результат взаимодей- 
ствия простых веществ 

С(графит) + О2(г) = СО2(г), АН, 

или как результат процесса, протекающего через промежуточную 

стадию образования и сгорания оксида углерода (II): 

С(графит) + 1/2О2(г) = CO(r), ДВ? 

CO(r) + '/202(r) = СО2(г), AAs 

или суммарно 

С(графит) + О2(г) = СО2(г), АН. + АЙ: 

Согласно закону Гесса, тепловые эффекты образования СО. как 
непосредственно из простых веществ, так и через промежуточную 
стадию образования и сгорания СО равны АН! = АН. + АН3. 

Приведенные рассуждения можно представить в виде так называе- 
мой энтальпийной диараммиы (рис. 109). Различие в уровнях энталь- 

пии исходных веществ, промежуточных и 
конечных продуктов на диаграмме отвечает хуж/моль 
тепловым эффектам соответствующих 1 C(epaqum)+ Oo(r) 
реакций. 
По энтальпийной диаграмме (рис. 109) или 4H, 

приведенному выше равенству нетрудно -/00+ CO(r)+ /2 О2(г) 
вычислить одну из величин АН, зная две 
другие. Как известно, тепловые эффекты -zgg+ | 44, 

образования СО. (АЛ!) и горения CO (AAs) AH; 
определяются экспериментально. Тепловой -хр|- 
же эффект образования СО (AA) измерить 
невозможно, так как при горении углерода B _ gap 
условиях недостатка кислорода образуется 
смесь СО и СО.. Но теплоту образования 

СО можно рассчитать по известным значе- рис 109. „Энтальпийная 
ниям ДИ! (—393,5 кДж/моль) и АН (-283,0 gyrase 
кДж/моль): AH, = АН — АВ, AH, = 

= —110,5 кДж/моль. 

| СО2(г) | 

179



Энтальпия (теплота) образования. В термохимических расчетах 
широко используют энтальпии (теплоты) образования веществ. Под 
энтальпией образования понимают тепловой эффект реакции образова- 

ния 1 моль вещества из простых веществ. Обычно используют стан- 
© 

дартные энтальпии образования; их обозначают АН, оз ИЛИ АН, 298 
Р, ` .-- 

(часто один из индексов опускают). Стандартные энтальпии образова- 

ния простых веществ, устойчивых в стандартных условиях (газообраз- 

Таблица 18. Стандартная энтальтия образования (AH; 298) 
у 

некоторых веществ 

Вещество АН; 098 Вещество АН; 098 

кДж/моль кДж/моль 

Al(r) 326,3 Н2О(ж) -285,83 
Al8*(p) -530,0 Н25О4(ж) -814,2 

А1>Оз (к) -1676 K*(p) -251,2 
Al2(SO4)3(k) -3442,2 КСККк) -435, 9 

С(алмаз) 1,828 KC103(k) -391,2 
СНа(г) -74,86 КМО.(к) 493,2 
CO(r) -110,5 KOH(x) -425,8 
CO,(r) -393,5 MgsO,(k) -1301,4 
СаСО.(к) -1206,9 М55О04-7Н2О(к) | -3384 
CaClo(k) -795,0 N(r) 472,8 
CaF2(x) -1220,5 NO(r) 90,25 
СаО(к) -635,5 МО2(г) 33 
Са(ОН).(к) -986,8 NO;(P) -207,5 

Cl(r) 121,3 Na(r) 108,3 
Cl(r) -233,6 Nat(r) 606,1 
СГ(р) -167,2 МаСКк) -411,1 
H(r) 217,98 МаОН(к) -425,6 
H*(r) 1536,2 NaSO4(x) -1384,6 
Н*(р) 0 O(r) 246,8 
HBr(r) -34,1 Оз(г) 142,3 
НС) -92,8 ‘ОН-(р) -230,2 
НЕ(г) -270,9 З(моноклин.) | 0,38 
HI(r) 26,6 5О2(г) -296,9 
HN(r) 46,19 SO,(r) -396,1 
НМОз(ж) -174,3 5Оз(ж) 439,0 

Н2О(г) -241,82 ZnO(k) -350,6 
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ный кислород, жидкий бром, кристаллический иод, ромбическая сера, 

графит и т.д.), принимают равным нулю. Стандартные энтальпии 

образования некоторых веществ приведены в табл. 18. 

Согласно закону Гесса тепловой эффект реакции равен сумме эн- 

тальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий 

образования исходных веществ. Для реакции вида 

aA + 6В +... = О + eE +... 

тепловой эффект AH определяется равенством 

АН" = (ЧАН, + АН, +...) — (АН, + АН, +...) 

или 

АН = АН) прод — ХАНУ исх. 

Так, для реакции взаимодействия кристаллического оксида алюми- 
ния и газообразного оксида серы (IV) 

А12Оз(к) + 38O3(r) = А15(5О4)з(к) 

тепловой эффект в стандартных условиях АЛ. 9g Определяется уравне- 

нием 

АН... = A 
298 f, АБ($О4)3 — (АН, А]2Оз + SAH ) SO3 

Согласно данным табл. 18 тепловой эффект этой реакции составляет 

АА) 29 = 1 моль (—3442,2 кДж/моль) — [1 моль — (1676,0 кДж/моль) + 

+ 3 моль (—396,1 кДж/моль)] = —577,9 кДж. 

Вот еще два примера расчета теплоты реакции * (значения АН; 298 
И 

приведены под формулами веществ): 

*Не для всех веществ установлены точные значения АН; 298- Приводимые 
. ’ 

в разных литературных источниках, они часто весьма противоречивы. Поэто- 

му результаты вычислений AH’ с использованием AH; 298 Могут существенно 
’ 

различаться. Это относится и к рассматриваемым далее pacueram AS u AG. 
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СаСОз(к) = СаО(к) + COd(r) 

-1206,9 -635,5 -393,5 

АН, ag = [(635,5) + (-393,5)] - (-1206,9) = 177,9 кДж. 

2КСО3(к) = 2КСЦк) + 302(r) 
2(-391,2) 2(-435,9) 0 

АН ов = [2(-435,9) + 0] - 2(-391,2) = -89,4 кДж. 

Энтальпии образования известны примерно. для 4 тыс. веществ в различ- 

ных состояниях. Это позволяет чисто расчетным путем установить энергети- 

ческие эффекты самых разнообразных процессов. 

Приведем некоторые примеры расчета энергетических эффектов процессов. 

Тепловой эффект растворения вещества A Facts 

КОН(к) = K*(p) + ОНТ) 

-425,8 -251,2 -230,2 

AH? сть = [(-251,2) + (-230,2)] - (-425,8) = -55,6 кДж. 

КМОз(к)= K*(p) + NOs(p) 
-493,2 -251,2 -207,5 

АЛ’ раств = [(-251,2) + (-207,5)] - (-493,2) = 34,5 кДж. 

Теплота (энтальпия) фазового перехода 

Ма(к) = Na(r) 
0 108,3 

АН’ = 108,3 - 0 = 108,3 кДж. 
BO3Sr 

SO3(x) = SOsa(r) 
-439,0 -396,1 

AH... = (—396,1) — (—439,0) = 42,9 кДж. 
Энергия диссоциации двухатомных молекул на атомы (энергия химической 

связи — АН’. = Eos) дис 
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Clo(r) = 2СКг) 
0 2(121,3) 

АНлис = 2(121.3) - 0 = 242,6 кДж. 

NO(r) = N(r) + О(г) 
90.25 472,8 — 246,8 

AH? ис = (472,8 + 246,8) - 90,25 = 629,35 кДж. 

Энергия превращения атома в ион (энергия ионизации АН onus’ сродство к 

электрону АН. Л, cp): 

' H(r) = H*(r) + &€ 
217,98 — 1536,2 

АН ни, = 1536,2 - 217,98 = 1318,22 кДж 

Chir) + е = Cl(r) 

121,3 -233,6 

AMS п, ср = (-233,6) - 121,3 = 354,9 кДж. 

С помощью термохимических расчетов можно определить энергию 

химических связей, энергию кристаллической решетки, энергию меж- 

молекулярного взаимодействия, энтальпию растворения и сольвата- 

ции (гидратации), энергетические эффекты фазовых превращений и 

т.д. 

Энергия химической связи. Значениями энергии связи часто поль- 

зуются для вычисления тепловых эффектов реакций, если неизвестны 

энтальпии образования веществ, участвующих в реакциях. Co значе- 

ниями же теплот образования, возгонки, диссоциации и других энер-. 

гетических эффектов пользуются для определения прочности меж- 

атомных. межионных и межмолекулярных взаимодействий. 

Вычислим энергию химической связи Н-—С] (Luc = Aa) B 

молекуле хлорида водорода по известной энтальпии образования 
АН С = -92.8 кДж/моль и энергии диссоциации молекул 

Н2(АН ис = 435.0 кДж/моль) и С15(АН„. = 242.6 кДж/моль) Ha 

атомы. 
Образование молекул HCl из простых веществ можно мысленно 
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разбить на стадии: диссоциация молекул Cl. и H2 на атомы и образо- 

вание молекул HCl из атомов (рис. 110): 

1/2Cla(r) = СКг), 1/24 Ни СЬ 

/2На(г) = H(r), 1/24 He, He 

Н2(г) + Clr) = HC\(r), AH, < 

'/aHa(r) + 1/2Clo(r) = НСКг), АН {С 

В соответствии с законом Гесса алгебраическая сумма тепловых 

эффектов промежуточных стадий образования HCl из простых веществ 

равна энтальпии образования НС]: 

АН ис СЬ + 1/24 HA) H, + AH = AH’ ис H-Cl fHCY 

A Hi cy = АН, на — V2 HiygcCle — ИА Нино, 

AHy = (-92,8) — (217,5 + 121,3) = —431,6 кДж/моль, 

т.е. энергия связи Е ‚= 431,6 кДж/моль. 
—C 

Образование хлорида водорода из простых веществ — процесс экзо- 
термический. Согласно 

° _ о a и ит ° АН нс = АН ( /2А НдисНа + /2А Ни СВ) 

энергия, выделяющаяся при образовании связей H—Cl в 1 моль HCl 

` (431,6 кДж/моль), перекрывает расход энергии на разрыв связей Н-Н 

и С1- в 1/2 моль Но (217,5 кДж/моль) и 1/2 моль С (121,3 
кДж/моль). 

Таким образом, экзотермическими являются те реакции, при кото- 
рых продукты обладают более прочными химическими связями, чем 
исходные вещества. Условия возникновения эндотермического эффекта 
реакции, естественно, прямо противоположные. Так, образование NO 
из № и O2 — процесс эндотермический: 

1/2М№2(г) + 1/202(г) = NO(r), АН, No = 90,2 кДж/моль. 

В этом случае на разрыв химических связей в исходных веществах 

в !/› моль № ив !/› моль Og — требуется больше энергии, чем ее 

выделяется при образовании продукта, т.е. 1 моль МО из атомов (рис. 

111). 
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Рис. 110. Энтальпийная - 

диаграмма образования Рис. 111. Энтальпийная диаграмма об- 
HCl из простых веществ разования NO из простых веществ 

Энергия кристаллической решетки. Энергия кристаллической 

решетки оценивается количеством энергии, которое необходимо затра- 

тить для разрушения кристаллической решетки на составные части и 

удаления их друг от друга на бесконечно большое расстояние. По 

значениям энергии кристаллической решетки можно судить о типе 

химической связи в веществе и ее энергии. Понятно, что наибольшую 

энергию кристаллической решетки имеют ионные и ионно-ковалент- 

ные кристаллы, наименьшую — кристаллы с молекулярной решеткой 

(табл. 19). Металлы по значениям энергии кристаллической решетки 

занимают промежуточное положение. 

Таблица 19. Энергия (0.3) некоторых кристаллических решеток 

Кристалличес-| Пример | U5 o., Кристалличес- Пример О-о’ 

кая решетка кДж/молы |кая решетка кДж/моль 

Ионная NaCl 785,1 ` Атомно-ме- К 89,2 

LiF 1024 || таллическая Cr 397,5 

KOH 790,5 Молекулярная CH, 10,0 

КМО. 684,5 с дисперсионным H> 1,004 

Атомно-кова-|С(алмаз) | 715 взаимодействием 

лентная SiC 1250 Молекулярная Н2О 50,2 

с водородной НЕ 29,3 

СВЯЗЬЮ 
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ГА Если газ, образующийся в ре- 
ALK /HON6 зультате возгонки, состоит из тех 

же частиц, что и сам кристалл, то 

800+ Ма (г) + СГ) энергия кристаллической решет- 

ки совпадает со значением энер- 
© 

500 ° Hoy ср" РС гии возгонки (сублимации). Это 
АН gms Wa 'Na + - относится к молекулярным, атом- 

9400г о | ма(г)+СЦГ) но-ковалентным и атомно-метал- 

ум Ма(г)+ С1(г) лическим кристаллам. Таким об- 

200° `` Ма(г)+ Vy Cletr) разом. в этом случае энергию 

кристаллической решетки можно 

о определить экспериментально. 

0 рекасг О мас. Энергия же ионной кристалли- 
-200+ 4H мас L 

ческой решетки эксперименталь- 

NaCl (x) ному определению не поддается, 

так как при возгонке ионных 

кристаллов образуются атомы 

или молекулы. Но энергию ион- 
ной кристаллической решетки 

можно вычислить из эксперимен- 

тальных данных по энергетике других процессов с помощью так назы- 

ваемого цикла Борна — Габера. Для хлорида натрия этот цикл изобра- 

жен в виде энтальпийной диаграммы на рис. 112. 

Кристаллический хлорид натрия (ионная решетка) образуется в 

результате реакции кристаллического натрия и газообразного хлора: 

Ма(к) ~1/5Clo(r) = NaCl(k), АН, og, = 411.1 кДж/моль 

Тепловой эффект этого процесса соответствует энтальпии образова- 
ния кристаллического NaCl(AH, оо8)- 

Ма(к)+ 4/2 С12(г) 

-400|- 

Рис. 112. Энтальпийная диаграмма 
для расчета, энергии кристаллической | 
решетки NaCl (цикл Борна-Габера) 

Образование NaCl из простых веществ можно также представить в 

виде последовательных стадий получения из кристаллического натрия 

и газообразного молекулярного хлора газообразных ионов №а* и СГ 

(рис. 112) 

возгонка (атомизация) ионизация 

Ма(к) > Na(r) >» Na*(r) 

AH . = 108.3 кДж/моль АН = 495.8 кДж/моль 
Boar Na иониз Na 

диссоциация (атомизация) присоединение электрона 

Clr) > Cli(r) —> Cli(r) 
1 — 1° o Па. = -35]. Г] ЛЬ АН с Cl; 121.3 кДж/моль АН пер С 351.4 кДж/моль 
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и последующего их взаимодействия с образованием ионного хлорида 

натрия NaCl: 

Ма*(г) + C(t) = NaCl(x), АН, к.с = "Nac 

Согласно закону Гесса 

A О а Cl = OE NaCl ~ —АН f,NaCl + АН oor Na t 

+1 ,AH° + AK’ 
дис С] иониз Ма + АН nep Cl 

Подставляя цифровые значения, получим 

ИЯ а= = 785,1 кДж/моль. 

Об этом же непосредственно свидетельствует энтальпийная диаг- 

рамма (рис. 112). 
Энергию ионной кристаллической решетки можно вычислить также 

по известным энтальпии образования ионного соединения и энтальпии 

образования составляющих его ионов: 

МаСКк) = Ма*(г) + СГ(г) 

Аи = АН. АН, с. — АН к.с] 

Для рассмотренного примера согласно значениям АН,, Я а= = 785,1 

кДж/моль (табл. 19). 
Энтальпия (теплота) гидратации ионов. Интенсивность взаимо- 

действия ионов растворенного вещества с молекулами воды можно 

охарактеризовать величиной энтальпии (теплоты) зидратации А Нгидр 
— количеством теплоты, которое выделяется при переходе 1 моль 

ионов из вакуума в водный раствор. 

Значение ДНгидр можно рассчитать, используя известные значения 

энтальпии других процессов. Tak, растворение ионного соединения 

можно представить в виде двух стадий: разрушение кристаллической 

решетки на свободные ионы и гидратация ионов. Тогда, согласно 

закону Гесса, тепловой эффект (энтальпию) растворения A Нрасть мож- 

но представить в виде алгебраической суммы энергии (энтальпии) 
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разрушения кристаллической решетки А Нреш и энтальпии гидратации 
ионов A ВГгидр: 

A Нраств = A Нреш + A Нгидр 

ИЛИ 

A Нгидр = A Hpacts — A Ape. 

Энергия кристаллической решетки известна для многих ионных 

соединений; теплоту растворения веществ можно определить экспери- 

ментально. При расчете по указанному уравнению находят суммарное 

значение энтальпии гидратации катиона и аниона. Энтальпию гидра- 

тации данного иона определяют по известной энтальпии гидратации 

иона противоположного знака. 

Нетрудно догадаться, что энтальпия гидратации зависит от заряда 

и размера гидратируемохо иона. В ряду ионов с однотипной электрон- 

ной конфигурацией энтальпия гидратации возрастает с уменьшением 

размера иона, например: 

Lit Nat’ К Rbt 05 

Ty HM ccecsssseseecssesseccusecessenses 0,068 0,098 0,133 0,149 — 0,165 
А Иов rnp КДж/моль ......... 531,4 422,6 -338,9 -313,8 — -280,3 

и с увеличением заряда иона, например: 

Na* Mg?* Alst 

Г, HM vicsccccsccssceceecescescscceveuses 0,098 0,074 0,057 

АН’ кДж/моль .............. -422,6 -1953,9 4694,5 

Разрушение кристаллической решетки на свободные ионы — про- 

цесс эндотермический (A Ape, > 0); гидратация ионов — процесс экзо- 

термический (A Нгидр < 0). Таким образом, в зависимости от соотноше- 
ния значений АНрен и АНГгидр тепловой эффект растворения может 

иметь как положительное, так и отрицательное значение. Так, раство- 

рение кристаллического гидроксида калия сопровождается выделени- 

ем теплоты, т.е. на разрушение кристаллической решетки КОН 

требуется меньше энергии (АН = 790,5 кДж/моль), чем ее 

выделяется при гидратации ионов К* (А H др Kt = —338,9 кДж/моль) 
идр К 

и ионов ОН- (АЯ np он- = —510,5 кДж/моль). Напротив, растворение 

кристаллического нитрата калия — процесс эндотермический, так как 
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на разрушение кристаллической решетки КМО: (A Foe = 684,5 

кДж/моль) затрачивается больше энергии, чем ее выделяется при гид- 
ратации ионов К* и NO; (АН гидр NO; = —309,6 кДж/моль). 

ГЛАВА 2. НАПРАВЛЕННОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ 
РЕАКЦИИ 

$ 1. ЭНТРОПИЯ 

Большинство процессов представляют собой два одновременно 
происходящих явления: передачу энергии и изменение в упорядочен- 
ности расположения частиц относительно друг друга. Частицам (моле- 
кулам, атомам, ионам) присуще стремление к беспорядочному движе- 
нию, поэтому система стремится перейти из более упорядоченного 
состояния в менее упорядоченное. Так, если, например, баллон с газом 
соединить с сосудом, то газ из баллона будет распределяться по всему 
объему сосуда. При этом система из более упорядоченного состояния 
(с меньшим беспорядком) переходит в состояние менее упорядоченное 
(с большим беспорядком). Количественной мерой беспорядка является 
энтропия 5. При переходе системы из более упорядоченного в менее 
упорядоченное состояние энтропия возрастает (AS > 0). 

Переход же системы из менее упорядоченного состояния в более 
упорядоченное связан с уменьшением энтропии, и самопроизвольное 
протекание подобного процесса- менее вероятно. Так, ясно, что в рас- 
сматриваемом примере’ невероятно, чтобы газ сам собой собрался в 

баллоне. В случае перехода системы из менее упорядоченного состоя- 
ния в более упорядоченное энтропия системы уменьшается (AS < 0). 

Нетрудно показать, что энтропия возрастает при переходе жидкос- 
ти в пар, при растворении кристаллического вещества и т.д. Во всех 
этих случаях наблюдается уменьшение порядка в’ относительном рас- 
положении частиц. Наоборот, в процессах конденсации и кристаллиза- 
ции веществ энтропия уменьшается. 

Вероятность различных состояний вещества (газ, кристаллическое, 
жидкое) можно описать как некоторое его свойство и количественно 
выразить значением энтропии 5 [в Дж/(К-моль)]. Энтропии веществ, 
как и их энтальпии образования, принято относить к определенным 
условиям: обычно к температуре 25°C (298,15 K) и давлению 101 325 

Па. Энтропию при этих условиях обозначают 55,;, и называют стан- 

дартной энтропией. Значения стандартной энтропии для некоторых 

веществ приведены в табл. 20. 
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Таблица 20. Стандартная энтропия (5,3) некоторых веществ 

бов, 5298, 5298, 

Вещество Дж/(Кх | |Вещество Дж/(Кх | | Вещество Дж/(Кх 
XMOJIb) XMOJIb) XMOJIb) 

Ag(x) 42,55 Fe(k) 27,15 NaCl(k) 72,12 
AgBr(x) 107,1 FeS(k) 60,29 ||NasCO.(x) | 136,4 
AgCl(x) 96,11 Се(к) 31,1 O(r) 160,95 
Agl(x) 115,5 H*(p) 0,00 О2(г) 205,04 
А1(к) 28,35 Н2(г) 130,52 |1Оз(г) ‚238,8 
AISb(k) 69,03 НМОз(ж) 156,6 ОН`(р) -10,86 
ВаСОз(к) | 112 H3N(r) 192,6  ||Р(белый) 41,1 
ВаС]5(к) 126 Н›О(г) 188,72 ||Р(красный) 22,8. 
Ва(№Оз)2(к’]| 214 — {| 1Н2О(ж) 70,08 |) Pb(x) 64,8 
Ва$О4(к) 132 =| |H,O(k) 39,33 | {S(r) 167,7 
С(алмаз) 2,368 ||Н2$О4(ж) 156,9 $2(г) 228,18 
С(графит) 5,740 КС(к) 82,56 ||56(г) 377 
CO(r) 19754 | ]KC1Oa(x) 142,97 ||Se(r) 444,2 
CO,(r) 213,68 | |KOH(x) 79,32 ||SOo(r) 248,1 
СНа(г) 186,19 ||М&СОз(к) 657  |1503(ж) 122,05 
CaClo(k) 113,6 MgO(x) 26,9 ЗЫк) 45,69 
СаСОз(к) | 92,9 №2(г) 199,9 ||$3(к) 18,82 
СаО(к) 39,7 NH4NO(k) | 151 |190) 42,7 
СГ(р) 56,54 NO(r) 210,6 SiO2(cr) 46,9 
Cl,(r) 222,9 NO,(r) 240,2 | |Sn(x) 51,65 
СтОз(к) 71,96 | |N2Os(r) 178,4  ||7аО(к) 43,64 

Соответственно степени беспорядка энтропия вещества в газовом состоянии 

значительно больше, чем в жидком, а тем более — чем в кристаллическом. 

Например, стандартная энтропия воды 5298 = 70,08 Дж/(К-моль), а водяного 

пара 5..; = 188,72 Дж/(К.-моль). У вещества в аморфном состоянии энтропия 

больше, чем в кристаллическом (более упорядоченном) состоянии, например 
для стекловидного и кристаллического SiO, стандартные энтропии равны 46,9 
и 42,7 Дж/(К-моль) соответственно. Стандартная энтропия графита [5,740 
Дж/(К. моль)] больше, чем алмаза [2,368 Дж/(К.. моль)|, отличающегося особо 
жесткой структурой. При данном агрегатном состоянии энтропия тем значи- 
тельнее, чем больше атомов содержится в молекуле. Так, энтропия Оз (г) 
[238,8 Дж/(К.-моль)] больше, чем газообразных Oy [205,04 Дж/(К,-моль)] и О 
[160,9 Дж/(К.- моль). 
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Значениями энтропии веществ пользуются для установления измене- 

ния энтропии системы в результате соответствующих процессов. Так, 

для химической реакции 

aA + 6В +... = dD + eE +... 

изменение энтропии системы будет 

д 5° = (ds + es +...) — (15, + bs + ...) 

или 
о — fo] __ о 

45° = 25 прод иск. 

Об изменении энтропии в химической реакции можно судить по 

изменению объема системы в ходе реакции. Например, в реакции 

1/2С(графит) + 1/2СО2(г) = СО(г), Д5.., = 87,8 Дж/К 

наблюдается увеличение объема (AV > 0); следовательно, энтропия 

возрастает (AS > 0). В случае же реакции образования аммиака из 

водорода и азота 

3/2Н2(г) + 1/2№2(г) = НзМ(г), 45,3; = — 1031 Дж/К 

наоборот, объем системы уменьшается (AV < 0); следовательно, энтро- 

mua уменьшается (AS < 0). 
Если же реакция протекает между твердыми веществами, например 

АКк) + 5Ъ(к) = AlSb(x), AS}, = —5,01 Дж/К 

то изменения объема системы и ее энтропии практически не происхо- 
дит. То же относится и к процессам, в которых количество (моль) 

газообразных веществ не изменяется, например. 

С(графит) + O2(r) = СОх(к), AS%,, = 2,9 Дж/К 

Возрастание энтропии в системе назовем энтропийным фактором. 
Этот фактор проявляется тем сильнее, чем выше температура. 
Количественно энтропийный фактор можно оценить произведением 
TAS и выразить в единицах энергии (Дж). 
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Изменение энергии системы назовем энерлетическим или энталь- 

пийным фактором. Количественно эта тенденция системы выражается 

через тепловой эффект процесса, т.е. значением AH. 

$ 2. ЭНЕРГИЯ ГИББСА 

Самопроизвольно, Т.е. без затраты работы извне, система может 

переходить только из менее устойчивого состояния в более устойчивое. 

Из рассмотренного следует, что в химических процессах одновременно 

действуют две тенденции: стремление частиц объединиться за счет 

прочных связей в более сложные, что уменьшает энталь- 

пию системы, и стремление частиц разъединиться, что увели- 

чивает энтропию. Иными словами, проявляется действие 

двух прямо противоположных факторов — энтальпийного (AH) и: 

энтропийного (TAS). Суммарный эффект этих двух противоположных 
тенденций в процессах, протекающих при постоянных Ти р, отражает 

изменение энерзии Гиббса С*: 

AG = AH— TAS. 

Характер изменения энергии Гиббса позволяет судить о принци- 

пиальной возможности или невозможности осуществления процесса. 

Условием принципиальной возможности процесса является неравенство 

AG < 0. 

Иными словами, самопроизвольно протекают реакции, если энергия 
Гиббса в исходном состоянии системы больше, чем в конечном. Увели- 
чение энергии Гиббса | 

AG>0O 

свидетельствует о невозможности самопроизвольного осуществления 

процесса в данных условиях. Если же 

*Эта величина названа так в честь американского ученого Дж. Уилларда 

Гиббса (1839—1903) — одного из основоположников химической термодина- 

мики. Согласно АН = AG + TAS часть теплоты TAS идет на создание 

беспорядка (бесполезно рассеивается в окружающую среду) и поэтому не 

может быть использована для совершения работы; ее называют часто связан- 

ной энерией. Часть теплоты АС может быть использована для совершения 

работы, и поэтому энергию Гиббса часто называют также свободной энершей. 
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АС = 0, 

система находится в состоянии химического равновесия. 

Энтальпийный и энтропийный факторы и направление процесса. В 

соответствии с уравнением 

АС = АН- ТА5 

самопроизвольному протеканию процесса способствуют уменьшение 

энтальпии и увеличение энтропии системы, т.е. когда AH < 0 u AS > 

> 0. 

При других сочетаниях характера изменений Н и 5 возможность 

`° процесса определяет либо энтальпийный, либо энтропийный фактор. 

Рассмотрим две следующие реакции: 

СаО(к) + CO,(r) = СаСО.(к) 

А Нов = —178,0 кДж, AS),, = —160,48 Дж/К. 

АС.., = —130,2 кДж 

СаСО:(к) = СаО(к) + CO,(r) 

АН. 508 = 178,0 кДж, AS), = 160,48 Дж/К, 298 

AG i 509 = —62,7 кДж. 

Первая реакция экзотермическая, протекает с уменьшением объема. 
Возможность этой реакции (АС < 0) определяется действием энталь- 
пийного фактора, которое перекрывает противодействие энтропийного 
фактора (по абсолютному значению |АН| > | ТА5]). 

Вторая реакция эндотермическая, протекает с увеличением объема. 
Возможность этой реакции (AG < 0), наоборот, определяется энтро- 
пийным фактором. При высокой температуре энтропийный фактор 

перекрывает энтальпийный фактор (т.е. |AH| < |TAS|) и реакция 
протекает самопроизвольно. 

Влияние температуры на направление реакции. Согласно уравне- 
нию 

ДС = AH— TAS 

влияние температуры на AG определяется знаком и величиной AS. На 
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рис. 113 показана зависимость 

ДС ряда реакций от темпера- 
туры *. Для реакции | 

2С(графит) + О2(г) = 2CO(r), 
AS>0 | 

`— 6+0) = сом) . 
-400F Pas протекающей с — увеличением 

о энтропии, повышение температу- 

ИИ “сор; ры приводит к увеличению отри- 
цательного значения АС. Высо- 

котемпературный режим благо- 

‚Рис. 113. Зависимость АСу РЯД приятствует протеканию процес- 
° оксидов от температуры са. Для реакции 

-600 | 1 ИИ i 1 

900 1000 1500 2000 ТРК 

2Hg(ox) + Oo(r) = 2Н=О(к), AS < 0 

протекающей с уменьшением энтропии, с повышением температуры 

отрицательное значение АС уменьшается. Следовательно, в этом слу- 

чае ‘высокотемпературный режим препятствует протеканию процесса. 
При соответствующей температуре АС приобретает положительное 

значение, и тогда реакция должна протекать в обратном направлении. 
Как видно на рис. 113, изменение знака АС для этой реакции дости- 

гается при 500 К. Выше этой температуры реакция протекает в обрат- 

ном направлении: | 

2Н2О(к) = 2Н#(ж) + On(r), AS > 0 

Таким образом, при низкотемпературном режиме (до 500 К) ртуть 

окисляется кислородом, в то время как при высокотемпературном 
режиме (выше 500 К) оксид ртути распадается с выделением кислоро- 
да. Эти процессы можно использовать для получения кислорода в 
лаборатории. | 

Если же при протекании процесса энтропия системы не изменяется, 
то значение АС от температуры практически не зависит. Так, для 

реакции 

С(графит) + O.(r) = СО2(г), AS 2% 0 

*Если пренебречь влиянием Т на значения AH u AS, то приведенная 

зависимость АС = f(T) является уравнением прямой, наклон которой оп- 

ределяется знаком AS. На рис. 113 при .AS’ > 0 прямая идет вниз, при AS <. 

< 0 — вверх. | 
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зависимость AG = f(T) на рис. 113 выражается прямой, практически 
параллельной оси абсцисс. 

Процессы, протекающие с уменьшением энтальпии (AH < 0) и 
увеличением энтропии (AS > 0), практичееки необратимы. В 
этом случае АС всегда будет иметь отрицательное значение, какую бы 

температуру ни применяли. 
К необратимым процессам относится, например, разложение хлора- 

та (У) калия: 

= —89,4 кДж, ASS, = 494,3 Дж/К, 
AH, 298 298 

Стандартная энергия Гиббса образования. Под стандартной энерги- 

ей Гиббса образования АС, понимают изменение энергии Гиббса при 

реакции образования 1 моль вещества, находящегося в стандартном 

состоянии. Это определение подразумевает, что стандартная энергия 

Гиббса образования простого вещества, устойчивого в стандартных 

условиях, равна нулю. 

Изменение энергии Гиббса, как и изменение энтальпии и энтропии 

системы, не зависит от пути процесса. Поэтому для реакции вида 

aA + 0В +... = dD + е +... 

изменение стандартной энергии Гиббса АС” равно разности между 
суммой стандартных энергий Гиббса образования продуктов реакции и 

суммой стандартных энергий Гиббса образования исходных веществ: 

AG = (446+ еб +...) — (aAG, + BAGS, + ... 

ИЛИ 

Дб" = TAG ид — BAG исх. 

Пользуясь значениями AG; 208) приведенными в табл. 21, вычислим 
os . 

ДС..; реакции 

NO(r) + 1/2О2(г) = NO2(r) 
86 ,58 51,5 

о ` — о __ о 1 о Аб = AC о, — (Аб до + Аб, 5). 
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Таблица 21. Стандартная энергия Гиббса образования (АС; ogg) 

некоторых веществ 

Вещество А Gr 09 в Вещество A GF 29 8 

кДж/моль кДж/моль 

Al(r) 288,7 Н2О(ж) -237,24 
АВ*(р) ~490,5 Н2$О4(ж) 814,2 
А]›Оз(к) -1582 К*(р) -281,3 

А15($О4)з(к) -3101 ‚0 KCl(k) -408,0 

Ва?*(р) 561,1 KC10,(x) -289,9 
BaSO,(k) -1353,0 КМО.(к) 393,1 
С(алмаз) 2,833 KOH(x) -380,2 
CH, (r) 50,79 MgSO, (x) -1158,7 
CO(r) -137,14 MgSO4-7H20(x) -2868 
CO,(r) -394,38 N(r) 455,5 
CaCl2(x) -750,2 NO(r) 86,58 
CaCO3(k) -1128,8 NO,(r) 51,5 

CaF 2(x) -1161,9 NO;(p) -111,7 
СаО(к) -604,2 Ма(г) 77,3 
Са(ОН)>(к) -896,8 Ма*(г) 575,6 
Cl(r) 105,3 NaCl(x) -384,0 
СГ(г) -239,9 МаОН(к) -380,7 
СГ(р) -131,4 Ма25О4(к) -1266,8 

H(r) 203,3 O(r) 231,8 
H*(r) 1516,99 Оз(г) 162,7 
H*(p) 0 ОН-(р) 157,4 
HBr(r) 53,2 5(монокл.) 0,188 
HC\(r) -94,79 SO2(r) -300,4 
HF(r) -272,8 SO,(r) -371,0 
HI(r) 1,78 5Оз(к) -368,98 
H3N(r) -16,7 SO?*(p) -744,93 

НМОз(ж) -80,3 ZnO(k) -320,88 
Н2О(г) -288,61 ZrOo(k) -1042,8 

Подставляя значения АС, указанные под символами веществ в 

уравнении реакции, получим 

AG; 298 — 51,5 — (86,58 — 0) = —35,08 кДж. 
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Найденное значение АС’..; означает, что образование 1 моль МО. 

при стандартных условиях, т.е. при = = = 1013 кПа и Р дар у ) Р Pro Po, PNO» ) 

общем давлении 303,9 KIla, сопровождалось бы при 298 К уменьшени- 

ем энергии Гиббса системы на 35,08 кДж/моль МО.. 

При пользовании значениями стандартной энергии Гиббса крите- 

рием принципиальной возможности процесса в 

нестандартных условиях следует принять условие AG” < 0, а критери- 

ее принципиальной невозможности осуществле- 

ния процесса — неравенство АС” » 0. Разумеется, если AG” = 0, то 

это вовсе не означает, что в реальных условиях система будет нахо- 

диться в равновесии. Таким образом, во многих случаях значениями 

ДС” можно пользоваться лишь для приближенной оценки направле- 

ния реакций. 

ГЛАВА 3. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

$ 1. КОНСТАНТА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

Большинство химический реакций обратимо, Т.е. протекает 

одновременно в противоположных направлениях. Рассмотрим обрати- 

мую реакцию 

2Н2(г) +0, = 2Н2О(г), AH<0, AS<0 

Протекание реакции в прямом направлении сопровождается выделени- 
ем теплоты (AH < 0). Энтропия системы при этом уменьшается (AS < 
< 0), так как в результате реакции из 3 моль газов образуются 2 моль 

газов. Таким образом, движущей силой этого процесса является энер- 
гетический (энтальпийный) фактор. 

Протекание рассматриваемой реакции в обратном направлении 
сопровождается поглощением теплоты (АН > 0); энтропия системы 
возрастает (AS > 0). Таким образом, движущей силой этого процесса 

является энтропийный фактор. 

Представим себе, что при 2000°C и 101,3 кПа в закрытый сосуд 

введена смесь водорода и кислорода. Происходит процесс образования 
паров воды. Его протекание обеспечивает энтальпийный фактор. Но с 
появлением паров воды начинает действовать энтропийный фактор — 

часть образовавшейся воды разлагается на водород и кислород. Вна- 
чале действие энтальпийного фактора преобладает над действием 
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энтропийного фактора. Но в конце концов действие этих двух проти- 

воположно действующих факторов уравновешивается: AH = TAS, т.е. 

ДС = 0. Наступает химическое равновесие. При химическом равнове- 

сии число образующихся в единицу времени молекул (или других 

частиц) при прямой реакции равно числу молекул (других частиц), 
вступивших во взаимодействие при обратной реакции, т.е. химическое 

равновесие является динамическим. В состоянии химического равнове- 

сия скорость прямой реакции равна скорости обратной реакции. 

Таким образом, вследствие обратимости процесса полного превра- 

щения водорода и кислорода в воду не происходит: в результате взаи- 

модействия в сосуде присутствует смесь всех трех газов — водорода, 

кислорода и воды. Это наблюдение можно обобщить: самопроизволь- | 

ное протекание химических реакций происходит до известного преде- 

ла — до установления в сиётеме химического равновесия (AG = 0). К 

равновесию можно подойти с противоположных сторон — как за счет 

взаимодействия исходных веществ, так и за счет взаимодействия ко- 

нечных продуктов. 

После наступления равновесия концентрации веществ (исходных и 

продуктов) при данных условиях остаются неизменными. Эти концент- 

рации называют равновеснылии. 

Закон действующих масс. О степени глубины протекания процесса 

можно судить на основании закона действующих масс, 

которому подчиняется система в состоянии равновесия: частное от 

деления произведения равновесных концентраций продуктов реакции на 

произведение равновесных концентраций истодных веществ является 

величиной постоянной (Гульдберг и Вааге, 1864—1867). Эту величину 
называют константой равновесия; ее обозначают К. 

Для реакции 

aA + В +... == ЮО-еЕ+... 

в состоянии равновесия выполняется соотношение 

4 K.= [D] [Е]... 
“~~ [АЧВр... 

где [A], [В], ..., [0], [E], ... — равновесные концентрации веществ А, В, 
... О, Е, ...; a, 6, ..., d, e, ... — показатели степени, в которую возводит- 

ся концентрация данного вещества — численно равны коэффициентам 

перед формулой веществ в уравнении реакции. 

Для выражения состояния равновесия при взаимодействии между 
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газообразными веществами часто вместо концентраций используют 

равновесные парциальные давления реагентов * 

4 е 
р Р 
р Е.-- 

а b 
р p 
А В.--- 

Значения Кс находят путем расчета или на основании эксперимен- 

тальных данных. 

Рассмотрим равновесную систему 

H.(r) + I(r) = 2HI(r) 

Согласно экспериментальным данным при 698 К (425°C). 

р? 

HI]? HI 
Кбоз = _ _ = 54,441 или A, = ——— 

98 [2] [12] P,P, 
2 2 

Константа равновесия — важная характеристика реакции. По ее. 

значению можно судить о направлении процесса при исходном соотно- 

шении концентраций реагирующих веществ, о максимально возможном 

выходе продукта реакции при тех или иных условиях. 

Влияние на константу равновесия температуры. Константа химичес- 

кого равновесия зависит от природы реагентов и от температуры. Она 

связана с изменением стандартной энергии Гиббса химической реак- 

ции АС” уравнением 

AG’ =—RT |n К, АС. (кДж) = —5,71 lg Kos. 

Приведенное уравнение позволяет по величине AG” вычислить А, а 

затем и равновесные концентрации (парциальные давления) реагентов. 
Большим отрицательным значениям AG (Д С° < 0) отвечают большие 
значения К (К_» 1), т.е. в равновесной смеси преобладают продукты 

взаимодействия. При больших положительных значениях АС” (AG » 
»0) в равновесной смеси преобладают исходные реагенты (К’ < 1). 

Если учесть, что АС’ = АН’ — ТА5’ = —RTI1n K, то после 

некоторого преобразования получим 

*Константа равновесия K,, выражаемая через равновесные концентрации 

реагентов, и Kp, выражаемая через их парциальные давления, связаны урав- 

нениями К, = К(ЕТ)Ап, где Ап — изменение количества вещества газов во 

время реакции. В реакции, где количество вещества газов не изменяется, 

Дп=ди К = Ke. 
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Из этого уравнения видно, что константа равновесия очень чувстви- 

тельна к изменению температуры. Для эндотермических процессов 

повышение температуры отвечает увеличению константы равновесия, 

для экзотермических — ее уменьшению. От давления (если оно не 

очень велико) константа равновесия не зависит. 

Зависимость константы равновесия от энтальпийного и энтропийно- 

го факторов свидетельствует о влиянии на нее природы реагентов. 

$ 2. ПРИНЦИП ЛЕ ШАТЕЛЬЕ 

Состояние химического равновесия сохраняется при данных усло- 

виях любое время. При изменении же условий равновесие нарушается. 

Влияние, оказываемое на равновесную систему каким-либо внешним 

воздействием, например изменением концентрации реагентов, давления 

или температуры, можно предсказать, пользуяь принципом 

Ле Шателье (принципом подвижного равно- 

весия): если находящаяся в равновесии система подверзается внеш- 

нему воздействию, равновесие смещается в таком направлении, кото- 

poe способствует ослаблению этозо воздействия. 

Tak, согласно принципу Ле Шателье, введение в равновесную систе- 

му дополнительных количеств какого-либо реагента вызывает сдвиг 

равновесия в том направлении, при котором концентрация этого ве- 

щества уменьшается и соответственно увеличивается концентрация 

продуктов его взаимодействия. Допустим, к равновесной системе 

2CO(r) + 0, = 2CO,(r), К = [COz]2/({CO}*[02])’ 

добавлен кислород. Это вызовет усиление процесса образованиия 
оксида углерода (IV). Процесс будет идти до тех пор, пока система не 

придет к состоянию равновесия. В этом новом состоянии химического 
равновесия концентрации (парциальные давления) всех веществ отлич- 
ны от начальных, но соотношение между ними, выражаемое констан- 
той равновесия, остается тем же. Таким образом, в системе, находя- 
щейся в равновесии, нельзя изменить концентрацию какого-нибудь из 
реагентов, не вызывая изменения концентрации всех остальных. 

Изменение давления влияет на состояние равновесия в тех случаях, 
когда реакция сопровождается изменением объема системы. В соот- 
ветствии с принципом Ле Шателье повышение давления сдвигает 
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химическое равновесие в сторону реакций, идущей с уменьшением 
объема. При понижении давления проявляется обратная зависимость. 
Так, для равновесной системы (при 298 К) 

— _ [№0212 
№04 (г) =— 2МО2(г), К = 1-04] 

1 объем 2 объема 

при давлении 50,6 кПа степень диссоциации №0. составляет 25,7%. 

Повышение давления вдвое (до 101,3 кПа) приводит к уменьшению 
степени диссоциации №О,до 18,5%. Иными словами, при повышении 

давления равновесие смещается в сторону превращения NO, в №0., 

т.е. в: сторону реакции, идущей с уменьшением объема. 

Согласно принципу Ле Шателье повышение температуры вызывает 

смещение равновесия в направлении того из процессов, течение 

которого сопровождается поглощением теплоты, а понижение темпера- 

туры действует в противоположном направлении. Так, в рассмотрен- 

ных выше равновесных системах 

2CO(r) + О. = 2C0.(r), АН<0 

№0О4(г) = 2NO,(r), AH>0O 

повышение температуры приводит к разложению СО. и NO, соответ- 

ственно, а понижение температуры способствует, наоборот, синтезу CO» 

И №04. 

Изучение химического равновесия имеет большое значение как для 

теоретических исследований, Tak и для решения практических задач. 

Определяя положение равновесия для различных температур и давле- 

ний, можно выбрать наиболее благоприятные условия проведения 

химического процесса. При окончательном выборе условий проведения 

процесса учитывают также их влияние на скорость процесса. Необхо- 

димы такие условия, чтобы достигался максимально возможный выход 

продукта (смещение химического равновесия) при наибольшей скорос- 

ти процесса его образования. 

$ 3. КОНСТАНТА ИОНИЗАЦИИ 

Электролитическая диссоциация веществ в растворе — процесс 

обратимый. Применив закон действующих масс к процессу распада 

соединения K,A, в растворе на ионы К”* и А" 

KpAn(p) == nK™(p) + тА”(р) 
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получим 

А 
Ke = Е,Ан] 

В этом случае константа равновесия характеризует ионизацию 

вещества в растворе, поэтому ее называют константой ионизации. 

Очевидно, чем больше константа ионизации, тем более ионизировано 

соединение. Поскольку константа равновесия от концентрации не 

зависит, константа ионизации дает более общую характеристику силы 

электролита, чем степень ионизации. 

Однако это верно лишь для слабых электролитов, растворы кото- 

рых содержат сравнительно немного ионов. У сильных же электроли- 

тов вследствие большого числа ионов заметно сказывается элект- 

ростатическое взаимодействие ионов друг с другом. Это лишает ион 

возможности вести себя независимо от других. Свойства электролита 

оказываются такими, как будто бы концентрация его ионов иная, чем ` 

на самом деле. Результатом этого являются отклонение от закона. 

действующих масс и изменение величины К при изменении концент- 

рации растворенного вещества (в частности, при разбавлении раст- 

вора). 

Для распространения закона действующих масс на сильные электролиты 

вместо концентрации вещества в выражение константы равновесия подставля- 

ют ео эффективную концентрацию (т.е. проявляющую 

себя в действии) — так называемую активность а. Например, для сильного 

электролита КиАж 

К = — . 
КлАт 

Как и концентрацию, активность выражают в моль/л. Соотношение между 

активностью аи концентрацией с дается выражением а = fe, где }— коэффи- 

циент активности. Он характеризует отличие свойств растворов сильных 

электролитов от свойств разбавленных растворов слабых электролитов. В 

предельно разбавленных растворах (близких к "идеальным") электростатичес- 

кое взаимодействие ионов практически отсутствует из-за их удаленности друг 

от друга. В этом случае коэффициент активности близок к единице, т.е. а ® с. 

Активность и коэффициент активности определяют на основании эксперимен- 

тальных данных. 

При обсуждении последующего материала примем, что концентрации раз- 

бавленных растворов электролитов существенно не отличаются от их активнос- 

тей. 
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Константы кислотности и основности. Применим закон действу- 

ющих масс к ионизации кислоты в водном растворе. Например, для 

ионизации азотистой кислоты 

HNO, + Н2О = ОН + NO; 

константа равновесия 

_ [OH 3]}[NO3] 
a= [HNO,] [ H20] ` 

В разбавленных растворах концентрация воды — величина практи- 
чески постоянная. Поэтому эту величину целесообразно включать в 
константу равновесия k{H2O] = Ky. Константу равновесия Ky называют 

константой кислотности 

_ [ОНз ] [№02 
Ay = ГНО. 

или при упрощенной записи 

HNO, == H* + NO» 

_ [H* LINO) _ 5740-4 _ Kee = уме] = 57-10% PR = 3,29. 

Константу кислотности можно определить экспериментально по 
измерению электрической проводимости раствора. 

Очевидно, что чем сильнее кислота, тем ее константа кислотности 
больше (табл. 22). 

Для характеристики силы кислоты часто вместо Ky, применяют 
отрицательный десятичный логарифм его числового значения * 

рАк = —lg Kx. 

Для слабых кислот значения pA, положительны, и чем слабее 

кислота, тем больше pA. Для сильных кислот pKx отрицательны (см. 

табл. 22). 
Многоосновные кислоты ионизируются ступенчато, и каждая сту- 

пень кислотности характеризуется своим значением константы кислот- 

ности Аки рАк, например: 

НзРО4 = Н* + H,PO; 

* 
р — начальная буква Датского слова potenz — математическая степень. 

203



Таблица 22. Классификация кислородсодержащих кислот по их силе 

ка = 

Kxs 

к. = В ЦН2РОЯ 
[НзРО4 ] 

= 7,25-10-3; 

HPO; == Ht + HPO? 

_ [H*] [HPO7] 
[H2PO; | 

= 6,31-10°8; 

HPO? —= Н+ + PO? 

_ [H*] [Р04 
— ТНРО?-] 

в водных растворах * 

| — 42.101; 

РАк = 2,12. 

рАк2 = 1,20. 

рКиз = 12,92. 

Тип кислоты| Кислота Ky рАк Сила кислот 

3(OH)n HBrO 2,06. 10-9 8,7 Очень слабые 
НСО 3,2. 10-8 7,5 

HIO 2,3°10711 10,64 

H3AsO3 6.10710 9,2 

H3BO3 5,8 + 10-10 9,24 

H4SiO, 2.10710 9,7 

HgTeOg 2,0-10°8 7,7 

90(OH)n НСО. 1,1.10-2 1,97 Слабые 

HNO: © 5,7-10°4 3,29 

Н2СОз 1,32. 10-4 3,88 

Н25Оз 1,3. 10-2 1,87 

НзАзО4 6,46. 10-3 2,19 

НзРО.4 71,25. 10-3 2,12 

HslOg 3,1.10-2 1,57 

902(OH)n HBrO, 2°107! 0,7 Сильные 

НСЮОз ~ -1 

HIO3 1,7-107! 0,77 

HNO3 4,36. 10 —1,64 

H2MnO, ~107! ~1 

H2SO,4 1.103 —3 

903(OH)n HClO, -—10 Очень сильные 
HMnO, 2-102 —2,3 

* > 
В таблице приведены значения Ky первой ступени ионизации кислот. 
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Для неорганических кислородсодержащих кислот первая, вторая и 

третья константы кислотности находятся в соотношении, примерно 

равном 1: 102 : 10-10. В справедливости указанного соотношения для 

НзРО. нетрудно убедиться, если сопоставить приведенные выше значе- 

ния Kyi, Ака, Ёкз. Первый ион водорода отрывается от молекулы 

кислоты легче, а последующие все труднее, так как возрастает отрица- 

тельный заряд кислотного остатка. (В частности, поэтому в растворе 

фосфорной кислоты ионов РОЗ почти нет.) 

Сила кислородсодержащих кислот зависит от строения молекулы. 
Формулу кислородсодержащих кислот в общем виде можно записать 
90,(OH)n; имея в виду, что в их молекулах имеются связи H—O—9O и 
Э—=О. Как показывают исследования, сила кислот практически не 
зависит от п (числа ОН-групп), но заметно возрастает с увеличением т 
(числа несвязанных в ОН-группы атомов кислорода, т.е. со связями 

Э=0). По первой ступени ионизации кислоты типа O(OH), относятся 
к очень слабым (Ay, = 10°8—1071!, pAy, = 7—10), типа DO(OH), — к 
слабым (Kyi = 1072—10-4, pAy, = 1,5—4), типа ЭО2(ОН)п — к сильным 

и типа ЭОз(ОН)» — к очень сильным (табл. 22). 
Резкое возрастание силы в ряду кислот с увеличением т можно 

объяснить оттягиванием электронной плотности от связи H—O на 

связь Э=—0О. 
С увеличением степени окисления центрального атома Э изменение 

состава образуемых им кислородсодержащих кислот отвечает увеличе- 
+4 +6 +3 +5 . 

нию т, например: Н25Оз и Н25О04; HNO2 и НМО.%. Поэтому с увеличе- 

‘нием степени окисления центрального атома сила кислот обычно воз- 
растает, например: 

+] +3 +5 +7 

НСО HClO, HC1O3 HClO, 
Cl(OH) CIO(OH)  ClO.(OH) ClO3(OH) 
рАк = 7,25 рЁк = 1,97 pk, = -1 рАк = —5 

В этом проявляется общая закономерность: с увеличением степени 

окисления элемента в ряду его гидроксидов основные свойства ослабе- 

вают, кислотные — усиливаются, например: 

+ 4 
Mn ( ОН 4 

+2 + 3 + 6 +7 

Мп(ОН)2 Mn(OH); Н.МпоО. Н.МпО. HMnO, 

основание основание амфотерное кислота кислота очень 

средней слабое соединение сильная сильная 

силы 
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О силе оснований можно судить по значению константы основности, 

которую обозначают Ку. Из сравнения Ко гидроксидов МОН(К№о = 

= 6,75.10-1, р№ = 0,17) и NaOH (К = 5,9, рКо = —0,77) видно, что 
второе основание сильнее, чем первое. 

$4. КОНСТАНТА ОБРАЗОВАНИЯ КОМПЛЕКСА 

Комплексные соединения в растворах обычно ионизируются на 

внешнюю и внутреннюю сферы: 

[Ni(NH3)6]Clo(p) = М(МНз)2*(р) + 20) 

Комплексные ионы в растворах в свою очередь подвергаются в 

большей или меньшей степени распаду на составные части: 

Ni(NH3)2*(p) == М№12*(р) + 6H3N(p) 

Об устойчивости комплекса можно судить по его общей константе © 

образования By (п — координационное число комплексообразователя). 
м + Для реакции образования иона №(МНз)?* в растворе 

№2*(р) + 6H3N(p) == Ni(NH3)2*(p) 
общая константа образования будет 

‚_ [№0Н)6 | — . 8 — дв = пи номе = 1,02.108, IgG, = 8,01. 

Константа образования является мерой комплексообразования — 

большему значению константы соответствует большая концентрация 

комплекса при равновесии. 

Сравнение константы образования комплексных ионов 

Ag(NO2)2 — АБ(МНз)з Ав(3203)° Ag(CN)2 
6,76- 102 1,47-107 —2,88-1013 — 7,08-1019 

показывает, что наиболее устойчив из этих комплексов последний, а 

наименее устойчив — первый. 

Образование комплексов в растворе заключается в Последовательном внед- 

рении лигандов во внутреннюю сферу комплексообразователя с отщеплением 

первоначально координированных молекул растворителя, например: 
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№(ОН2)2* + НзМ == Ni(OH2)s(NH3)2* + Н2О 

Ni(OH2)(NH 3 )2 * + H3N = №1(МНз ) 2* + Н2О 

Ni(OH2)2* +6H3N = Ni (NH3)2* + 6H2O 

Наоборот, при распаде комплекса Ha составные части в растворе происходит 
замена лигандов на молекулы растворителя. Таким образом, реакции комплек- 
сообразования и распада комплексов в растворе по сути дела являются реак- 
циями замещения лигандов. При этом концентрация воды практически не 
изменяется, поэтому в выражении константы образования ее не включают. 

Поскольку образование и распад комплексов в растворе происходят ступен- 
чато, каждой ступени отвечает определенная ступенчатая константа образова- 
ния комплекса. Для иона Ni(NH3)2* можно записать: 

_ [Ni(NHg)?*] _ 
[Ni2* ] [HgN] ° 

. — . + N i NH 2° Ni(NH3)’* + HgN = Ni(NH3)3*, К = ИНЬ М 
. 2+ 

; 2+ = м; 2+ — [N i (NH3)3 ] . — . №(МНз)2* + HgN == М(МНз)2*, Kg Но НМ igKs = 1,61; 

№2* + H3N == Ni(NH3)?*, К IgKy = 2,67; 

2,12; lg Ke 

[Ni (NH3)4"] Ni(NH3)2* + H3N == Ni(NHg)2*, = ; IgKy = 1,07; СЗ + Нам NHS) = CNH aN 8 
. Ш. N i (№Нз)5 ] Ni(NH,)2* + Нам == Ni(NH,)2*, Ke = ; К = 0,63; Na)" + ВЗК МН, = TRCN "ном 2 

. 2+ 

Ni(NH3)2* + HgN = Ni(NH3)2*, К = INi(NHs)e |] _ igKe = —0,09. 
~ [Ni( NH ) [Нм] 

Общая константа образования комплекса равна произведению ступенчатых 

констант образования 

[Ni(NH3 ) 6°] 
Be = К Ko. Кз Ка Ks Ke = [Ni2* ] [МН 6 = 1,02.108, lg Bs = 8,01. 

Рассмотренный материал показывает, что при растворении комплексных 

соединений или при образовании комплексов в растворе происходят сложные 

процессы замещения лигандов. 

Хелатные комплексы более устойчивы, чем аналогичные комплексы с 
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похожими по свойствам монодентатными лигандами. Например, этилендиами- 

новый комплекс никеля (II) устойчивее, чем аналогичный аммиакатный, более 

чем в 109 раз: 

[Ni(NH;),}°* [Ni(en),]?* 

Н› „СН 

мн. N~ с 
Н.. | 

Нм <= NH, H,C—N -L-5 NH 
/ Ni / / Nia 

не we H; HC ye > 

МН 

&Ли-8,01 &3и-—17,57. 

$5. КОНСТАНТА АВТОПРОТОЛИЗА ВОДЫ 

Применим закон действующих масс к самоионизации воды 

НО + Н2О = ОН; + ОН` 

или 
Н2О == H* + OH 

Константа ионизации воды 

_ [H*] [OH] _ = 1,8-10-16 
[ H20 | 

может быть вычислена, например, по электрической проводимости. 

Как видно из выражения константы ионизации, вода в обычных усло- 

виях ионизирована крайне мало. Поэтому можно считать, что концен- 
трация воды [H2O] — величина постоянная; она равна 55,56 моль/л 

1000 г/л 
| Г/моль = 55,56 моль/л|. Уравнение для константы ионизации воды 

можно записать следующим образом: 

ЕН20] = [Н* [ОН] 

Следовательно, и произведение К[]Н›О] для данной температуры посто- 
янно: К|[Н2О] = 1,8.10716.5556 = 10714. Обозначим произведение 
КЖН2О] = Ky. Следовательно, К» = [Н*|[ОН`|] = 107!4. 
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Величина А, называется чонным произведением воды и является 

постоянной не только для чистой воды, но и для разбавленных вод- 

ных растворов любых веществ. С повышением температуры Аь увели- 

чивается, с понижением — уменьшается. Однако для расчетов, относя- 

щихся к комнатной температуре, можно во всех случаях принимать 

Кв = 10744. 

Ионное произведение воды — весьма важная величина, так как 

позволяет для любого водного раствора найти концентрацию Н* (ОН+) 

при известной концентрации ОН`, и наоборот. Для чистой воды кон- 

центрация ионов Н* (OH3) равна концентрации ионов ОН-, т.е. среда 

нейтральная: [Н*] = [ОН`] = {Ёь = 1077 моль/л. 
Если концентрация ионов Н* выше 1077 моль/л, а концентрация 

ОН`-ионов ниже, то раствор будет кислым. Наоборот, щелочной раст- 

вор соответствует концентрации ионов ОН` выше 10°? моль/л при 

концентрации ионов Н* ниже этого значения. 

Количественное обозначение реакции среды можно упростить, если. 

принять за основу Так называемый водородный показатель рН, опреде- 

ляемый как десятичный логарифм концентрации водородных ионов, 

взятый с обратным знаком: рН = —lg[H*]. Тогда 

Нейтральная среда...... еее анна | pH=7 

Кислая среда......... ee es pH <7 

Щелочная среда........ еее. РН > 7 

Практически реакцию среды удобно определять с помощью индика- 

торов — веществ, меняющих свой цвет в зависимости от относительной 

концентрации ионов Н* и ОН-. 

Аналогично можно вывести ионные произведения и для других жидких 

веществ, например аммиака (при —33,4°C) 

2НзМ == МН; + МН;; [МН МНО] = К; рК; = 22; 

сульфата водорода 

2H2SO, == SO4H3 + HSOj; [SO4H3][HSOj] = Ks; рК = 3; 

фторида водорода 

2HF == ЕН. + Е; [ЕН [Е] = К; pK, = 11,7. 

Величину К; называют константой автопротолиза. 
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$ 6. РАВНОВЕСИЕ В ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМАХ 

Константа равновесия. Рассмотрим процессы, в которых наряду с 

реагентами в газовом состоянии участвуют реагенты в твердом или 

жидком состоянии, не образующие друг с другом твердых растворов. 

Концентрации насыщенных паров жидких и твердых веществ (газовая 

фаза) при данной температуре величины постоянные. Вследствие этого 

их концентрации можно включить в константу равновесия, а выраже- 

ние закона действующих масс упростить. Так, для реакции термичес- 

кой диссоциации карбоната кальция 

СаСОз(к) = СаО(к) + CO2(r) 

выражение для константы равновесия можно записать: K = [СО?] или 
Кр = Poo,’ Отсюда видно, что при равновесии концентрация оксида 

2 
углерода (IV) при каждой данной температуре — величина постоянная, 
не зависящая от содержания СаСО. и CaO. Следовательно, в замкну- 

той системе при данной температуре карбонат кальция будет разла- 
гаться до тех пор, пока Poo, не достигнет определенного значения, 

например: 

Температура, °С............... 762 808 870 904 

р ‚ КПа. ee ee eee 13,3 26,6 66,7 106,2 
CO. . | 

Аналогичное выражение для константы получается для всех реакций, 

в которых только один из компонентов находится в газовом состоянии, 

например, для процессов термической диссоциации‘ кристаллических 

оксидов, сульфидов, гидроксидов, кристаллогидратов и других соеди- 

нений. 

Произведение растворимости. Применим закон ‘действующих масс к 

гетерогенной системе — насыщенному раствору малорастворимого 

соединения, находящегося в равновесии с твердой фазой. Если мало- 

растворимое соединение К»А»„ распадется на катионы КП* и анионы 

A™, то между твердой фазой и раствором установится равновесие: 

KpAn(k) == тК”*(р) + nA™(p) 

При равновесии в насыщенный раствор переходит в единицу време- 

ни столько ионов, сколько их вновь возвращается в осадок. Это равно- 

весие характеризуется константой равновесия, которую называют 

произведением растворимости и обозначают ПР: 
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IP(KmAn) = [К"* "(Ат ". 
Таким образом, в насыщенном растворе малорастворимозо соедине- 

ния произведение концентрации езо ионов в степени стетиометричес- 

киг коэффициентов при данной телтературе есть величина постоян- 

ная *. 
Произведения растворимости некоторых малорастворимых соедине- 

ний приведены в табл. 23. 

Таблица 23. Произведение растворимости некоторых малораствори- 

мых в воде соединений при 25°С 

Соедине- ПР РПР = - ПР] Соедине- ПР рПР = - lg ПР 

ние ние 

AgCl 1,78. 10-10 9,75 СаСОз 4,8 + 10-9 8,32 

AgBr 5,3° 10-13 12,28 CaF, 4,0-10-11 10,40 

Agl 8,3* 10-17 16,08 Саз(РО4)?2| 2,0-10-29 28,70 

AgCN 1,4. 10-16 15,84 CaSO, 9,1.10-6 5,04 

AIPO, |5,15.10-19 18,24 -! CuS 6,3- 10736 35,20 

ВаСОз |{5,1-10°9 8,29 Mg(OH)2 | 6,0-107!2 12,6 

BaSO, | 1,1-107!9 9,97 PbS 2,5° 10°27 26,60 

Произведение растворимости характеризует растворимость вещест- 
ва: чем больше ПР, тем больше растворимость. Так, согласно данным 

табл. 23, в ряду AgCl~AgBr~AglI растворимость при 25°С уменьша- 
ется. 

Из понятия ПР вытекает условие образования и растворения осад- 

ков. Когда [Кп*|"[Ат]п = ПР, система находится в равновесии. Если 
же [K™*]™A™]”2 > ПР или [К”*|"[А"]" < ПР, то система стремится к 
новому состоянию равновесия, приводящему в первом случае к выпа- 
дению осадка, во втором — к его растворению. Иными словами, труд- 
норастворимый электролит выпадает в осадок, когда произведение 
концентраций его ионов в растворе становится больше значения 
ПР, например в случае AgCl, когда [Ag*][(Cl] > ПР. Этого можно 
достигнуть прибавлением избытка электролита, содержащего ионы Agt 
или С]. Такой прием используется для наиболее полного осаждения 
веществ. В 

*Поскольку раствор малорастворимого соединения получается очень раз- 

бавленным, то активности ионов в растворе можно приравнять их концент- 

рациям. 
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Растворение осадка происходит тогда, когда произведение концент- 

раций его ионов в растворе стает меньше значения ПР, т.е. в 

нашем примере, когда [Ар*|[СГ] < ПР. Этого можно достигнуть, связы- 
вая один из ионов, посылаемых осадком в раствор, в какое-либо дру- 

гое соединение. 

Часто вместо значений ПР применяют показатель растворимости 

РИПР — отрицательный логарифм произведения растворимости рПР = 

= — ПР. 

ГЛАВАА4. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 

$ 1. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

Одна из основных задач химии — изучить влияние различных 

факторов на скорость и механизм химических реакций. О принципи- 

альной осуществимости процесса судят по значению изменения энер- 

гии Гиббса системы. Однако оно ничего не говорит о реальной воз- 

можности реакции в данных условиях, не дает представления о ско- 

рости и механизме процесса. Например, реакция взаимодействия окси- 

да азота (II) с кислородом 

2NO(r) + О2(г) = 2NO,(r), AG), = —70кДж 

проходит очень быстро при комнатной температуре. В то время как 

реакция 

2H2(r) + О2(г) = 2H20(r), АС.., = —458 кДж 

характеризующаяся значительно большим уменьшением энергии Гибб- 

са, в обычных условиях практически не протекает. Смесь водорода с 

кислородом сохраняется при комнатной температуре без заметного 

взаимодействия очень длительное время, но в присутствии катализато- 

ра или при 700°С процесс протекает практически мгновенно (со взры- 

BOM). 
Таким образом, для описания химической реакции необходимо 

знать закономерности ее протекания во времени, Т.е. ее скорость и 

механизм. Скорость и механизм химических превращений изучает 

раздел химии — тилиическая кинетика. 

Изучение скоростей реакций позволяет выяснить механизм слож- 

ных химических превращений. Это, в свою очередь, создает перспек- 

тивы для нахождения путей управления химическим процессом. Выяс- 
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нение кинетики реакций позволяет осуществить математическое их 
моделирование и с помощью компьютеров решить задачи оптимизации 
и автоматизации химико-технологических процессов. 

Реакции могут быть зомозенныли и зетероенными. Гомогенные 
реакции протекают в однородной среде (например, в газовой фазе или 

жидком растворе). Гетерогенные реакции протекают в неоднородной 
среде — между веществами, которые находятся в разных фазах (твер- 
дой и жидкой, газовой и жидкой и т.д.). Таким образом, гомоген- 

ные реакции происходят равномерно во всем объеме, заполненном 
реагентами, гетерогенные — только на некоторых пограничных поверх- 
ностях — на границе раздела фаз. Примером гетерогенной реакции 
может служить реакция между веществом в газовой фазе и поверх- 
ностью жидкого или твердого тела. 

Скоростьъю реакции называется число элементарных актов реакции, 
происходящих в единицу времени в единице объема (для гомогенных 
реакций) или на единице поверхности раздела фаз (для гетерогенной 
реакции). Скорость реакции обычно характеризуют изменением кон- 
центрации какого-либо из исходных или конечных продуктов реакции 
в единицу времени и чаще всего выражают в моль/(см3.мин). 

О скорости реакции можно судить также по скорости изменения 
какого-либо свойства системы, например, окраски, электрической 
проводимости, давления, спектра и т.д. 

Если в момент времени т! и т. концентрация одного из исходных 

веществ равны C; и C2, то среднюю скорость UV в интервале времени т| и 

Tg можно выразить так: 

Поскольку речь идет об убыли концентрации исходного вещества, 

изменение концентрации в этом случае берется со знаком минус. 

В ходе химических процессов концентрации веществ меняются 

непрерывно. Поэтому важно знать скорость реакции в данный момент 

времени, т.е. линовенную скорость реакции. Носледняя выражается 

первой производной концентрации по времени: 

_,de 
an Ps 

Если скорость реакции оценивается увеличением концентрации 

одного из продуктов реакции, то производная берется со знаком плюс. 

На рис. 114 приведен график зависимости концентрации исходного 

вещества от времени. В каждый момент времени (например, т!) мгно- 
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венная скорость реакции равна тангенсу 

угла наклона кривой v = tg a. 

) Скорость химических превращений 
` 

iT, 1 < зависит от природы реагирующих 
1 yy . 

. 

веществ, их концентраций и 

нешних словий. 
Рис. 114. Изменение кон- В у 
центрации исходных веществ Очень часто стехиометрическое урав-. 

в процессе реакции нение реакции не определяет ее меха- 

низма. Большинство реакций состоит из 

ряда более простых элементарных стадий. 

Даже реакции с относительно простым стехиометрическим уравне- 

нием часто оказываются более сложными, чем это можно было бы зак- 

лючить по уравнению реакции. Например, реакция 

Н2(г) + С15(г) = 2HCl(r) 

в действительности протекает по цепному механизму. 

BS Исследование скоростей химических 

Ч Cy м, реакций и анализ подобных графиков 
S позволяет получить ценные сведения о 
S 6) механизмах реакций. 

5 = 

$ 2. ЭНЕРГИЯ ГИББСА АКТИВАЦИИ 

Химическое превращение происходит тогда, когда возникают усло- 

вия для перераспределения электронной плотности столкнувшихся 

частиц. Этот процесс протекает во времени и требует затраты энергии. . 

Рассмотрим взаимодействие газообразных веществ A> и Bo: 

А2(г) + В2(г) =2 AB(r) 

Ход этого взаимодействия можно охарактеризовать тремя последо- 

вательными состояниями системы: | 

А В А+ В А—В 

[+1 >: : — + 
А В А+ .В A——B 

начальное — переходное — конечное 
(исходные (активиро- (продукты 
реагенты) ванный реакции) 

комплекс) 

В переходном состоянии происходит перегруппировка атомов, со- 

провождающаяся перераспределением электронной плотности. Энер- 
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гию, необходимую для перехода веществ в состояние активированного 

комплекса, называют aneprueti Гиббса активации. 

Напомним, что энергия Гиббса связана с энтальпией и энтропией 

соотношением — 

Яа=Н- Т5. 

¢ ws 

Аналогично, энергия Гиббса активации AG связана с энтальпией 

+ ; + 
активации АН и энтропией активации AS однотипным выражением: 

AG* = АН” — TAS”. 

Образование активированного комплекса требует затраты энергии. 

Вероятность того, что при столкновении частиц образуется. активиро- 

ванный комплекс и произойдет реакция, зависит от энергии сталки- 

вающихся частиц. Реагируют только те из молекул, энергия которых 

для этого достаточна. Такие молекулы называют активными. Энер- 

гию, необходимую для перехода веществ в состояние активированного 

. = 
комплекса, называют энтальпией активации АН. 

Кроме энтальпии активации важным условием осуществления хими- 

ческой реакции является энтропия активации AS". Она зависит OT 

числа и ориентации молекул в момент столкновения. Так, допустим, 

что перераспределению электронной плотности в активированном 

комплексе А_...В› благоприятствуют ориентации молекул при столкно- 

вении, как это показано на рис. 115, а. При ориентации же молекул, 

как это показано на рис. 115, 6, вероятность химического взаимодейст- 

вия гораздо меньше. Она становится еще меньше при ориентации 

молекул, показанной на рис. 115, в. 

Энергетические изменения в реагирующей системе можно предста- 

| 6 
Рис. 115. Благоприятные (а) и неблагоприятные: 
(6, в) ориентации молекул Аз и Bo при столкновении 215



вить схемой, которая изображена на рис. 116. Здесь горизонтальная 

ось характеризует ход реакции: 

[исходное состояние] -$ [переходное состояние] > [конечное состояние] 

По оси ординат отложена энергия Гиббса системы. Исходное состоя- 

ние имеет энергию Снач, конечное Сьн. Разность энергий Гиббса 

начального и конечного состояний равна энергии Гиббса химической 

реакции AG. 

A2...B2 

AGF 
a 
oO 

о 
\O 
5 
[9 

a 

= | fe 
Qa 

Е 
® AB+AB 

Grou 

Путь реакции 

Рис. 116. Энергетическая схема хода реакции 
A2 + В. = 2АВ 

Согласно этой схеме в химическое взаимодействие вступают 

лишь частицы, обладающие необходимой энергией Гиббса активации 

AG. 
Высшая точка максимума кривой отвечает состоянию, когда реаги- 

рующие молекулы настолько сближены и искажены их структуры, что 

становится возможным образование продуктов реакции. 

Энергия Гиббса активированного комплекса выше энергии началь- 

ного и конечного состояния системы. Таким образом, энергия Гиббса - 

активации — это своеобразный энергетический барьер, который отде- 

ляет исходные вещества от продуктов реакции. 

Затраченная на активацию молекул энергия AH при образовании 

продуктов реакции затем полностью или частично выделяется. Если 

при распаде активированного комплекса выделяется больше энергии, 

чем это необходимо для активации молекул, то реакция экзотермичес- 

кая (АН < 0). В противном случае — эндотермическая (АН > 0). 
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Скорость реакции непосредственно зависит от числа молекул, обла- 

дающих энергией, достаточной для образования активированного 

комплекса, т.е. способных к химическому превращению. Чем больше 

активных молекул, тем скорость реакции больше. Один из путей уве- 

личения числа активных молекул — нагревание. 

Для осуществления реакции молекулы при столкновении должны 

быть определенным образом ориентированы и обладать достаточной 

энергией. 

Константа скорости реакции. Зависимость скорости реакции от 

температуры, энтальпии активации и энтропии активации определяет- 

ся следующим выражением для константы скорости реакции: 

Le р -АН КВТ), AS /R 

где Z — в первом приближении множитель, отражающий общее число 

столкновений между взаимодействующими частицами в единицу вре- 

мени; Т — абсолютная температура; К — молярная газовая постоянная; 

е — основание натуральных логарифмов. 

Вероятность того, что столкнувшиеся молекулы будут иметь доста- 

. АН’ /(RT) 
точную энергию взаимодействия, пропорциональна е . Веро- 
ятность же их нужной ориентации в момент соударения пропорцио- 

AS'/R 
нальна € . 

Из уравнения для k видно, что, поскольку Т входит в показатель 

степени, скорость химической реакции очень чувствительна к измене- 

нию температуры. Например, при повышении температуры Ha 100° 

скорость реакции 

H2(r) + I(r) = 2HI(r) 

возрастает примерно в 1000 раз: 

ТК.... 556 575 629 666 700 781 
ko... 4,45-10-5 1,37-10-4 252-10-3 1,41-10°2 6,43-10°2 1,34 

Из этого уравнения для k также следует, что чем больше энтальпия 

активации, тем значительнее влияние температуры на скорость реак- 

ЦИИ. 
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$ 3. МЕХАНИЗМ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

В зависимости от природы реагирующих веществ и условий их 

- взаимодействия в элементарных актах реакций могут принимать учас- 

тие атомы, молекулы, радикалы или ионы. Свободными радикалами 

являются электронейтральные частицы, которые можно представить 

как осколки молекул, например -OH (осколок от Н2О), -NH2 (осколок 
от H3N), -SH (осколок от Н25) и т.д. К, свободным радикалам относят- 
ся и свободные атомы. 

Свободные радикалы чрезвычайно реакционноспособны, а энергия 

Гиббса активации радикальных реакций очень мала (0—40 кДж/моль). 

Образование свободных радикалов может происходить в процессе 

распада вещества при нагревании, освещении, под действием ядерных 

излучений, от сильных механических воздействий, при электроразряде 

и т.д. Свободные радикалы рождаются также в процессе самых разно- 

образных химических превращений. Энтальпия активации реакций 

АН’ с участием ионов также незначительна (0—80 кДж/моль). Для 
осуществления же реакций непосредственно между молекулами обычно 
требуется высокая этальпия активации, поэтому такие реакции весьма 
редки. 

Для протекания элементарного акта реакции необходимо, чтобы орбитали 

взаимодействующих частиц перекрывались и создавались условия для перехо- 

да электронов с занятых орбиталей на свободную, т.е. для перераспределения 

электронной плотности — разрыва старых связей и образования новых. Рас- 

смотрим механизм реакции между Н2[0200] и I...7 7477"). Допустим, 
И 

молекулы Н2 и Ig сталкиваются, как показано Ha рис. 115, a, а сочетание 

орбиталей происходит на оси х. Это отвечает следующим комбинациям орбита- 

лей (рис. 117): 

* * * 

0 He) — 0:12) uo 7{H2) — 712) 

Сочетание занятой ©’-орбитали Но и свободной о „-орбитали [2 приводит к 

нулевому перекрыванию. Следовательно, такая комбинация орбиталей к акту 

химического взаимодействия не приводит. Сочетание свободной в .-орбитали 

Н2 и занятой л*-орбитали Iz энергетически невыгодно (иод электроотрица- 

тельнее водорода). Таким образом, в молекулах На и [2 нет орбиталей, кото- 

рые могли бы привести к реакции непосредственно между молекулами. 

Детальное изучение кинетики взаимодействия водорода с иодом показало’ 

(рис. 118), что вначале молекулы иода распадаются на атомы: 

[2 — 1..1 1 4+ i, AH = 150 кДж 
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S 
. = | СО | 

6* 6; 2 H,+2I 

| Е | 

л* 5 
6; Q [-} Е Н, + [, 

re) 

+ С S i eee 2HI 
——- Е т Hron 

A2 [2 ” 
Путь реакции 

Рис. 117. с. о$-Орбитали На и п”-, Рис. 118. Энергетическая схе- 
с* орбитали 12 ма хода реакции Н2(г) + 12(г) 

Затем происходит трехмолекулярная реакция: 

1+ Hy +1—+1-+-HOH---1—> HI + HI, AM = 18 кДж 

протекание которой обеспечивает перекрывание занятой электронами ©;-орби- 

тали Н2 и двух полусвободных р-орбиталей двух атомов | (55). Поскольку иод 

электроотрицательнее водорода, в активированном комплексе I:-++Ho-:-I 

происходит смещение электронной плотности от молекулы Hg к атомам Ги 

разрыву связи Н-Н. 

Цепные реакции. Многие реакции протекают по цепному механиз- 

му. Особенность цепных реакций состоит в том, что один первичный 

акт активации приводит к превращению огромного числа молекул 

исходных веществ. В качестве примера радикально-цепной реакции 

рассмотрим взаимодействие хлора с водородом: 

Н2(г) + С15(г) = 2НСКг) 

При обычной температуре и рассеянном освещении реакция проте- 
кает крайне медленно. При нагревании смеси газов или действии 

света, богатого ультрафиолетовыми лучами (прямой солнечный, свет 
горящего магния и др.), смесь взрывается. Как показали многочислен- 
ные исследования, эта реакция. происходит через отдельные элемен- 
тарные процессы. Прежде всего за счет поглощения кванта энергии 
ультрафиолетовых лучей (или за счет нагревания) молекула хлора 
диссоциируется на свободные радикалы — атомы хлора: 

Cl, + hy = -Cl + -Cl 
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Атом-радикал °С] затем реагирует с молекулой водорода, образуя 

молекулу HCl и атом-радикал -H. Последний, взаимодействуя с моле- 

кулой С], дает НС] и атом-радикал -Cl и т.д. Таким образом, превра- 
щение исходных веществ в конечный продукт протекает через после-. 

довательную цепь элементарных актов, что можно представить схемой 

-Cl + H,— НС + -H 
+ 

Cl, > HCl + -Cl 
+ 

= Н2 > НС] + -H 

+ 

Cl, НС + Си т.д 

Длина цепи элементарных химических актов достигает сотен тысяч 
звеньев. Так, при освещении смеси Ho и С]. на каждый поглощенный 

квант энергии образуется до ста тысяч молекул НС]. 
Естественно, возможны столкновения свободных радикалов и друг с 

другом, что приводит к обрыву цепей: 

H- + -H=H,;Cl- + -Cl=Clh 

Однако это происходит лишь в случае, если выделяемая энергия 

отнимается третьим телом, что, например, имеет место при тройном 

соударении двух радикалов и молекулы (М): 

Cl- + -Cl+Mz=Clh+M 

или при передаче энергии стенке сосуда. Поэтому скорость цепных 

реакций очень чувствительна к посторонним примесям и к форме 

сосуда. 

По цепному механизму происходит также образование воды из 

простых веществ. 

Теория цепных реакций разработана трудами лауреатов Нобелевс- 

кой премии Н.Н. Семенова, С. Хиншелвуда (Англия) и др. 

$ 4. ФИЗИЧЕСКИЕ МЕТОДЫ СТИМУЛИРОВАНИЯ 
ХИМИЧЕСКИХ ПРЕВРАЩЕНИЙ 

Кроме нагревания на реакционную способность веществ существен-. 

ное влияние оказывают свет, ионизирующие излучения, давление, 

механическое воздействие и др. 

Воздействие света (видимого, ультрафиолетового) на реакции изу- 

чает раздел химии — фототилия. Фотохимические процессы весьма 
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разнообразны. При фотохимическом действии молекулы реагирующих 

веществ, поглощая кванты света, возбуждаются, т.е. становятся реак- 

ционноспособными или распадаются на ионы и свободные радикалы 

(см. синтез НС). 
На фотохимических процессах основана фотография — воздействие 

света на светочувствительные материалы. Широко применяются в 

промышленности цепные реакции фотохлорирования и фотосульфо- 

хлорирования, фотохимическое модифицирование полимерных пленок 

и волокон. Фотохимия непосредственно связана с одной из важнейших 

научно-технических проблем — использованием солнечной энергии. 

Создание искусственных систем, осуществляющих процессы, аналогич- 

ные фотосинтезу в растениях, имело бы значение, которое трудно 

переоценить. 

Воздействуег на вещество лазерное излучение. Его действие может быть 

как фотохимическим, так и чисто термическим. | 

Для фотохимического инициирования химических реакций наиболее важ- 

ное его свойство — излучение мощных потоков световой энергии в узких 

спектральных интервалах. Используя излучение определенной длины волны, 

поглощаемое реагентом, но не воздействующее на примеси, можно осуществить 

избирательную реакцию. Например, при лазерном облучении смеси метилового 

и дейтерометилового спирта и брома происходит бромирование только СНзОН, 

но не CD3OD, так как в результате облучения происходит селективное возбуж- 

дение молекул СНзОН, которые легко вступают в реакцию с бромом, тогда как 

молекулы CD3OD не возбуждаются и не претерпевают превращений. 

При освещении непрозрачных твердых тел импульсами лазерного света 

происходит мгновенный нагрев, испарение вещества, а при больших мощностях 

— образование плазмы. Лазерное излучение инициирует высокотемпературные 

и плазмохимические процессы, испарение и разложение нелетучих веществ и 

пр. Tak, при лазерном нагреве кремния и германия в атмосфере водорода, а 

углерода в атмосфере хлора образуются 51На, GeHy, CCl4. С помощью мощ- 

ного лазерного излучения осуществляется синтез разнообразных углеводородов 

из графита и водорода. При использовании "обычных" методов инициирова- 

ния реакций подобные синтезы невозможны. С помощью лазерного излучения 

осуществлен также синтез алмаза из графита. Для перехода графита в алмаз, 

как известно, необходимы высокие температуры и сверхвысокие давления. 

Такие условия могут быть достигнуты при нагреве, например, внутри массив- 

ного стеклянного блока частиц графита, помещенных в фокус линзы, собираю- 

щей свет лазерного импульса. Важно применение лазерного излучения для 

качественного и количественного анализа веществ, для исследования механиз- 

мов химических реакций. 

Рентгеновские лучи, гамма-лучи, поток нейтронов и другие излучения 
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большой энергии также вызывают в веществе глубокие физико-химические 

изменения и инициируют разнообразные реакции. Tak, при действии ионизи- 

рующих излучений кислород образует озон; оксиды марганца выделяют кисло- 

род; из смеси азота и кислорода или воздуха образуются оксиды азота; в 

присутствии кислорода SO переходит в SOg; происходит разложение (радио- 

лиз) воды, в результате которого образуются молекулярные водород, кислород 

и пероксид водорода. Возникающие при радиолизе свободные радикалы (+H, 

"ОН, -HO2) и молекулярные ионы (.Н2О*, +Н2О`) способны вызывать раз- 
личные химические превращения растворенных в воде веществ. 

Химические процессы, происходящие под действием ионизирующих излу- 

чений, изучает радиационная тимия. Радиационно-химические реакции 

используются для синтеза высокомолекулярных органических веществ и для 

изменения их структуры. По мере освоения атомной энергетики радиационная 

химия все шире проникает.в химическую промышленность. 

Химические превращения, происходящие под действием механических сил, 

изучает механотимия. Элементарным механохимическим актом является раз- 

рыв химических связей в веществе под действием механических сил (вальце- 

вание, дробление, перетирание и др.). Возникающие при этом осколки молекул 

образуют новые продукты. Например, при растирании порошка соединения 

состава V2Os:P20s5°4H2,0 образуются НзРО4 и V20s-H20, т.е. протекает 

своеобразный меганолиз: 

V20s°-P20s°4H,0 —> 2НзРО4 + У205:Н2О 

Механохимические превращения используются для синтеза и изменения 

свойств органических полимеров. 

Еще более сильные изменения претерпевают вещества под действием сверх- 

высоких давлений. Пример тому — образование более плотных и более твер- 

дых модификаций вещества, например превращение графита в алмаз, нитрида 

бора в боразон и т.д. 

В последние годы развитие получила, химия ударнозо сжатия. При сжатии 

твердых тел и жидкостей ударными волнами, образуемыми, например, детона- 

цией взрывчатых веществ при взрывах, в миллионные доли секунды развива- 

ются в веществе очень высокие давления. При этом образуются активные 

частицы Kak. радикального, так и ионного типов. Последствия прохождения 

через вещество ударной волны могут быть самыми различными — раздробле- 

ние вещества, распад сложного вещества на относительно более простые, но и 

образование полимерных цепей. К, примеру, сырой каучук при прохождении 

ударной волны за доли секунды превращается в резину; под воздействием 

ударных волн аминокислоты превращаются в простейшие белки и т.д. 

Сильное нагревание при прохождении ударных волн позволяет осуществ- 

лять сплавление металлов, резко отличающихся по температурам плавления и 
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кипения, например вольфрама и марганца, хотя температура плавления воль- 

фрама 3380°С, а марганец кипит уже при 2080°С. Другими способами такой 

сплав получить не удается. 

В связи с поисками новых путей проведения процессов в химичес- 

кой технологии разрабатываются методы направленного регулирова- 

ния реакционной способности веществ, поэтому весьма интенсивно 

изучаются процессы, протекающие при различных физических воз- 

действиях на вещество. 

$5. КАТАЛИЗ 

Одним из наиболее распространенных в химической практике 

методов ускорения химических реакций является катализ. В присутст- 

вии катализаторов изменяется путь, по которому проходит суммарная 

реакция, а потому изменяется ее скорость. Катализаторы — это ве- 

щества, изменяющие скорость реакции за счет участия в промежуточ- 

ном химическом взаимодействии с компонентами реакции, но восста- 

навливающие после каждого цикла промежуточного взаимодействия 

свой химический состав. Увеличение скорости катализируемой реак- 

ции связано с меньшей энергией Гиббса активации нового пути реак- 

ЦИИ. 

Изменение скорости катализируемой реакции за счет снижения 

энергии активации ее отдельных стадий можно рассмотреть на следую- 

щем примере. Допустим, между веществами А и В возможно взаимо- 

действие с образованием соединения АВ (АС < 0): 

А+В- А...В — AB 
активированный 

комплекс 

Но в силу высокой энергии Гиббса активации эта реакция протека- 

ет с очень малой, практически равной нулю скоростью. Пусть, найдено 

такое третье вещество К (катализатор), которое легко вступает во 

взаимодействие с А (в силу другой природы реагирующих веществ, а 

следовательно, другой, меньшей, энергии Гиббса активации), образуя 

соединение АК: 

А+К 5 A...K 3 AK 

активиро- 

ванный 

комплекс 
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Рис. 119. Энергетическая схема Рис. 120. Химическое равновесие 
хода реакции в отсутствие и в в системе в присутствии катализа- 
присутствии катализатора тора и в отсутствие катализатора 

Соединение АК легко взаимодействует с веществом В (опять-таки в 

силу иной природы веществ и малой энергии активации), образуя 

вещества АВ и К: 

B+AK — В..АК $ AB+K 

активированный 

комплекс 

Суммируя два последних уравнения, получим 

А +В = АВ 

т.е. в результате реакции катализатор остался без изменения. 

На. рис. 119 показана энергетическая диаграмма хода реакции в 

отсутствие (кривая /) и в присутствии (кривая 2) катализатора. Оче- 
видно, в присутствии катализатора энергия Гиббса активации реакции 

снижается. | 

Поскольку в выражении для константы скорости реакции (см. $ 2) 

энергия Гиббса активации входит в отрицательный показатель степе- 

ни, то даже небольшое уменьшение энергии Гиббса активации вызыва- 

ет очень большое увеличение скорости реакции. 

В ряде реакций катализатор поставляет свободные радикалы, благодаря 

чему реакция протекает по цепному механизму. Так, реакция окисления СО 

кислородом 

2CO + О. = 2СО. 

в значительной степени ускоряется в присутствии паров воды, что вызвано 

развитием цепей с участием свободных радикалов -OH u -H: 
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-OH + СО = СО. + -H 

-H + Oo = -OH + -O- 

CO + :О: = CQ, 

Действие катализатора на состоянии химического равновесия не 

сказывается, так как катализатор в равной мере ускоряет и прямой, и 

обратный процесс. Катализатор ускоряет лишь достижение химическо- 

го равновесия. Как показано на рис. 120, в присутствии катализатора 

равновесные концентрации компонентов системы (тк) достигаются 

быстрее, чем в его отсутствие (т). 
Каталитические реакции очень разнообразны. Во многих реакциях 

каталитическое влияние проявляется в скрытой форме. Сюда прежде 

всего относятся -реакции в растворах. Как мы видели, поляризация, 

диссоциация и ионизация веществ в растворах — виды активации 

веществ — происходят под действием растворителя, который, очевид- 

но, играет в этом случае роль катализатора. Большое влияние на 

скорость и направление процессов оказывают ионы ОН; и ОН`. 

В зависимости от агрегатного состояния катализатора и реагирую- 
щих веществ различают катализ золозенный и зетерозенный. Примером 

гомогенного катализа является реакция окисления СО (в газовой фазе 
в присутствии паров воды) кислородом, а также действие разнообраз- 
ных ферментов в биологических процессах. Гетерогенно-каталитичес- 
кими являются процессы синтеза аммиака (катализатор железо), окис- 
ления 5О. до 5Оз (катализатор платина или оксид ванадия) и т.д. 

ГЛАВА5. РЕАКЦИИ БЕЗ ИЗМЕНЕНИЯ СТЕПЕНЕЙ 
ОКИСЛЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ 

$ 1. УСЛОВИЯ ОДНОСТОРОННЕГО ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИЙ 

Различают реакции с изменением и без изменения степеней окисле- 
ния элементов. Понятно, что такое подразделение условно и основано 
на формальном признаке — возможности количественного определения 
условной величины — степени (состояния) окисления элемента. Неиз- 
менность степени окисления элементов при химических превращениях 
вовсе не означает, что не происходит перестройки электронных струк- 
тур взаимодействующих атомов, ионов и молекул. Конечно, и в этом 
случае протекание реакции обязательно связано с большим или мень- 
шим изменением характера межатомных, межионных и межмолекуляр- 
ных связей, а следовательно, и эффективных зарядов атомов. 
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Реакции без изменения состояния окисления элементов чаще всего 

протекают в газовых и жидких растворах с участием ионов. Как из- 

вестно, ионные реакции обратимы, и теоретически каждой системе 

ионов при данных условиях отвечает определенное состояние равнове- 

сия. Смещение химического равновесия (иногда практически нацело) 

происходит при уменьшении концентрации каких-либо ионов за счет 

образования относительно мало ионизирующихся молекул или комп- 

лексных ионов, малорастворимых или летучих соединений (правило 

Бертолле). Так, при нейтрализации ионная реакция идет в 

сторону образования мало ионизирующихся молекул растворителя, 

например в водном растворе: 

КОН(р) + НМОз(р) = КМОз(р) + Н2О(ж), ДС. = -80 кДж 

-439 -111 -393 -237 

ВЪОН(р) + 1/›Н25О4(р) = 1 /4Rb2SO4(p) + Н2О(ж), A Gog = -80 кДж 

-437 1/ (-745) 1/ (-1305) -237 

2 2 

(под формулами соединений указаны их стандартные энергии Гиббса 
о образования AG), в кДж/моль). 

Реакции нейтрализации между сильными кислотами и щелочами 

протекает аналогично, независимо от их природы: изменение энергии 

Гиббса реакции соответствует протеканию одного и того же процесса: 

Н*(р) + OH- = Н.О(ж), A Goo, = -80 кДж 

0 -157 -237 

ИЛИ 

ОНз (р) + ОН- (р) == 2Н›О(ж) 

В жидком аммиаке реакция нейтрализации отвечает взаимодейст- 

Вию 

МН*(р) + NH;(p) = 2МН.(ж) 

Химическая реакция происходит также вследствие образования 

слабоионизирующихся комплексных ионов. Например, нерастворимый 

в воде Zn(OH)2 легко растворяется в присутствии аммиака за счет 

образования устойчивого катионного комплекса (lg Ва = 8,7): 

Zn(OH)2(T) + 4H3N(p) = [Zn(NH3)4](OH)a(p) 
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Гидроксид цинка 7п(ОН). растворяется также в избытке щелочи с 

образованием анионного комплекса Zn(OH)4 (lg В. = 17,7): 

Zn(OH)2(t) + 2KOH(p) = K[Zn(OH)4](p) 

При смешении растворов BaClz и М№а25О4 образуется малораствори- 

мое соединение ВаЗО. (рПР = 9,97): 

ВаС]5(р) + Ма›5О4(р) = 2NaCl(p) + BaSO,(k) 

Ba2*(p) + SO? (p) = BaSO,(x), A Gio, = 47 кДж 

-561 -745 -1353 

Реакция происходит также при образовании летучих соединений, 

удаляющихся из сферы реакции, например: 

СО?-(р) + 2Н*(р) = СО2(г) + Н2О(ж), АС... = -103 кДж 

-528 0 -394 -237 

В противоположность рассмотренным реакциям смешения растворов 
NaCl и КМО: к химическому взаимодействию практически не приво- 
дит: 

NaCl(p) + КМОз(р) = МаМОз(р) + KCK(p), AG%,, * 0 

Ионы Na* и K*, Cl’ u МО; в растворе остаются неизменными. 

§ 2. ГИДРОЛИЗ 

Без изменения степени (состояния) окисления элементов обычно 
протекает зидролиз.В общем случае под гидролизом понимают реакции 

обменного разложения между водой и соответствующим соединением. 

Гидролиз является частным случаем сольъволиза — обменного разложе- 

ния растворенного вещества и растворителя. Механизм гидролиза для 

разных типов соединений весьма различен. Так, гидролиз соединений, 

распадающихся в растворе на ионы, можно рассматривать как резуль- 

тат поляризационного взаимодействия ионов с их гидратной оболоч- 

кой. Характер и степень распада молекул гидратной оболочки зависят 
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от природы катионов и анионов — чем сильнее поляризующее дейст- 

вие ионов, тем в большей степени протекает гидролиз. 

Напомним, что катионы в водном растворе существуют в виде ка- 

тионных аквакомплексов, образованных за счет донорно-акцепторного 

взаимодействия К-—ОН.. Аквакомплексы в свою очередь гидратирова- 

ны посредством водородных связей. Можно считать, что чем выше 

заряд и меньше размеры катиона, тем сильнее его акцепторная способ- 

ность (прочнее связь К-ОН2), тем сильнее поляризуется связь ОН 
координированной молекулы воды и тем сильнее водородная связь 

между координированной молекулой H2O в комплексе и молекулами 

воды гидратной оболочки комплекса. Все это может привести к разры- 

ву связи O—H в координированной молекуле НО, к превращению 

водородной связи H...OH2 в ковалентную с образованием иона ОН! и 

гидроксоаквакомплекса, по схеме 

| OH, HH ]" Г OH, ] (n-1) + 

HOY | 0 H,O~ | O—H 
СКС `` Н...|..ОНа = Ок + ОН: 

Н20° | OH, Но” | OH, 
| OH, | | OH, | 

В соответствии с последовательным усилением акцепторной способ- 
ности катионов (увеличением их заряда и уменьшением размеров) 
возможны два случая: 

1) отсутствие заметного разложения молекул воды 

Nat + HOH == реакция практически не идет 

Подобным образом ведут себя слабые акцепторы электронных пар — 

катионы щелочных и щелочно-земельных металлов. Иными словами, 

катионы, образующие сильные основания — щелочи = 

2) обратимое разложение молекул воды с образованием гидроксоак- 

вакомплексов 

[А(ОН2)} + HOH == [Al(OH,);(OH)]2* + ОН 

или 
А]3+* + HOH == AIOH?* + Н* 

Избыток ионов Н* обусловливает кислую среду раствора. Этот наибо- 
лее часто встречающийся случай характерен для двух- и трехзаряд- 
ных катионов (Си?*, Ее?*, РеЗ*, Cr3+), т.е. катионов, образующих сла- 
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бые основания. Очевидно, чем основание слабее, тем гидролиз проте- 

кает интенсивнее. 

О влиянии природы катиона (его размера и заряда) на степень ионизации 

координированных молекул воды можно судить по значению константы кис- 

лотной ионизации аквакомплекса: 

[bow con] |r) 
[MOH] | 

Ниже приведены ее значения: 

[Mg(OH2)6]2* [АКОН)]3* [Cr(OHz)g]8* [Fe(OHa)e]°* [ТКОН2)6]* 
py... 11,4 4,95 3,90 2,2 1,1 

Поскольку гидратация анионов осуществляется за счет водородной 

связи, в результате поляризационного взаимодействия между комплек- 

сообразователем (анионом) и молекулами воды водородная связь мо- 

жет перейти в ковалентную. При этом может происходить отрыв про- 

тона от молекулы воды и присоединение его к аниону: 

A no 
ONS 577 о OSS 70 

027° “s0|---H-0 [0 Зо-н| 
| 

(n-1)- 

+ OH” 

H 

Понятно, что чем более отрицательный заряд и меньше размер 

аниона, тем он более сильный донор электронных пар и тем легче 

отрывает протон от молекулы воды. Так, по возрастанию прочности 

водородной связи оксоанионы р-элементов третьего периода располага- 

ются в следующий ряд: ClO; < 5017 < РОЗ < Si0%. 

В зависимости от электронодонорной активности анионов возможны 
следующие случаи: 

1) отсутствие заметного разложения молекул воды: 

Cl- + HOH == реакция практически не идет 

NO; + HOH == реакция практически не идет 

Подобным образом ведут себя слабые доноры электронных пар — 

однозарядные анионы (С1, Br’, Г, М№О;, ClO;); к этой же группе анио- 
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нов относятся ионы 502, 512 и другие кислотные остатки сильных 

кислот; 
2) обратимое разложение молекул воды: 

CO?" + HOH = НСО; + ОН- 
Появляется избыток ионов ОН`, т.е. среда становится щелочной. Этот 

случай наиболее характерен для доноров средней силы — для двух- и 
у 

многозарядных анионов (СО2`, РОЗ, 50°, 52°; а также СМ), т.е. кис- 

лотных остатков слабых и средней силы кислот. Очевидно, чем слабее 

кислота, тем гидролиз протекает интенсивнее. 

Суммарный эффект гидролиза определяется природой находящих- 

ся в растворе катионов и анионов. 

1. Если соединение при ионизации в растворе образует катионы и 

анионы, которые слабо поляризуют гидратную оболочку, гидролиз 

практически не происходит и рН среды не изменяется: 

NaCl == Ма* + СГ 

Nat + HOH = реакция практически не идет 

СГ + HOH == реакция практически не идет 

В этом случае можно сказать, что соли сильного основания и сильной 

кислоты гидролизу не подвергаются. 

2. Если соединение при ионизации образует катионы, которые 

поляризуют молекулы гидратной оболочки, и анионы, слабо поляри- 

зующие их, то происходит гидролиз по катиону. При этом образуется 

кислая среда: 

CuCl, == Cu?2* + 2СГ 

Cu2+ + HOH == CuOH?* + H* 

СГ + HOH == реакция практически He идет 

или 
CuCl, + HOH == (CuOH)Cl + НС! 

Обобщая этот пример, можно сделать вывод, что гидролизу по 

катиону подвержены соли слабого основания и сильной кислоты. 

3. Если соединение при растворении ионизируется на слабополяри- 

‘зующие катионы и среднеполяризующие анионы, то происходит гид- 

ролиз по аниону и в результате гидролиза создается щелочная 

среда: 
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М№а2СО; == 2Na* + CO? 

Nat + HOH == реакция практически не идет 

COZ + HOH == НСО; + OH" 

или 

Na,CO; + HOH == NaHCO; + NaOH 

В этом случае обобщенно можно сказать, что гидролиз по аниону 

происходит у солей сильных оснований и слабых кислот. 

4. Если соединение при ионизации образует среднеполяризующие 

катионы и анионы, то происходит гидролиз и по катиону, и по анио- 

ну. При этом обычно наблюдается гидролиз с образованием малораст- 

воримых слабых оснований и слабых кислот: 

Al.(CO3)3 + 6HOH = 2Al(OH);! + ЗН2СО: 

Характер среды в этом случае определяется относительной силой 

образовавшихся кислоты и основания. Этот случай гидролиза имеет 

место для солей слабых оснований и слабых кислот. 

Для случаев 2 и 3 степень гидролиза (отношение количества гидро- 

лизованного вещества к общему количеству растворенного вещества) 

обычно невелика. Так, в растворе Na CO; с концентрацией 0,1: моль/л 

она составляет при 25°С около. 2,7%, а в растворе МаСМ с концентра- 

цией 0,1 моль/л — около 1,5%. В случае 4 гидролиз протекает прак- 
тически нацело. 

Согласно принципу Ле Шателье степень гидролиза возрастает с 

разбавлением раствора (увеличением концентрации воды). Например, . 

при 25°С для реакции 

Ма›СОз + HOH = NaHCO; + NaOH 

при концентрации соли 0,1 моль/л степень гидролиза составляет 2,7%, 

а при концентрации 0,001 моль/л — уже 34%. 
Степень гидролиза возрастает также с повышением температуры. 

Существенно отличен характер гидролиза ковалентных соединений. 

Большинство соединений неметаллов с неметаллами в воде претерпева- 

ет необратимое гидролитическое разложение: 

914 (ж) + ЗНОН(ж) = H2SiO,(T) + 4НС\р) 

Гидролиз играет большую роль в жизнедеятельности живых орга- 

низмов. Он существенно влияет на геохимические процессы. Гидролиз 

широко используется в химической промышленности. 
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Образование многоядерных комплексов при гидролизе. Гидролиз сопровож- 

дается сложными процессами образования двух- и многоядерных комплексов, 

связующими мостиками которых могут быть О, OH, МН2, NOg, 502 и другие 

атомы и их группировки. Рассмотрим гидролиз по катиону, приводящий к 

полимеризации комплексов за счет мостиковых ОН-групп. 

Как первую стадию катионной полимеризации в растворах можно рассмат- 

ривать возникновение двухъядерных комплексов, образованных за счет объ- 

единения октаэдрических (тетраэдрических) комплексов по вершине, ребру 

‘или грани (см. рис. 61). Ниже приведены схемы образования двухъядерных 

комплексов, роль мостиков в которых играют ОН-группы. 

Для комплексов катионов М?* 

Н 2. 
[(H20)n-1M—OH]* + О -монон — 

H 3+ 

или 

МОН* + М2+ —$ М.ОНЗ+* 

Для комплексов катионов МЗ* 

708 | [H20 2 
(H20)n-2M + M(OH2)n-2 — 

Nou, HO 

H 
4+ 

0 
— (Ом УМН + 2Н2О 

Н 
или 

M(OH)2* + M(OH)2* —+ M,(OH)34* 

Для комплексов катионов M4t 

ОН |2* Ho ON 3+ 

(Н2О)„-3М=ОН2 + НО——М(ОН2)п-з — 

Nou Но о 
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H ]5* 
О 
Н 

— (H20)n-s3M———O——M(OH 2) n-3 + ЗН2О 

O 

H | 

M(OH)3* + М(ОН)3* —> M2(OH)3* 

В приведенных примерах димеризация происходит за счет взаимодействия 

ОН-группы одного комплекса с молекулой Н2О другого с отщеплением молеку- 

лы Н2О и образованием ОН-мостика. 

Число ОН-мостиков в димере зависит от прочности связи OH в коорди- 

нированной молекуле воды. Очевидно, чем выше заряд иона металла, тем 

прочнее связь МО и тем больше ослабляется связь OH в координирован- 

ной молекуле воды. Это приводит к увеличению числа ОН-мостиков и увели- 

чению степени гидролиза. Наиболее типичные формы двухъядерных комплек- 

сов в зависимости от заряда комплексообразователя приведены в табл. 24. 

Таблица 24. Формы двухъядерных  гидроксоаквакомплексов 

Ион металла Комплекс Примеры 

M2t © М2(ОН)з+ Су2ОНЗ+, Ве2ОНЗ*, 702ОНЗ*, С42О0НЗ*, HgOH?*, 

№5О0Н3*, РЬОНЗ* 

М3+ M(OH)3” | Alo(OH)3°, ш2(ОН)*, Sco(OH)3", V2(OH)3", 
Cr2(OH 5, Fe2(OH)3*, Co2(OH)4* 

M4t M,(OH)3* Th(OH)S*, Ce2(OH)3* 

Аналогично можно рассматривать образование многоядерных гидроксоаква- 
комплексов, например, типа M3(OH)3*, Ма(ОН)4*, М„(ОН)п*: 

(H20) 4 H 
Ni (HO) 4 NiI—O—N i (ОН2)4 

HO “ЗОН 
| in OH 

(H20) 4Ni №1 (ОН2)4 
No (Н20)4 Ni—O—N i (OHp)4 

H H 
M3(OH)3* M4(OH)4* 
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он, H i H oe H qi 
0 О > NON Na 

a" So] 9 o> ~ 
но Нно Fo Ино 

м„(ОН).* 
При определенных условиях (высокая температура или повышенный рН 

раствора) поликонденсация может приводить к переходу гидроксопроизводных 
(мостики — ОН-группы) в оксопроизводные (мостики — атомы О): 

H H H 
о 

a SW SW Sy #22, o-m-o-M-o- No NN 
H H H 

вплоть до образования свободных оксидов. 

То что называют "основной солью" представляет собой по структуре проме- 

жуточное между "нормальной солью" и гидроксидом или оксидом. 

ГЛАВА 6. РЕАКЦИИ С ИЗМЕНЕНИЕМ СТЕПЕНЕЙ 
ОКИСЛЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ 

$ 1. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ 

Степени окисления элементов изменяются при окислительно-вос- 

становительных реакциях. Изменение степеней окисления элементов 

происходит за счет перехода электронов или атомов от одних частиц к 

другим. Например, при вытеснении цинком меди из раствора ее соли 

CuSO,(p) + Zn(k) = Cu(k) + ZnSO,(p), ДС... = —212 кДж 

электроны OT атомов цинка переходят к ионам меди: 

Cu*(p) + Zn(x) = Cu(k) + Zn?*(p) 
Процесс потери частицей электронов называется окислением, a процесс 

присоединения электронов — восстановлением. В реакциях эти два 

процесса протекают одновременно — одни частицы окисляются, другие 

восстанавливаются. Следовательно, окислительно-восстановительные 

процессы представляют собой единство двух противоположных процес- 

сов. Вещества, присоединяющие электроны, называются окислителя- 
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ми, а вещества, теряющие электроны, — восстановителями. В приве- 

денном примере Cu2* — окислитель, Zn — восстановитель: 

Cu2* + 2e = Cu; Zn — 2е = 212* 

В этой реакции медь понижает степень окисления, цинк — повышает. 

2+ 0 0 2+ 
Си — Cu Zn — Zn 

В качестве примера окислительно-восстановительной реакции с 

переходом атомов можно рассмотреть следующий процесс: 

МО; (р) + HCIO (р) = NO; (р) + HCl (р) 

Методом меченых атомов установлено, что эта реакция осуществля- 

ется по следующему механизму: 

+3 + 1 ON 

NO, + HCIO — N...O-Cl| 
о | 

Н 
+3 +5 | " 

—» N 

Го | 
+! “n-o..al—o | ЗА о| +н& 

o~ | о” 
H | | 

| +1 -1 
С Cl 

Как видно из приведенной схемы, атом кислорода молекулы НСО 
переходит в состав №О;-иона. В результате реакции степень окисления 

азота повышается, а хлора понижается. В этой реакции HClO играет 
роль окислителя, а NO> — восстановителя. 

Таким образом, можно дать следующее обобщенное определение 

окислителя и восстановителя: вещество, в состав которого входит 

элемент, повышающий степень окисления, называют восстановителем, 

а вещество, в состав которого входит элемент, понижающий степень 

окисления, называют окислителем. Понижение и повышение степени 

окисления элементов происходят одновременно и обусловливают друг 

друга. 
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$ 2. СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ 
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

Применяют два метода составления уравнений для реакции окисле- 

ния — восстановления. Один из методов основан на использовании 

степеней окисления. Повышение степени окисления у одного элемента 

и ее понижение у другого элемента происходит одновременно. Так, 

при взаимодействии алюминия и серы 

+3 -2 

А] + $ —$ Al.S3 

степень окисления алюминия повышается на 3 единицы 

0 +3 

Al > Al (3 —0 = 3) 

а степень окисления серы понижается Ha 2 единицы 

0 -2 

S—>S (—2 —0 = —2) 

Чтобы поставить коэффициенты в уравнении реакции, надо найти 

кратное для чисел, показывающих повышение и понижение степеней 

окисления: 
+3 

Al А! |2 
0 -2 
59513 
0 о +3 -2 

2Al + 35 = 2Al + 35 

Найденные коэффициенты перенесем в уравнение реакции 

Рассмотрим более сложную окислительно-восстановительную реак- 

ЦИЮ: 

+7 +2 +2 +3 

КМпоО. + FeSO, + Н25О4 — MnSO, + Fe2(SOx4)g3 + К.50О. + HO 

В приведенных соединениях изменяют степень окисления только 

марганец и железо: 

+ 7 + 2 

Mn —™ Мп!1 
+2 + 3 
Fe — Fel5 

КМпО. — окислитель, FeSO, — восстановитель. На 1 моль атомов 

Мп(УП) требуется 5 моль атомов Fe(II): 
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+7 +2 +2 +3 

Mn + 5Fe = Mn + 5Fe 

Таким образом, основные коэффициенты уравнения — коэффициен- 

_ ты при окислителе и восстановителе — это 1 и 5. Нужно однако, 

учесть, что в результате реакции образуется ЕРе›(5О4)з, содержащий 2 

`моль атомов Fe(III), поэтому основные коэффициенты следует удвоить: 

+7 + 2 

Mn — Mn 11| 2 
+ 2 +3 
Fe — Fe 5 |110 

vs 7 +2 +2 +3 

2Mn + 10Ее = 2Mn + 10Fe 

Найденные коэффициенты подставляют в уравнение реакции 

+7. +2 +2 | +3 

2KMnO, + 10FeSO, + H.SO, — 2MnSO, + 5Fe2(SO4)3 + 

+ K.SO, + Н2О 

Остальные коэффициенты находят при подсчете баланса других эле-` 
ментов (пока без Ни О), в данном случае атомов К и 5: 

2KMnO, + 10FeSO, + 8H.SO, —> 2MnSO, + 5Fe2(SO4)3 + 

+ K,SO, + НО 

Далее по балансу атомов водорода определяют число молей воды: 

2KMnO, + 10FeSO,4 + 8H2SO, = 2Мп$О4 + 5Fe2(SO4)3 + 

+ K,SO,4 + 8H,O 

Для проверки правильности подобранных коэффициентов подсчитыва- 

ют баланс молей атомов кислорода. 

Поскольку рассматриваемая реакция протекает в водном растворе, 

ее можно представить в виде ионного уравнения: 

MnO, + 5Ее?* + 8H* = Мп?* + 5Ее3* + 4H20 

Довольно часто соединение, участвующее в реакции, выполняет не 

только окислительную или восстановительную функцию, но и связыва- 

ет продукты реакции (степени окисления элементов не изменяются). 

Например, при восстановлении очень разбавленной азотной кислоты 

порошком цинка 
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0 + 5 +2 - 3 
4Zn + HNO; + 9HNO3 = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + ЗН2О 

0 +2 
Zn — Zn |814 

+ 5 
ММ 1211 

0 +5 +2 -3 
420 + N= 42 + М 

1 моль молекул кислоты из десяти, взятых для реакции, расходуется 

на окисление цинка, а остальные девять — на связывание образующих- 

ся в результате реакции ионов цинка и аммония. 

Примером реакции, в которой восстановитель играет также роль 

среды, является взаимодействие оксида марганца (IV) с концентриро- 

ванной соляной кислотой: 

+ 4 -1 +2 0 

2Cl > С1.,1 211 
+2. = 

Mn + 2Cl = Mn + Cl, 

Ионно-электронный метод. Ионно-электронный метод составления 

уравнений окислительно-восстановительных реакций применяется для 

ионных окислительно-восстановительных процессов и основан на сос- 

тавлении частных уравнений реакций восстановления ионов (молекул) 

окислителя и окисления ионов (молекул) — восстановителя с после- 

дующим суммированием их в общее уравнение. Для этого необходимо 

составить ионную схему реакции. Не изменяющиеся в результате реак- 

ции ионы в ионную схему не включаются. 

Вернемся к ранее рассмотренному примеру: 

KMnO, + FeSO, + H2SO, — Мп5О. + Fe2(SO4) + К2504 + Н2О 

Ионная схема реакции: 

MnOj + Fe?* + He —> Mn?* + Fest + HO 

Как видим, ионы Fe2* окисляются в ионы Fe®+, а ионы MnO, восста- 

навливаются до ионов Мп?*. Частное уравнение окисления иона 

восстановителя 
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Fe2* — е` — Ее3+ 

восстановитель- окисленная 

ная форма форма 

В частном уравнении реакции восстановления окислителя MnO, в 
восстановленную форму Мп?* 

MnO; — Mn2* 

Для баланса атомов необходимо добавить ионы водорода, чтобы свя- 

зать атомы кислорода в воду 

MnO; + 8Н* — Mn?* + 4Н›О 

для баланса зарядов, кроме того, в левой части уравнения нужно 

добавить 5 моль электронов. Тогда частное уравнение реакции восста- 

новления окислителя будет 

MnO; + 8H* + 5e = Mn? + 4H20 

окисленная восстановительная 

форма форма 

При выводе общего уравнения реакции частные уравнения надо 

помножить на такие коэффициенты, чтобы число молей потерянных 

электронов стало равно числу приобретенных: 

Ке?+ -е` = Fe?2* 5 
MnO; + 8Н* + 5e° = Mn? + 4Н›О |1 

Проверка правильности составленного уравнения производится по 

балансу атомов и зарядов в общем уравнении: 

MnO; + 5Ее?* + 8Н* = Mn?* + 5Ее3* + 4Н2О . 

Если в качестве среды взята серная кислота, то уравнение реакции 

можно записать: 

2KMnO, + 10FeSO, + 8H2SO,4 = 2MnSO, + 5Ре2(5О4)з + 

+ K2SO, + 8Н2О 

Типы окислительно-восстановительных реакций. Различают три 
типа реакций окисления — восстановления. 
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1. Окислительно-восстановительные реакции, при которых изменя- 

ют степень окисления атомы элементов, входящих в состав разных 

веществ. Легко заметить, что вышеприведенные реакции относятся к 

этому типу реакций. 

2. Реакции окислительно-восстановительного распада веществ, при 

которых степени окисления изменяют атомы разных элементов одного 

и того же вещества. По такому механизму протекают реакции терми- 

ческого разложения соединений, например: 

+5 - - 0 

2KCIO, = KCl + 30, 

-1 

Cl 
0 
O21 3 

=] 0 
= 2Cl + 30, 5

-
{
 { 

3. Реакции самоокисления — самовосстановления, при которых 

степень окисления одного и того же элемента и повышается, и пони- 

жается. Подобные реакции называют еще реакциями диспропорциони- 

рования. Примером процесса подобного рода может служить реакция 

взаимодействия хлора со щелочью: 

0 -1 +5 
3Cl. + 6KOH = 5КС] + КС. + 3H2O 

0 + 5 
С —Cl}1 
0 - 1 

Cl — C115 
0 +5 =] 

3Clo = Cl + 5Cl 

В этой реакции хлор выступает и как окислитель, и как восстано- 

витель. 

$ 3. НАПРАВЛЕНИЕ ОКИСЛИТЕЛЬНО- 
ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

О направлении окислительно-восстановительных реакций можно 

судить по изменению энергии Гиббса системы. Кроме того, для коли- 

чественной характеристики окислительно-восстановительной активнос- 

ти веществ, находящихся в растворах или соприкасающихся с ними, 

используются так называемые электродные или окислительно-восста- 

новительные потенциалы ф. | 
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Окислительно-восстановительные потенциалы. Связь между AG u y 

выражается уравнением * —AG = пРф, где п — количество вещества 

(моль), передаваемого в процессе электронов; Ff — постоянная Фа- 

радея. 

Сущность возникновения электродного потенциала заключается в 

следующем. Если пластинку металла М погрузить в раствор, содержа- 

щий его ионы 

М”*(р) + пе == М(к) 
то между металлом и раствором возникнет разность потенциалов, 

называемая электродным потенциалом. Эта разность зависит OT при- 

роды металла и концентрации (точнее активности) ионов в растворе, а 

также от температуры. 

Стандартный электродный потенциал. Для реакции, протекающей 

в стандартных условиях, связь энергии Гиббса и электродного потен- 

циала выражается уравнением 

‘—AG = nF¢’. 

Величину 9° называют стандартным электродным (окислителъно- 

восстановительным) потенциалом. Значения стандартного электрод- 
ного потенциала (как и AG") растворенных веществ относят к раство- 
рам с концентрацией 1 моль/л, а для газообразных веществ — к 101325 

Па. В качестве стандартной принимают температуру 25°С. 
Значения электродных (окислительно-восстановительных) потен- 

циалов обычно берутся относительно системы 

Н*(р) + е — 1/2Н2(г), AG) 95 = 0 

Tak Kak АО 098 H*(p) = Ои АО 098 Ho(r) = 0, стандартный потенциал 

этой системы ф,., = 0 (как и AG"). Эта система называется водород- 

ным электродоли. 

Водородный электрод представляет собой платиновую пластинку, покрытую 

тонким слоем рыхлой пористой платины (для увеличения поверхности электро- 

да) и опущенную в водный раствор серной кислоты (с активностью ионов Н*, 

равный единице) (рис. 121). Через раствор серной кислоты пропускают 

водород под атмосферным давлением. Часть поглощенного платиной водорода 

переходит в атомное состояние, поэтому в поверхностном слое пластины 

*-ЛС (Дж) = 96485 пЕ (В). 
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Таблица 25. Стандартные электродные потенциалы Po 98 некоторых 

окислительно-восстановительных систем в водных растворах 

Окисленная форма, Число Восстановленная Ф>оз› В 

электронов форма 

Lit le Li -3,05 

Ca2t 2е Са -2,87 

Nat le Na -2,71 

H> 2е 2H" -2,25 

А13* 3е Al -1,66 

Mn2* 2е Мп -1,18 

702+ 2е Zn -0,76 

Fe2* 2е` Fe -0,44 

Cd2* 2е Cd -0,40 

Zn2t . 2е Zn -0,14 

РЬ?* ° 2е РЬ -0,13 

2Ht 2е He 0,00 

5027 + 2H* 2е 5027 + Н2О 0,22 

Cu2+ 2е Cu 0,34 

[5 2= 2. 0,54 

Fe3* le Fe2t 0,77 

Agt le Ag 0,80 
Hg2t 2е Hg 0,85 

NO; + 4Н* 3е NO + 2Н2О 0,96 

Bro 2= 2Вг 1,07 

MnO, + 4Н+ 2е Мп?+ + 2Н>О 1,23 

Сг2О7 + 14H* бе 2Cr3* + 7Н2О 1,33 

СЪ 2е 2СГ 1,36 

ClO; + 6H* бе СГ + ЗН2О 1,45 

MnO; + 8H* 5е _| Мп2* + 4Н>О 1,51 

MnO, + 4H* 3е MnO, + 2Н>О 1,68 

Ро 26 2F- 2,87 

устанавливается равновесие !/›Н. == H, а на границе платины и раствора, 

серной кислоты — равновесие Н(г) == Н*(р) + е’, т.е. суммарно 

/2Н2(г) == Н*(р) + & 
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Стандартные потенциалы некоторых 

окислительно-восстановительных 

систем приведены в Табл. 25. В ряду 

приведенных систем убывающее зна- 

чение отрицательного потенциала и 

возрастающее значение положительно- 

го потенциала отвечают падению 

восстановительной и росту окисли- 

тельной способности. Например, срав- 

нение стандартных потенциалов сис- 

темы 

Fo(r) + 2е = 2Е (р), 55, = 2,87 В 

Н2(г) + 2е = 2Н\р), фз = —2,25 В ‘рис 121. Схема водородного , 
электрода 

показывает, что у молекул ЁЕ› сильно 

выражена окислительная тенденция, а у ионов Н` — восстановитель- 
ная. | 

В соответствии со значениями Y° цинк (9,,, = —0,76 В) — более 

сильный восстановитель, чем медь (ф›.; = +0,34 В), и, следовательно, 

будет вытеснять ее из растворов, содержащих ионы Си?*: 

Zn(k) + Си?*(р) = Cu(k) + Zn2*(p) 

Хлор (~55, = +1,36 В) — более сильный окислитель, чем бром (Y5o3 = 

= +1,07 В), и, следовательно, будет вытеснять бром из растворов, 

содержащих ионы Br’: | 

'/2Cla(r) + Br(p) = '/2Bro(r) + СГ(р) 

По значениям окислительно-восстановительных потенциалов можно 

судить о направлении и более сложных окислительно-восстановитель- 

ных процессов. Например, для реакции 

MnO; + 5Ее2* + 8H* = Mn?* + 5Fe3* + 4Н2О 

потенциалы частных реакций имеют следующие значения: 

Окисленная Восстановленная Стандартный 

форма форма потенциал 

МпО) + 8H*+5e = Mn2* + 4Н.О 1,51 В 

Гез+ -- е = Fe2t 0,77 В 
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Как видим, стандартный электродный потенциал для первой систе- 

мы выше, чем для второй. Следовательно, при контакте первая систе- 

ма выступит в качестве окислителя, вторая — в качестве восстановите- 

ля. Иными словами, первая реакция протекает слева направо, вторая — 

справа налево, т.е. ионы Ре?* окисляются до ионов Ге3*, а ионы MnO; 

восстанавливаются до ионов Мп?*. 
Электродные потенциалы не являются неизменными. Они зависят 

от соотношения концентраций (точнее активностей) окисленной и 
восстановленной форм вещества, а также от температуры, природы 
растворителя, рН среды и др. 

Зависимость электродного потенциала от концентрации окисленной 
и восстановленной форм и температуры выражается уравнением Нернс- 
та: 

т 

ф = С° + т In Сокисл _ 

СВосст 

или 

— go 4 2ЗАТ | Cone 
ВЕРЕ 

у. 
Свосст 

где ф’р— стандартный электродный потенциал процесса; К — молярная 
газовая постоянная; Т — абсолютная температура; п — число молей 
передаваемых в элементарном процессе электронов; F — постоянная 
Фарадея; сокисл И Свосст — концентрации окисленной и восстановленной 
форм реагентов (г и у — коэффициенты в уравнении реакции). 

Для 298 К (25°С) после подстановки значений постоянных величин 
[R = 8,31 Дж/(К-моль), F = 96 485 Кл] уравнение принимает вид 

0,059, © —_ ,.° ’ OKMCII pa gh + OE |g Sonn 
n y 

CBOCCT 

Для полуреакции 

MnO, + 8H* + 5е = Мп?* + 4Н›О 

можно записать 

0,059 |, [Мао [Н*}8 p= 151+ lg | 
имея в виду, что концентрация воды — величина постоянная. Для 
стандартных условий, т.е. когда [MnO;] = [Mn?*] = [Н*] = 1 моль/л, 

ф=ф” = 1,551 В. 
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$4. ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА 

Если пространственно разделить процесс окисления восстановителя 

и процесс восстановления окислителя, можно получить электрический 

ток. В этом случае окислительно-восстановительные реакции осущест- 

вляются на электродах, а химическая энергия непосредственно прев- 

ращается в электрическую. Теоретически для получения электричес- 

кой энергии можно применить любую окислительно-восстановитель- 

ную реакцию. 

Рассмотрим получение тока за счет следующей пары окислительно- 

восстановительных систем: 

Окисленная Восстановленная Стандартный 

форма форма потенциал 

Zn2+ + 2e° = Zn (0,76 В 

Cu2* + 2e°= Cu + 0,34 В 

Согласно значениям стандартных потенциалов система Cu2* + 

+ 2е = Си по отношению к системе Zn2* + 2е` == Zn окислителем, 

т.е. при их контакте электроны будут переходить от Zn к ионам Си?*: 

Zn + Cu2* = Zn2t + Cu 

2e7 

Окисление Zn и восстановление Си?* можно осуществить Ha элект- 

родах зальваническозо элемента (рис. 122), который в данном случае 
состоит из цинкового и медного электродов, погруженных в растворы 

соответственно ZnSO, и СубО.. Сосуды с растворами соединены U- 
образной трубкой, заполненной каким-либо электролитом. Когда 

соединяют электроды металлическим проводником, начинается окис- 

лительно-восстановительная реакция. На цинковом электроде (аноде) 

происходит потеря электронов — окисление цинка; на медном электро- 

де (катоде) происходит присоединение электронов — восстановление ионов 

меди | В 

анод: Zn — 2е` = Zn2* 

катод: Сц2* + 2e° = Си 

суммарно: Zn + Си?* = Zn2+ + Си 

2e7 
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Tonnubo + дкислитель 

Дродукты 
-] реакции 

4— 

Рис. 122. Схема гальваничес- Рис. 123. Схема топливного эле- 

`кого элемента, мента 

За счет окислительно-восстановительной реакции по внешней цепи 

(металлический проводник) течет электрический ток от цинкового 

электрода к медному, а по внутренней цепи (трубка с электродом) 

движутся ионы 502“. Цинковый электрод постепенно растворяется, а 

на медном выделяется металлическая медь. 

Разность окислительно-восстановительных потенциалов частных 

реакций определяет электродвижущую силу ф’ гальванического эле- 

мента и в рассматриваемом случае: 

p= pr — pe, = 0,34 — (0,16) = 1,1 В. 

Проблема преобразования химической энергии непосредственно 

в электрическую — одна: из актуальных задач науки и техники. В 

настоящее время ведутся широкие исследования по использованию 

окислительно-восстановительных реакций горения топлива в так на- 

зываемых топливных элементат. В качестве окисляющихся веществ 

можно применять обычное топливо — уголь, кокс, природные и ис- 

кусственные горючие газы, в качестве окислителя — кислород или 

воздух. 

В топливных элементах, как и в обычных гальванических, электро- 

ды, к которым подаются восстановитель (топливо) и окислитель, раз- 

делены ионопроводящим электролитом (кислотами и щелочами, рас- 

плавленными солями и др.). Электроды в случае применения газооб- 

разных продуктов делают обычно из полых пористых трубок и плас- 

тин. Токообразующий процесс совершается на границе соприкоснове- 

ния электрода с электролитом. 
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Принцип работы топливного элемента рассмотрим на примере ще- 

лочного водородно-кислородного элемента (рис. 123). В этом случае 

используется окислительно-восстановительная реакция 

2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж), AG), = —474 кДж 

осуществляемая через следующие промежуточные стадии: на катоде 

происходит присоединение электронов — восстановление кислорода; на 

аноде происходит потеря электронов — окисление водорода: 

анод: 2H. + 4ОН` — 4е = 4Н.О; катод: O2 + 2Н2О + 4е` = 40H- 

Возникающие на аноде электроны по внешней цепи элемента пере- 
ходят к катоду, а ионы ОН” перемещаются в электролите от катода к 
аноду. Таким образом, в итоге осуществляется окислительно-восстано- 
вительная реакция 2H, + O2 = 2H2O, энергия которой в данном слу- 

чае выделяется не в виде теплоты, а непосредственно превращается в 
электрическую. 

Для эффективной работы топливных элементов используют катали- 
заторы, которые наносят на электроды. Для водородного электрода 
катализаторами являются платиновые металлы, а для кислородного 
электрода — смешанные катализаторы из Со и Al или Fe, Мп и Ag. 

Высокий коэффициент использования топлива, непрерывность дей- 

ствия и другие преимущества открывают перед топливными элемента- 
ми перспективы широкого использования. Топливные элементы ис- 
пользуются в спутниках и космических кораблях. Очень заманчиво 
применение топливных элементов вместо двигателей внутреннего сго- 
рания на транспорте и т.д.



ЧАСТЬ ВТОРАЯ 

НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ 

Pasgenl 

Введение в химию элементов 

Только при посредстве теории знание, слагаясь в 

связное целое, становится научным знанием; строй- 

‚ное соединение фактического знания с теорией coc- 

тавляет науку. 

А.М. Бутлеров 

ГЛА ВА 1. РАСПРОСТРАНЕННОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ 
ЭЛЕМЕНТОВ 

$ 1. ГЕОХИМИЯ И КОСМОХИМИЯ 

Среднее относительное содержание данного химического элемента в 

какой-либо природной системе (звезды, Солнечная система, планеты) 
называется его распространенностью или кларкош*. Содержание эле- 

ментов обычно выражают в массовых или атомных долях, в процентах. 

Химический состав, закономерности распространения и распределе- 

ния элементов на Земле изучает зеотимия. Задачи этой науки опреде- 

лил В.И. Вернадский, который рассматривал ее как науку об истории 

атомов Земли, как часть космической химии. Дальнейшее развитие 

геохимии тесно связано с работами А.Е. Фёрсмана, В.М. Гольдшмидта, 

А.П. Виноградова и др. 
Распространенность и генезис химических элементов в космосе 

изучает космотилия. Результаты геохимических исследований исполь- 

зуются для объяснения получаемых сведений о космических телах. В 

свою очередь данные космохимии применяются для решения геохими- 

ческих проблем. 

*Название предложено А.Е. Ферсманом в честь американского геохимика 

Ф.У. Кларка, вычислившего в 1889 г. распространенность многих химических 

элементов в земной коре. 
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Изучение химического состава звезд, планет, туманностей в основ- 

ном осуществляется с помощью спектрального анализа. Спектральным 

анализом, например, был обнаружен элемент гелий на Солнце (1868) и 

лишь спустя 27 лет он был найден на Земле. С помощью спектрально- 

го анализа определен состав далеких космических тел. 

Исключительно ценную научную информацию о физико-химичес- 

ком характере и составе атмосферы других планет дают автоматичес- 

кие космические станции. Исследования лунных пород, в частности, 

являются основополагающими для развития селенотилии. 

$ 2. ХИМИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ В ЗЕМНОЙ КОРЕ 

Характер распространения элементов в земной коре сходен с харак- 

тером их космической распространенности (см. рис. 1). В состав зем- 
ной коры входят 88 химических элементов (табл. 26). 

Практически отсутствуют короткоживущие технеций, прометий, 

acTaT, франций и трансурановые элементы. Основными в земной коре 

являются восемь элементов: кислород, кремний, алюминий, натрий, 

железо, кальций, магний, калий (рис. 124). Их общее содержание в 
земной коре составляет около 94,5% 
(мол. доли) или 98,5% (мас. доли). 
За ними следуют титан, фосфор, 

водород, марганец. Состав остальных | 

(0.9.) элементов меньше 0,6% (мас. 
доли). 

В земной коре преобладают кис- 
лородные соединения, из которых 

наиболее распространены силикаты, 

слагающие все главнейшие горные 

породы. Заметно менее распростра- 

нены карбонаты, еще меньше — 

сульфидные и сульфатные минера- Рис. 124. Распространение хими-. 
лы. Ряд элементов встречается В ческих элементов в земной коре 
природе в виде простых веществ в 

самородном состоянии. В табл. 27 показаны наиболее часто встре- 

чающиеся формы существования элементов на Земле. 

В зависимости от химической природы элемент может либо иметь 

собственные минералы, либо сопутствовать другим элементам. Геохи- 

мики выделяют обширную группу элементов, для которых характерна 

равномерность распространения в земной коре. Такие элементы назы- 

вают рассеянными. Распространенность в земной коре и число разно- 

видностей образуемых элементом минералов в прямой связи не нахо- 
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‚Габлица 26. Распространенность элементов в земной коре 

| Li Be 

6,5.10-3! 6.10-4 

1,9.10-21,2-10-3 

Ма МЕ 

2,64 2,1 

2,4 2,0 

K Ca Sc Ti № Cr Mn Fe Co 

2,6 3,6 6-104] 0,65 11,5-10-2| 2-10-2| 9-10-2 5,1 3. 10-3 

1,4 2,0 3.10-3 | 0,25 6-10-3 | 8-10-3 |3,2.10-2| 2,0 1,5. 10-3 

Rb | Sr Y Zr Nb | Mo Tc | Ru | № 
3,1.10-2| 4.10-2 | 2,8-10-9 2-10-2 | 1-10-3 | 3-10-4 5.10-7| 1-10°7 

7. 10-3 | 1-10-2 | 2,6-10°4 4-10°3 | 2-10°4] 6-10-5 1.1071 1,7. 10-8 

Cs Ba La Hf Ta’ W Re Os Ir 

7°10°4 | 5-10°2 | 1,8-10-3] 3,2-10°4 3,2-10°4 1-10°4] 1-10°7] 5.106] 1-10°7 

9,5°10°915,7-10°F9 2,5-10°4 5-10-75] 1,8 -10-5] 1-10°5 |8,5-10°9| 5-10°7 | 8,5-10°9 

Fr Ва | Ac Ки № 
1 1-10-19 6-10-10 

5.10-15 

Лантаноиды Се Pr Nd Pm Sm Eu 

4,5. 1073 7,4.10-3|2,5.10-3 7. 10-4 | 1,2-1074 

6.10-4 |9.10-° |3,5.10-4 9. 10-5 | 1,8 -10-5 

Актиноиды Th Pa U Np Pu Am 

8. 10-4 11-10-10 | 3-1074 1. 10-15 

7. 10-5 18-10-12 | 2-10-$ 7. 10-17 

*Верхние цифры - массовые доли, нижние - молярные доли элементов. 



(по А.П. Виноградову) * 

Н Не 

0,15 1|4,6-10-4 

3,0 

В С М О Е Ne 

3°10°4} 0,1 1-10°2 | 47,2 |2,7-10°211,6- 1073 

6-10-4| 0,15 425-1072] 58,0 |2,8-10-2 

Al Si Р к Cl Ar 

8,80 27,6 |8-10-2 | 5-10°2 |4,5.10-2| 0,98 

6,6 20,0 |5-10-2 |3-10-2 [2,6-10-2| 4.1076 

Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 

8-10°3 | 1-10°2 | 5-10°3 |1,5-10-3| 7.10-4 | 5-10-4 | 6.10-° 11,6-10-4| 1-10°4 

3,2. 10-313, 6. 10-3] 1,5. 10-31 4.10-4 | 2.10-4 |1,5-10-4| 1,5. 10-4|1,5.10-5| 4-10 

Pb Ag Cd In Sn Sb Te | Хе 

1.10-6 | 1-105 | 5.1075 | 1.1025 | 4.103 | 4-10°5 |1-10-6 | 3-105 | 8-10-6 

1,6- 10-7] 1,6. 10-4 7,6- 1076] 1,5-10-6| 7.1074 | 5.10-6 |1,3.1077 | 4-10°6 

Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn 

5-10°7 | 51077 7-10° =| 33-1074 |1,6-10-3| 2-10-5 [2.10714 7-10-16 

5.10-8 | 5-108 7.107 |3-10-$ 11,6-10-4]1,7.10-6 [2-10-15 

Gd Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 

1-10°3 |1,5- 10-4 4,5.10-4|1,3-10-4 | 4.10-4 | 8-10-5 |3-10-4 41-1074 

1.10-4 | 1.105 | 5.105 | 5-10°6 | 5-10°5 |8.10-6 |3-10-5 | 1-10°5 

Cm | Bk | Cf | Es Fm | Ма | (No) | (Lr) 
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дятся. Очень часто из двух элементов менее распространенный образу- 
ет большее число разновидностей минералов. Так, рубидий [0,007% 

(мол. доли)] собственных минералов практически не имеет и является 
рассеянным элементом. В то же время сравнительно менее распрост- 
раненная медь [0,0036% (мол. доли)] образует разнообразные собствен- 
ные минералы, а поэтому к рассеянным элементам не относится. 

В земной коре постоянно происходят многие химические процессы. 
Разобраться в них — значит понять, как образуются минералы, горные 
породы и руды, в каких условиях они формируются. Это, в свою 
очередь, позволяет определить наиболее вероятные расположения 
месторождений полезных ископаемых. 

ГЛАВА 2. ПРОСТЫЕ ВЕЩЕСТВА 

$ 1. СТРУКТУРА ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ 

Сочетание атомов одного и того же элемента есть простое вещест- 

во. В зависимости от типа химической связи между атомами простые 

вещества могут быть металлали и нешеталлалми. Для металлов харак- 

терна металлическая связь, для неметаллов — ковалентная. Резкого 

различия между металлическими и неметаллическими простыми ве- 

ществами нет. К, металлам примыкают металлоподобные простые веще- 

ства, к неметаллам — неметаллоподобные. 

Один и тот же элемент может образовывать несколько разных ти- 

пов простых веществ, называемых аллотропными модификациями. 

Известно свыше 400 разновидностей простых веществ. Явление алло- 

тропии может быть обусловлено либо различным составом молекул 

простого вещества данного элемента (аллотропия состава), либо спо- 

собом размещения молекул или атомов в кристаллах (аллотропия 

формы). Способность элемента к образованию соответствующих алло- 

тропных модификаций обусловлена строением атома, которое опре- 

деляет тип химической связи, строение молекул и кристаллов. 

Рассмотрим для примера типы и структуру простых веществ, обра- 

зованных элементами третьего периода. Так, у р-элемента УШ группы 

аргона (35236), имеющего завершенную валентную оболочку 

(:Аг:), молекула одноатомна. Между атомами аргона возможно только 

дисперсионное взаимодействие. Поэтому в твердом состоянии кристал- 

лы аргона и его аналогов молекулярные (см. рис. 66, a) они характе- 

ризуются высокими координационными числами (обычно кубическая 

гранецентрированная или гексагональная решетка). 
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Для хлора (3523р°) объединение атомов (-Cl:) в молекулу MO- 

жет осуществляться только одним способом, а именно за счет образо- 

вания двухатомной ковалентной молекулы Clo, имеющей форму ганте- 

ли. Кристаллы хлора образованы молекулами подобно кристаллам 

иода (см. рис. 66, 6). 

По мере увеличения ‘числа непарных электронов для элементов 

становится возможной аллотропия состава. Так, для атомов серы 

(3523р4), имеющих два непарных электрона (-S-), наиболее типично 

объединение в зигзагообразные цепи J. В обычных условиях этому 

соответствует геометрическая форма молекулы в виде зигзагообразной 

цепочки, замкнутой в восьмичленное кольцо 58(П]): 

Кроме молекул 58 в соответствующих условиях существуют молекулы 
серы в виде зигзагообразных открытых цепей 5, и колец 56, S4, а 

также гантелевидные молекулы So. 

Атомы фосфора (3s23p3), имеющие три непарных электрона 

(-Р.), объединяются в полимерные двумерные слои Р.„., с пирамидаль- 

ным распределением связей (1); кроме того, атомы фосфора образуют 
четырехатомные молекулы P, тетраэдрической формы (JI): 

Для кремния (3523р2) наиболее устойчива трехмерная (коор- 
динационная)} структура Si,,, типа алмаза (см. рис. 65). Это строение 

можно объяснить в рамках представления о 5$р3-гибридизации орбита- 

лей атома кремния. 
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Рис. 125. Кристаллические решетки металлов: 

a — кубическая . объемноцентрированная;. 6 — кубическая гранецентрированная; 
в — гексагональная 

От кремния к алюминию и далее к 5-элементам магнию и натрию 
число валентных электронов уменьшается, а число свободных валент- 
ных орбиталей увеличивается. Это понижает прочность двухцентровой 
связи и усиливает тенденцию к образованию нелокализованной, а B 
пределе — металлической связи (электронного газа). 

Поскольку металлическая связь ненасыщаема и ненаправлена, 
металлы имеют координационные решетки с максимально плотной 
упаковкой. Для металлических простых веществ самых разнообразных 
по химической природе элементов наиболее типичны три типа крис- 
таллических решеток (рис. 125): кубическая гранецентрированная 
(к.ч. 12), гексагональная (к. ч. 12) и кубическая объемно центрирован- 

ная (к. ч. 8). 

Для большинства металлов Характерен полиморфизм. Это прежде всего 

связано с тем, что энергии кристаллических решеток различных металличес- 

ких структур близки. Полиморфизм чаще проявляется у 4- и ЁКэлементов (в 

особенности 5}, чем у $ и рэлементов. Это обусловлено энергетической 

близостью (п — 1)d-, ns-, пр-состояний у Фэлементов и близостью 5}, 64, 75- 

состояний у 5Ёэлементов. 

Таким образом, в периодической системе при переходе от р-элемен- 
тов VIII группы к $-элементам I группы уменьшение числа валентных 

электронов обусловливает закономерный переход от неметаллов с 
молекулярными кристаллическими решетками (Ar, Clo, Ра) к неметал- 
лам с атомно-цепной (5.,), атомно-слоистой (Р..) и атомно-координа- 
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‚ционной (Si,,.) структурами и далее к металлическим координацион- 

ным кристаллам (Al, Mg, Ма). 
Примерно так же изменяется структура простых веществ и в других 

периодах системы Д.И. Менделеева. Общий обзор строения простых 

веществ дан в табл. 28. 

$ 2. СВОЙСТВА ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ 

Физические свойства. В соответствии с характером изменения 

структуры и типа химической связи закономерно изменяются и свойст- 

ва простых веществ — их плотность, температуры плавления и кипе- 

ния, электрическая проводимость и др. Так, аргон, хлор и сера в 

твердом состоянии являются диэлектриками, кремний — полупровод- 

ником, а алюминий, магний и натрий — металлическими проводни- 

ками. 

Периодическая зависимость свойств от атомного номера элемента у 

простых веществ проявляетёя сложнее, чем у свободных атомов. Это 

объясняется тем, что свойства простых веществ не всегда однозначно 

определяются природой образующих их атомов, а в значительной мере 

зависят также от структуры, типа химической связи, межмолекулярно- 

го взаимодействия, условий образования и пр. 

На рис. 126—128 показана 
зависимость от атомного номера р,г/смз Os 

элементов плотности простых 

веществ в твердом состоянии, zo} 

температуры их плавления и 

стандартной энтропии. Kak 
видно на рис. 127, температура ух 

плавления простых веществ в 

периодах вначале возрастает, 

затем — падает. Наименьшую 

температуру плавления имеют 

простые вещества с молекуляр- 

ной структурой, в особенности 

одноатомные простые вещества 

5 и рэлементов VIII группы 

(благородные газы). В обычных | 

условиях простые вещества 0 20 40 60 80 700 2. 

молекулярного строения явл- 
яются газами, жидкостями или Рис. 126. Зависимость плотности прос- 
относительно легкоплавкими TD Веществ от атомного номера элемента 
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Рис. 127. Зависимость температуры плавления прос- 

тых веществ от атомного номера элемента 
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Рис. 128. Зависимость стандартной энтропии простых веществ от атомного но- 
мера элемента



твердыми телами. Наиболее тугоплавки алмаз и кремний, имеющие 

ковалентные атомно-координационные решетки. 

Из металлов наибольшую температуру плавления имеют простые 

вещества 4-элементов. Полагают, что в этом проявляется ковалентная 

связь (за счет фэлектронов), которая присутствует в их кристаллах 

наряду с металлической связью (за счет внешних 5-электронов). Учас- 

тие в образовании ковалентной связи в наибольшей степени проявля- 

ется у 54-электронов, поэтому в подгруппах 4-элементов температура 

плавления с ростом атомного номера повышается (см. рис. 127). 

Изменение стандартных энтропий простых веществ (см. рис. 128) 

проявляется в периоде прямо противоположно изменению температуры 

плавления. В периодах стандартная энтропия вначале уменьшается, а 

затем возрастает. В этом находит отражение переход от мягкого 

щелочного металла к твердым ковалентным полимерам (алмазу, крем- 

нию, германию, сурьме), а в конце периода — к одноатомным благо- 

родным газам. 

Химические свойства простых веществ. В химических реакциях 

металлы обычно выступают как восстановители. Неметаллы, кроме 

фтора, могут проявлять как окислительные, так и восстановительные 

свойства. При этом характер изменения восстановительной и окисли- 

тельной активности простых веществ в группах и подгруппах сущест- 

венно зависит от природы партнера по реакции и условий осуществле- 

ния реакции. Обычно в главных подгруппах проявляется общая тен- 

денция: с увеличением атомного номера элемента окислительные свой- 

ства неметаллов ослабевают, а восстановительные свойства металлов 

усиливаются. Об этом, в частности, свидетельствует характер измене- 

ния стандартной энергии Гиббса образования однотипных соединений. 

Например, в реакции окисления хлором металлов главной подгруппы 

П группы 

М(к) + Clo(r) = Мк) 

от бериллия к барию отрицательное значение AG; увеличивается 

BeClo(k) MgClo(k) СаСЪ(к) SrClo(k) ВаС]о(к) 
АС; ‚оз кДж/моль. .... 468 -592 -750 -781 811 

Иными словами, в ряду Be—Mg—Ca—Sr—Ba восстановительная Актив- 

ность простых веществ относительно хлора повышается. 

В реакциях окисления галогенами кальция 

Са(к) + Hal2(r) = СаНао(к) 

от фтора к иоду отрицательное значение ДС, уменьшается: 
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СаЕо(к) СаС15(к)  СаВг2(к)о Cala(k) 
ДС, 298» КДж/моль..... -1162 -750 -656 529 

Таким образом, в ряду Е2—С].-—Вг>-Ш окислительная способность 

простых веществ относительно кальция падает. AG; 208 ДЛЯ Н2О(г), 

Н25(г), H2Se(r) и HoTe(r) равны соответственно —229, —34, +20 и 
+85 кДж/моль, что свидетельствует об уменьшении химической актив-. 
ности по отношению к водороду в ряду кислород — сера — селен — 
теллур. 

При других партнерах по реакции и условиях ее протекания ряд 
изменения химической активности простых веществ может быть иным. 
Так, из щелочных металлов по отношению к фтору (а также кислоро- 

ду) наиболее активен литий: 

M(x) + 1/2F2(r) = МЕ(к) 

LiF (x) NaF(k) KF(k) RbF(k) CsF(k) 
AG ов кДж/моль... -584 543 58 5523 505 

а по отношению к иоду (а также брому) — цезий: 

М(к) + 1/212(к) = МКк) 
ГАКк) Nal(k) —ККк) RbI(k) СзКк) 

АС“ oq) КДж/моль..... -267 -285 -324 -326 -334 1,298 

Изменение ряда химической активности обязано неодинаковому 
характеру изменения в данном ряду элементов атомных и ионных 
радиусов, потенциалов ионизации атомов, теплот возгонки простых 
веществ, с одной стороны, и энергии кристаллической решетки соеди- 
нений — с другой. 

О периодичности изменения химической активности простых ве- 
ществ свидетельствует характер изменения AH, и AG; соответствую- 

щих однотипных соединений с увеличением атомного номера элемента. 

Об этом же свидетельствует рис. 129, на котором показана зависимость 

значения стандартного электродного потенциала ф.., простых веществ 

в водном растворе от атомного номера элемента в периодической 

системе. 

Отношение простых веществ к воде. Поскольку химические процес- 

сы часто протекают в водных средах, важно рассмотреть отношение 

простых веществ к воде и водным растворам. 

Химическое своеобразие воды заключается в том, что она является 
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‚Рис 129, Зависимость стандартных электродных потенциалов простых веществ 
в водном растворе от атомного номера элемента, 

и окислителем, и восстановителем, а также выступает в качестве лиган- 

да в процессах комплексообразования (гидратации ионов). 

В зависимости от природы простых веществ возможны следующие 

варианты химического взаимодействия их с водой. 

1. Окисление простого вещества водой, сопровождающееся выделе- 

нием водорода и образованием гидратированных катионов. Электрод- 
ный потенциал системы 2Н*(р) + 2е = Но(г) для воды (при pH7) 
составляет $258 = —0,414 В. Следовательно, выделение водорода из 
воды имеет место при взаимодействии с ней металлов, электродный 

потенциал которых характеризуется более отрицательным значением, 
чем —0,414 В, например: 

2Ма(к) + 2НОН(ж) = 2Ма*(р) + 2ОН-(р) + H,(r) 
2Na(k) + 2НОН(ж) = 2NaOH(p) + Но(г) 

Данное взаимодействие характерно для щелочных и щелочно-зе- 

мельных металлов. Реакция идет с заметной скоростью, если образую- 

щийся в результате реакции гидроксид растворим в воде. Образование 
же нерастворимого (или малорастворимого) гидроксида на поверхнос- 

ти металла тормозит дальнейшее протекание реакции, например: 

Zn(k) + 2НОН(ж) = Zn(OH),(r) + H,(r) 

Торможение (или полное прекращение) химического процесса за счет 
продуктов взаимодействия называется пассивированием. 
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2. Диспропорционирование простых веществ, сопровождающееся 

образованием гидратированных анионов: 

Clo(r) + 2НОН(ж) = ОН*(р) + СГ(р) + НС!О(р) 

С]2(г) + НОН(ж) = НСКр) + HClO(p) 

По указанному механизму взаимодействуют с водой простые вещества 

наиболее электроотрицательных элементов (Cl, Br, Г). 

3. Восстановление простого вещества водой, сопровождающееся 

выделением кислорода и образованием гидратированного аниона. 

Сравним электродные потенциалы систем: 

O.(r) + 4Н*(р) + 4е` = 2Н2О(ж),. 95, = 1,23 В 

Fo(r) + 2е` = 2Е`(р), 955, = 2,87 В 

По указанному механизму взаимодействует фтор: 

2F2(r) + 2Н2О(ж) = 4HF(p) + O,(r) 

Растворенные в воде вещества могут способствовать проявлению 

присущих элементам тенденций к образованию катионных или анион- 

ных производных, либо тормозить и подавлять их. Так, ионы OH} 

способствуют образованию катионных комплексов и, наоборот, препят- 

ствуют образованию анионных комплексов. Ионы же OH” препятству- 

ют образованию катионных и способствуют образованию анионных 

комплексов. (Аналогичную роль играют и другие отрицательные ионы 

—СМ`, Е` и пр.) 
Отношение простых веществ к разбавленным кислотам. Повышение 

концентрации ионов OH? отвечает уменьшению отрицательного значе- 

ния электродного потенциала системы: 

Н*(р) + е =!/2H2(r). 

Поэтому окисление простых веществ за счет выделения водорода в 

растворах кислот протекает активнее, чем в чистой воде. К тому же 

число металлов, взаимодействующих с кислотами резко увеличивается. 

Избыток ионов ОН: препятствуют образованию гидроксидов, что 

также способствует переходу металлов в катионные аквакомплексы: 

Zn(x) + 20H3(p) + 2Н2О(ж) = [Zn(OH2)4]**(p) + H2(r) 

или 

Zn(k) + Н›5О4(р) = ZnSO,(p) + Н2(г) 
В ряде случаев при взаимодействии простых веществ с кислотами 

образуются нерастворимые или малорастворимые продукты, тормозя- 
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щие дальнейшее окисление — восстановление. Например, свинец не 
растворяется в разбавленных кислотах — серной, соляной и др., так 
как при взаимодействии с ними на поверхности свинца образуются 
нерастворимые в воде осадки РЬЗО., РЬС]. и др., предохраняющие его 
от дальнейшего окисления. Нерастворимые продукты чаще всего обра- 
зуются при взаимодействии металлов с НзРО., H250O3, Н2СОз, HF, 

НСМ. 
Отношение простых веществ к водным растворам щелочей. По- 

скольку ионы ОН^` способствуют образованию анионных комплексов, с 
водными растворами щелочей могут взаимодействовать простые веще- 
ства тех элементов, которые склонны к образованию анионных комп- 
лексов. Окисление же простых веществ происходит или за счет воды 
(сопровождается выделением водорода): 

Zn(k) + 2Н2О(ж) + 2ОН`(р) 

Si(k) + Н2О(ж) + 20Н-р) 

‘или за счет диспропорционирования: 

Clo(r) + 2ОН`(р) = СГ(р) + СОТ) + Н2О(ж) 

Понятно, что указанные реакции протекают тем легче, чем устой- 
‚чивее образующиеся комплексные анионы. Так, гидроксокомплексы 
наиболее устойчивы у Zn(II), АКШ) и Ве(П), поэтому их простые 
вещества довольно легко растворяются в водных растворах щелочей. В 
то же время Fe, Co, Мп и другие вследствие неустойчивости гидроксо- 

комплексов взаимодействуют с растворами щелочей лишь в мелкораз- 

дробленном состоянии и при длительном нагревании. 
Отношение. простых веществ к водным растворам более сильных 

окислителей, чем ОН. Присущие элементам тенденции к образованию 

[Zn(OH)4]* + H2(r) 
SiO? (p) + 2H2(r) 

катионных или анионных производных особенно отчетливо проявля- 

ются при окислении простых веществ в водных растворах более силь- 

ными окислителями, чем вода или ионы OH}. Таким более сильным 

окислительным действием, например, обладает азотная кислота. В 
отличие от многих других кислот она окисляет чаще всего не за счет 
иона ОН}, a за счет аниона М№О;. Характер продуктов восстановления 

НМО. зависит от ее концентрации и активности простого вещества. 

Элементы, у которых устойчива низкая степень окисления, при 

взаимодействии с НМО; образуют аквакомплексы: 

0 +5 +2 +4 
Си + 2NO; + 40H} = [Си(ОН>)в]2* + 2NO, 
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0 +5 +2 +2 

3Cu + 2NO; + 80H? + 6Н2О =-3[Cu(OH2)6]2* + 2NO 

ИЛИ 

Си + 4НМО.3(конц.) = Си(МО:3)2 + 2NO2 + 2H,O 

_3Си + 8HNO; (разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H,O 

Если HNO 3 концентрированная, TO обычно выделяется М№О., если 

разбавленная — МО. 

Простые вещества элементов, для которых характерна высокая 

степень окисления, в результате взаимодействия с концентрированной 

НМО. обычно образуют кислородсодержащие кислоты. Азотная кисло- 

та при этом восстанавливается до NO: 

0 +5 +6 +2 

S + 2HNO; = Н2504 + 2NO 

0 +5 + 7 + 2 

3Re + 7НМО: = 3HReO, + 7NO + 2H2O 

Подобно азотной кислоте действует Ha простые вещества и концент- 

рированная серная кислота, которая сама при этом восстанавливается 

чаще всего до 5О.: 

0 +6 +2 +4 

Cu + 2Н550. = CuSO, + SO2 + 2H20 

0 +6 +5 +4 
2P + 5H2SO,4 = 2H3PO, + 5502 + 2H20 

$ 3. ПОЛУЧЕНИЕ ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ 

Подавляющее большинство химических элементов на Земле нахо- 

дится в виде'соединений. Простое вещество из сложных можно полу- 

чить окислением или восстановлением. Окислением получают простые 

вещества элементов, степени окисления которых в соединениях отри- 

цательны, а восстановлением — простые вещества элементов, проявля- 

ющих в соединении положительные степени окисления. 

Окислительно-восстановительные процессы можно осуществлять 

либо химическим, либо электрохимическим способом, а также терми- 

ческим разложением соединений. 

Химические методы получения простых веществ. Химическое 

окисление соединений применяется в технике для получения, 

например, простых веществ таких высокоэлектроотрицательных эле- 

ментов, как бром и иод: 
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2NaBr + С] = 2NaCl + Bro 

В лаборатории этим методом получают хлор: 

MnO, + 4НС = СЁ + MnCl, + 2Н20 

При химическом восстановлении в качестве восстанови- 

теля чаще всего применяют уголь или оксид углерода (П). Таким 

способом получают железо (в доменном процессе), водород и многие 

цветные металлы (олово, свинец, цинк и пр.): 

ГКезО4(к) + ACO(r) = ЗЕе(к) + 4CO,(r) 

Н2О(г) + C(x) = CO(r) + Н2(г) 

В качестве восстановителя применяют также водород. Восстановле- 

ние исходного вещества водородом обеспечивает наибольшую чистоту. 

получаемого простого вещества. Восстановление водородом использует- 

ся, например, для получения вольфрама из WOQOsz, очень чистого желе- 

за из его оксидов. 

Широкое распространение получили металлотермичес- 

кие методы. В этих методах в качестве восстановителя используются 

активные металлы, такие, как алюминий, натрий, кальций и др. Ниже 

приведены некоторые примеры металлотермических реакций: 

алюмотермия: Ст2Оз + 2Al = 2Cr + А]5О. ` 

магнийтермия: TiCl, + 2Mg = Ti + 2MgCl, 
натрийтермия: KzBeF, + 2Na = Be + 2NaF + 2KF 

Чаще всего получение металлов сводится к восстановлению их 

оксидов, которые получают соответствующей обработкой природных 

руд. Если исходной рудой являются сульфидные минералы, то по- 

следние подвергают окислительному обжигу, например: 

2215 + 302 = 2ZnO + 250.2 

Одним из направлений в металлургии является так называемая хлорная 

металлургия. В этом методе руды подвергаются хлорированию и нужные 

элементы извлекаются из сырья в виде хлоридов. Хлориды разделяют и в 

дальнейшем подвергают восстановлению. Таким путем, в частности, получают 

титан и другие металлы. 

Методы получения простых веществ, осуществляемые при высоких 

температурах, называют пирометаллуртическилми. ‘ 

Окисление — восстановление осуществляется при термическом 

разложении соединений: 

2KCIO3 = 2КС + 8025 Zrl4 = + 215 
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Для получения особо чистых веществ применяют зонную плавку. Вещество, 

например металл в виде бруска, нагревают в сосуде с одного конца до 

плавления. Примеси лучше растворимы в расплаве, чем в твердом веществе, 

поэтому они концентрируются в расплаве. При медленном перемещении источ- 

ника нагрева вдоль сосуда зона расплавленного металла вместе с примесями 

также смещается. Таким образом примеси концентрируются в конце бруска. 

Вышедший из зоны нагрева металл кристаллизуется. Конец бруска с примеся- 

ми отрезают. Процесс расплавления и кристаллизации металла можно повто- 

рить и достичь еще более высокой степени очистки металла. 

Выбор восстановителя. Выбор того или иного восстановителя для 

получения простого вещества определяется при сопоставлении значе- 

ний энергии Гиббса образования соответствующих соединений. На 

рис. 130* приведены графики зависимости A Gy некоторых оксидов от 

температуры B соответствии с уравнением AG = АН- TAS. 

Для твердых оксидов линии АС с повышением температуры идут 

вверх, поскольку присоединение газообразного кислорода простым 

веществом. сопровождается уменьшением объема и соответственно 

уменьшением энтропии: . 

2 2 7 М(к) + O2(r) —+ = MaOy(x) 

Такой же характер изменения AG наблюдается для Н2О 

2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж) 

поскольку в этом случае объем системы также уменьшается. Энергия 
Гиббса образования газообразного СО, наоборот, с повышением темпе- 

ратуры уменьшается, так как окисление графита до СО сопровождает- 
ся увеличением энтропии (увеличивается объем системы): 

2С(графит) + O2(r) = 2CO(r), Д55., = 184 Дж/К | 

Последовательность расположения линий на рис. 130 соответствует 

повышению устойчивости оксидов по мере увеличения отрицательных 

значений их энергий Гиббса образования. Простое вещество, которое 

образует более устойчивый оксид, является поэтому потенциальным 

восстановителем для менее устойчивого оксида. Иначе говоря, оксид 

*Зависимость AG от температуры ‘на рис. 130 представлена в упрощенном 

виде. Здесь не учтены фазовые превращения — плавление и кипение простых 

веществ и оксидов. 
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будет восстанавливаться простым sc’. 

веществом, для которого линия AG ^“/4 
образования оксида расположена 200 

ниже. Из рассматриваемых оксидов 

наиболее отрицательное значение 

АС имеет Al,O3. Следовательно, 
алюминий может выступать в ка- 

честве восстановителя любого. из 

этих оксидов. Восстановительная ыы 

способность водорода более ог- -500 

раничена. Он может быть применен 

для восстановления Су20 и HgO. ~$00 

Восстановительная способность 

углерода с увеличением температу- —-и 

ры резко возрастает (линия АС 
идет вниз). Поэтом глерод при ._ "ОИ Г — 

rae onan muse высоких  емпера- ONT a0 0 и 50 00 пк 

турах может быть потенциальным 

восстановителем почти всех окси- | Иббса образования некоторых окси- дов (в расчете на | моль О2) от темпе- 
дов. Tak, его восстановительная ратуры 

способность по отношению к TIO. и Н2О может проявиться при тем- 
пературах выше 1600 и 750 К соответственно, т.е. когда вследствие 

усиления энтропийного фактора значение АС для СО становится 
более отрицательным, чем для Т1О. и Н2О. 

Как видно из рис. 130, энергия Гиббса образования HgO при низ- 

ких температурах имеет отрицательное значение, а при высоких — 

положительное. Следовательно, этот оксид может образоваться только 

при низких температурах, а при нагревании он распадается на прос- 

тые вещества. Поэтому, в частности, при обжиге сульфидных руд 

оксид ртути не образуется, а металл выделяется в свободном состоя- 

нии, например: 

Рис. 130. Зависимость энергии 

Hgs + О2 = Hg + 50.2 

Аналогичным образом можно сравнить значение AG для процессов окисле- 
ния простых веществ серой, хлором и пр. и найти необходимые условия полу- 
чения простых веществ восстановлением соответствующих хлоридов, сульфидов 
и пр. Ниже приведены реакции получения ванадия восстановлением его окси- 
да и дихлорида с помощью водорода: 

УО(к) + Н2(г) = V(x) + Н2О(г), АН, = 190 кДж; AS; = 54 Дж/К 98 98 
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VClo(x) + Н2(г) = V(x) + 2НСЦг), Дб. = 270 кДж; AS}, = 185 Дж/К. 

Оба процесса эндотермические. При повышении температуры энтропийный 

фактор для второй реакции становится благоприятнее (образуются 2 моль 

газа). Поэтому восстановление водородом галогенида ванадия (III) протекает 

значительно легче, чем восстановление его оксида. 

Для окончательного выбора способа и условий получения простых 

веществ восстановлением соединений необходимо учесть влияние тем- 
пературы на скорость реакции. 

При промышленном производстве в выборе метода получения ве- 
ществ решающим является его экономическая обоснованность. Так, 
несмотря на то что углерод (в виде кокса) может быть потенциальным 
восстановителем оксидов почти всех металлов, имеется ряд причин, 
препятствующих еще более широкому его использованию. Такими 
причинами являются высокая стоимость необходимого для протекания 
реакции нагрева, термическая неустойчивость футеровки печей, труд- 

ность подавления побочных реакций и пр. Если к веществу предъяв- 
ляются повышенные требования по чистоте, дорогостоящей операцией 
оказывается часто последующая очистка полученного вещества. 

Электрохимические методы получения простых веществ. Процессы 
электрохимического окисления и восстановления осуществляются на 
электродах при электролизе расплавов или растворов соединений. 
Электрохимическим (анодным) окислением получают фтор, хлор и 
кислород. Электрохимическим (катодным) восстановлением расплавов 
соответствующих соединений получают щелочные и щелочно-земель- 
ные металлы, алюминий и некоторые другие. 

Электролизом растворов соединений можно получить водород и 
большинство 4-металлов, таких, как Zn, Cu, №, Со и др. Электрохи- 

мическое восстановление используется также для рафинирования 
(очистки) "сырых" металлов (Cr, Ni, Zn, Ag, Sn), полученных другими 
способами. При электролитическом рафинировании в качестве анода 
используется "сырой" металл, в качестве электролита берется 
соответствующее соединение данного элемента. 

Выбор режима электролиза производится исходя из значений 
электродного потенциала соответствующей реакции, осуществляемой 

на электродах. 
Разделение простых веществ и отделение их от пустой породы. 

Разделение простых веществ, встречающихся в природе может осу- 
ществляться не только химическими, но и физическими и механичес- 
кими методами. 
Физические методы разделения основаны на различии 

физических свойств веществ, например на различии температур кипе- 
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ния, плавления и замерзания, на различной растворимости, на разли- 

чии адсорбируемости и пр. Из физических методов применяют разде- 

ление фракционированной перегонкой, вымораживанием; методами 

абсорбции и адсорбции и пр. 

Фракционированная перегонка, например, применяется для получе- 

ния азота и кислорода из жидкого воздуха. Этот метод основан на 

различии температур кипения жидкого азота и кислорода: азот, имею- 

щий более низкую температуру кипения, чем кислород, выкипает из 

жидкого воздуха в первую очередь, в результате чего происходит обо- 

гашение жидкого воздуха кислородом. При многократном сжижении и 

испарении жидкого воздуха можно получить чистые азот и кислород. 

Таким же способом получают из газовых смесей благородные газы. 

Вымораживание применяют для выделения водорода и гелия из 

природных газовых смесей. При охлаждении этих смесей вещества 

переходят в жидкое и твердое состояния при различных температурах. 

Водород и гелий — вещества, кипящие при наиболее низких темпера- 

турах, остаются в газовом состоянии. 

Из механических методов можно назвать отделение про- 

мыванием` водой золота и алмаза от пустой породы. В этом случае 

разделение основано на различной плотности получаемого вещества и 

пустой породы. 

ГЛАВА 3. ДВУХЭЛЕМЕНТНЫЕ (БИНАРНЫЕ) 
СОЕДИНЕНИЯ 

$ 1. ХАРАКТЕРИСТИКА БИНАРНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 
ПО ТИПУ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ 

По типу химической связи бинарные соединения могут быть 

ионными, ковалентными, металлическими и со смешанным типом 

‚химической связи. В соответствии с закономерным развитием 

электронных структур атомов характер химической связи (а 

следовательно, структуры и свойств) однотипных соединений в 

периодах и группах периодической системы изменяется закономерно 

(рис. 131). На примере бинарных соединений элементов второго 
периода можно показать, что для любого из приведенных соединений 

степень полярности химической связи от Г к УП группе постепенно 

уменьшается. 

Li Be B C N O F 

Фториды..... LiF  ВеР› ВЕ. СЕ. МЕз OF, (F2) 

Оксиды...... [120 BeO В20. СО. №05 (Og) - 

Нитриды..... LigN BesN. ВМ C3N, (Na) _ - 
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Рис. 131. Зависимость свойств бинарных соединений от атомного 

номера элемента, с положительной степенью окисления: 

а-— стандартной энтропии кристаллических хлоридов; 6 — температуры 

плавления оксидов; в — энтальпии образования хлоридов; + — энергии Гибб- 

са образования хлоридов
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Так, в ряду фторидов тип химической связи изменяется от ионного 

в ЦЕ с последующим уменьшением степени полярности связи в ВеЕ., 

BF;, CF4, NF3 и ОР. до неполярного ковалентного во Fo. 

Об изменении типа химической связи в ряду оксидов можно судить 

по значениям эффективных зарядов кислорода в соединениях 

[120 BeO BoO3 СО? №05 

Эффективный заряд 6 

на атоме кислорода.. 0,80- 0,35- 0,24- 0,11- 0,05- 

Химическая природа, сильно- амфотер- — слабо- средне- сильно- 

оксида........... OCHOBHbIM — НЫЙ КИСЛОТНЫЙ КИСЛОТНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

В главных подгруппах с увеличением атомного номера элемента степень 

ИонННостТи CBA3M B ОоДНОТИПНЫХ соединениях обычно увеличивается, например: 

[120 Na,O K,O Rb2O Сз2О 

Эффективный заряд на ато- 

ме кислорода д........ 0,80- 0,81- 0,89- 0,92- 0,96- 

В соответствии с изменением типа химической связи и структуры в 

свойствах бинарных соединений проявляется более или менее отчетли- 

во выраженная периодичность. Об этом, например, свидетельствует ха- 

ДНЕ 298» ~DHg 299» KAK/mMonbO KAK/ Mone Cl 

400 
. 400 

a 

al 55 2 Zr Hf 

TL 

: Ga Nb Ta 200° Be ‘ |5 PARES In w 200 

г b 
С Tl H AS mn Re Te 

at п те pp 0 РЬ 
Cl Po Bi 

49 | | | | 
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Рис. 132. Зависимость энтальпии образования высших оксидов (а) и хлоридов 
(6) от атомного номера элемента с положительной степенью окисления 

272



рактер изменения по периодам и группам стандартной энтропии, 

температуры плавления, энтальпии и энергии Гиббса образования в: 

зависимости от атомного номера элемента с положительной степенью 

окисления (см. рис. 131). В изменении параметров отчетливо проявля- 

ется также вторичная периодичность (рис. 132). 

$ 2. СРАВНЕНИЕ УСТОЙЧИВОСТИ БИНАРНЫХ 
СОЕДИНЕНИЙ 

В качестве меры сравнения стабильности соединений можно ис- 

пользовать энергию Гиббса образования соединений. 

На рис. 131, 2 показана зависимость АС хлоридов ЭС], от атомного 

номера элемента Э. Как видим, значение энергии Гиббса образования 

в пределах каждого периода по мере роста атомного номера элемента 

Э становится все менее отрицательным. Следовательно, стабильность 

хлоридов в том же направлении уменьшается. 

Примерно такой же характер изменения АС (в расчете на 1 моль атомов 

электроотрицательного элемента) имеет место в случае остальных галогенидов, 

оксидов, сульфидов, нитридов. 

В ходе кривых для разных типов бинарных соединений, естественно, про- 

являются и различия. Так, максимальная стабильность у галогенидов и 

сульфидов приходится на 5элементы I группы, у оксидов — на 5элементы I] 

группы. Далее, у э-элементов в целом наиболее устойчивы фториды, хлориды 

устойчивее бромидов; в свою очередь бромиды устойчивее нитридов. Такая же 

разница в стабильности характерна для большинства р-элементов, но выраже- 

на менее резко. У фэлементов закономерности сложнее. 

$ 3. ОСНОВНО-КИСЛОТНЫЕ СВОЙСТВА БИНАРНЫХ 
СОЕДИНЕНИЙ 

В соответствии с изменением химической природы элемента законо- 

мерно изменяются и химические свойства соединений, в частности их 

основно-кислотная активность. Так, в случае оксидов в ряду 

Liz0—BeO—B203;—CO,.—N.2Os по мере уменьшения степени полярности 

связи (уменьшения отрицательного эффективного заряда атома 

кислорода 6) ослабляются оснбвные и нарастают кислотные свойства: 

[120 — сильно оснбвной оксид, BeO — амфотерный, а B2O3, СО. и 

№0; — кислотные. 

Как известно, при взаимодействии основного оксида с кислотным 

образуется соль: 
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[120 + COz = Li2[CO3] 

OCHOBHbIM КИСЛОТНЫЙ 

Аналогичным образом взаимодействуют между собой и другие одно- 

типные бинарные соединения с резким различием в полярности связи: 

LiF + BF; = Li[BF4] 
[12$ + CS2 = Li[CS3] 

ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

В этих реакциях LiF и [125 (подобно Li2O) играют роль основных сое- 
динений, а ВЕ. и CS2 (подобно СО_)) - роль кислотных соединений. 

В приведенных реакциях соединения лития выступают в качестве доноров 

электронных пар - основных соединений, а соединения бора и углерода - в ка- 

честве акцепторов этих пар - кислотных соединений, например: 
- +. 

:Ё: :F: 

‚РЕ + ВР: > (ЕВЕ: 

донор акцептор 

Как видим, химическая природа бинарных соединений обусловлена 

химической природой электроположительного элемента: соединения 

металлических элементов проявляют основные свойства, а неметалли- 

ческих элементов — кислотные: 

Li Be B С М О Е 
LiF BeF 2 ; ВЕ: CF, МЕ. ОР. — 

[120 BeO B,03 CO2 №05 - — 

LigN BesN2 N C3N4 _ — — 

основные амфотерные — ми. 

кислотные 

Для сравнения основно-кислотных свойств бинарных соединений 

можно воспользоваться данными по АС соответствующих химических 

реакций. Ниже приведены реакции взаимодействия оксидов элементов 

3-го периода с оксидом натрия: 

Ма›О(к) + А15Оз(к) = 2МаА1О.-(к), АС. = -175 кДж 

Ма2О(к) + SiO2(k) = Ма251О. (к), ДС.., = -197 кДж 
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Na O(k) + 1/3Р2О5(к) = 2/3МазРОа(к), A Gog = -371 кДж 

Na,O(k) + SO3(K) = Na2SO,(k) AG) 9, = 022 кДж 

Na,O(k) + Cl,07(r) = 2NaClO,(x), АС. о; = -587 кДж 

Как видно из значений АС химических реакций, в ряду Al—Si—P— 

—S—Cl по мере усиления неметаллических признаков элементов кис- 

лотные свойства их оксидов резко возрастают. 

Аналогично можно показать, что в том же ряду элементов кислотные свой- 

ства возрастают и у других типов бинарных соединений, например: 

МаЕ(к) + МёРо(к). = МаМёЕз(к), AG) 9g 

МаР(к) + !/3AIF9(x) = 1/gNagAlF¢(k), AG), = -26 кДж 

NaF(k) + !/2SiF4(k) = !/2Na2SiFe(k), АС, оз = -51 кДж 

= -14 кДж 

Соединения однотипных элементов проявляют общность свойств и 

при других реакциях, например при сольволизе (гидролизе), аммоно- 

лизе и пр. Так, бинарные соединения щелочных и щелочно-земельных 

металлов гидролизу практически не подвергаются или же дают при 

этом щелочную среду: 

NaCl + HOH == гидролиз практически не протекает 

Na,O + HOH = 2МаОН 

Na2S + HOH == NaOH + NaSH 

Наоборот, гидролиз бинарных соединений неметаллов протекает 

необратимо с образованием кислот: 

ВС]; + 3HOH = НзВО: + ЗНС! 

В20. + 3HOH = 2H3BO3 

B2S3 + 6HOH = 2H3;BO3 + 3Н25 

Аналогично классифицируют соединения, в которых в качестве окислите- 

лей выступают два элемента, т.е. соединения типа оксид-галогенида, нитрид- 

галогенида, оксид-сульфида. Например, COS — оксосульфид углерода (IV) — 

кислотное соединение. Об этом свидетельствует его отношение к воде (при 

нагревании) и к основным соединениям: 

COS + 2Н2О = H,COz3 + Hos 

CaO + COS = Ca[CO,§] 
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$ 4. МЕТАЛЛИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ 

Химическое взаимодействие металлов между собой, а также с неме- 

таллами, если продукты их взаимодействия сохраняют металлические 

свойства, изучает один из разделов неорганической химии — иеталло- 

тииия. 

Если расположить металлы в порядке усиления их химического 

взаимодействия друг с другом, то получится следующий ряд: 

а) не взаимодействующие друг с другом ни в жидком, ни в твердом 

состоянии; 

6) взаимно растворяющиеся в жидком состоянии, а в твердом сос- 

тоянии образующие эвтектику; 

в) образующие друг с другом жидкие и твердые растворы любого 

состава; 

г) образующие между собой одно или несколько металлических 

соединений, называемых металлидами. 

Металлические твердые растворы. Металлы характеризуются повы- 

‚шенной склонностью растворять металлы и в меньшей степени неме- 

таллы. Эта способность — следствие предельной нелокализованности 

металлической связи. Вследствие дефицита электронов (см. рис. 72) 

валентная зона металлического кристалла может принимать некоторое 

число добавочных электронов, не вызывая изменений структуры и 

металлических признаков кристалла. Например, в кристалле серебра, 

атомы которого имеют по одному валентному электрону $1, электрон- 

ная концентрация (отношение общего числа валентных электронов к 

общему числу атомов в кристалле) равна 1. Но она может возрастать 

до 1,4 за счет электронов, вносимых атомами других элементов. 

Подобному увеличению электронной концентрации в валентной 

зоне до 40% соответствует предельная растворимость металлов в се- 

ребре; например, твердый раствор на основе серебра может содержать 

(мол. доли, %): до 40 Cd(s2), 20 In(s2p!), 13,3 Sn (52р2) или 10 Sb (52р3). 
Как видим, по мере увеличения числа валентных электронов раст- 

воримость металлов в серебре падает. В случае же растворения в се- 

ребре золота (один валентный электрон 51) электронная концентрация 

не изменяется, поэтому золото и серебро растворяются друг в друге 

неограниченно. 

Прибавление электронов сверх оптимально допустимого приводит к 

энергетической неустойчивости данного типа кристаллической струк- 

туры металл — растворитель и к возникновению структуры нового 

типа. Это уже свидетельствует о превращении твердого раствора в 

интерметаллическое соединение или при полном завершении валент- 

ной зоны — в соединение с ковалентной или ионной связью. 
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Образование энергетических зон возможно лишь при условии энер- 

гетического и пространственного соответствия перекрывающихся орби- 

талей (см. рис. 72). Поэтому растворимость веществ в металлах зависит 

не только от числа валентных электронов, но и от их типа ($, р, 4 или 

f) и энергетического состояния. Вследствие сложной взаимосвязи этих 

факторов в многоатомных системах рассчитать предельную раствори- 

мость приведенным выше путем для большинства случаев не представ- 

ляется возможным. 

Как уже указывалось, образованию твердых растворов благоприят- 

ствуют близость химических свойств атомных радиусов и типов крис- 

Таллической структуры исходных веществ (см. ч. 1, раздел Ш, гл. 1, 

$7). Несоблюдение одного из этих условий приводит к тому, что 

твердые растворы между компонентами образуются лишь в ограничен- 

ных пределах концентраций или же не образуются вообще. Например, 

предельная растворимость ряда металлов в никеле (4852, г = 0,124 нм) 

выражается в виде следующего ряда: 

Со Ее Mn Cr V Ti Sc Ca K 

Валентные 

электроны... dis? 49 Pst фя PBs? std 492 52 51 

‚ Металлический 

радиус атома, _ 

HM........ 0,125 0,126 0,130 0,127 0,134 0,146 0,164 0,197 0,236 

Растворимость, % 

(мол. доли). 100 100 100 50 43 15 ? — Практически 
| нерастворимы 

Близкие по химическим свойствам и размерам атомов никель, ко- 

бальт, железо и марганец образуют друг с другом непрерывный ряд 

твердых растворов. В ряду Cr—V—Ti по мере увеличения различий 

в химических свойствах растворимость металлов в никеле падает. 

Кальций и калий, которые резко отличаются от никеля по свойствам 

и атомным размерам, твердых растворов с ним практически не обра- 

зуют. 

Металлические соединения. В противоположность твердым раст- 

ворам интерметаллиды, как правило, имеют сложную кристалли- 

ческую структуру, отличную от структур исходных металлов. Свойства. 

интерметаллидов также существенно отличаются от свойств исходных 

компонентов. Так, в обычных условиях интерметаллиды уступают 

чистым металлам по электрической проводимости и теплопроводно-. 

сти, но превосходят их по твердости и температуре плавления. На- 

пример: | 
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Mg 6-51 МЕ25п 

Т. mm, °С... 6. eee ee eee 650 232 778 

Электрическая проводимость *....... 21 8 0,1 

Ширина запрещенной зоны, эВ....... _ - 0,34 

Все это показывает, что интерметаллиды можно рассматривать как 

соединения с сочетанием разных типов химической связи (металличес- 

кой, ковалентной и ионной). Относительная доля того или иного 

типа связи в разных металлидах меняется при этом в широких пре- 

делах. 

Разнообразие типов химической: связи и кристаллических структур 

обусловливает у. металлидов широкий спектр физико-химических, 

электрических, магнитных, механических и других свойств. Так, их 

электрические свойства могут иногда изменяться от сверхпроводимос- 

ти в жидком гелии до полупроводимости при обычных условиях. 

Механические свойства метал- 

лидов весьма чувствительны к 

воздействию температур. При 

обычных условиях большинство 

т. ТА из них очень тверды и хрупки. 

-+ + _! При повышении . ‘температуры 

Ф--- металлиды ведут себя как плас- 

Ат = тичные тела. Основная причина 

этого — возрастание доли метал- 

@cu Од лической связи при нагревании. 

а д Многие металлиды отличаются 

Рис. 133. Кристаллическая решетка высокой теплотой образования и 

СизАи (а) и взаимная координация химической стойкостью. 
атомов в кристалле (6) 

Металлиды в воде не растворяются, 

но некоторые из них (подобно некоторым металлам) способны растворяться в 

неводных растворителях, в частности в жидком аммиаке. При этом они ведут 

себя как электролиты, т.е. при растворении дают ионы, вступают в реакции 

двойного обмена: 

2Са(№Оз)2 + КаРЬ = = СазРЬ + 4КМО: 
4Zn(CN)2 + 9Na = NaZnq + 8NaCN 

При электролизе растворов или расплавов интерметаллидов относительно 

более электроотрицательный металл выделяется Ha аноде, а более электрополо- 

жительный — на катоде. Например, при электролизе аммиачного раствора 

*Здесь и далее электрическая проводимость ртути принята за единицу. 
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NagPbg на катоде выделяется натрий, на аноде — свинец. При электролизе 

расплава КМа› калий выделяется на катоде, натрий — на аноде. Наоборот, 

при взаимодействии металлов в неводных растворителях, например в жидком 

`аммиаке, получаются металлиды: 

4Na + 9Pb = NagPbg (зеленый раствор) 

3Na + 7Sb = NagSb7 (красный раствор) 

ЗМа + 7Bi ='МазВ1: (коричневый раствор) 

Сведения о составе и структуре металлидов обычно получают экс- 

периментально. Ha рис. 133,a показана кристаллическая решетка 

СизАц. Атомы золота занимают вершины куба, а атомы меди распола- 

гаются в центре граней. Следовательно, каждый атом золота находит- 

ся в координации с 12 атомами меди, а каждый атом меди — с 4 ато- 

мами золота (рис. 133, 6), что отвечает средней формуле Cu3Au. 

ГЛАВА 4. ТРЕХЭЛЕМЕНТНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

$ 1. ПРОИЗВОДНЫЕ АНИОННЫХ КОМПЛЕКСОВ 

Как мы видели, при взаимодействии резко различных по химичес- 

кой природе бинарных соединений образуются новые химические 

соединения, среди которых наиболее просты по составу трехэлемент- 

ные соединения: 

NaF + BF; = Na(BF,] 

Na,O + CO, Ма2[СО:] 

ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

По типу химической связи между их внутренней и внешней сфера- 

ми эти соединения могут быть ионными, ионно-ковалентными и кова- 

лентными. Если анионный комплекс достаточно устойчив, то рассмат- 

риваемые соединения по основно-кислотным свойствам подобны бинар- 

ным. Так, производные щелочных и щелочно-земельных. металлов 

являются основными, а производные неметаллических элементов — 

кислотными. Сказанное подтверждается их сольволизом и реакциями 

взаимодействия производных анионных комплексов различной основ- 

но-кислотной природы, например: 

RbNO, + INO; = ВЫКМО.:)-] 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 
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ВЪМО. + HOH = гидролиз практически не идет 

OCHOBHbIM , 

INO; + HOH = HIO + HNO; 
KUCJIOTHbIN 

На устойчивость производных анионных комплексов большое влия- 

ние оказывает природа ионов внешней сферы. Последние в большей 

или меньшей степени вызывают контрполяризацию (ослабление внут- 

ренних связей) анионного комплекса. При этом чем выше у атома 

склонность к образованию ковалентной связи (выше JO), тем его 

контрполяризующее действие, как правило, сильнее. В этом нетрудно 

убедиться, сопоставив температуры и значения ДС..; распада соответ- 

ствующих соединений, например распада оксокарбонатов $-элементов 

П группы: 

ЭСО.(к) = JO(K) + CO,(r) 

Ba Sr Ca Mg Be 

Электроотрицалтельность Э. 0,89 0,95 1,00 1,31 1,57 

Карбонат.............. BaCO3; SrCO3 CaCO3 МСО. BeCOgz 

Температура распада, карбо- 

ната, °С............ 1300 1100 840 400 100 

ДС.., распада карбоната, 

кДж/моль............ 216 183 130 65 -30 

При нагревании МёСО; (АС = 65 кДж/моль) распадается на MgO 
и СО.) уже при 400 °С, тогда как распад BaCO 3 (AG = 216 кДж/моль) 

на ВаО и СО. становится заметным лишь при 1300 °С. 

й и NaCl—AICl; KCi—AIC1; RbCI-AICl; CsC1—AlCl; 

600; 

400+ 

Е 5 я Е 
0 1 rae < fe re 

0 2040 50 Я 100 0 20 40 50 Я 100 0 0 40 0 Я 0G 20 40 60 y i 
NaCl AICI; KCl AICI, RbCl АС; С 

Мал. дели A\C13,% 
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Влияние природы атомов внешней сферы на устойчивость соединений 

можно показать также на примере взаимодействия AlCls с МС]. Kak показыва- 

ют диаграммы плавкости (рис. 134), в ряду МаС-АЮз, KCI—AICls, 
RbCI—AICl3, С5С|-А]1С]3 устойчивость соединений M[AICl4] повышается. Это 

соответствует уменьшению  контрполяризующего действия в ряду 

Na*—K*t—Rb*—Cs"*, т.е. усилению тенденции к образованию ионной связи. 

Таким же образом можно объяснить уменьшение термической устойчивости 

по мере увеличения электроотрицательности атома внешней сферы в ряду 

KNO3—GNO3—FNOs: 

О. ,O| HO, ,OFO. 0 
xt | Seno Sy Sy 

| | | 
( ’ ‘ 

О О 

В КМО: ионы К* и МО: изолированы друг от друга. В ковалентных НМОз 

и ЕМ№Оз за счет образования связи H—O и F—O в ионе NOg нарушается 

прежнее распределение электронной плотности (л-связывание), что приводит к 

снижению его устойчивости. Так, если ионное соединение КМО. разлагается 

лишь выше 400 °С, то ковалентное HNO 3 начинает заметно разлагаться уже 

при обычной температуре и освещении, a FNOg3 существует лишь при темпера- 

турах ниже —5 °С. 

Вследствие контрполяризующего действия внешней сферы катионные 

производные неметаллических элементов и сложных анионов весьма неустойчи- 

вы и известны для относительно слабо электроотрицательных элементов при 

низких степенях окисления I(II), 1(1), Те(П), Sb(III). 

Подобным же образом объясняется хорошо известный факт мень- 

шей устойчивости кислот со сложными кислотными остатками по 

сравнению с их солями. Можно напомнить, что, например, соли 

Na2CO3, K2CO3, КСО, КВЕ. вполне устойчивы, тогда как однотип- 

ные соединения водорода Н2СО+, H2SO3, HClO3, HBF, вследствие их 

‚ неустойчивости в свободном состоянии не получены. 

$ 2. СМЕШАННЫЕ СОЕДИНЕНИЯ, ТВЕРДЫЕ РАСТВОРЫ, 
ЭВТЕКТИКА 

В зависимости от природы исходных соединений при их взаимо- 

действии друг с другом возможны следующие варианты. Взаимодейст- 

вие резко различных по химической природе соединений приводит к 

образованию новых химических соединений. Примеры такого взаимо- 

действия были рассмотрены выше. 
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По мере уменьшения различий в химической природе взаимодейст- 

вующих соединений возможности образования комплексных анионов 

уменьшаются, поэтому возникают уже либо смешанные соединения, 

твердые растворы, или эвтектики. 

Смешанные соединения получаются при взаимодействии соедине- 

ний элементов, в равной мере склонных к комплексообразованию, 

например 

CuS + FeS = CuFeS, (халькопирит) 
MgO + AloO3 = Мд5А15О4 (шпинель) 

смешанное 
соединение 

Смешанные соединения — это полимеры, в которых атомы обоих 
электроположительных элементов играют роль комплексообразовате- 
лей, т.е. с химической точки зрения равноценны. Так, если кристалл 
КВЕ. имеет островную структуру и в нем можно выделить ионы Kt и 
ВЕ;, то смешанное соединение CuFeS, (талькопирит) — координа- 

ционный полимер. В его кристаллической решетке атомы Cu и Fe за- 

ключены в тетраэдры из атомов серы — структурные единицы CuS, и 
FeS, (рис. 135), т.е. халькопирит CuFeS, — смешанный сульфид меди 
(II) и железа (II). 

М5А15О4 (шпинель) — смешанный оксид магния (II) и алюминия 
(III), также координационный полимер. Его кристаллы образованы 

тетраэдрическими MgO, и октаэдрическими AlOg структурными еди- 
@ ницами. Аналогичны по структуре соеди- 

+2+3 +2 
нения состава M(MOz2)2, где M—Mg, Mn, 

+3 
Fe, Со, №; M—Al, Cr. 

Кроме структуры типа халькопирита и 

шпинели для смешанных соединений 

(смешанных оксидов, сульфидов, галогени- 

дов, нитридов и др.) весьма характерны 

структурные типы ильменита, перовскита и 

пр. (см. рис. 70). 
Если электроположительные элементы 

взаимодействующих соединений способны 

образовывать близкие по строению, разме- 

ру и устойчивости структурные единицы, 
Рис. 135. Кристалли- то получаются твердые растворы 3aMe- 
ческая решетка халь- 

щения: копирита CuF eS, 
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КМО. + RbNO, = КМО. — ВЬМО. 

твердый раствор 

MnCl, + FeCl, = MnCl, - FeCl, 

твердый раствор 

Соединения элементов, близких по химическим свойствам, но раз- 

личающихся строением и размерами атомов (ионов), химически не 

взаимодействуют, а дают механическую смесь кристаллов — эвтектику. 

Например, эвтектическая смесь образуется при совместной кристалли- 

зации KCl (r,,, = 0,133 нм) и LiCl (г += 0,068 нм): 

LiCl + КЦ = LiCl + KCl 
эвтектика 

Влияние природы взаимодействующих соединений на характер 
образующихся продуктов можно проиллюстрировать диаграммами 
плавкости соответствующих систем (рис. 136). Так, в системе хими- 

чески близких и одинаковых по структуре соединений соседних эле- 
ментов периодической системы МпС]—ЕеС]. образуется твердый раст- 
вор, тогда как в системе соединений, довольно близких по химической 
природе, но существенно различных по структуре FeCl,—CuCl, (FeCl, — 
слоистая структура, CuCl) — цепная структура), возникает эвтектика. 
И наконец, в системе резко различных по химической природе 
соединений KCl—FeCl, возникают новые химические соединения. 

$, 4 
t, °C 

Г 700 

Г 600 
a 900 

Too 400 

620 aan 1 1 1 2FeCl, } Lf, Г 
0 59 Ш 0 9 т 0 50 ~ 100 

FeCl, MnClp — Ее] KCL Ееср Сис 
Mon. доли MnCl» , % Мол. дели КС, %, Мол. боли СмС1о , % 

a Oo G 

Рис. 136. Диаграммы плавкости систем: 

а — твердый раствор; 6 — с химическим соединением; в — с эвтектикой 
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ГЛАВА 5. НЕСТЕХИОМЕТРИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ 

$ 1. СОЕДИНЕНИЯ ПЕРЕМЕННОГО СОСТАВА 

В начале XIX в. Пруст в споре с Бертолле высказал утверждение, 

что вещество, независимо от способов получения, обладает одним и 

тем же составом. Это утверждение стало основным законом — законо 
постоянства состава. На основании данных о составе вещества строи- 
лась его химическая формула с постоянным количественным соотноше- 
нием элементов (СО., Н2О, СН.). Поэтому соединения постоянного 
состава были названы стегиометрическили соединениями*. Закон 
постоянства состава и стехиометричность соединений долгое время 
считались незыблемыми. Однако в начале ХХ в. Н.С. Курнаков на 

основании своих исследований пришел к выводу о существовании 
нестехиометрических соединений, т.е. характеризующихся переменным 
составом. Он отмечал, что было бы ошибкой считать соединения пере- 

менного состава... чем-то редким и исключительным. Соединения 
постоянного состава Н.С. Курнаков назвал дальтонидами в честь 
Дальтона, широко применявшего атомно-молекулярную теорию к 
химическим явлениям. Нестехиометрические соединения были названы 
в честь Бертолле бертоллида.ми. | 

Соединениями постоянного состава являются вещества молекуляр- 
ного строения, поскольку состав молекул однозначно определяется 
строением их образующих атомов. Если же кристаллическое вещество 
имеет атомное или ионное строение, то оно характеризуется более или 
менее переменным составом. Причиной этого являются точечные де- 
фекты в кристалле. В реальном кристалле возможны дефекты двух 
типов. Рассмотрим кристалл двухэлементного соединения АВ. В 

идеальном случае в кристалле заняты все узлы кристаллической ре- 
шетки атомами (ионами) А и В (рис. 137, а). В реальном же кристалле 
могут быть не заняты узлы кристаллической решетки, отвечающие 
атому (иону) А или атому (иону) В (рис. 137, в) или того или другого. 
Кроме того, в междоузлиях решетки могут располагаться избыточные 
атомы (ионы) А и (или) В (рис. 137, 6). 

Рассмотрим некоторые примеры. Отчетливо нестехиометрическими 
соединениями являются оксид и сульфид железа (II). Оксид железа 
(II) имеет структуру типа хлорида натрия и его идеализированная 
формула FeO. Реальное же соединение имеет состав от Геоз9О до 

Feo 950. Вещество, точно отвечающее формуле FeO, вообще неустойчи- 

* ® e 

Стехиометрия — от греч. stoicheion — основание, элемент и metrea — 

мерю. 
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O—e—O—e o-—®-—O-@® o—e—o-—e 
tf | | | | | | | | | ® | 
é—o—e—0 oO— —®Ф—Ю№о e—o—e-—O 

| | | | | | | | | ® | | | 
O—e—o—e oO—-e— —® o—e—od—e 

| | | | | | | | | ® | | e | 
e—o—e—o0 e— —®e—O e—o0—e-—O 

a 6 B 

Рис. 137. Дефекты кристаллической решетки соединения AB: 

а- идеальная решетка; 6 — решетка с недостатком атомов В; в — решетка с избытком 

атомов А | 

во и может быть получено лишь в особых условиях. Такие соединения 

Н.С. Курнаков назвал инилгыльи. 

Сульфид железа (П) FeS на самом деле имеет состав Ре!-.5, т.е. 
соединение имеет недостаток: г атомов Ее и его состав близок к форму- 

ле FesS7. 

В представлении ионной модели избыток отрицательного заряда в 

кристаллах Ге!-‚О; Fe-7S (г — дефицит катионов) компенсируется 

превращением ионов Fe2* в ионы ГЕе3*. Чтобы сохранилась электро- 

нейтральность, на каждую вакансию иона Fe2+ должно приходиться 

два иона РеЗ* (рис. 138, а). 
В кристаллах с дефицитом анионов анионные вакансии могут зани- 

мать электроны и тем самым компенсировать избыток положительного 

заряда. Обсудим следующий экспериментальный факт. При нагрева- 

нии в Парах натрия кристаллы NaC] становятся желтого цвета. Это 
можно объяснить следующим образом. При растворении в кристалле 

NaCl атомы натрия ионизируются 

Na — Nat +e 

Pet of Fett 0" a Na— Cl'— Na’ 

. | | | | ЗИ СГ 

ЕЕ | 
Cl— Na— Ci— Na 

Loto koko ot twthoo$ 
О —Fe— о — Ее Na— Cl — Na— Cl 

a 6 

Рис. 138. Катионный дефект в кристалле FeO (a) 
и анионный дефект в кристалле NaCl, легирован- 
ным натрием (6) 
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Ион Ма* занимает катионный узел, а электрон — анионный узел (рис. 

138, 6). За счет возбуждения электронов эта система поглощает свет в 

видимой части спектра: кристалл приобретает окраску. 
Составу оксида титана (II) отвечает формула Tip g500,35. Это озна- 

чает, что из каждых семи мест одно, предназначенное для атомов 
обоих видов, всегда пустует. Поскольку вакансии распределены в 
произвольном порядке, структура остается кубической (типа NaCl) во 

всем интервале составов. 
Составы, укладывающиеся внутри граничных значений нарушения 

стехиометрического состава, называются областью 10.мозенности. Есть 
соединения с широкой областью гомогенности, например, состав окси- 
да титана (II) TiO изменяется от Т1о,7О до ТО! з, а состав сульфида 
свинца (II) PbS имеет весьма узкую область гомогенности: от Pbo 99959 

до РЬЗо,9995. Кристаллическая решетка карбида титана (типа NaCl) 

сохраняется, если в ней недостает даже 40% атомов углерода; состав 
карбида титана может изменяться от Т!Сов до TIC. 

Среди неорганических веществ почти 95% не имеют молекулярного 

строения и, следовательно, являются нестехиометрическими соедине- 
ниями. Часто отклонения от стехиометрического состава так невелики, 
что при химическом анализе их установить не удается. (Этим-то объ- 
ясняется, что закон постоянства состава считали справедливым на 
протяжении столь долгого времени.) Однако исследование свойств 
веществ, например, электрической проводимости, окраски, магнитных 
и других свойств, вынуждает признать наличие переменного состава. 

Наиболее отчетливо переменный состав проявляется у соединений 
4-элементов — оксидов, сульфидов, нитридов, карбидов, гидридов 
и др. 

Соединения переменного состава, как правило, обладают интенсив- 
ной окраской, проявляют металлические или полупроводниковые 
свойства. По сравнению с соединениями постоянного состава у них 
большая реакционная способность и каталитическая активность. 

Процесс образования дефектов кристаллической решетки, конечно, 
эндотермический, и как всякое разупорядочение сопровождается воз- 
растанием энтропии (AS > 0). Поэтому в согласии с AG = AH — TAS 
при любой температуре, отличной от абсолютного нуля (Т > 0 К), в 

реальном кристалле должны существовать дефектные позиции или 
вакансии. Полное структурное упорядочение может реализоваться 
лишь при абсолютном нуле (0 К). 
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$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ВКЛЮЧЕНИЯ 

Своеобразными упорядоченными твердыми растворами внедрения 
типа соль — лед являются некоторые кристаллогидраты с большим 
числом молекул воды, например Ма›5О4-10Н2О, Na2CO3-10H20 (тек- 

тозидраты). Они имеют структуру льда, которая стабилизируется 
за счет стягивающего действия электростатически взаимодействующих 
ионов противоположного’ знака. Вследствие этого температура плав- 
ления тектогидратов намного превышает температуру плавления льда. 

К тектогидратам приближаются так называемые соединения включе- 
ния, т.е. системы, образовавшиеся в результате обратимого внедрения 
молекул одного вещества ("гостя") в свободные полости кристалла 
другого вещества ("хозяина"). В соединениях включения межмолеку- 
лярное взаимодействие молекул "гостя" с составными частями крис- 
талла играет второстепенную роль. 

_ Соединения включения называют 

также клатратными или просто 
клатратами. K клатратам, например, 
относятся так называемые зидраты 
1а30в, которые образуются за счет 
включения в. междоузельные прост- 
ранства кристалла льда молекул Clo, 
CH,, Н25, Аг, Хе, SO, или др. В од- 

ной из модификаций льда на 46 моле- a 

кул воды приходится 8 свободных 
полостей; отсюда средний состав 
таких кристаллогидратов клатратного 
типа Х.5,75Н2О или  округленно Р ис. 139. Строение клатрата, сос- 

Х.6Н.О (Х — молекула "гостя"). тава Х+5,75Н2О 
Строение газового гидрата этого состава показано на рис. 139. 

Встречаются также гидраты газов состава X-7,75H2,O (Х.8Н.О). 
Газовые гидраты — твердые кристаллические вещества, напоминаю- 

щие по внешнему виду снег или рыхлый лед. Первым был получен 
гидрат хлора С]-6Н›О (Дэви, 1811) при охлаждении насыщенного 

хлором водного раствора до 9°С. 

OT 

< 
TS, 

Эх 0oH,0 

Большой теоретический и практический интерес представляют газовые 

клатраты. Ряд процессов нефтедобывающей, газовой и нефтехимической про- 

мышленности сопровождается образованием углеводородных — гидратов, 

забивающих трубопроводы и аппаратуру. Для предотвращения этого необходи- 
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мо знать условия образования гидратов (температуру, давление и другие 

параметры) при различных составах газовой фазы. 

Образование и затем разрушение газовых клатратов используются, напри- 

мер, для разделения газов (углеводородов, благородных газов), соединений- 

изомеров, для опреснения морской воды. Клатраты используются как удобная _ 

форма хранения газов — 1 объем клатрата может содержать до 200 объемов 

газа. 

Опреснение морской воды основано на высокой стабильности углеводород- 

ных газовых клатратов. Нагнетанием газа в соленую воду (при температуре 

1,1 — 24 °С и давлении 0,4 — 7 МПа) получают твердые углеводородные 

клатраты. Например, кристаллогидраты пропана образуются при 1,7 °С и 

0,4 МПа. Затем кристаллы клатратов выделяют, промывают и разлагают при 

температуре 7,2 °С и давлении 0,5 МПа. При этом получается опресненная 

вода; высвободившийся пропан снова используется для образования клатрата. 

Процесс опреснения морской воды этим методом высоко экономичен. . 

Клатраты в природе часто выполняют роль естественного хранили-` 

ща газов. Так, в районах вечной мерзлоты обнаружены на значитель- 

ной глубине в недрах земли твердые газовые гидраты метана — важ- | 

ный источник ценного сырья.



Раздел ll 

Химия 5- и р-элементов 

5- и рРЭлементы — это элементы главных подгрупп периодической 

системы Д.И. Менделеева. Каждый период системы начинается двумя 

5-элементами, а шесть его последних элементов (кроме 1-го периода) — 

это р-элементы. 

ГЛАВА 1. ОБЩИЕ ЗАКОНОМЕРНОСТИ 

$ 1. ВНУТРЕННЯЯ И ВТОРИЧНАЯ ПЕРИОДИЧНОСТЬ 

У s- и рэлементов валентными являются электроны и орбитали 

внешнего слоя атома. Число внешних электронов равно номеру груп- 

пы, в которой находится элемент (кроме Н и Не): 

Группа ...... и ининнннннни ГИ Ш IV V VI VII VIII 

Электронная конфигурация 

валентного слоя ‘атома ....... Я 5 tpl 9 53 5 9 85216 

В периоде и группах характер изменения атомных 

радиусов, энергии ионизации и сродства к электрону атомов был 

показан на рис. 16, 12 и 13. Как видно из этих рисунков, орбитальные 

радиусы атомов с увеличением атомного номера элемента в периоде 

уменьшаются, а энергия ионизации в общем возрастает. 

В подгруппах элементов с возрастанием атомного номера 

элемента (увеличение числа электронных слоев) размеры атомов в 
общем увеличиваются, а энергия ионизации уменьшается. Характер 

изменения сродства к электрону (см. рис. 13) в периодах и подгруппах 

5- и рэлементов противоположен. Из рис. 13 следует, что электроотри- 

цательность элементов при переходе в периоде от I к УП группе увели- 
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чивается, а в подгруппах сверху вниз уменьшается. Таковы общие 

тенденции изменения рассматриваемых констант. 

В характере изменения свойств элементов по периоду проявляется 

E, He | внутренняя периодичность, а по 

подгруппе — вторичная периодич- 

НОСТЬ. 

Tak, при переходе от $-элемента | 

группы к р-элементу VIII группы. 

на кривой энергии ионизации 

атомов (рис. 140) и кривой измене- 
ния их радиусов (см. рис. 15, 16) 
имеются внутренние максимумы и 

минимумы. Это свидетельствует о 

внутреннепериодическом характере 

изменения этих свойств по перио- 

ду. Объяснение отмеченных зако- 

номерностей можно дать с помо- 

щью представления об экранирова- 

нии ядра. 

2 Эффект экранирования ядра 

о обенеия обусловлен электронами внутреи- 
в подгруппах 5- и ролементов них слоев, которые, заслоняя ядро, 

ослабляют притяжение к нему 

внешнего электрона. Так, при переходе от бериллия 4Be к бору 5В, 

несмотря на увеличение заряда ядра, энергия ` ионизации атомов 

уменьшается: 

, Be (9,32 эВ) 5В + эВ) 

— — — Е — — 

№ + ” 
25 25 

Это объясняется тем, что притяжение к ядру 2рэлектрона атома 

бора ослаблено за счет экранирующего действия 25-электронов. 

Понятно, что экранирование ядра возрастает с увеличением числа 

внутренних электронных слоев. Поэтому в подгруппах 5- и р-элементов 

наблюдается тенденция к уменьшению энергии ионизации атомов (см. 

рис. 15, 140). 

Уменьшение энергии ионизации от азота 7N к кислороду gO (см. 

рис. 140) объясняется взаимным отталкиванием двух электронов одной 

и той же орбитали: 
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‘Ty ret +++ 
+r 2p + 2p 

25 25 

Эффектом экранирования и взаимного отталкивания электронов 

одной орбитали объясняется также внутреннепериодический характер 

изменения по периоду атомных радиусов (см. рис. 15) и тенденция к 

увеличению в подгруппе радиусов атомов. 

В характере изменения свойств 5- и рэлементов в подгруппах от- 

четливо наблюдается вторичная периодичность (см. рис. 16, 132). Для 

ее объяснения привлекается представление о проникновении электро- 

нов к ядру. Как было показано на рис. 9, электрон любой орбитали 

определенное время находится в области, близкой к ядру. Иными’ 

словами, внешние электроны проникают к ядру через слои внутренних 

электронов (рис. 141). Так, внешний 35-электрон атома натрия облада- 

ет весьма значительной вероятностью находиться вблизи ядра. Кон- 

центрация электронной плотности (степень проникновения электро- 

HOB) при одном и том же главном квантовом числе наибольшая для s- 

электрона, меньше — для р-электрона, еще меньше для 4-электрона и 

т.д. Например, при п = 3 степень проникновения убывает в последова- 

тельности 3s > 3p > 3d. . 

Понятно, что эффект проникновения увеличивает прочность связи 

‘внешних электронов с ядром. Этим, в частности, определяется поря- 
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Рис. 141. Радиальное распределе- Рис. 142. Вторичнопериодическая зави- 
ние электронной плотности в атоме симость радиусов внешних р-орбиталей 
натрия от атомного номера р-элемента 
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док заполнения в многоэлектронных атомах s-, р-, 4-, орбиталей при 
данном п. Вследствие более глубокого проникновения 5-электроны в 
большей степени экранируют ядро, чем р-электроны, а последние — 
сильнее, чем 4-электроны, и т.д. 

Пользуясь представлением о проникновении электронов к ядру, 
рассмотрим характер изменения радиуса атомов элементов в подгруппе 
углерода. В ряду C—Si—Ge—Sn—Pb проявляется общая тенденция 

увеличения радиуса атома (рис. 142). Однако это увеличение имеет 

немонотонный характер. При переходе от 51 к Ge внешние р-электро- 
ны проникают через экран из десяти 34-электронов и тем самым уп- 
рочняют связь с ядром и сжимают электронную оболочку атома. 
Уменьшение размера бр-орбитали Pb по сравнению с 5р-орбиталью Sn 
обусловлено проникновением бр-электронов под двойной экран десяти 

54-электронов и четырнадцати 4Ёэлектронов. 
Этим же объясняется немонотонность в изменении энергии иониза- 

ции. атомов в ряду C—Pb и большее значение ее для Pb по сравнению 

с атомом Sn (см. рис. 140). 

$ 2. СТЕПЕНИ ОКИСЛЕНИЯ s- И рэЭЛЕМЕНТОВ 

О немонотонном характере изменения свойств в главных подгруп- 
пах свидетельствует, например, характер изменения энергетического 
различия внешних s- и рорбиталей (табл. 29), степеней окисления 
(табл. 30) и координационных чисел (табл. 31) s- и рэлементов в 
зависимости от их атомного номера.. 

У атомов 5 и р-элементов валентными являются электроны 
внешнего слоя. При участии в образовании связей всех валентных 
электронов элемент проявляет высшую степень окисления, которая 
численно равна номеру его группы в периодической системе. 
Энергетически относительно более стабильны соединения, в которых 
элементы нечетных групп проявляют нечетные степени окисления, а 
элементы четных групп — четные степени окисления (табл. 31): 

zh ns np ns пр: 

НОЖ 
4 4 

=—— +1,-1 +2, —2 

+3 — = +4 
_ +



Таблица 29. Энергетическое различие (эВ) внешних 3- и р орбиталей 

атомов элементов главных подгрупп 

| Период Группа 

| II Ш IV У VI VII VIII 

2 Li Be B C N | O F Ne 

1,9 2,8 4,6 5,3 6,0 | 14,9 20,4 26,8 

3 Na Mg Al Si Р |5 Cl Ar 

2,1 2,7 4,5 5,2 5,6 | 9,8 11,6 13,5 

4 К Са Са Се As | Se Br Kr 

- - 5,9 6,7 6,8 | 10,4 12,0 13,2 

5 In Sn Sb | Te I Xe 

5,2 5,8 6,6 | 8,8 10,1 - 
6 Tl Pb Bi | Po At Rn 

(7) | (9) (10) | (12) (16) - 

Таблица 30. Степени окисления s- и р-элементов 

Характеристика Группа 

элемента : 

I uo | um} wil vi owed svi УШ | 

Валентные элект-| & st | stpl | stp? | stp] stpt | stp? $26 
OHbI 

Элемент Li Be B C N O F Ne 

Степени окисле- |1 2 3 4215,3] 2 - - 

HUA — -3 | -2 —1 - 

Элемент Ма Mg} Al Si Р S Cl Ar 

Степени окисле- | 1 2 3 4,2 | 5,3] 6,4 ]1, 3,5, 7 - 

ния — —3 | —2 —1 - 

‚ Элемент К Са | Са | Се | Аз Se Br Kr 

Степени окисле- |1 2 3 4,2 | 5,3 |] 6,4 |1, 3,5,7 2, 4 

i“ —4 -3 | -2 -1 - 

| Элемент Rb Sr In Sn Sb Te I Xe 

Степени окисле- | 1 2 3 |4,2]5,3] 6,4 [1,3,5,7 R, 4, 6, 8 
НИЯ — -3 | -2 —1 - 

Элемент Cs Ва | Tl Pb | Bi Po At Rn 

‚ Степени окисле- | 1 2 1,3 12,4 13,5 14,6 [5,7 (2, 4, 6, 8) 

ния -4 | -3 1-2 |-1  |- - 



Таблица 31. Фторо- и оксокомплексы некоторых элементов 

I 6. $ 

Группа Ея 
sae 
To 8 

= 85 
S RS 
| Il Ш IV V VI VII VII | бо Е 
| яр 

2 Вег?` BF; СЕ? МЕ; 4 

3 AIF3- УЕ PF; SFe СЕ 6 

4 GaF3- GeF2 AsFe беге 6 

2 BO; CO NO; 3 

3 507 PO? S02" ClO; 4 

4 GeO | AsO | SeO2- | BrO; 4 

5 р SnO$ SbOt TeO$ | 105 XeO4" 6 

При переходе от [к VIII группе высшая степень окисления элемен- 

тов главных подгрупп становится все менее устойчивой. Это можно 

объяснить увеличением при переходе от [ к УШ группе энергетическо- 

го различия между 5- и рорбиталями внешнего слоя атома, а следова- 

тельно, уменьшением возможности участия в образовании химической 

связи п52-электронов. Так, резкое увеличение энергетического разли- 

чия между 35- и Зрорбиталями в ряду Si (5,2 эВ) — P (5,6 эВ) — 5 
(9,8 эВ) — Cl (11,6 эВ) приводит к резкому уменьшению устойчивости 

образуемых ими оксоионов: 

$1041 PO SOF CIO; 

В характере изменения энергетического различия ns- и пр-орбиталей в 

подгруппе проявляется явно выраженная вторичная периодичность. Как видно 

из табл. 29, энергетическая разность между пз- и пр-уровнями для элементов 

4-го периода выше, чем для элементов 3-го и 5-го периодов. Следовательно, 

соединения, отвечающие высшей степени окисления у 3p- и брэлементов, 

должны быть устойчивее, чем у 4р-элементов. Сказанное объясняет экспери- 

ментально установленные ряды устойчивости типа, 

PCls > AsCls < SbCls; ЗЕ > SeFe < Teg; СО, > ВгО, < 10; 
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Особенно велико различие между 

энергиями 65- и бр-орбиталей (рис. 143). 

Этим объясняется тот факт, что для р- 

элементов 6-ro периода высшая степень 

окисления неустойчива. Поскольку 65?- 

электроны р-элементов 6-го периода 

принимают участие в химической связи 

с большим трудом, этот эффект получил 

название "эффект инертной 63-пары". 

Как видно из рис. 143, средняя энер- 

Рис. 143. Энергетическое разли- VL связей в гексафторидах р-элементов 
une $ и руровней атомов р-эле- группы с увеличением атомного номе- 

ментов VI группы и средняя энер- ра элемента изменяется в’обратной пос- 

TMA связи в молекулах их гекса- ледовательности к изменению энергети- 

фторидов ческого различия ns- и пр-орбиталей 

(см. табл. 29). 

$ 3. КООРДИНАЦИОННЫЕ ЧИСЛА s- 
И ЭЛЕМЕНТОВ 

Валентными у 5-и рэлементов являются орбитали внешнего энер- 

гетического уровня, т.е. одна п5- и три прорбитали. У элементов 3-го 

и последующего периодов, правда, имеются вакантные п4-орбитали. 

Однако, как показывают расчеты, эти орбитали энергетически лежат 

столь высоко, что возможность их участия в образовании связи весьма 

незначительна. 

Рассмотрим энергетическую диаграмму октаэдрической молекулы 

гексафторида серы SF, (рис. 144). Она показывает, что связи в этой 
молекуле образуются за счет одной 35- и трех Зр-орбиталей атома серы 

и шести 2р-орбиталей шести атомов фтора. По энергетическим услови- 

ям 34-орбитали атома серы в образовании молекулярных орбиталей 

участия практически не принимают. Двенадцать валентных электронов 

молекулы SFg располагаются на четырех связывающих и двух несвя- 

зывающих орбиталях: 

0$050°\. 

Для объяснения строения и свойств р-элементов в настоящее время 

широко применяются представления о двух- и трехцентровых орбита- 

лях. Двухцентровая двухэлектронная связь образуется за счет непар- 
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Рис. 145. Энергетическая диа- 
грамма орбиталей для двухцентро- 

Рис. 144. Энергетическая ди- P р для двухцентр 
биталей октаэдри вого двухэлектронного (а) и трех- 

‚аграмма ор 4 SF центрового  четырехэлектронного 
‚ Ческой молеку 6 взаимодействия (6) 

ных электронов центрального атома (А) и лиганда (L). Напомним, что 
это отвечает образованию двухцентровых связывающей 

VW. УЛ + я. 

и разрыхляющей 

VSO 

молекулярных орбиталей. При этом пара электронов занимает связы- 

вающую орбиталь, а разрыхляющая орбиталь вакантна (рис. 145, а). 

Tak объясняется, например, образование связей в молекулах 

CIF 5Р) PF; 
CI-F S—F P 

| S\N 
FF F F 

за счет участия одного электрона хлора, двух электронов серы и трех 

электронов фосфора: 
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Трехцентровая четырехэлектронная связь возникает за счет элект- 

ронной пары центрального атома и двух непарных электронов двух 

лигандов, расположенных по одной линии. Согласно теории МО это 

отвечает образованию трех молекулярных орбиталей. Одна из этих 

орбиталей трехцентровая связывающая: 

у, = н.а + Vrp, 

другая — двухцентровая несвязывающая: 

VU 2 Upp 

и третья — трехцентровая разрыхляющая: 

V- 2 ца — Яр. 

Четыре электрона такой связи распределяются на связывающей и 

несвязывающей орбиталях (рис. 145, 6). Этим обеспечивается устойчи- 

вость трехцентровой четырехэлектронной связи. 

`’'Трехцентровая четырехэлектронная связь получила название зипер- 

валентной. Представление о гипервалентной связи используют для 

объяснения строения и образования соединений, в которых координа- 

ционное число р-элемента (V—VIII группы) больше числа его непар- 

ных электронов; например, у хлора и ксенона есть соединения С]ЁРз и 

СЕ;; ХеР., XeF4, и XeFs, тогда как у хлора всего лишь один непар- 

ный электрон, а у ксенона непарных электронов вообще нет: 

оч + 
+} 3p +t 3p 

35 35 

Рассмотрим молекулу трифторида хлора. Согласно изложенным 

выше представлениям одна из связей в молекуле двухцентровая 

двухэлектронная (как и в CIF), а другая трехцентровая четырех- 

электронная. Для образования последней атом хлора предоставляет 

одну из Зр-электронных пар. Поскольку р-орбитали расположены в 

атоме взаимно перпендикулярно, молекула CIF, имеет Т-образную 

форму (рис. 146). 
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ФС! OF Рис. 147. Влияние межъядер- 
Рис. 146. Строение молекулы ного расстояния на степень пе- 
CIF3 рекрывания рл-рл-связей 

В результате взаимного отталкивания электронов валентный угол FCIF 

несколько меньше 90°. Расстояние CIF при двухцентровом взаимодействии 

короче (0,16 нм), чем при трехцентровом (0,17 нм). Понятно, что связи СР 

при двухцентровом взаимодействии прочнее (251 кДж/моль), чем при трех- 

центровом (174 кДж/моль). 
Пространственная конфигурация молекулы CIF3 находится в полном согла- 

сии с моделью локализованных электронных пар (см. табл. 9). В молекуле 

СЕз три электронные пары участвуют в связи (одна пара за счет двухцентро- 

вого взаимодействия, две пары — за счет трехцентрового взаимодействия) и 

две пары остаются неподеленными при атоме хлора. Взаимное отталкивание. 

пяти электронных пар отвечает расположению их в вершинах тригональной. 

бипирамиды (см. рис. 51). 

Рассуждая аналогично, можно показать, что молекула СЕ; образо- 

вана за счет ковалентной и двух гипервалентных связей. Форма моле- 

кулы — квадратная пирамида (см. рис. 51). 
Четырехэлектронные трехцентровые связи менее прочны, чем двух- 

электронные двухцентровые, — сказывается взаимное отталкивание 
электронных пар. 

Образование гипервалентной связи отвечает перетеканию электрон- 
ной плотности от центрального атома (донор) на лиганды (акцептор) 
(см. рис. 145, 6). Поэтому в роли лигандов эффективнее всего выступа- 

ют наиболее электроотрицательные атомы (фтор, кислород). Этим же 
объясняется стабилизация высших степеней окисления элементов в их 
фторо- и оксосоединениях. 

Очевидно, что в однотипных молекулах гипервалентная связь будет 
прочнее, если центральный атом (донор) имеет меньший потенциал 

ионизации. Отсюда ясно, почему, например, для серы известен тетра- 
фторид SF, и даже гексафторид SF., тогда как подобные соединения 
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для кислорода неизвестны. Энергия ионизации атома кислорода столь 
велика (13,6 эВ), что даже фтор (17,4 эВ) неэффективен как лиганд 
при построении гипервалентной связи. Так же можно объяснить от- 
сутствие у азота пентафторида, тогда как для фосфора соединение PF; 
вполне устойчиво. 

Следует отметить еше одну особенность элементов 2-го периода: 
для них характерно образование рл—рл-связей. Для элементов 3-го и 
последующих периодов этот тип перекрывания орбиталей не характе- 
рен. Объясняется это тем, что с увеличением размеров атомов возмож- 
ность перекрывания гантелевидных р-орбиталей боковыми их частями 
резко уменьшается (рис. 147). 

Вследствие устойчивости рт-—рл-связей для углерода и азота харак- 

терны оксоанионные комплексы СО?” и NO3 плоскотреугольного строе- 

ния. Для кремния и фосфора же устойчивы оксоанионные комплексы 

$104, POs, имеющие тетраэдрическое строение (см. табл. 31). 
Для $-элементов Ги II групп (энергия ионизации атомов мала) в 

основном характерны ионные соединения. Координационные числа их 
ионов имеют большие значения (6, 8) и определяются соотношением 
размеров ионов ионного кристалла (см. рис. 57, 58). 

ГЛАВА 2. ВОДОРОД 

Систематическое изучение свойств элементов начнем с изучения 

‘свойств водорода, имеющего по сравнению с другими элементами 

наиболее простое строение атома. Его электронная конфигурация в 

основном состоянии 1s!. Простота электронной структуры атома водо- 

рода, конечно, не означает, что его химия наиболее проста. Наоборот, 

она во многом отличается от химии других элементов. 

Основная особенность водорода заключается в том, что в отличие 

от всех других элементов (кроме гелия) в его атоме валентный элект- 
рон находится непосредственно в сфере действия атомного ядра — у 

него нет промежуточного электронного слоя. Положительно заряжен- 

ный ион водорода Н* представляет собой элементарную частицу про- 

тон. 

Особенность строения электронной оболочки атома водорода (как и 

гелия) не позволяет однозначно решить, в какой группе периодичес- 

кой системы он должен находиться. Действительно, если исходить из 

числа валентных электронов его атома, то водород должен находиться 

в Г группе, что подтверждается также сходством спектров щелочных 

металлов и водорода. Со щелочными металлами сближает водород и 

его способность давать в растворах гидратированный положительно 
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однозарядный ион Н* (р). Однако в состоянии свободного иона 

H* (г) — протона — он не имеет ничего общего с ионами щелочных 

металлов. Кроме того, энергия ионизации атома водорода намного 

больше энергии ионизации атомов щелочных металлов. 

Если же исходить из того, что для завершения внешнего электрон- 

ного слоя атому водорода не хватает одного электрона, то водород 

следует поместить в УП группе. Кроме того, как и атомы галогенов, 

атомы водорода характеризуются высокими значениями энергии иони- 

зации. Вместе с тем водород — элемент особый, и размещение его в 

той или иной группе таблицы в значительной мере условно. 

Энергия ионизации атома водорода (1312 кДж/моль) столь велика, 

что соединения водорода (Г), даже с такими сильными окислителями, 

как фтор и кислород, не могут быть ионными. Если же допустить 

образование в соединениях ионов Н*, их исключительно высокое поля- 

ризующее действие все равно привело бы к образованию ковалентной 

связи. По этим же причинам ионы Н* не могут существовать в свобод- 

ном состоянии при обычных химических явлениях. Специфика строе- 

ния атома водорода обусловливает особый, присущий только соедине- 

ниям водорода (I) вид химической связи — водородную связь. 
Процесс образования отрицательного иона Н” из атома экзотерми- 

ческий (сродство к электрону 0,75 эВ), поэтому для водорода в степе- 

ни окисления -1 возможны ионные соединения. 

Таким образом, водород — неметаллический элемент. В соедине- 

ниях он может иметь степени окисления -1 и +1. 

Водород широко распространен в природе. Содержание его на 

Земле 3,0% (мол. доли): Он входит в состав воды, глин, каменного и 

бурого угля, нефти и т.д., а также во все животные и растительные 

организмы. В свободном состоянии водород встречается крайне редко 

(в вулканических и других природных газах). Водород — самый расп- 

ространенный элемент космоса: он составляет до половины массы 

Солнца и большинства звезд. Гигантские планеты солнечной системы 

Юпитер и Сатурн в основном состоят из водорода. Он присутствует в 

атмосфере ряда планет, в кометах, газовых туманностях и межзвездном 

газе. 

Водород имеет изотопы с массовыми числами соответственно 1, 2и 3: 

1H 2D (7H) 3T (3H) 

(p)e (ptnje (p+ 2nje 
протий дейтерий тритий 

Протий и дейтерий — стабильные изотопы. Нормальный изотопный состав’ 

природных соединений водорода соответствует отношению D:H = 1:6800 (по 
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‚числу атомов). Тритий бета-радиоактивен, период полураспада T, I> = 12,26 

года: 

ЗТ = 3He + # 

Полагают, что эта реакция — главный источник изотопа, ЗНе, найденного в 

атмосфере. Содержание трития в атмосферном водороде составляет 4: 10`15% 
(мол. доли) и в атмосферных осадках ~ 3+10`18% (мол. доли). Очевидно, он 
образуется в результате ядерных реакций, вызванных действием космических 
лучей. Тритий можно искусственно получить по реакции SLi (п, а) ЗТ. 

Простые вещества. Имея один электрон, водород образует лишь 

двухатомные молекулы с электронной конфигурацией невозбужденного 

состояния 02. При этом возможны молекулы легкого водорода — про- 

тия Н2, тяжелого водорода — дейтерия Dag, трития Т., протодейтерия 

НО, прототрития НТ, дейтеротрития ОТ. 

Молекулы водорода отличаются большой прочностью и малой 

поляризуемостью, незначительными размерами и малой массой, а 

следовательно, и большой подвижностью. Поэтому у водорода очень 

низкие температуры плавления (-259,1°С) и кипения (-252,6°С); он 

уступает в этом отношении лишь гелию. По тем же причинам он очень 

незначительно растворяется в воде и органических растворителях. У 

твердого водорода (см. табл. 28) молекулярная решетка. Вследствие 

высокой энергии диссоциации (435 кДж/моль) распад молекул Но на 

атомы происходит в заметной степени лишь при температуре выше 

2000°С. 

Согласно теоретическим представлениям при огромных давлениях водород 

должен переходить в металлическое состояние. В этих условиях должно проис- 

ходить превращение молекулярного водорода в атомный и должна образовы- 

ваться кристаллическая решетка, в узлах которой находятся протоны, а элект- 

роны становятся общими для всего кристалла; такой кристалл должен обла- 

дать металлической проводимостью. 

Поскольку для водорода возможны положительная и отрицательная 
степени окисления, водород может проявлять и восстановительные, и 
окислительные свойства. В обычных условиях благодаря устойчивости 
молекул он сравнительно мало активен и непосредственно взаимодей- 
ствует лишь со фтором. При нагревании же вступает во взаимодей- 

ствие с многими неметаллами — хлором, бромом, кислородом и Op., 
например: 
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Н2 (г) + С (г) = 2Н& (г), AH), = -184 кДж 

2H (г) + O2 (г) = 2H20 (г), AH, = —484 кДж 

Эти реакции протекают с выделением большого количества тепло- 

ты, что свидетельствует о высокой энергии (прочности) связей H—Cl, 
Н-—О. Поэтому водород проявляет восстановительные свойства и по 

отношению ко многим оксидам и галогенидам, например: 

+2 0 0 +1 +2 0 0 + 1 

CuO + Но = Cu + НО УС + Н. = У + 2НС] 

На этом основано применение водорода в качестве восстановителя 

для получения ряда простых веществ из оксидов и галогенидов. 

В качестве окислителя водород взаимодействует с активными ме- 

таллами: 
0 -1 

2Na + Н> = 2NaH 

Соединения водорода (—1). В тех случаях, когда водород выступает. 

в качестве окислителя, он ведет себя как галоген, образуя аналогич- 

ные галогенидам зидриды. 

Однако в отличие от образования галогенид-ионов образование ионов Н” 

из молекул Hz — процесс эндотермический. Энтальпия образования Н” состав- 

ляет 144,7 кДж/моль: 

/2Н2 (г) =Н (г), АН = 211,5 кДж 

H(r) +е = Н (г) АЖ, = -72,8 кДж 

/2Н2 (г) + е =H (г), АН, = 144,7 кДж 

Поэтому окислительная активность водорода существенно уступает галогенам. 

По этой же причине ясно выраженный ионный характер проявляют лишь 

гидриды наиболее активных металлов — щелочных и щелочно-земельных. 

Ионные гидриды, например КН и CaH> представляют собой белые 

кристаллические вещества с высокими температурами плавления, т.е. 

соли. Их расплавы характеризуются высокой электрической проводи- 

мостью, при электролизе расплавленных гидридов водород выделяется 

на аноде. Гидриды 5-элементов | группы, как и большинство галогени- 

дов этих элементов, имеют структуру типа NaCl. В химическом отно- 

шении ионные гидриды ведут себя как основные соединения. 

К ковалентным относятся гидриды менее электроотрицательных, 

чем сам водород, неметаллических элементов. К, ковалентным относят- 

ся, например, гидриды состава SiH, и BH3. По химической природе 

гидриды неметаллов являются кислотными соединениями. 
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Различие в химической природе гидридов можно легко установить 

по их поведению при гидролизе. Характерной особенностью гидролиза 

гидридов является выделение водорода. Реакция протекает по окисли- 

тельно-восстановительному механизму. Отрицательно поляризованный 
-1 +1 

атом Н в гидриде и положительно поляризованный атом Н в воде 

переходят в состояние с нулевой степенью окисления: 

-1 1 0 -1 +1 0 
КН + HOH = KOH +H,; SiH, + ЗНОН = H,SiO, + 4H, 

OCHOBHbIN КИСЛОТНЫЙ 

За счет выделения водорода гидролиз протекает полностью и необ- 
ратимо (АН < 0, AS > 0). При этом оснбвные гидриды образуют 

щелочь, а кислотные — кислоту. 
Различие между основными и кислотными гидридами отчетливо 

проявляется также при их взаимодействии между собой, например: 

ИН + ВН. = ВН. 
основный кислотный тетрагидридоборат 

ЛИТИЯ 

Н H ]- 
Н: + В:Н — Н:В:Н 

Н 
`ДОНор акцептор 

Понятно, что эта реакция может протекать лишь в неводных сре- 

дах, например в эфире. 

Стандартный потенциал системы 1!/›Н2/Н` равен —2,25 В. Следова- 

тельно, ион Н` — один из самых сильных восстановителей. Поэтому 

ионные, а Также комплексные гидриды — сильные восстановители. 

Они широко применяются для проведения различных синтезов, для 

получения водорода и в химическом анализе. Гидрид кальция СаН2 

используют, кроме того, в качестве осушителя для удаления следов 

влаги. 

Соединения водорода (I). Положительная поляризация атомов 

‚водорода наблюдается в его многочисленных соединениях с ковалент- 

ной связью. При обычных условиях — это газы (HCl, H2S, H3N), жид- 

кости (Н2О, HF, HNO3), твердые вещества (НзРО4, H2SiO3). Свойства 
этих соединений сильно зависят от природы электроотрицательного 

элемента. В частности, для соединений, содержащих связи F—H, O—H 

и М-Н, особо характерна водородная связь. Вследствие этого HF и 

Н2О в обычных условиях — жидкости. 
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Рис. 148. Температуры плавления (а) и кипения (6) водородных 
‚соединений р-элементов УП, УТ, У групп 

Если сравнить температуры плавления и кипения однотипных бинарных 

соединений водорода с элементами данной группы (рис. 148), то видно, что 

вследствие образования водородных связей HF, Н2О и H3N проявляют ано- 

мально высокие температуры плавления и кипения. Аналогичный ход кривых 

наблюдается и для энтальпий испарения этих соединений. 

Вследствие способности образовывать водородные связи и вступать 
в донорно-акцепторное взаимодействие жидкости HF, Н2О и НзМ 

являются хорошими ионизирующими растворителями. 
Степень и характер основно-кислотной ионизации в системе из 

двух соединений водорода (I) зависят от их донорно-акцепторной ак- 
тивности. Так, в ряду HF—H,O—H3;N в соответствии с уменьшением 

числа неподеленных электронных пар возрастает сродство к протону. 
Поскольку сродство к протону у М№Нз больше (9,3 эВ), чем у HO 
(7,9 эВ), кислоты — слабые в водных растворах, в жидком аммиаке — 

сильные. Например, НСМ в воде — очень слабая кислота, а в жидком 

аммиаке ионизируется почти так же, как НМО: в воде. В жидком ам- 

миаке кислотные свойства проявляют даже некоторые углеводороды. 
Вода при растворении в HF ведет себя как основание. 

Присущая водороду, как неметаллическому элементу, тенденция к образо- 

ванию анионных комплексов — зидролзенатов реализуется, например в следую- 

щих реакциях: 

KF + HF = K[HF.]; KNO3 + HNO; = К[ Н(МО})2] 
дифторогидро- динитратогидро- 

генат калия Генат калия 
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Гидрогенат-комплексы образуются за счет водородной связи: [Р***Н+**Е]; 

[(O2NO--:H---ONOJJ. 
Они имеют линейное строение. Их образование можно объяснить следую- 

‘щим образом. Орбитали иона НЁ> возникают за счет линейной комбинации 

орбитали центрального атома 4 (15-орбиталь Н) и групповых орбиталей 

периферических атомов ЧА, 42 (2р‚орбиталей двух атомов Е): 

Е А 
и. мг, Г 

И >< © 
По условиям симметрии сочетание .ф; и ф-орбиталей приводит к образо- 

ванию связывающей OF и разрыхляющей молекулярной о .-орбитали иона НЕ, 

(рис. 149): 

Vv (05) ~ Us + th; 

У (о) ~ Bs — th. 

Для групповой орбитали 4 подходящей по условиям симметрии орбитали 

центрального атома нет, поэтому в ионе HF2 орбиталь 42 играег роль несвязы- 

вающей (рис. 149). Четыре электрона (один от атома H, два от двух атомов F 

Е! fat, Мб; AD, 
и \ 

yo \ и \ 
\ 15 \ \ 2p, 

\ + 
\ и ep, 
\ и 

+” 

a 

Рис. 149. Энергетическая диаграмма (а) и схема образования орби- 
талей (6) иона HFS 305



и один за счег заряда иона) распределяются на молекулярных связывающей 

с- и несвязывающей д°-орбиталях. Нахождение электронов на молекулярной 

несвязывающей б’-орбиТали соответствует концентрации избыточного отрица- 

тельного заряда на концевых атомах. Следовательно, гидрогенат-ионы типа 

HX» должны быть наиболее стабильными в том случае, когда X — наиболее 

электроотрицательные атомы или их группировки. Так, в ионе НЁ2 связь 

почти в три раза прочнее межмолекулярной водородной связи. 

Большинство гидрогенатов может существовать лишь в неводных или 

насыщенных водных растворах, а также в твердом состоянии. 

Атомы водорода входят также в состав гидросолей типа NaHS, МаНСО:, 

МаН$О.4. Группы HS", HCO3, -HSO4 могут существовать в виде свободных 

‚ионов, называемых соответственно зидросульфид-, зидрокарбонат- и зидросул»- 

фат-ионами. Структура таких солей в твердом состоянии также обусловлива- 

ется водородной связью. Ниже схематически показана структура гидрокарбо- 

ната натрия NaHCOs: 

PPR р 
оо 00 

Ome ес OO eH 

Металлические соединения водорода. Металлическими свойствами облада- 

ют водородные связи соединения 4- и элементов. Эти соединения получают- 

ся в виде металлоподобных темных порошков или хрупкой массы, их электри- 

ческая проводимость и теплопроводность типичны для металлов. Это гидриды 

нестехиометрического состава. Идеализированный состав металлических гидри- 

дов чаще всего отвечает формулам МН(УН, МЬН, TaH), MH2(TiH2, ZrHo, НН», 

ScH2) И МНз(ОНз, РаНз). 

О характере связи в гидридах d- и элементов существуют две теории. В 

соответствии с одной из них водород входит в решетку в виде иона Н*, а свой 

электрон отдает в зону проводимости металлической структуры. Согласно 

другой теории атомы водорода берут электроны из зоны проводимости и 

находятся в кристаллической решетке гидрида в виде гидрид-ионов Н”. Мож- 

но думать, что в периодической системе oT I к V группе имеет место постепен- 

ный переход от ионных гидридов (типа солей) к веществам, в которых водород 

находится в виде Н*. 

_ Следует отметить, что первые три металла каждого семейства 4элементов 

(т.е. Sc, Ti и V; У, Zr u Nb, La, Hf u Та) поглощают водород со значительным 

экзотермическим эффектом. Например, энтальпии образования некоторых 

гидридов имеют следующие значения: 
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ScH2 УН2 ГаН> TiHg хН2 

АНУ кДж/моль ............ -69 -186 -208 —144 -169 f 298? 

4-Металлы VI—VIII групп по отношению к водороду малоактивны. Tak, 

энтальпия образования FeH2 всего -0,84 кДж/моль. Исключение составляет 

палладий, который поглощает водород очень активно. Аномальное поведение 

палладия связывают с его уникальной электронной конфигурацией (440 — 

"провал" двух 55-электронов). 
Гидриды металлов образуются из простых веществ с понижением энтропии, 

так как исходные вещества, твердое и газообразное, а конечный продукт твер- 

дый. Поэтому синтезом из водорода и металла можно получить только те 

соединения, образование которых сопровождается выделением большого коли- 

чества, теплоты. В противном случае гидриды 4- и элементов можно получить 

лишь косвенным путем. 

Металлические гидриды используются как восстановители для получения 

покрытия Из соответствующего металла, а также для получения металлов в 

виде порошков. В последнем случае металл, например Ti или У, насыщают 

водородом, образовавшийся хрупкий гидрид растирают в порошок и нагревают 

в вакууме, в результате чего получают порошок металла. Вследствие пластич- 

ности чистых металлов получить их порошки простым растиранием металлов 

не удается. Гидрид титана представляет интерес в качестве "хранилища" 

водорода. 

Получение и применение водорода. Поскольку в соединениях водо- 

род проявляет степени окисления -1 и +1, его получение в свободном 

состоянии основано на следующих окислительно-восстановительных 

процессах: 

-1 +1 0 
2H— H, 2H—H, 

окисление — восстановление 

Из гидридов водород образуется и при гидролизе, например: 

-1 + | 0 

СаН. + 2H2O = 2H, + Ca(OH), 

-1 +1 0 
H + H = Ho 

Обычно же получают водород из соединений водорода (I). Так, в 
лабораторных условиях его получают взаимодействием цинка с соля- 
ной или серной кислотой: 

0 
Zn + 2Н+ = 712+ + H> 
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В промышленности водород получают главным образом из природ- 
ных и попутных газов, продуктов газификации топлива (водяного и 
паровоздушного газов) и коксового газа. Производство водорода осно- 
вано на каталитических реакциях взаимодействия с водяным паром 
(конверсии) соответственно углеводородов (главным образом метана) и 
оксида углерода (II), например: 

+1 ° + 1 0 

CH, + Н2О СО + ЗН», ДН... = 206 кДж 

+1 ° 0 | 
CO + Н20 CO, + H,, AH,,, = -41 кДж 

Водород получают также неполным окислением углеводородов, на- 

пример: 

+ 1 | 0 ь 
2CH, + О2 = 2CO + 4Н., АН. оз = -71 кДж 

В связи с уменьшением запасов углеводородного сырья большой 

интерес приобретает метод получения водорода восстановлением водя- 

ного Пара раскаленным углем: 

+ 1 0 
С + Н20 = СО+Н., AH,,, = 131 кДж 

При этом образуется зенераторный 1аз. Затраты энергии на его 

получение можно скомпенсировать за счет реакции неполного окисле- 

ния угля: | 

С+1.0. = CO, AH?,, = -110 кДж 298 — 

При комбинировании этих процессов получается водяной заз, сос- 
тоящий в основном из смеси Hy u СО. - 

Водород получают также электролизом воды. 
Из газовых смесей с большим содержанием водорода его выделяют 

глубоким охлаждением смеси. 
Водород широко используется в химической промышленности для 

синтеза аммиака, метанола, хлорида водорода, для гидрогенизации 
твердого и жидкого топлива, жиров и т.д. В смеси с СО (в виде 
водяного газа) применяется как топливо. При горении водорода в 
кислороде возникает высокая температура (до 2600°С), позволяющая 
сваривать и разрезать тугоплавкие металлы, кварц и пр. Жидкий 
водород используют как одно из наиболее эффективных реактивных 
топлив. 

В настоящее время проблема использования водорода приобрела 
особое значение. Энергетический кризис, проблема защиты окружаю- 

308



щей среды от непрерывного и угрожающего загрязнения нефтью и 

продуктами сгорания органических топлив — все это стимулирует 
резкое возрастание интереса к водороду как "экологически чистому" 
горючему. Водород — основа химической технологии и энергетики 

будущего. 

В атомной энергетике для осуществления ядерных реакций синтеза 

гелия имеют большое значение изотопы водорода — тритий и дей- 

терий. 

ГЛАВА 3. рРЭЛЕМЕНТЫ УП ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

К элементам главной подгруппы УП группы относятся фтор F, 

хлор Cl, бром Br, nog I, астат At: 

Е 1522522 

Cl 2522763523 p5 
Br 3523р63 494524 р 
| 4524р64 4105525 р , 
At 4524 p64 004 #45 525 p65 4106 526 р 

Соответственно электронной конфигурации атомов (одинаковая 

структура внешнего и предвнешнего электронных слоев) бром, иод и 

астат объединяют в подгруппу брома; фтор и хлор относят к типичес- 

ким элементам. Основные константы р-элементов УП группы приве- 

дены ниже: 

gf 17Cl 35Br 531 g5At 
Валентные электроны ..... 252215 35235 4943 552572 65261 

Атомная масса, ................ 18,988 35,453 79,909 126,904 [210] 

Ковалентный радиус ато- 

Ма, НМ ...ccssceceesssesereren 0,064 0,099 0,114 0,133 0,144 

Радиус иона Э`, нм ........ 0,133 0,181 0,195 0,220 0,23 

Условный радиус иона 

ЭТ*, НМ... ине - 0,026 0,039 0,050 0,062 

Сродство к электрону, эВ 3,5 3,6 3,5 3,3 - 

Энергия ионизации 

90 > Ot, эВ oes 17,42 12,97 11,81 10,45 9,2 

Содержание в земной ко- 

ре, % (мол. доли) ........... 2.8.102 2,6-10°2 8,5.10-2 4.106 Следы 

Как видно из этих данных, в ряду F—Cl—Br—I—At радиус атомов 

увеличивается, а энергия ионизации уменьшается. Это свидетельствует 
309



об ослаблении признаков неметаллического элемента: фтор — наиболее 

ярко выраженный элемент-неметалл, а астат проявляет уже некоторые 

признаки элемента-металла. 

$1. ФТОР 

Фтор в невозбужденном состоянии имеет электронную конфигура- 

ЦИЮ: 

[152]2522рз . - ++ ++ — 

+ > 
25 

Наличием одного непарного электрона обусловливается сходство 

фтора с водородом. Однако различие в общем числе валентных элект- 

ронов и орбиталей предопределяет значительное отличие этих элемен- 

‘тов друг от друга. Степень окисления фтора как самого электроотри- 

цательного элемента (4,0) принимается равной -1. 

Фтор — довольно распространенный элемент, и его содержание на 

Земле составляет ^0,03 % (мол. доли). Из минералов фтора наиболь- 
шее значение имеют CaF, — плавиковый wnam (флюорит), Na3AlFe — 

криолит и Са5(РО4)з3Е — фторапатит. Фтористые соединения содер- 

жатся в организме человека (в основном в зубах и костях). В природе 

встречается только один изотоп !9F. Искусственно получены малоус- 

тойчивые изотопы (с массовыми числами от 16 до 21). 
Нростое вещество. Фтор образует двухатомные молекулы Fo, что 

соответствует электронной конфигурации (см. табл. 8): 

010 soln у 

-Поскольку на связывающих орбиталях имеется на два электрона 

больше, чем на разрыхляющих, порядок связи в молекуле Е. прини- 

мается равным 1: 

ЕЕ: 

Молекула фтора F2 имеет относительно небольшую массу и доста- 
точно подвижна, поэтому фтор в обычных условиях — газ (светло- 
желтого цвета), обладает низкой температурой плавления (-223°С) и 
кипения (-187°С). 

Фтор исключительно активен химически, он — сильнейший окисли- 
тель. Высокая химическая активность фтора объясняется тем, что его 
молекула имеет низкую энергию диссоциации (159 кДж/моль), в то 
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время как химическая связь в большинстве соединений фтора отлича- 
ется большой прочностью (порядка 200—600 кДж/моль). По образному 

выражению акад. А.Е. Ферсмана, фтор "всесъедающий". В атмосфере 
фтора горят такие стойкие вещества, как стекло (в виде ваты), вода: 

SiO, + 2F2 = SiF4 + Og; 2Н2О + 2Е. = 4HF + О2 

В этих реакциях в качестве одного из продуктов горения образует- 

ся кислород, т.е. фтор как окислитель сильнее кислорода. - 

Исключительно активно протекает взаимодействие фтора с боль- 

шинством простых веществ. С серой и фосфором он взаимодействует 

даже при температуре жидкого воздуха (-190°С): 

S + ЗЕ2 = SF, АН. ов = -1207 кДж 

2Р + 5F, = 2PFs, АН. = -3186 кДж 

Фтор окисляет даже так называемые благородные газы: 

Хе + 2F, = XeF4, ДН., = -252 кДж 

Непосредственно фтор не взаимодействует лишь с гелием, неоном и 

аргоном. 

Соединения фтора (-Г). В соответствии с закономерным изменением 

характера элементов по периодам и группам периодической системы 

закономерно изменяются и свойства фторидов, например: 

Основно-кислотная \NaF MgF2, AIFs SiF4 PFs SF 6 (CIFs) , 
природа основная — амфотерная кислотная 

Анионные комплексы - - AIFS. ЗЕ? РЕз ЗЕ (CIF 6) 

Ионные фториды — кристаллические вещества с высокой темпера- 

турой плавления. Координационное число фторид-иона 6 (NaF) или 

4 (CaF2). Ковалентные фториды — газы или жидкости. 
Промежуточное положение между ионными и ковалентными фтори- 

дами занимают фториды с высокой степенью полярности связи, кото- 

рые можно назвать ионно-ковалентными соединениями. К, последним 

относятся, например, кристаллические ZnF2, MnF2, CoF2, NiF2, в кото- 

рых эффективные заряды металлических элементов составляют 1,56; 

1,63; 1,46; 1,40 соответственно. 

Многие фториды металлов в низких степенях окисления получают 

действием раствора НЕ на оксиды, гидроксиды, карбонаты и пр., 

например: 

ЗНЕ + Al(OH); = МЕ. + ЗН2О 
311



Фториды неметаллов и металлов в высоких степенях окисления 

получают фторированием простых веществ или низших фторидов, 

например: 

Большинство кристаллических фторидов нерастворимо в воде. 
Хорошо растворяются лишь фториды 5-элементов I группы (кроме 
LiF), а также AgF, HgF2, SnF2 и некоторые другие. 

По химической природе ионные фториды являются оснбвными 
соединениями, а ковалентные фториды — кислотными. Так, в реакции 

2NaF + SiF, = Ма2[51Е 6] 

основный кислотный гексафторосиликат 
натрия 

По мере усиления кислотной природы фторидов, например в ряду 
MgF.—AIF;—SiF4, их взаимодействию с основными фторидами отвечает. 

увеличение отрицательного значения AG’: 

МаР(к) + MgF2(k) = МаМЕЕз(к), ДС. = —14 кДж 

МаЕ(к) + 1/зАЕз(к) = 1/зМазА!Е‹(к), АС. = -26 кДж 

NaF (x) + 1/,SiF4(r) = 1/›Ма251Ев(к), A G99 = -51 кДж 

Оснбвные фториды при гидролизе создают щелочную среду, а 

кислотные фториды — кислотную: 

SiF 4 + 3H20 = H2Si03 + 4HF 

КИСЛОТНЫЙ 

Амфотерные фториды взаимодействуют как с основными, так и с кислот- 

ными фторидами: | 

2KF + Bek, = К2[ВеЕ4] 

как кислотное 

соединение 

BeF, + УЕ. = Be[SiF 6] 

как основное 

соединение 

Комплексные фториды весьма разнообразны (см., например, табл. 31). 

Координационное число по фтору для элементов 2-го периода равно 4, для 

элементов других периодов координационное число 6. Кроме того, имеются 

комплексные фториды, в которых координационное число комплексообразова- 
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теля равно 7, 8 и 9, например: К2[ВеЕ4], Ka[AlF6], Ko[NbF7], К2[МЕ3], 
К2[ВеЕч]. 

Эти же примеры показывают, что во фторокомплексах стабилизируется 

высшая степень окисления центральных атомов. 

Производные фторокомплексов представляют собой преимущественно ион- 

ные соединения либо относятся к смешанным фторидам (например, BeSiF). 

Соединения с водородом типа HBF4, HPF., Но Еб в свободном состоянии 

неустойчивы. Их водные растворы — очень сильные кислоты. 

Молекула фторида водорода HF сильно полярна (и = 0,64.10-29 

Кл.м, б = 0,44, 5 = 0,4—) и имеет большую склонность к ассоциа- 

ции за счет водородных связей в зигзагообразные цепи: 

х о 

о. FN Н. x yH 

“Е as oF 
о? 

Поэтому фторид водорода в обычных условиях — бесцветная жидкость 

(т. пл. -83,4°С, т. кип. 19,5°С) с резким запахом, сильно дымящая на 

воздухе. 

Фторид водорода обычно получают действием серной кислоты на 

флюорит: 

CaF» + Н25О4 = CaSQ, + 2HF 

Даже в состоянии газа фторид водорода, состоит из смеси полимеров HF, 

H3F3, H4F4, HsFs, НеЕв. Простые молекулы HF существуют лишь при темпера- 

турах выше 90°С. Вследствие высокой прочности связи (энергия диссоциации 

565 кДж/моль) термический распад HF на атомы становится заметным выше 

3500°С. 
Собственная ионизация жидкого HF незначительна (К = 2,07-107!!).- Она 

происходит путем перехода протона (или соответственно фторид-иона от одной 

молекулы к другой, сопровождающегося превращением водородной связи из 

межмолекулярной в межатомную и в ковалентную. При этом образуются соль- 

ватированные фтороний-ион FH и фторошдрозенат-ион HF» по схеме 

Н_Р-.-Н-Р...Н-Р == [НАР-Н]+ + [Е..-Н-.-Е- 
ИЛИ 

НЕ. ..НЕ...НЕ == FH) + HF) 

Жидкий фторид водорода — сильный ионизирующий растворитель. 
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В нем хорошо растворяются вода, фториды, сульфаты и нитраты 5-лемен- 

тов I группы, несколько хуже аналогичные соединения 5з-элементов П группы. 

При этом растворенные вещества, отнимая от молекул НЕ протоны, увеличива- 

ют концентрацию отрицательных ионов (HF ), т.е. ведут себя как основания. 

Например: 

КМОз + 2HF == Kt + НМОз + HF 

Даже HCl и НМО: в этих условиях ведут себя Kak основания: 

HCl + 2HF = СН}? + HF: 

НМОз + 2HF == МОзН? + НЕ? 

a индифферентный в воде этиловый спирт в жидком фториде водорода оказы- 

вается таким же сильным основанием, как КОН в воде: 

СоН5ОН + 2HF == С,Н5ОН? + НЕ> 

В жидком НЕ ведут себя как кислоты вещества — акцепторы фторид- 

ионов, например BFs, SbFs: 

BF; + 2HF = ЕН? + ВЕ; 

SbF; + 2HF = ЕН? + SbF 

При растворении кислот увеличивается концентрация положительных фторо- 

„о + 
ний-ионов F Hp. 

Амфотерными соединениями в жидком НЕ являются, например, фториды 

алюминия и хрома (III): 

3NaF + AIF; = 3ЗМ№а* + Аб 

как кислотное 

соединение 

AIF; + ЗВЕз = Al3+ + 3BF; 
как основное 

соединение 

Фторид водорода неограниченно растворяется в воде. При этом 

+ - 
происходит ионизация молекул HF с образованием ионов OH3 и F-. 

Последние, взаимодействуя с молекулами НЕ, образуют фторогидроге- 

нат-ионы: 

НЕ + НО — ОН +Е`, K =7,2-1074 

НЕ + Е` — НЕ. K= 5,1 
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или суммарно 

2HF + H.O = OH; + НЕ? 

Раствор HF (фтороводородная кислота) является кислотой средней 
силы. 

В растворе содержатся также комплексные ионы HoF3, H3F4, HnF nat. 

Поэтому при нейтрализации растворов фтороводородной кислоты образуются 

не фториды, a фторогидрогенаты типа К[НЕ?] (т. пл. 239°C), K[H2F3] (т. пл. 

62°C), K[H3F4] (т. пл. 66°C), K[H4Fs] (т. пл. 72°C). Эти соединения, как 
правило, хорошо кристаллизуются и плавятся без разложения. Гидрогенат- 

ионы имеют зигзагообразую форму. Они образованы за счет водородной 

связи. Термическое разложение фторогидрогенатов используется для получе- 

ния НЕ: 

Характерная особенность фтороводородной кислоты — ee способ-. 

ность взаимодействовать с диоксидом кремния: 

Поэтому ее обычно хранят не в стеклянной посуде, а в сосудах из 

свинца, каучука, полиэтилена или парафина. Она токсична, при попа- 

дании на кожу вызывает плохо заживающие болезненные язвы. 

Фтороводородная кислота применяется для травления стекла, 

удаления песка с металлического литья, получения фторидов и т.д. 

Фторид водорода в основном используется в органическом синтезе. 

Получение и применение фтора. Из-за высокой окислительной 

активности фтора и большой прочности его соединений фтор получа- 

ют в свободном состоянии электролизом его расплавленных соеди- 

нений. 

Вследствие высокой химической активности фтор вызывает корро- 

зию почти всех материалов. В качестве материала аппаратуры для 

получения фтора, его хранения и перевозки используется никель (и 

его сплавы), который устойчив к действию фтора за счет образования 

защитной пленки NiF>. В целом проблема эта разрешена, и фтор в 

больших количествах перевозится в автоцистернах. 

Широкое применение фтора началось в связи с работами по разде- 

лению изотопов урана (в виде 2350 Е и 2380 Е5) диффузионным мето- 
дом. В настоящее время фтор широко применяется для синтеза раз- 

личных хладагентов и полимерных материалов — фторопластов, отли- 

чающихся высокой химической стойкостью. Жидкий фтор и ряд его 

соединений применяют в качестве окислителей ракетного топлива. 
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$2. ХЛОР 

Хлор — неполный электронный аналог фтора: 

ns2s2p6}3stp5 | К М-Н + 3p 

3s 

Атом хлора имеет один непарный электрон, чем и предопределяет- 

ся его сходство с фтором и водородом. В то же время у хлора по срав- 

нению со фтором больше размер валентных орбиталей, гораздо мень- 

ше значение энергии ионизации Ёи, заметно больше сродство к элект- 

рону Ее, большая поляризуемость атома: 

Торб, НМ Ел, ЭВ Ee, ЭВ 

F ic esccsceescenecesces 0,036 17,42 3,45 

С] eee 0,072 12,97 3,61 

В большинстве соединений хлор как сильно электроотрицательный 
элемент (OO = 3,0) выступает в отрицательной степени окисления -1. 
В соединениях же с более электроотрицательными фтором, кислоро- 

дом и азотом он проявляет положительные степени окисления. Особо 
разнообразны соединения хлора с кислородом, в которых степени 
окисления хлора +1, +3, +5 и +7, а также +4 и +6. 

Хлор — типичный неметаллический элемент. Следовательно, для 
него наиболее характерна тенденция при химических превращениях 
образовывать простые и сложные анионы. 

Хлор относится к довольно распространенным на Земле элементам. 
Встречается он главным образом в виде хлоридов — соединений 
с наиболее устойчивым состоянием окисления хлора. Из них наиболее 

важными минералами являются NaCl — каменная соль, МаС]. КС] — 

сильвинит, KCl-MgClo-6H20 — карналлит. В огромном количестве 

хлориды содержатся в морской воде, входят составной частью во все 
живые организмы и пр. 

В природных соединениях хлор находится в виде изотопов 35С] 

(75,53%) и 37Cl (24,47%). Кроме того, искусственно получены его ра- 
диоактивные изотопы. 

Простое вещество. Молекула хлора, подобно молекуле фтора, дву- 

хатомна. Энергия диссоциации молекулы Clo больше (243 кДж/моль), 
чем Е. (159 кДж/моль). Распад молекулы хлора на атомы становится 

заметным, начиная с 1000°С. 
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Большую устойчивость молекулы С]. по сравнению с F2 можно 

объяснить тем, что в молекуле Fy несвязывающие электроны отталки- 

ваются друг от друга сильнее, чем в более крупной по размерам моле- 

куле Clo. 

Согласно другой точке зрения в молекуле Clo, в отличие от молекулы Fo, 

имеется л-связывание. Последнее возникает по донорно-акцепторному механиз- 

му за счет неподеленной электронной пары одного атома и свободной З4орби- 

тали другого. Считается, что порядок связи в молекуле С]› составляет 1,12. 

В обычных условиях хлор — газ желто-зеленого цвета (т. пл. — 
101,0°С, т. кип. -34,2°С). Ограниченно растворяется в воде (1 объем 
воды растворяет около 2 объемов хлора). При охлаждении из водных 
растворов выделяются кристаллогидраты, являющиеся клатратами 
приблизительного состава С] .6Н>О и СЪ.8Н.О. 

Хлор — активный окислитель: 

/СЬ(г) + е` = СЁ(г), AG3,, = -240 кДж 

1/oClo(r) + е = Cl(p), AG>,, = -131 кДж 298 

Он весьма энергично реагирует с металлами и большинством неметал- 
лов (за исключением Oo, № и благородных газов), легко окисляет 

многие сложные соединения. Восстановительные свойства хлор прояв- 
ляет лишь при взаимодействии с фтором. Вступает также`в реакции 
диспропорционирования, для протекания которых наиболее благопри- 
ятна щелочная среда, способствующая образованию простых и слож- 
ных анионов: 

ЗС + 6ОН` = 5Cl + ClO3 + 3H,O0 
3Cly + 6NaOH = 5NaCl + NaClO3 + 3H,O 

Соединения хлора (-Г). Характер химической связи, a следователь- 

но, и свойства хлоридов, как и фторидов, закономерно изменяются по 

группам и периодам элементов (см. рис. 131). Так, в ряду хлоридов 

элементов данного периода тип химической связи изменяется от пре- 

имущественно ионной в хлоридах типичных металлов до ковалентной 

в хлоридах неметаллов. Ионные хлориды — твердые кристаллические 

вещества с высокими температурами плавления, ковалентные хлори- 

ды — газы, жидкости или же легкоплавкие твердые вещества. Проме- 

жуточное положение занимают ионно-ковалентные хлориды. 

Ионные хлориды (хлориды металлов) проявляют основные свой- 

ства, ковалентные хлориды (хлориды неметаллов) — кислотные, на- 

пример: 
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`’МаС МёС5 АСз SiClg РС (SbCl) 

Т. пл., °С... ииииинннниие, 800 714 193 —70 159 - 

Кислотно-основные свойства, (возг.) 

хлорида re Основные Амфотерные Кислотные 

Основные хлориды гидролизу практически не подвергаются, а 

кислотные гидролизуются полностью и необратимо с образованием 

кислот: 

SiCl, + ЗНОН = НО: + 4HCl 

Различие свойств хлоридов разного типа проявляется также в 

реакциях между собой, например: 

КС + АС = K[AIC] 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

При этом основные хлориды (за счет хлорид-ионов Cl") являются 
донорами электронных пар, а кислотные — акцепторами. Амфотерные 
хлориды взаимодействуют как с кислотными, так и с основными сое- 
динениями. 

Большинство хлоридов металлов хорошо растворимо в воде (за 
исключением AgCl, CuCl, AuCl, TIC] и PbCl,). 

Хлориды получают хлорированием простых веществ хлором или 
сухим хлоридом водорода: 

2Ее + 3Cly = 2Ее С, 
Ее + 2HCl(r) = FeCl, + He 

взаимодействием оксидов с хлором (либо с хлоридами, часто с СС]4) в 
присутствии угля: 

ПО. + 2Cl, + С = TiCl, + СО. 

Большое применение в технике имеет хлорид водорода HCl. В 

обычных условиях HCl — бесцветный газ (т. пл. — 114,2°С, т. кип. — 

85,1°С). В промышленности его получают синтезом из простых ве- 

ществ: 

Н2(г) + Clo(r) = 2HCl(r), AG; —190 кДж 298 = 

Хлорид водорода очень хорошо поглощается водой (1 объем Н2О при 

20°C поглощает около 450 объемов HCl). Водный раствор HCl — силь- 
ная кислота (pK, = -7,1), называемая соляной. Как сильная кислота 
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НС! находит широкое применение в технике, медицине, лабораторной 
практике. Хлороводородная кислота входит в состав желудочного 
сока. 

При действии сильных окислителей или при электролизе хлориды 
проявляют восстановительные свойства. Так, концентрированная соля- 
ная кислота проявляет восстановительные свойства при действии на 
нее оксида марганца (IV): 

MnO, + 4НС = MnCl, + Cl, + 2Н›О 

Этой реакцией пользуются в лаборатории для получения хлора. 
При нагревании хлорид водорода окисляется кислородом (катали- 

затор — CuCl,): 

4HCl(r) + Oo(r) = 2H,O(r) + 2Cl(r) 

Реакция сопровождается уменьшением энтропии системы. Поэтому 

согласно АС = AH — TAS с увеличением температуры АС реакции 

приобретает положительное значение и процесс протекает влево. 

Этот пример иллюстрирует относительность наших понятий о срав- 

нительной —окислительно-восстановительной активности веществ. 

В рассматриваемом случае при невысоких температурах более силь- 

ным окислителем оказывается кислород, при высоких температурах — 

хлор. 

Соединения хлора (Г). Степень окисления хлора +1 проявляется‘ во 
фториде CIF, оксиде С]50 и нитриде С].М, а также в соответствующих 

им анионах [СЁ], [С10]` и [СМ]: 

CIF CLO См 
[CIF [юг [CIN] 

Общий обзор бинарных соединений хлора (I) приведен в табл. 32. 
Из бинарных соединений хлора (I) относительно устойчив лишь 

CIF — слабо экзотермическое соединение. Монофторид хлора образу- 

ется при нагревании сухих С] и F, (выше 270°C). Нитрид Cl3N и 
оксид С]2О0 — эндотермические соединения и неустойчивы. Оксид С]5О 
распадается со взрывом на Clo и О2 при небольшом нагревании, при 
соприкосновении с органическими веществами и даже при перелива- 
нии в жидком состоянии. Поскольку энергия Гиббса образования С]5О0 

и С1з3М — величина положительная, эти соединения получают косвен- 
ным путем. 
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Таблица 32. Бинарные соединения хлора (Г) 

=. 
Соеди- Структура 5 о © Агрегатное hn д 

нение молекулы о _ | состояниев | 5 В| & Я 
a > а 2] & =. 

и ЕЕ 
з Е- Е ч >. Jd 

Фторид 0,16 нм 0,22 |-154 | -101,1] Бесцвет- —50 |-51 

CIF Cl-F ный газ 

гантельная 

Оксид eo 0,26 |-121 | -3,8 | Желто-ко- | +76 | +93 
Cl,O Ct So” С ричневый 

газ 

угловая 

Нитрид Ч - —27 | +71 Темно-жел- |+230 | - 
Cla ---5$-->С1 

См | тое летучее 

Cl масло 

тригонально-пирами- 

дальная 

Бинарные соединения хлора (Г) имеют кислотный характер, что 
подтверждается, например, их отношением к воде: 

Cl,O + HOH = 2HCIO 

CIF + HOH = HCIO + HF 

ClsN +. ЗНОН = 3HCIO + H3N 

Производные оксохлорат (Г)-аниона ClO’, называемые зипохлорита- 
ми, неустойчивы. Их растворы получают, пропуская хлор в охлаждае- 
‚мые растворы щелочей: 

2ОН` + Cl, = Cl + ClO” + НО 

2KOH + Cl. — KCl + КСО + Н.О 

Оксохлорат (Г) водорода HClO известен только в разбавленных 
растворах. Это хлорноватистая кислота; образуется она наряду с 

соляной при гидролизе хлора: 
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Cl, + HOH = Ht + СГ + НСО 

Cl. + HOH — НС + HClO 

Хлорноватистая кислота слабая (см. табл. 22). 

Производные хлора (Г) — сильные окислители. Особенно агрессивен 
СЕ, который реагирует с веществами еще более энергично, чем сво- 
бодный фтор. На этом основано его применение в качестве фторирую- 
щего агента. Гипохлориты применяются в качестве отбеливающего 
средства. 

Наибольший практический интерес (как отбеливающее средство, 

средство для дегазации, дешевый окислитель) представляет гипохло- 
рит кальция Са(С1О).. Получается он при взаимодействии хлора с 

гидроксидом кальция: 

2Са(ОН)› + Cly = Ca(ClO), + CaCly + 2H,0 

Как видно из приведенного уравнения ‘реакции, одновременно с 
Са(С1О). образуется CaCl,. Поэтому получаемый в технике продукт — 
белильная или тлорная известь — можно’ рассматривать как смешанное 
соединение Ca(ClO)Cl, т.е. гипохлорит — хлорид кальция. Содержание 
СИТ) в белильной извести обычно устанавливают по количеству хлора, 
выделяемого при взаимодействии ее с соляной кислотой: 

+1 - 1 0 

Ca(ClO)Cl + 2HCl = CaCl, + Clz + Н2О 

Из производных дифторохлорат (Г)-комплекса известны кристаллические 
+1 

вещества типа M[CIF2] (М — щелочной металл). Последние образуются при 

взаимодействии основных фторидов с CIF в неводных растворах (при 175°C, 

10 МПа): 

MF + CIF = M[CIF,] 

Соединения хлора (Ш). Степень окисления хлора +3 проявляется в три- 
фториде СЁз и тетрафторохлорат(П)-анионе [CIF4]", а также в диоксохло- 
рат(ПТ)-анионе [С10->]:: 

СЕ. 

[CIF 4} [ClO2} 
+1 + 1 

M[CIF4] M[ClO9] 

Трифторид хлора — бледно-зеленое вещество (т. пл. —76,3°C, т. кип. 

11,6°C), может быть получено при нагревании CIF с избытком фтора. По 

химической природе СЁ. — соединение кислотное. Так, известны соли — 
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+ 1 
тетрафторохлораты (III) калия, рубидия и цезия типа M[CIF4]. Они образу- 

ются при фторировании М( или при взаимодействии МЕ с жидким CIF3: 

MCI + 2F 2 = M[CIF 4]; MF + CIF 3 = M[CIF4] 

Производные ClOo-aHvoHa называются хлоритамши. Хлориты щелочных 

металлов представляют собой белые кристаллические вещества. Диоксохло- 

рат (ПТ) водорода HClO, в свободном состоянии не получен. Даже в водном 

растворе HClO, быстро разлагается. Раствор HClO. — кислота средней силы 

(Ka = 1-10-2), называемая глористой. При нагревании хлориты диспропорцио- 

нируют: 

+3 -1 +5 
3NaClO, = NaCl + 2NaClOs 

и разлагаются с выделением кислорода: 

+3 -2 -1 0 

М№С102 = NaCl + О2 

В присутствии органических веществ твердые ‚оксо- и фторохлораты (IIT) 

взрываются от удара. 

Трифторид хлора и тетрафторохлораты (ПТ) применяются как фторирую- 

щие агенты. Из хлоритов наибольшее значение имеет М№аС]О2, применяемый 

при отбелке тканей и бумажной массы. 

Соединения хлора (У). Из соединений, в которых хлор проявляет 
степень окисления +0, известны пентафторид CIFs, оксотрифторид 

СОЕ:, диоксофторид ClO2F и производные триоксохлорат (\У)-аниона 

[С103]`, диоксодифторохлорат (У)-аниона [С1О.Е>]`, триоксофторохло- 
рат (\У)-аниона [ClO3F]2", оксотетрафторохлорат (\)-аниона [С1ОЕ4|: 

CIF; CIOF; CIO,F - - 
Е [СОР [ClO.F.J- СЮ. [ао 

+ 1 + 1 + 1 + 1 

- M[CIOF,] МЕЛ M,[ClOsF] M{CIO3] 

Молекула СЕ; имеет формулу тетрагональной пирамиды (см. рис. 51, и). 

Пентафторид хлора — малодиссоциирующая жидкость (т. пл. -93°С, т. кип. 

—13°С), устойчив до 200°C. Его получают фторированием CIF3 (при 350°C и 

25 МПа): 

СЕ + Fo = CIFs, АН. ов = -33 кДж 

Оксотрифторид хлора CIOF3; — бесцветное вещество (т. пл. —44°С, т. кип. 

27°C), образуется при действии на смесь СЕ; и ОГ. ультрафиолетовых лу- 

чей: 

2CIF; + OF, = CIF; + CIOF; 
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Это соединение легко разлагается на CIF3 и Oo. Является кислотным соедине- 

нием. 

Диоксофторид хлора ClO2F (тлорилфторид) — бесцветный довольно устой- 

чивый газ (т. пл. -115°С, т. кип. -6°C). Получают его фторированием С!О.. 

Хлорилфторид — кислотное соединение; его гидролиз идет по схеме 

ClO2F + Н2О = НОО. + HF 

При взаимодействии ClO2F и CsF получается соль 

| СО2Е + CsF = СО О.>Е?] 

Значительно более устойчивы соли — производные [С1ОзЕ]2`-аниона. 

Оксид хлора (V) неизвестен. Производные [ClO3]” называют глора- 
тали. Из последних наибольшее практическое значение имеет хлорат 

калия КСО. (бертолетова соль). Его получают пропусканием хлора 
через горячий раствор КОН: 

6OH- + 3Cl, = 5СГ + ЦО: + 3Н2О 
-1 +5 

6KOH + 3СЁ = 5KCl + КСО. + 3H20 

или электролизом горячего раствора КС]. Поскольку КСЮ. ма- 
ло растворим в воде, его легко отделяют от KCl охлаждением раст- 
вора. 

Триоксохлорат (У) водорода НСО; в свободном состоянии He 
выделен. Но (в отличие от НСО и HClO.) известны его концентриро- 
ванные растворы (до 40%). В водных растворах НСО. — сильная 
кислота, называемая тлорноватой Ее обычно получают обменной 

реакцией: 

Ba(ClOs)a(p) + H2S04(p) = BaSO4(x) + 2НС Оз) 

Хлорноватая кислота по свойствам напоминает азотную кислоту, в 

частности, ее смесь с соляной кислотой — сильный окислитель (типа 

"царской водки"). 
При нагревании хлораты(У) диспропорционируют: 

+5 +7 = 1 

а в присутствии катализатора распадаются с выделением кислорода: 

+5 -1 0 
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При нагревании триоксохлораты (V) — сильные окислители. В смеси с 

восстановителями они образуют легко взрывающиеся составы. Берто- 

летову соль используют в производстве спичек и смеси для фейервер- 

ков. Хлорат натрия NaClO3 применяется в качестве средства для 

борьбы с сорняками. | 
Соединения хлора (УП). Высшая степень окисления хлора +7 

проявляется в его оксиде, ряде оксофторидов и отвечающих им анион- 

ных комплексах: 

(1507 ClOsF ClOoF 3 СЛОЕ. (СЕ?) 

[ClO4]- [ClOsF2J- [С102Е4] _ - 
+: | + 1 + 1 

МСО. MCIO3F2 MCIlO2F, ~~ 7 

Оксид хлора (УП) ClO; — бесцветная жидкость (т. пл. —93,4°C, 
т. кип. +83°С). Получается при нагревании смеси оксохлората (УП) 
водорода и оксида фосфора (У): 

2HCIO, + P.O; = (1507 + 2НРО. 

Молекула С15О7 полярна (и = 0,24-10°29 Кл-м). В ней согласно 

электронографическому исследованию два тетраэдра объединены 
посредством атома кислорода: 

wy о 
о SAR О 

О——С! 119° a 

/ 0.14 HM \ res 

Оксид Cl,O7 относительно устойчив, но при нагревании (выше 120°C) 
разлагается со взрывом. 

Тетраоксохлорат (УП)-ион ClO4 имеет тетраэдрическое строение, 
что в рамках теории валентных связей соответствует $р3-гибридизации 
валентных орбиталей атома хлора, стабилизированной за счет л-свя- 

зей. 

'Тетраоксохлораты (УП) (неудачно называемые еще пертлораталии) 
весьма многочисленны. Большинство их хорошо растворимо в воде. 
Тетраоксохлорат (УП) водорода HClO, — бесцветная жидкость (т. пл. 
—102°С), способная взрываться. Строение молекулы HClO, приведено 

ниже: 
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\ 143° 
16 HM 1 0, —5 

О 

В жидком HClO, молекулы димеризованы за счет водородной связи: 

о’ “o...H—O~ “о 

Тетраоксохлорат (УП) водорода хорошо растворим в воде. Раствор 
является тлорной кислотой: 

H,0...HClO, = OH + ClO; 

Вследствие ионизации HClO, растворы кислоты вполне устойчивы. 

Хлорная кислота — одна из наиболее сильных кислот. Ke получают 
действием концентрированной H2SO, на КСО: 

КОСО. + H2SO,4 = HClO, + KHSO, 

Известны многочисленные оксохлораты (VII). В частности, крис- 
таллогидрат HClO,-H,O является перхлоратом оксония [ОНз|С1О4. 
Его получают электролизом раствора КС1Оз. Перхлораты в основном 

применяются в производстве взрывчатых веществ в реактивной тех- 
нике. 

Молекула ClOgF имеет форму несколько искаженного тетраэдра (и = 

= 0,006-10°29 Кл-м). В обычных условиях триоксофторид хлора (перхлорил- 

фторид) — бесцветный газ (т. пл. -147,8°С, т. кип. —46,7°C), в отличие от 
Cl,O7 обладает высокой термической и гидролитической стойкостью: устойчив 

до 500°C и’не гидролизуется даже при 260°C. Кислотная природа ero прояв- 

ляется при взаимодействии с концентрированными растворами щелочей: 

СОзЕ + 2М№аОН = NaClO, + NaF + Н>2О 

СОЗЕ, как и С15О7 — сильный окислитель. 

Другие оксофториды хлора (УП) — ClO.F3 и CIOFs — малоустойчивые 

газы. Получают их окислением фторидами кислорода низших фторидов хлора: 

CIF + О2Е2 = ClO2F3; СЕ; + OF, = СОЕ;: 
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Степень окисления +7 у хлора проявляется также в некоторых катионных 

комплексах типа СШ и С102Е>. Их производные [CIF ¢]*[PtFe]”, 
(С102ЕР>]*[Р4Е‹|` образуются при взаимодействии сильнейшего окислителя Р4Еб 

с рядом соединений с более низкими степенями окисления хлора. 

Известны также катионные комплексы хлора и в других степенях окис- 

ления хлора, например CIF3, СЕ, СШОЕ>, ClO>. Катионные комплексы 

хлора (как и катионы со связями N—F, N—O, O—F) имеют низкую энергию 

связи, поэтому представляют большой интерес как составные части энергоем- 

ких соединений. К, энергоемким веществам относятся также CIFs, Fo, OF 2, 

(]2От. | 

В ряду ClO —ClO2—ClO;—ClO, по мере увеличения степени окисле- 

ния хлора устойчивость анионов возрастает. Это можно объяснить тем, 

что при переходе от ClO” к (О. увеличивается число электронов, 

принимающих участие в образовании связей. Особо устойчив MOH 

ClO4, в котором все валентные электроны атома хлора. принимают 

участие в образовании связей: 

~ 

о . у [о < y о 7 O ee, о. 7 о хи O 7 

а з ай Май’ Noi” 
й e e | | о оф ; ® So | oF So. 

По этой же причине высоко устойчивы тетраэдрические ‘молекула: 

СОЗЕ и ион [С1О03Е]?. 

Полагают, что в ряду ClO"-—ClO2—ClO;—ClO,4 возрастает роль п-связыва- 

ния. Так, если в ClO” порядок связи равен 1, то в ионе С1О4 он составляет 

1,5. Повышение порядка связи ClO” соответствует увеличению средней энергии 

связи и уменьшает межъядерное расстояние. Так, 4._ в ClO” составляет 
ClO 

0,170 нм, в ClO; — 0,145 нм. 

Вследствие повышения устойчивости в ряду ClO-—ClO2z—ClO3;—ClO, 
уменьшается окислительная активность. Так, гипохлориты вступают в 

окислительно-восстановительное взаимодействие в любой среде. Хло- 

раты в растворах окисляют только в сильнокислой среде: 

С Оз + Г + H,O — реакция не идет 

ClO3 + 6Г + 6H* = СГ + 31. + 3Н.О 
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Окислительная же способность иона ClO, в растворах практически не 

проявляется. 
Деформация (возбуждение) анионов может происходить также при 

достаточно сильном нагревании. Поэтому триоксохлораты (У) ведут 

себя как сильные окислители даже в щелочной среде: 

+5 + 4 - 1 + 6 

КСО: + 3MnO, + 6NaOH = КС] + 3Na,MnO, + 3H2,O0 
сплавление 

По мере увеличения степени окисления хлора в ряду 
НСО—НСО.—НС!0:—НС1О. сила кислот возрастает (табл. 22): 

НСЮ HClO, НОО. HClO, 

РК... инииитньнининенииннниннь 7,5 1,97 1 ~—10 

Этот факт можно объяснить тем, что по мере увеличения числа 

атомов кислорода в ряду ClO-—ClO,—ClO3—Cl1O, прочность связи О—Н 
с определенным атомом кислорода ослабевает. 

Соединения хлора (IV). Эта степень окисления хлора проявляется в его 

‘диоксиде ClO2. Диоксид хлора — зеленовато-желтый газ (т. пл. —59°С, т. кип. 

9,9°C) с резким запахом. Соединение эндотермическое (ДН, = 105 

кДж/моль). Молекула ClO, имеет угловую форму [ZOCIO = 118°, d(ClO) = 
= 0,147 нм], поэтому она полярна (и = 0,56` 10-29 Кл-м): 

Молекула парамагнитна, так как имеет нечетное число электронов. 

Таким образом, ClO, — валентноненасыщенное соединение; возможны его 

превращения с присоединением или потерей электрона: 

+4 +3 +4 +5 + 

СО. + & = С10,, С10.—е = ClO 

Наиболее сильно проявляется первая тенденция. Поэтому ClO. — сильный 

окислитель. Применяется для отбелки бумажной массы и в некоторых других 

технологических процессах. | 
Присоединение и потеря электрона легче всего реализуется при диспропор- 

ционировании С1О2 в щелочных растворах: 

+4 +3 +5 

2C102 + 20H" = С10. + СО, + H20 

При этом образуются две соли. 
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Существуют и другие оксиды хлора, например Cl2Og. Это темно-коричне- 
+5 

+ 

вая жидкость. В кристаллическом состоянии С]2Об построен из ионов ClO2 и 
+7 
ClO4. Получают его окислением ClO, озоном. При обычных условиях С1]2Об 

постепенно разлагается. Энергично взаимодействует с водой, образуя две‘ 

КИСЛОТЫ: 

+5 +7 
(120 + Н2О = НОО: + НС1О.4 

При соприкосновении с органическими веществами С]2Об взрывается. 

Получают свободный хлор окислением хлоридов: в лаборатории — 

химическим окислением концентрированной соляной кислоты; в техни- 

ке — электролизом водного раствора NaCl и — как побочный продукт- 

при получении натрия электролизом расплава NaCl. Хлор применяют 

для стерилизации питьевой воды, широко используют в качестве 

окислителя в самых разнообразных отраслях химической промышлен- 

ности. Важна его роль в металлургии цветных металлов. 

$ 3. ПОДГРУППА БРОМА 

Атомы брома Br, иода [ и астата At имеют один непарный электрон 

(s2p5), поэтому проявляют большое сходство с типическими элемента- 

ми. Но при высоких степенях окисления элементы подгруппы брома 

существенно отличаются от химии фтора и хлора. 

Элементы подгруппы брома проявляют степени окисления —1, +1, 

+3, +5 и +7, из которых наиболее устойчивы -1 и +5. 

Бром и его аналоги — неметаллические элементы. Но с увеличе- 

нием числа заполняемых электронных слоев атомов неметаллические 

признаки элементов в ряду Br—I—At ослабевают. Об этом, в частнос- 

TH, свидетельствует уменьшение энергии ионизации и ‘сродства к 

электрону. Иод и астат проявляют даже заметные признаки амфотер- 

ности. 

Бром и иод — довольно распространенные на Земле элементы. 

Природный бром состоит из двух стабильных изотопов 79Вг (50,56%) и 
82Br (49,44%), иод — из одного изотопа 127]. Получены также искусст- 
венные изотопы. Астат в природе практически не встречается. 

Его получают искусственным путем, например бомбардировкой атомов 

висмута, ядрами гелия: 

209: 211 8381 (a, 2n) “At 

328



Синтезировано около 20 радиоактивных изотопов астата. Все они имеют 

короткий период полураспада; самый долгоживущий из них 21Аф (T, L/ = 
2 

= 8,3 4). Поэтому астат He может быть получен в заметных количествах и его 

свойства изучены недостаточно. 

Бром обычно сопутствует хлору в его калийных минералах. Бром и. 

иод находятся в морской воде и нефтяных буровых водах, откуда их 

главным образом и добывают. Ничтожные количества астата обнаруже- 

ны в продуктах естественного радиоактивного распада урана и тория. 

Простые вещества. Некоторые сведения о галогенах, а также водо- 

рода приведены ниже: 

Н Е Cl Br | At 

Т. пл., °С... иене —259,1 —219,7 —101 —7,2 113,6 244 

Т. кип., °C и... —252,6 —188,2 —34,1 59,82 184,35 309 

495, НМ ...ccccccecceeeseeeees 0,074 0,142 0,200 0,299 0,267 — 

A Enyce 39 кДж/моль .. 435 159 243 199 150,7 117 

Кдис Энен 5,1.1010 9,2.103 1,6-10-7 3,3.10-° 3,0-1033 _ 

Yoag (92 +26 — 

= 29°), В wees —2,25 2,87 1,36 1,07 0,54 _ 

Молекулы брома и его аналогов двухатомны. Как видно из приведен- 

ных данных, в ряду Bro—I,-—At2 с увеличением межъядерного расстоя- 

ния 4ээ энергия диссоциации молекул ДНдис 5, Уменьшается. Это 

объясняется уменьшением плотности перекрывания связующих элект- 

ронных облаков. В этом ряду поляризуемость молекул увеличивается, 

а следовательно, усиливается способность к межмолекулярному взаи- 

модействию, поэтому возрастают температуры плавления и кипения. В 

обычных условиях бром — красно-коричневая жидкость, иод — черно- 

фиолетовые кристаллы с металлическим блеском, астат — твердое 

вещество металлического вида. ` 

Растворимость галогенов в воде сравнительно мала. При охлажде- 

нии водных растворов выделяются кристаллогидраты клатратного 

типа Э2.8Н2О. Галогены лучше растворяются в органических раство- 

рителях (спирт, бензол, эфир, сероуглерод и др.). Этим пользуются 

для извлечения Вто и [5 из различных смесей. 

Бром и иод — достаточно сильные окислители, хотя и уступают по 

активности фтору и хлору. В ряду F—At снижается окислительная 

активность простых веществ. Так, изменение энергии Гиббса в реакци- 

ях взаимодействия галогенов с водородом 
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1/›Н2 + 1/›На]> = HHal 

отвечает следующим значениям: 

НЕ НС] НВг HI 

AG o99) КДж/МоЛЬ .......esesereeees -273 —95 —53 1,8 

Взаимодействие фтора с водородом протекает со взрывом даже на 

холоду, образование HBr из простых веществ происходит лишь при 

достаточном нагревании, а образование НГ — при таком нагревании, 

что значительная часть его термически разлагается. Об уменьшении 

окислительной активности молекул галогенов с увеличением атомного 

номера элемента свидетельствует также сопоставление их стандартных 

электродных потенциалов (см. табл. 25). 

Напротив, способность окисляться (т.е. восстановительная актив- 

ность) в ряду Вг.-—А%. заметно повышается. Иод, например, окисля- 

ется концентрированной азотной кислотой: 

0 + 5 + 5 + 2 
312 + 1OHNO; = 6 НО: + 10ONO + 2Н20 

Ослабление окислительной активности сказывается и на уменьше- 

нии склонности брома и иода к реакциям диспропорционирования. 

Tak, константа гидролиза для реакции 

0 -1 “+1 

32 + HOH == HO + HVO 

НЭ] [НЭО] 
К = | 

[92] 

в ряду С]›—Вг.—Ш заметно уменьшается: 3-10-4, 4-10-39 и 5-10-23 соот- 

ветственно. Следовательно, равновесие реакции взаимодействия галоге- 

нов с водой при переходе от хлора к иоду все более смещается влево. 

Окислительную активность брома и иода широко используют в 

различных синтезах и для анализа веществ. Иод применяют как анти- 

септическое и кровоостанавливающее средство. 

Бром и иод получают, окисляя бромиды и иодиды, например, по 

реакции | 

-1 + 4 0 +2 

2МаЭ + MnO, + 2Н2504 = Э. + MnSO, + Na2SO, + 2Н2О 

При получении брома в качестве окислителя часто используют 

`хлор: 

-1 -1 

2KBr + Cl. = 2KCl + Bro 
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Соединения брома, иода, астата ‘ —4 Ge. 298, 

(-Г). Бром, иод и астат с менее  дДж/моль 
электроотрицательными, чем они 

сами, элементами образуют броми- Pal 

ды, иодиды, астатиды. Связь Os, 

Э—На в ряду фторид-хлорид— 70 Fe 

бромид-—иодид для одного и того ИЕ 
же элемента обычно ослабевает и 

наблюдается уменьшение устойчи- 900- 

вости соединений. Об этом, в част- 

ности, свидетельствует сравнение 900 |. 
стандартных энтальпий и энергий ЗН 

Гиббса образования галогенидов 

одного и ‘того же элемента L200 

(puc. 150). 
В отличие от фторидов броми- 00, 

ды И иИодиды известны главным 0 еее 
Ti V Cr MnFe Co № Cu Zn 

Рис. 150. Энергия Гиббса o6paso0pa~— 
: ния дигалогенидов З4-элементов 

образом для элементов низких 

степеней окисления. Например, 

фториды и хлориды известны для 
всех степеней окисления урана (UCl3, UCl4, UCls, 9С]6), тогда как 
бромиды и иодиды известны лишь для 9(Ш) и U(IV) (UBr3, UBr, и 
Л, 91а). 

Как и фториды и хлориды, бромиды и иодиды могут быть ионны- 
ми, ионно-ковалентными и ковалентными соединениями. Преимущест- 
венно ионными являются производные щелочных и щелочно-земель- 
ных металлов. Бромиды и иодиды неметаллических элементов являют- 
ся преимущественно ковалентными. В ряду галогенидов одного и того 
же элемента с повышением его степени окисления усиливается кова- 
лентный характер связи. 

Растворимость в воде ионных галогенидов изменяется следующим образом: 
иодид > бромид > хлорид > фторид. Понижение растворимости в этом ряду 
объясняется тем, что фактором, определяющим растворимость, является 
энергия кристаллической решетки, которая с уменьшением ионного радиуса 
галогена возрастает. Этот порядок соблюдается у галогенидов щелочных и 
щелочно-земельных металлов и лантаноидов. В последних двух случаях фто- 
риды практически нерастворимы. Для галогенидов, в кристаллах которых в 
достаточной мере проявляется ковалентная связь, растворимость фторида 
может оказаться большой, а растворимость иодида малой, как, например, в 
для Ag(1) и НЕ(П). 
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Большинство бромидов и иодидов хорошо растворяется в воде. Как 

и для хлоридов, нерастворимы AgO и РЬЭ.. 

Подобно гидридам, фторидам и хлоридам, бромиды и иодиды в 

зависимости от природы элемента в положительной степени окисления. 

могут быть основными (галогениды щелочных и щелочно-земельных 

металлов) и кислотными (галогениды неметаллических элементов). 

Примеры бромидов и иодидов разной химической природы и их пове- 

дение при гидролизе приведены ниже: 

KBr + HOH == реакция практически не идет 

Nal + HOH = то же 

ОСНОВНЫЙ 

ВВтз + ЗНОН = НзВО: + 3HBr 
PI3 + ЗНОН = H3PO3 + ЗН 

КИСЛОТНЫЙ 

Различие в химической природе бромидов и иодидов проявляется 

также в реакциях типа 

KBr + AlBrgs = K[AIBr,] 

2Ki + Hgl, = КН] 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Такие реакции между бромидами или иодидами протекают реже, 

чем между соответствующими фторидами или хлоридами, к тому же 

высшие координационные числа комплексообразователей обычно не 

достигаются. 

Некоторые константы галогенидов водорода приведены ниже: 

НЕ HCl HBr НШ 

AH, кДж/моль ........... —270,9 92,8 —34 +26,6 

АС’, кДж/моль ........... —272,8 —94,8 —53,2 +1,78 

Ч Hal HM ..ccccccescsceccscees 0,092 0,128 0,141 0,160 

Е на] кДж/моль ........ 565 431 364 297 

и. 1029, Kate M ... инь 0,640 0,347 0,263 0,127 

Т. пл., °С... ceecseeeeeeceees —83,4 —114,2 —86,9 —50,9 

Т. кип., °С... аиеенинььниии, 19,5 —85,1 —66,8 —35,4 

Kg cecsscceccescecssscescescess 6,6- 10-4 1.107 1-109 1,6.1011` 

Кдис,298 зоо ооо фо ооо rere rr re 10-93 10-31 10-18 3 
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При обычных условиях галогениды водорода — газы. Термичес- 

кая устойчивость в ряду НЕ—Н[ уменьшается. Как видно из значений 

ис = [Н2[На1?]/[ННа]]?, HF и HCl очень устойчивы, HBr устой- 
чив при обычной температуре, НГ неустойчив. Это обусловлено уве- 

личением размера атомов в ряду HF—HI и уменьшением прочности 

связи. 

Молекулы HHal полярны: в ряду HF—HCI—HBr—HI электрический 
момент диполя уменьшается, но поляризуемость молекул увеличивает- 

ся. Поэтому в ряду HCI—HBr—HI температуры плавления и кипения 

галогенидов водорода повышаются (см. рис. 148). Бромид и иодид 

водорода очень хорошо растворимы в воде. Как видно по значениям 

Ка, их растворы — сильные кислоты, называемые соответственно бро- 

моводородной и чодоводородной. В ряду НЕ-НС]-НВт—Н[ сила кислот 
увеличивается, что в основном определяется уменьшением в этом ряду 

прочности связи H—Hal. Особо прочная связь в молекуле НЕ, поэтому 

фтороводородная кислота значительно слабее других галогеноводород- 

ных кислот. 

С увеличением межъядерного расстояния и уменьшения энергии 

связи в ряду HF—HCI—HBr—HI устойчивость молекул снижается. В 

этом же ряду возрастает восстановительная активность. Например, для 

реакции 

-1 - +6 0 +4 
2HHal(r) + H2SO4(%) = Hala(r) + SO.(r) + 2Н2О(ж) 

изменение энергии Гиббса соответствует значениям: 

HF На HBr HI 
АС’, кДж/МоЛЬ .........илиининитиинииии: 460 105 25 —68 

Отсюда следует, что HF и НС с H2SO, не реагируют, a HI вступает 
в окислительно-восстановительное взаимодействие. Так же галогеново- 

дороды относятся к концентрированной серной кислоте: НЕ и НС] с 

концентрированной Н25О. не взаимодействуют, HBr восстанавливает 

Н25О. при нагревании до 5О., a HI — до 5О., $ и даже Н.5: 

-1 +6 0 -2 
SHI(r) + Н25О04(ж) = 415(к) + Н25(г) + 4Н2О(ж) 

АС... = -290 кДж 
298 — 

Поэтому HBr и HI действием серной кислоты на их соли не получают. 

В отличие от фторида и хлорида водорода бромид и иодид водорода 

обычно получают гидролитическим разложением бромидов и иодидов 

фосфора(]). 
Соединения брома (I), иода (Г) и астата (I). Степень окисления +1 
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у брома M его аналогов проявляется в соединениях с более электроот- 

рицательными галогенами и кислородом, например: 

BrF BrCl BrzO Е IC] IBr - 

ВгЕ, BrCl; BrO” IF; IC], Вт. (о 

Бинарные соединения брома (Г) и иода (Г), кроме Вг2О, образуются при 

непосредственном взаимодействии простых веществ. За исключением [С] 

(АН, = -12 кДж/моль), они очень неустойчивы, BrF, BrCl — газы (соот- 

ветственно красного и желтого цвета), Вг›О — красно-коричневая жидкость, 
IC] (красный), IBr (серый) — легкоплавкие твердые вещества. 

Бинарые соединения брома (Г) и иода (Г) являются кислотными 
соединениями. Об этом, в частности, свидетельствует их отношение к 
воде 

Вг›О + HOH = 2HBrO; ICl + HOH = HIO + HCl 

и взаимодействие с однотипными производными щелочных и щелочно- 

земельных металлов, например: 

KCl + IC] = КИСЫ; CsI + Atl = Cs[Ath] 
дихлороиодат(Г) дииодоастатат(Т) 

Иодиды щелочных‘ металлов очень склонны в растворах присоединять 

молекулы галогенов с образованием полииодидов. Одну из таких реакций 

можно рассматривать как взаимодействие основного иодида щелочного металла 

с кислотным иодидом иода (Г): 

-1 1-1 +1 -1 . 
KI + П = КП}]; — Г{) + Г) = 13) 

дииодоиодат(Т) 

Строение линейных ионов типа [1С]5]", [П2]` можно объяснить образованием 

трехцентровых молекулярных орбиталей (см. рис. 145). 

Производные OO” (гипобромиты, гипоиодиты) по свойствам и спо- 

собам получения подобны гипохлоритам. При нагревании они легко 

диспропорционируют: 

+] -1 +5 

ЗКЭО = 2K9 + КЭО. 

или распадаются, выделяя кислород: 

+1 -1 0 

2K90 = 2КЭ +0. 
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Оксобромат (Г) HBrO и оксоиодат (Г) водорода НО известны только в 

разбавленных водных растворах. Их растворы, подобно НСО, — слабые кис- 

лоты — бролмноватистая (рКк = 8,7) и иодноватистая (pK, = 11). Как и 

НСО, при нагревании и на свету они разлагаются: 

НЭО(р) = НЭ(р) + 1/202(г) 

Изменение АС’, в этом процессе для.НС]О составляет -51,4, для HBrO равно 

—5,2 и для НО равно +54,5 кДж/моль. Это отвечает росту относительной 

устойчивости в ряду HCIO—HBrO—HIO. 

Производные брома (Г) и иода (Г) — сильные окислители. 

Соединения брома (Ш) и иода (Ш). Степень окисления +3 брома и иода 

проявляется в тригалогенидах и отвечающих им анионах: 

ВгРз(ж) ТЕз(т) 1СЫт) 

[ВгР4Г [Е СЫ] 

Оксиды Э (Ш) неизвестны, а отвечающие им анионы ВгО_ и [O02 неустой- 

чивы и легко диспропорционируют. Для иода (III) известны устойчивые 

желтые соединения [(СО4)з, 1(МОз)з, (ТОз)з. | 
Гидролиз соединений Br (Ш) и I (III) сопровождается диспропорциониро- 

ванием, например: 

ВгЕРз + 2НОН = HBrO2 + 3HF 

ЗНВгО. = HBrO3 + HBr 
+3 + 5 -1 

ЗВгРз + 6HOH = 2HBrOs + HBr + 9HF 

Аналогично гидролизуются соединения типа [(М№Оз)з: 

+3 +5 -1 

3I(NO3)3 + 6HOH = 2HIO3 + 9HNO3 + HI 

Производные брома (Ш) и иода (Ш) — сильные окислители. Трифторид 
брома применяется как фторирующий агент. 

Соединения брома (У) и иода (У). Бром и иод проявляют степень 

окисления +5 в следующих соединениях и отвечающих им анионах: 

BrFs BrOoF _ ТЕ; [ОЕ [5О0; 

ВгЕ; - BrO, Е; Ю.Е; 10; 

Фториды, оксид и оксофториды брома (У) и иода (У), а также 
оксид иода (V) бесцветны; это жидкости (BrFs, [Е5, BrO.F) или твер- 
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дые вещества. По кислотно-основным свойствам они являются кислот- 

ными. Более или менее энергично взаимодействуют с водой, образуя 

кислоты: 

1205 + Н2О = 2HIO3 
BrFs + 3H2O0 = НВгО. + 5НЕ 

IO.F + Н2О = НО: + HF 

С основными соединениями они дают соли, например: 

6KOH + IF; = КГО] + 5KF + 3H,0 

Производные [Э0:3|` называются броматами и чодатали. Анионы 
[903] весьма устойчивы, поэтому именно их производные обычно 
образуются в водных растворах при действии на соединения брома, 
иода и астата сильных окислителей: 

0 +5 
Br2 + 5Cl, + 6Н>О = 2HBrO; + 10НС! 

0 +5 
2At + 5НС10 + Н›2О = 2НАЮ + 5НС! 

Водные растворы НВгОз — бро.иноватая (pKx = 0,7), HIO3 — чодно- 
ватая (рКк = 0,8) кислоты. В ряду HClO3;—HBrO3;—HIO3 кислотные 

свойства несколько ослабевают, а устойчивость, наоборот, повышается. 
Tak, если НСО. существует только в растворе, то HIO3 можно выде- 

лить в свободном состоянии. Твердый триоксоиодат (У) водорода — 

бесцветные кристаллы (т. пл. 110°С). Его можно выделить действием 
на иодаты серной кислотой. При нагревании НО: получается 120.. 

Иодаты других элементов также значительно устойчивее соответст- 
вующих хлоратов и броматов. В частности, некоторые из иодатов 
встречаются в природе: КО; — как примесь к чилийской селитре, 
Ма[Оз — в виде самостоятельного минерала лаутарита. 

При сильном нагревании броматы и иодаты разлагаются, выделяя 
кислород. 

Соединения брома (УП) и иода (УП). В ряду соединений 
Cl(VII)—Br(VII)—I(VII) отчетливо проявляется внутренняя перио- 
дичность. В отличие от Cl и I степень окисления +7 для Br не харак- 
терна. В высшей степени окисления для иода и брома известны: 

BrF7 — ТЕ? [ОЕ — 

_ - _ 5- BrO; 10} 

Гептафториды ВтЕ7 и IF; — очень реакционноспособные газы. 

Триоксофторид иода IO3;F — белое кристаллическое вещество. Эти 
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фториды и оксофториды являются кислотными соединениями, о чем 

свидетельствует их гидролиз, например 

IF, + 6H,O = HsIOg + THF 

В ионе 10 достигается характерное для элементов 5-го периода 

координационное число по кислороду, равное шести. Этот ион имеет 

форму октаэдра с атомом иода в центре (d = 0,185 нм). Гексаоксо- 

иодат (VII) водорода HslOg — бесцветное кристаллическое вещество 
(т. пл. 122°C), растворимое в воде. Кислотные свойства НО (модная 
кислота) * выражены несравненно слабее (рА'к = 3,2, рАж = 6,7, 
рАза = 12,6), чем НСО. (рКк ^-10). При нейтрализации иодной кис- 
лоты обычно образуются кислые соли. 

Гексаоксоиодаты (VII) (периодаты) получают из оксоиодатов (У) 
либо при их диспропорционировании 

+5 +7 0 

5Ba(IO3)2 = Ва5(1Об)2 + 415 + 905 

либо при окислении хлором в щелочной среде 

+5 +7 
КОз + Cle + 6KOH = KsIOg + 2КС + 3H20 

либо электролитическим путем. 

Гексаоксоиодат (УП) водорода получают обменной реакцией 

Bas(IOg)2 + 5H2SO,4 = 5BaSO,4(k) + 2НЯОб 

_ В свободном состоянии тетраоксобромат (УП) HBrO, не выделен. 
Получены его водные растворы — бромная кислота. По силе она приб- 
лижается к хлорной. Бромная кислота — сильный окислитель. 

Тетраоксоброматы (VII) (перброматы) образуются при окислении 
триоксоброматов (У) в щелочной среде, например, фтором: 

+5 +7 
NaBrO3 + Е. + 2NaOH = NaBrO, + 2NaF + Н2О 

Соединения брома и иода в основном применяются в производстве 

лекарств, для синтезов и в химическом анализе. 

* Относится к кислотам типа ЭО(ОН)в (см. табл. 22), а HClO, — к кис- 

лотам типа ЭОз(ОН)м. 
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ГЛАВА 4. рЭЛЕМЕНТЫ VI ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

К рэлементам VI группы относятся типические элементы — кисло-. 

род О, сера $ и элементы подгруппы селена — селен Se, теллур Te, 

полоний Ро: 

О 152252214 

S 2522463523 p4 

бе 3523р63 41045244 

Te 4524164405525 p4 

Ро 45241644194 }45 525 p65 4196 526 p4 

Некоторые сведения об этих элементах приведены ниже: 

gO 169 345е 52 Ге g4Po 

Атомная масса oo. eeeeeeeeeee 15,9994 32,064 78,96 127,60 [210] 

Валентные электроны ....... 252204 = 3523р4 452404 —5525р4 65264 

Ковалентный радиус ато- 

MQ, HM И 0,066 0,104 0,114 0,132 _ 

Металлический радиус ато- | 
Ма, HM ...cccsccecesscsssseecessesees _ - ‚ 0,16 0,17 0,17 

Условный радиус иона, 

Э2-, НМ rr 0,136 0,182 0,193 0,211 _ 

Условный радиус иона 

96+, НМ ......шшлинианиннининии ин _ 0,029 0,035 0,056 _ 

Энергия ионизации 90+ _ 

> Э+*, эВ eee 13,62 10,36 9,75 9,01 ° 8,43 

Сродство к электрону, эВ... 1,47 2,08 2,02 ~2 1,35 

Содержание в земной ко- 

ре, % (мол. доли) ................ 58,0 0,03 1,5.10-5 1,3-10°7 2.10-15 

Как видно из приведенных данных, в ряду O—S—Se—Te—Po умень- 

шаются энергии ионизации, увеличиваются размеры атомов и ионов. 

Это ослабляет неметаллические признаки элементов: кислород — эле- 

мент-неметалл, полоний — элемент-металл. 

$ 1. КИСЛОРОД 

Электронная конфигурация невозбужденного атома кислорода 

152252214: 
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+++ 
25 

Подобно фтору, кислород образует соединения почти со всеми 

элементами (кроме гелия, неона и аргона). Поскольку по электроотри- 

цательности кислород уступает только фтору, степень окисления кис- 

лорода в подавляющем большинстве соединений равна —2. Кроме того, 

кислород проявляет степени окисления +2 и +4, а также +1 и -1 в 

соединениях со связью O—O. 

Кислород — самый распространенный элемент [58,0% (мол. доли)| 
на Земле. Состоит из трех стабильных изотопов: 160 (99,759) % 
(мол. доли), 1ТО (0,037) и 130 (0,204). Получены также искусственные 
изотопы. 

Вследствие количественного преобладания и болышой окислитель- 

ной активности кислород предопределяет форму существования на 

Земле! химических элементов. Известно свыше 1400 минералов, содер- 

жащих кислород. Его значение было особенно велико в период образо- 

вания земной коры. Предполагается, что кислород Земли обусловлен 

деятельностью зеленых растений. 

‚В процессе фотосинтеза, углеводов 

за счет деятельности зеленых растений и бактерий ежегодно поглощается 

около 300 млрд т СО2, выделяется 200 млрд. т Oo, синтезируется 150 млрд. т 

органических веществ. При этом консервируется в форме химической энергии 

45.1018 кДж солнечной энергии. Ежегодно потребляемая при фотосинтезе 

энергия Солнца во много раз превышает количество энергии, потребляемой 

человечеством. 

Простые вещества. Наиболее устойчива двухатомная молекула 

кислорода Oo. Она парамагнитна, так как имеет два непарных элект- 

рона: 

2 т*2 т2 14 *1 02 о, OF Dy 1 Ty 

В молекуле О). на 8 связывающих электронов приходится 4 разрых- 

ляющих, поэтому порядок связи на ней равен двум. Учитывая пара- 

магнетизм и порядок связи, строение молекулы О> можно представить 

схемами: | 

:О=Ю: или -O=0: 
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Вследствие кратности связи межъядерное расстояние в Op? 
(0,121 нм) меньше длины одинарной связи О—О (0,148 нм). По 

этой же причине молекула O» весьма устойчива; ее энергия диссоциа- 
ции равна 494 кДж/моль, тогда как энергия одинарной связи O—O 

всего 210 кДж/моль. Диссоциируют молекулы O2 лишь выше 1500°С. 

Молекулы Og слабо поляризуются, ‘поэтому межмолекулярные 
связи между ними очень слабы. По этой причине температуры плавле- 
ния (-218,9°С) и кипения (-183°C) кислорода очень низкие. Он плохо 
растворяется в воде (5 объемов О> в 100 объемах Н2О при 0°С). Жид- 
кий и твердый кислород притягивается магнитом, так как его молеку- 
лы парамагнитны. Твердый кислород синего цвета, а жидкий — голу- 

бого. Окраска обусловлена взаимным влиянием молекул. 

Аллотропическую модификацию кислорода — озон Оз можно рас- 

сматривать как соединение О(У) — ОО.. 

Кислород при нагревании и в присутствии катализатора проявляет 
высокую химическую активность. С большинством простых веществ он 
взаимодействует непосредственно, образуя оксиды; лишь по отноше- 
нию к фтору проявляет восстановительные свойства. 

Кислород получают ректификацией жидкого воздуха, а также как 
побочный продукт при электролизе воды. В лаборатории для его 
получения используют термическое разложение богатых кислородом 
соединений (КМпО., КСО.). 

Соединения кислорода (-П). Как уже указывалось, образование 

двух- и многозарядных одноатомных анионов Э”` энергетически. невы- 
годно. Поэтому не существует соединений, содержащих ион О?`. Даже 

в кристаллических оксидах наиболее активных металлических элемен- 
тов типа Ма2О и CaO эффективный заряд атома кислорода составляет 
всего |-. 

Состав кристаллических оксидов (в особенности элементов) в большей 
или меньшей степени переменный. Так, для МпО он изменяется в пределах от 

‘MnO до МпО! 5, a для Ми2Оз — от МпО1,5 до МпО; в. Если в оксидах содер- 

жание кислорода выше стехиометрического, они проявляют дырочную прово- 

димость, а если содержание металла выше стехиометрического, то — электрон- 

ную. Полупроводниками с дырочной проводимостью являются MnO, CuO, 

FeO и др. Ряд’ оксидов, состав которых не подчиняется обычным правилам 

степеней окисления (например, СгзО, TigO, Т13О) — металлические соеди- 

нения. 

Важнейшим из оксидов является оксид водорода — вода. Академик 

А.П. Карпинский назвал воду "самым драгоценным ископаемым". 

Вода составляет 50—99% массы любого живого существа. Кровь чело- 
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века содержит более 4/5 воды, мускулы — 35% воды. При продолжи- 

тельности жизни 70 лет человек выпивает около 25 т воды. 

В настоящее время водные ресурсы во многих странах мира стали 

важным фактором, лимитирующим развитие производства. При этом 

одной из серьезных проблем человечества является снабжение населе- 

ния пресной водой. В связи с бурным развитием промышленности и 

ростом населения расход воды все увеличивается. Первостепенное 

значение приобретают вопросы охраны водных источников от истоще- 

ния, а также от загрязнения сточными и промышленными водами. Эта 

проблема решается путем создания таких технологических процессов, 

в которых отработанная вода не 

сбрасывается в водоемы, а после 

очистки снова возвращается в 

технологический процесс. 

Как указывалось - (см. 
рис. 51), молекула воды имеет 
угловую форму. Согласно тео- 

рии валентных связей в молеку- 

ле Н2О две $р3-гибридные орби- 
тали атома кислорода участвуют 

в образовании двух связей 

O—H. На двух других $р3-гиб- 

ридных орбиталях расположены 

две несвязывающие электрон- 

ные пары (см. рис. 51). Валент- 
ный угол воды ZHOH составляет 

104,5°. 

В рамках теории молекуляр- 

ных орбиталей рассмотренная 

модель молекулы воды соответ- 

ствует распределению восьми валентных 
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Рис. 151. Энергетическая диаграмма 
орбиталей молекулы Н2О 

электронов по двум 

связывающим и двум несвязывающим молекулярным орбиталям 

(рис. 151): 

2 т2 9°2 7°2 9; 9. бу, пу“. 

Такое объяснение подтверждается наличием у молекулы Н2О четырех 
первых потенциалов ионизации (27,3; 16,2; 14,5 и 12,6 эВ). 

С позиций теории молекулярных орбиталей строение молекулы Н2О можно 

объяснить следующим образом. Взаимное расположение атомов водорода и 

кислорода в молекуле воды можно представить схемой 

341



НА | Hp 
x 

Молекулярные орбитали Н2О образуются за счет 25- и 2ар-орбиталей атома 

кислорода и 13-орбиталей двух атомов водорода. Характер перекрывания этих 

орбиталей показан на рис. 152. 

Перекрывание 2р‚орбиталей атома О и 15-орбиталей двух атомов Н приво- 

дит к возникновению молекулярных ог и о*-орбиталей. Как видно из 

рис. 151, характер перекрывания 25- и 2р»-орбиталей О одинаков. В результа- 

те образуются три молекулярные орбитали: связывающая Os, почти несвязы- 

вающая б,. и разрыхляющая os. Орбиталь 2py расположена перпендикулярно 

плоскости расположения атомов Н и О, с 15-орбиталями атомов Н не перекры- 

вается и в молекуле Н2О играет роль несвязывающей молекулярной п. 

Таким образом, комбинация исходных четырех атомных орбиталей кисло- 

рода и двух орбиталей атомов водорода приводит к образованию двух связы- 

вающих (05 и oz), двух несвязывающих (0, и пу) и двух разрыхляющих (o> и 

* ¥ с.) молекулярных орбиталей (см. рис. 151). 

В соответствии с природой элемента в положительной степени 

окисления характер оксидов в периодах и группах периодической 

системы закономерно изменяется. В периодах уменьшается отрица- 

тельный эффективный заряд на атомах кислорода бо и осуществляется 

х 

Рис. 152. Перекрывание 2s-, 2p,-, 2р»орбиталей атома кислорода с 15-орбита- 
лями двух атомов водорода молекулы воды 
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постепенный переход от основных через амфотерные оксиды к кислот- 

ным, например: 

Ма2О MgO Al,O3 $9102 POs SO3 Cl,07 

Эффективный 3a- 

ряд 89 .ceccecsscceceeceeees 0,81- 0,42- 0,31- 0,23- O,13- 0,06 0,01- 

Кислотно-основные основные амфо- кислотные 

свойства оксида ........ сильно слабо терный слабо средне СИЛЬНО | 

Различие в свойствах оксидов разного типа проявляется при их 

взаимодействии с водой: 

Ма2О + Н2О = 2NaOH; 3ЗН2О + P.O; = 2НзРО4 

ОСНОВНЫЙ кислотный 

а также при взаимодействии оксидов разного типа друг с другом: 

3CaO + Р.О; = Саз(РО4)2 

ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Амфотерные оксиды с водой не взаимодействуют, но могут реагиро- 

вать и с кислотами, и с щелочами: | 

ОСНОВНЫЙ 

6NaOH + А15О: + ЗН2О = 2Маз[АКОН)‹] 
КИСЛОТНЫЙ 

а при сплавлении — с основными и кислотными оксидами. 

Сравнительную количественную оценку основно-кислотной актив- 

ности оксидов можно дать на основании значений АС соответствую- 

щих однотипных реакций. Уменьшение отрицательного значения 
fo] 

АС. в реакциях 

Na,O(k) + Н2О(ж) = 2МаОН(к), АС... = -148 кДж 
298 — 

MgO(x) + Н.О(ж) = Mg(OH),.(k), ДС); = -27 кДж 

1/3А]2О3(к) + Н.О(ж) = 2 /3А1(ОН)з(к), АС... = +7 кДж 
298 

свидетельствует 06 ослаблении их основных свойств в ряду 

NazgO—MgO—Al,03, а также об их способности взаимодействовать с 
водой. В ряду P2O;s—SO3—Cl,07 
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1/3P205(k) + Н2О(ж) = 2/з3НзРОа(к), АС..; = -59 кДж 

5Оз(ж) + Н2О(ж) = H2SO04(2k), A Gag = -70 кДж: 298 — 

Cl,07(r) + Н2О(ж) = 2HC1O4(x),- АС... = -329 кДж 298 — 

наоборот, наблюдается увеличение отрицательного значения AG),,, 

что свидетельствует об усилении у оксидов кислотных свойств. 
Соединения пероксидного типа. Сродство к электрону молекулы O2 

составляет 0,44 эВ, а ее энергия ионизации 12,08 эВ. При химических 

превращениях молекула О2 может присоединять или терять электроны 

с образованием молекулярных ионов типа Of, Оз и Оу (табл. 33). 

Таблица 33. Порядок, длина и энергия связи молекулы Og 

и молекулярных ионов OF, О; и О? 

Молекулярные орбита- 05 Oo O> 05 

ли и свойства [O=0]* [0—0] [0-0] [0—0]2- 

с; = _ — — 

a +— ++ + +4 
ron Ht [that] ++ ++ 
. ++ 
: +4 
. +t | + | + | + 

Порядок связи 2,5 2 1,5 1 

Межъядерное рассто- 

яние, нм 0,112 0,1207 0,132 0,149 

Энергия диссоциации, 

кДж/моль 642 494 394 210 

Ион Диоксиге- _ Супероксид- | Пероксид- 

нил- 

Как видно из табл. 33, удаление электрона с л*-орбитали молекулы 

Oy соответствует повышению порядка связи (в Oj), а появление элект- 
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ронов на л*-орбитали приводит, наоборот, к уменьшению порядка 

связи в молекулярных ионах О? и Oz. В соответствии с этим в ряду 

O3—O.—O7—O? расстояние между атомами кислорода увеличивается, а 

средняя энергия связи уменьшается. 
Присоединение одного электрона к молекуле О. вызывает образова- 

ние надпероксид-иона Os: 

:ОЕЮ: + e = [00] 

Производные радикала Oo называются надпероксидами; они извест- 

ны для наиболее активных щелочных металлов (К, Rb, Cs). Надперок- 

сиды образуются при прямом взаимодействии простых веществ: 

К+О. = КО. 

Непарный электрон иона O2 обусловливает парамагнетизм надпер- 

оксидов и наличие у них окраски. Надпероксиды — очень сильные 

окислители. Они бурно реагируют с водой с выделением кислорода. 

Присоединяя два электрона, молекула О) превращается в перок- 

‘сид-ион O03, в котором атомы связаны одной двухэлектронной связью, 

и поэтому он диамагнитен: 

ОЕ: + 2е` = [:0—0]2- 

II OF о роизводные Of называются nepoxcudawuu. . 
Пероксиды образуются при окислении ряда металлов, например: 

Ва + O2 = ВаО. 

Наибольшее практическое значение имеет пероксид (перекись) 

водорода Н2О2. Строение молекулы показано ниже: 

7 

\ 
\ 2 нм 

\ 120? | \-—— 0,148 НМА 

` 95°" ‘HS \Y \ 

Энергия связи O—O (210 кДж/моль) значительно меньше энергии 
связи О—Н (468 кДж/моль). 

Вследствие несимметричного распределения связей H—O молекула 
HO, сильно полярна (д = 0,7-10-29 Кл-м). Между молекулами НО. 
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возникает довольно прочная водородная связь, приводящая к их 

ассоциации. Поэтому в обычных условиях пероксид водорода — cupo- | 

пообразная жидкость (пл. 1,44) с довольно высокой температурой 

кипения (т. кип. 150,2°C, т. пл. 0,41°С). Она имеет `бледно-голубую 
окраску. Пероксид водорода — хороший ионизирующий растворитель. 

С водой смешивается в любых отношениях благодаря возникновению 

новых водородных связей. Из растворов выделяется в виде неустойчи- 

вого кристаллогидрата Н2О2.2Н2О (т. пл. —52,0°С). В лаборатории 
обычно используются 3ЗЖ-ные и 30%-ные растворы Н2О. (последний 
называют перидролем). 

В водных растворах пероксид водорода — слабая кислота (pKa = 

= 2,24-10-12); 

Н2О ... Н2О› == OH3 + HO; 
гидропер- 

ОКСИД-ИоН 

Н2О> + 2МаОН = Ма2О.> + 2H,O 
a. 

В химических реакциях пероксид-радикал может, не изменяясь, 

переходить в другие соединения, например: 

BaOQ, + Н25О4 = BaSO, + Н2О.2 

Последняя реакция используется для получения пероксида водо- 

рода. 

Чаще, однако, протекают реакции, сопровождающиеся разрушени- 

ем связи О—О или изменением заряда иона O%. Эти процессы можно 

трактовать как проявление ионом O3 окислительных и восстанови- 
тельных свойств: 

-1 - 2 
OF — 20 (окислитель) 

-1 0 
Oz —+О (восстановитель) 

В первом случае пероксиды проявляют окислительные свойства, во 

втором — восстановительные. Например: 

- 1 - 1 0 -2 

2KI + Ма2О. + 2H2SO, = I, + Na,SO,4 + K,SO,4 + 2H20 

окислитель 

+7 -1 +2 0 

2KMnO, + 5Н2О2 + 3H2SO, = 2MnSO, + 502 + К.5О. + 8Н2О 

восстановитель 
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Окислительные свойства пероксидов выражены сильнее, чем восста- 

новительные: 

H,O, + 2Н* + 2е = 2Н2О, Е оз = 1,78 В 

Op + 2H* + 2e° = НО», Е. = 0,68 В 

Tak, при действии концентрированных растворов Н2О. на бумагу, 

опилки или другие горючие вещества происходит их самовоспламене- 

ние. Восстановительные свойства пероксид водорода проявляет по 

отношению к таким сильным окислителям, как ионы МпО.д. 

Для пероксида водорода характерен также распад по типу диспро- 

порционирования: 

H,0, + Н.О, = 2н.О + О, 

Этот распад ускоряется в присутствии примесей, при освещении, наг- 

ревании и может протекать со взрывом. Довольно устойчивы только 

очень чистый Н2О)2 и его 30—65%-ные растворы. Пероксид водорода и 

его растворы обычно хранят в темной посуде и на холоде; для стаби- 

лизации добавляют ингибиторы. 

Водные растворы пероксида водорода широко используются для 

отбелки различных материалов, для обеззараживания сточных вод. 

Пероксид водорода применяют как окислитель ракетного топлива. 

Кислоты, в которых имеется группировка —О—Ор—, называют перок- 
сокислоталии: 

HN HW 0 O—O~_ 0 
O—O—NZ S 

~~ H—O~ “No 
HNO, НО; 

пероксоазотная пероксосерная 

кислота кислота 

При гидролизе пероксокислот образуется пероксид водорода, что 
используется для его получения в промышленности. 

Характерным свойством пероксидных соединений является способ- 
ность образовывать пероксид водорода при взаимодействии с разбав- 
ленными растворами кислот, а также выделять кислород при терми- 
ческом разложении. 

Соединения кислорода (II), кислорода (Г) и кислорода (0). Эти 
степени окисления кислорода проявляются в его соединениях с фто- 
ром, например: 
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F Os F | 
+ 1 + 1 ra S о |] 

20s O=0 SN—O FL, Cla 

O 

ОЕ. О2Е. МОЕ СО4Е 

Дифторид кислорода OF, получают при быстром пропускании 
фтора через 2Ж-ный раствор щелочи: 

2F2 + 2МаОН = ОР. + 2NaF + H,O 

Дифторид кислорода — ядовитый газ бледно-желтого цвета; терми- 

чески устойчив, сильный окислитель, эффективный Ффторирующий 

агент. 

Диоксидифторид O2F, образуется при взаимодействии простых 

веществ в электрическом разряде: 

ВХ: 
0:40 + Е, -+ o=0~ 

F~ 

Соединение крайне неустойчиво, что определяется низкой энергией 

разрыва связи OF -(75 кДж/моль). 

Получены также полиоксидифториды типа O4Fo, О5Ро и OgF 2, существую- 

щие лишь при низкой температуре (-190°С). Предполагают, что их молекулы 

Px Ps 7 
имеют цепное строение, например: Е О О . Термическая устойчи- 

вость оксидифторидов уменьшается с увеличением числа атомов в молекуле 

Энергия ионизации молекулы О. довольна значительная (12,08 эВ). 

Однако при взаимодействии O2 с сильнейшим окислителем PtFs обра- 

зуется солеподобное вещество O>[PtF.]” 

O[PtF.] = O2[PtF6]- 

‘восстановитель. 

в котором роль катиона играет молекулярный ион Оз (диоксшенил): 

[:O0:]* 
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Гексафтороплатинат (V) диоксигенила O2[PtF.s] — парамагнитное 
вещество красного цвета, плавится с разложением при 219°С. Синтез 

этого соединения канадским ученым Н. Бартлетом в 1962 г. послужил 

толчком к синтезу соединений ксенона, энергия ионизации которого 

близка к таковой молекулы кислорода. 

Синтез  диоксигенильных солей можно осуществлять нагреванием 

(при 150—500°C) смеси кислорода, фтора и порошка соответствующего 

металла: 

О2 + ЗЕ» + М = O3[MFs] 

где М — As, Sb, Bi, Nb, Pt, Au, Ru, ВБ. 

В воде эти соединения разлагаются, выделяя кислород: 

2ClO,F + H,O = 2HCIO, + 2HF + О. 

Производные с положительной степенью окисления кислорода 

являются сильнейшими окислителями. Их можно использовать как 

эффективные окислители ракетного топлива. 

Соединения кислорода (IV). В качестве производного, в котором 
кислород проявляет степень окисления +4, можно рассматривать 

+4 
аллотропическую модификацию кислорода — озон О; (ОО.). 

Молекула Оз диамагнитна, имеет угловую форму и обладает неко- 
торой полярностью (и = 0,17.10-29 Кл-м). Длина связи diy (0,128 нм) 

является промежуточной между длиной одинарной связи (0,149 нм) и 

двойной связи (0,1207 нм). Поэтому можно считать, что в молекуле Оз 
порядок связи 1,5 и строение молекулы Оз изобразить следующей 

структурной формулой: 

xh 

oO, 
07 116 5° ^ О 

Для описания распределения электронов по орбиталям молекулы Оз можно 

воспользоваться — энергетической диаграммой молекулярных — орбиталей 

уголковой молекулы МО. (см. рис. 163). 

Электронная конфигурация молекулы Оз: 

0412 0°2. 

Остальные электроны заполняют орбитали, локализованные у перифери- 

ческих атомов. | 
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Озон — газ синего цвета с резким раздражающим запахом, очень 
токсичен. Жидкий озон — темно-синяя жидкость, твердый — темно- 
фиолетовые кристаллы (т. пл. -192,7°С). Поскольку молекула Оз обла- 

дает полярностью и большей поляризуемостью, озон имеет более высо- 

кую температуру кипения (-111,9°С), чем кислород. Этим же объясня- 
ется ббльшая интенсивность окраски озона и лучшая его раствори- 
мость в воде. 

Озон образуется в процессах, сопровождающихся выделением атом- 
ного кислорода .(радиолиз воды, разложение пероксидов и др.), a 
также при действии на молекулярный кислород потока электронов, 
протонов, коротковолнового излучения, т. е. за счет радиохимических 
и фотохимических реакций. Цепную реакцию образования озона из 
кислорода можно представить схемой 

О2 + hy— OF, OF +0,=034+-0-, -О. +02 = 03 

или суммарно 

302 = 203, ДС? = 325 кДж 
В естественных условиях озон образуется из атмосферного кислоро- 

да при грозовых разрядах, а на высоте 10—30 км — под действием 

ультрафиолетовых солнечных лучей. Озон задерживает вредное для 
жизни ультрафиолетовое излучение Солнца и поглощает инфракрас- 
ное излучение Земли, препятствуя ее охлаждению. Следовательно, 
"озонный пояс" играет большую роль в обеспечении жизни на Земле. 

В технике озон получают в озонаторах действием тихого электри- 
ческого разряда на кислород. 

Озон — вещество эндотермическое (AH, У 28 = 142,3 кДж/моль, 

АС, 29з= 162,7 кДж/моль). Но тем не менее в отсутствие катализато- 

ров или без ультрафиолетового облучения газообразный озон разлага- 

ется довольно медленно даже при 250°С..Жидкий озон и его концент- 

рированные смеси (70% O3) взрывчаты. 
Окислительная активность озона заметно выше, чем О2. Например, 

уже при обычных условиях он окисляет многие малоактивные простые 

вещества (Ag, Hg и пр.): 

О более высокой химической активности Оз, чем Ovo, свидетельствует 

также сравнение их стандартных электродных потенциалов для вод- 

ных растворов, например: 
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Оз(г) + Н2О(ж) + 2е = О2(г) + 20Н`(р), £55, = 1,24 В 

O.(r) + 2Н.О(ж) + 4е` = 4ОН`(р), Е оз = 0,401 В 

Для количественного определения озона можно использовать реак- 

цию его взаимодействия с раствором КГ 

2Г + Оз + H,O = I,(k) + 20H" + Op 

Сродство к электрону озона около 180 кДж/моль, поэтому OH может 

переходить в озонид-ион Оз. В частности, при действии озона на 

щелочные металлы образуются озониды: 

К + O3 = КО. 

Озониды — это соединения, состоящие из положительно заряжен- 

ных ионов металла и отрицательно заряженных ионов Оз. Наличие в 

ионе Оз непарного электрона обусловливает парамагнетизм и наличие 
окраски у озонидов. Обычно они окрашены в красный цвет. — 

Как сильный окислитель, к тому же экологически "чистый", озон 
используется для очистки питьевой воды, для дезинфекции воздуха, в 
различных органических синтезах, для очистки морей от разлитой 
нефти. 

$ 2. СЕРА 

Атом серы 5, как и атом кислорода, имеет шесть валентных элект- 
ронов: 3523р4. Сера — типичный неметаллический элемент. По электро- 

отрицательности (ЭО = 2,5) она уступает только галогенам, кислороду, 
азоту. Наиболее устойчивы четные степени окисления серы (-2, +2, 
+4, +6), что объясняется участием в образовании химических связей 

двух непарных электронов, а также одной или двух электронных пар: 

ЕН E| 

аб. a 
<< рр» 

Наиболее характерны для серы низшая и высшая степени окисле- 

ния. Известны соединения серы почти со всеми элементами. 

Сера — весьма распространенный на Земле элемент. 
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Сера — биогенный элемент, входит в состав белков. Она содержится 

в нефти, углях, природных газах. 

В соответствии с характерными степенями окисления сера в приро- 

де встречается в виде сульфидных (ZnS, HgS, PbS, Cu2S, FeS2, СиЕеб2 

и др.) и сульфатных (Ма25О4-10Н2О, Саб О.-2Н2О, BaSO, и др.) мине- 
ралов, а также в самородном состоянии. 

Простые вещества. Сера существенно отличается от кислорода 

способностью образовывать устойчивые гомоцепи. 

Это можно объяснить тем, что две связи в гомоцепи S—S—S оказываются 

прочнее (2-260 кДж/моль), чем связи в молекуле 52 (420 кДж/моль). В случае 
же кислорода, наоборот, связи в молекуле Oz прочнее (494 кДж/моль), чем две 

связи в гомоцепи O—O—O (2.210 кДж/моль). Гомоцепи серы имеют зигзаго- 
образную форму, поскольку в их образовании принимают участие электроны 

взаимно перпендикулярно расположенных р-орбиталей атома: 

S S 

Наиболее стабильны циклические молекулы Sg, имеющие форму 

короны: 

Кроме того, возможны молекулы с замкнутыми (Sg, 54) ‘и открыты- 
ми цепями S.. В обычных условиях устойчивы ромбическая a-S 

(пл. 2,07 г/см3) и частично моноклинная 0-5 (пл. 1,96 г/см3з) модифи- 
кации серы. Их кристаллы отличаются взаимной ориентацией кольце- 

вых молекул Sg. 

На рис. 153 показана внешняя форма кристаллов ромбической и 

моноклинной серы. Ромбическая сера желтого, а моноклинная бледно- 

желтого цвета. Малоустойчивая в обычных условиях пластическая 

сера состоит из нерегулярно расположенных зигзагообразных цепочек 

5 (ГДе ® достигает нескольких тысяч). Другие неустойчивые модифи- 

кации серы построены из молекул 52 (пурпурная), Sg (оранжево-жел- 
тая) и др. 

Моноклинная сера плавится при 119,3°С, а ромбическая — при 112,8°С, 

образуя легкоподвижную жидкость желтого цвета, которая при 160°С темнеет; 

ее вязкость повышается, и при 200°С сера становится темно-коричневой и 

вязкой, как смола. Это объясняется разрушением кольцевых молекул 58 и 
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| ми 

Я 
MITE AA 
7-2 

в-5 160 200 250 300% 
Рис. 153. Форма кристаллов ром- Pye, 154. Изменение относитель- 
бической (5) и моноклинной (8 ной вязкости серы (1 = 1 при 
5) серы 100°C) при повышении темпера- 

туры 

образованием молекул в виде длинных цепей 5, из нескольких сотен тысяч 

атомов. Дальнейшее нагревание (выше 250°С) ведет к разрыву цепей, и жид- 
кость снова становится более подвижной. Ha рис. 154 показана температурная 

зависимость вязкости жидкой серы. (Около 190°С ее вязкость примерно в 

9000 раз больше, чем при 160°С). 
При 444,6°С сера закипает. В зависимости от температуры в ее парах 

обнаруживаются молекулы Sg, Sg, Sq И So. Изменение состава молекул вызыва- 

ет изменение окраски паров серы от оранжево-желтого до соломенно-желтого 

цвета. При температуре выше 1500°С молекулы 52 диссоциируют на атомы. 

Молекулы 52 парамагнитны и построены аналогично молекуле Oy. Во всех 

других состояниях сера диамагнитна. 

В воде сера практически нерастворима; некоторые ее модификации 

растворяются в органических жидкостях и в особенности в сероугле- 

роде. 

Сера — достаточно активный неметалл. Даже при умеренном нагре- 

вании она окисляет многие простые вещества, но и сама довольно 

легко окисляется кислородом и галогенами. При нагревании в кипя- 

щей воде и значительно лучше в кипящих растворах щелочей сера 

диспропорционирует: 

0 -2 +4 

35 + 6NaOH = 2NaeS + Na,SO3 + 3H,O 

Серу получают главным образом выплавкой самородной серы не- 

посредственно в местах ее залегания под землей. Она применяется в 

производстве серной кислоты, для вулканизации каучука, как инсек- 

тицид в сельском хозяйстве и т. д. 
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Соединения серы (-П). Наиболее заметно сходство серы и кислоро- 
да в соединениях, в которых они проявляют степень окисления -2. 
Оксидам отвечают сульфиды, гидроксидам — гидросульфиды, оксо- 
кислотам — сульфидокислоты (тиокислоты), например: 

Ма Mg Al Si Р S 

Сульфид + еее овоевьь Ма25 Mgs А]553 5152 PSs - 

ОКСИД on... иене М2О MgO А]5Оз 5102 PoOs SO3 

Гидросульфид .. NaSH Mg(SH)2 ([AI(SH)3] H4SiS, НзР54 - 

Гидроксид ......... NaOH Mg(OH), AKOH)3 H4SiOg НзРО4 Н?25О4 

Кислотно-основ- 

ная природа .... Основная Амфотерная Кислотная 

Химическая природа однотипных сульфидов и оксидов, гидросуль- 

фидов и гидроксидов закономерно изменяется в пределах периода. 

Сульфиды, как и оксиды, бывают основными, кислотными и амфотер- 

ными. Основные свойства проявляют сульфиды наиболее типичный 

металлических элементов, кислотные — сульфиды неметаллических 

элементов. Различие химической природы сульфидов проявляется в 

реакциях сольволиза и при взаимодействии сульфидов разной кислот- 

но-основной природы между собой. Так, сульфиды 5-элементов I груп- 

пы (как и их оксиды) растворимы в воде и при гидролизе образуют 

щелочную среду: | 

Ма25 + HOH == NaSH + NaOH 

Сульфиды неметаллических элементов обычно гидролизуются необра- 

тимо с образованием соответствующих кислот: 

5192 + 3Н2О = Н251 Оз + 2Н25 

Амфотерные сульфиды (как и оксиды) в воде нерастворимы, но неко- 
торые из них, например сульфид Al (Ш), полностью гидролизуются: 

При взаимодействии основных и кислотных сульфидов образуются 

соли (тиосоли), например: 

Nags + CS2 = Na2CS3 

°—  трисульфидо- 

карбонат (IV) 
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‘Отвечающие тиосолям тиокислоты обычно неустойчивы и необ- 

ратимо разлагаются на Н25 и соответствующий сульфид. Так, при 

действии кислоты на сульфидокарбонат образующаяся кислота раз- 

лагается: 

Na CS3 + Н25О4 = Ма2504 + H2CS3 

H.CS3 = H.S + CS2 

Этот распад аналогичен разложению кислородсодержащих кислот 

на кислотный оксид и воду: 

НСО. = НО + СО. 

Сульфиды имеют характерную окраску, например CuS, NiS, PbS — 
черные, MnS — телесного цвета, ZnS — белый. Различие в окраске и 

растворимости сульфидов в разных средах используют в аналитичес- 
кой практике для обнаружения и разделения катионов. 

Молекула сульфида водорода Н25 имеет угловую форму (ZHSH = 

= 92°, qa = 0,133 нм), поэтому она полярна (и = 0,34-10°29 Ka-m). 

Способность образовывать водородные связи у Н25 выражена слабее, 

чем у Н2О. Поэтому сероводород в обычных условиях — газ (т. пл. 

—85,6°С, т. кип. —60,75°С). Собственная ионизация Н25 в жидком сос- 

тоянии 

ничтожно мала. Ионное произведение сульфида водорода [$Нз|[$Н-] = 

= 3-10-33. 

Заметно лучше H.S ионизируется в воде: 

Н2О ... H2S == ОН} + $Н- 

Его водный раствор — слабая кислота (Ka; = 1-107’), называемая 
сероводородной. Сульфид водорода имеет неприятный запах и 

очень ядовит. 
Обычно Н25 получают действием разбавленной HCl на FeS. Нераст- 

воримые сульфиды получают по обменным реакциям в растворе: 

MnSO, + Ма25 = Мпб(т) + Ма2504 
CuSO, + Н25 = CuS(t) + H.SO, 

Сульфиды, как производные низшей степени окисления серы, 

проявляют восстановительные свойства. 
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Так, переход $2 —> $, $2- —+ $07 характеризуется следующими 
значениями Y) 4,: 

+2е = $2, 93,, = -0,48 В 

SO} + 8Н* + 8е = S24 4Н2О, $: = 0,15 В 

В зависимости от условий продуктами окисления сульфидов могут 

быть 5, 502 И Н25Од: 

+7 -2 +2 0 . 

2KMnO, + 5Н25 + 3H SO, = 2MnSO, + 5S + K,SO,4 + 8Н2О 

-2 0 +6 - 1 

Н25 + ABr2 + 4Н2О = Н2504 + 8HBr 

Сульфиды металлических элементов, как и их оксиды, имеют переменный 

состав, например FeS; 9;—FeS;,14 (cp. FeO; 94—FeO},12). Физические свойства 

сульфидов, как и оксидов, очень разнообразны. Так, TiS, обладает металли- 

ческой проводимостью, 7152 — полупроводник, НЁ 2 — диэлектрик. | 

В подгруппах периодической системы окраска сульфидов элементов стано- 

вится интенсивнее с ростом их атомного’ номера, например: 

AsoS3 желтый ZnS белый Са29з3 желтый GeS, белый 

55293 оранжевый CdS желтый — Ш1253 желтый ЭПЭ2 желтый 

В1253 черный HgS черный — TloS3 черный PbS черный 

Персульфиды. Тенденция серы образовывать гомоцепи реализуется 
+ | 

‚в многочисленных персульфидат (полисульфидах) типа М25п. Послед- 
ние получаются при взаимодействии серы с концентрированными 
растворами основного сульфида: 

М 25 + (п — 1)$ = Ма25 п 

Персульфид-ионы имеют цепочечное строение: 

$ ye $5 $2 
92- Ra Ss Sz Is `57 

Получены многочисленные персульфиды водорода типа HS, (где 

п = 2:23), называемые многосернистыми водородами или сульфанали. 

Это — желтые маслянистые жидкости. По мере увеличения содержания 

‘серы окраска персульфидов меняется от желтой (52°) до красной (55°). 
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Смесь сульфанов образуется при действии 

кислот на полисульфиды аммония или 

натрия: 

(NH4)oSn + 2HCl = H2Sn + 2NH,Cl 

Персульфид водорода Н252 — аналог 

пероксида водорода. Персульфиды встре- 
чаются в природе. Например, широко 
распространенный минерал пирит Ееб. 
представляет собой персульфид железа (П) 
(рис. 155). 

Рис. 155. Кристаллическая 
решетка пирита FeS2 

Персульфиды, подобно пероксидам, проявляют восстановительные 

и окислительные свойства, а также диспропорционируют: 

-1 -2 -2 
№252 + SnS = $152 + Ма2б (55 — окислитель) 

-1 +4 
AFeS, + 110. = 2Ее2Оз + 850. (5 — восстановитель) 

-1 -2 0 
NaS. = Ма2б +S (S$ — окислитель, восстановитель) 

Соединения серы (IV). Степень окисления +4 у серы проявляется в 
ее тетрагалогенидах ЭНа|4, оксодигалогенидах 5ОНа|5, диоксиде SO, а 
также в отвечающих им анионах: 

SF, SOHal, 502 

Е;  БО2ЕГ [SOs]? 

В молекулах, а также в анионных комплексах серы (IV) у атома 

серы . имеется неподеленная (несвязывающая) электронная пара. В 

соответствии с числом о-связывающих и несвязывающих электронных 

пар атома серы молекулы 5На|. имеют форму искаженного тетраэдра, 

SOHal, и SO% — форму тригональной пирамиды, SO. — угловую фор- 
му, т.е. относятся к соединениям типа АВ.Е, AB3E, АВЕ (см. 

рис. 51) соответственно: 

165 HM we 0.29 
Nay 25 thy 

CK >С 
. 1065 “\~ 

Cl 
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Тетрафторид серы SF4 — бесцветный газ (т. пл. -121°С, т. кип. -37°С). Оксо- 
дихлорид серы ЗОСф (тионилхлорид) — бесцветная жидкость с резким запа- 

хом (т. пл. -99,5°С, т. кип. 75,6°С). Эти соединения применяют при химичес- 

ких синтезах. 

Химический характер бинарных соединений серы (IV) кислотный. 
Водный раствор SO, называют сернистой кислотой. В нем присутству- 

ют анионы HSO3 и 50$. 

Из соединений серы (ТУ) наибольшее значение имет диок- 
сид серы $0. (сернистый заз). Строение молекулы SO. аналогично 

строению молекулы озона O3(OO2), но молекула отличается высокой 
термической устойчивостью. В обычных условиях диоксид серы — 

бесцветный газ с характерным резким запахом (т. пл. -75,5°С, т. кип. 
—10,1°С). В технике его получают сжиганием серы и обжигом пирита: 

4FeS, + 1102 = 850.2 + 2Fe,03 

Большие количества SO, образуются при сжигании топлива и при 
обжиге сульфидных руд на металлургических предприятиях. Утилиза- 
ция SO. — одна из важнейших проблем химической технологии, проб- 
лем защиты окружающей среды. 

Растворимость диоксида серы в воде весьма велика (при обычных 
условиях около 40 объемов SO, на один объем Н2О). Водный раствор 

SO, называется сернистой кислотой. Основная масса растворенного 
SO.) находится в растворе в гидратированной форме SOQ2-nH,0. При 
охлаждении растворов можно выделить кристаллогидрат клатратного 
типа приблизительного состава 5О2.7ТН2О. Лишь небольшая часть 
растворенных молекул взаимодействует с водой по схеме 

SO2 + Н2О = Ht + HSO3 == 2Н* + 505 

Указанное равновесие в присутствии щелочи легко смещается в 

сторону образования анионов HSO3 и $02. При этом образуются 
+ 1 + 1 

триоксосульфаты (У) двух типов М25О. (сульфиты) и MHSO, (гид- 
росульфиты ): 

NaOH + 50. = NaHSO,; 2МаОН + $0. = Na,SO; + Н2О 

В воде растворяются лишь соли 5-элементов I группы и гидросуль- 
+2 

фиты типа M(HSO3)2. Нерастворимые сульфиты получаются по об- 
менным реакциям в растворе: 

Na SO, + CuSO, = CuSO,(T) + М 2504 
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Действие кислот на сульфиты сопровождается выделением $02. На 

этом основано получение SQ, в лаборатории. 

Сульфит-ион $07 имеет структуру тригональной пирамиды с атомом серы 

в вершине (см. рис. 51, 6). Поскольку неподеленная пара атома серы прост- 

ранственно направлена, ион SO? — активный донор электронной пары и легко 

переходит в тетраэдрические ионы HSO3 и $02". Ион HSO3” существует в виде 

двух переходящих друг в друга изомерных форм: 

т я | 
= ee / 

и -| | 
/ 5 — = 

н— 0/7 > 077 YO ‘Oo O 

| _ |. J 

Явление обратимой изомерии, при которой два или более изомера переходят 

друг в друга, называется тауто.иерией. Получены производные обеих тауто- 

‚ мерных форм иона HSO3. 

Легкость перехода иона SO в ион SO% обусловливает его доволь- 

но сильные восстановительные свойства: 

SO? + НО + 9е` = SO? + 20Н-, = -0,93 В 2298 

Поэтому, например, сульфиты в растворах постепенно окисляются 

даже кислородом воздуха: 

2505 + O2 = 2504 

Восстановительные свойства проявляет и 5О., который, например, на 
солнечном свету окисляется хлором: 

+4 0 +6 -1 

SO, + Cl, = $050 

При взаимодействии же с более сильными восстановителями производ- 
ные серы (IV) проявляют окислительные свойства: 

+4 -2 0 

5О2 + 2Н25 = 3$ + 2Н2О 

При нагревании сульфиты диспропорционируют: 

+4 +6 -2 

4Na.SO3 = 3Na SO, + Na2s 
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Диоксид серы применяют для получения серной кислоты, а также 
в бумажном и текстильном производствах в качестве отбеливающего 
средства, для консервирования плодов и др. Жидкий SO, используют 
в качестве неводного растворителя для проведения различных синте- 
зов. Для этой же цели используют оксодихлорид серы (IV) $ОС]5. 

На кислотных свойствах SO, и способности 5(ГУ) окисляться до 
S(VI) основано большинство способов утилизации 5О.. Из горячих 
отходящих газов можно отделить 5О. по реакции 

СаСО: + $0.) + 1/20. = CaSO4 + COz 

Согласно другому способу 5О2 поглощается расплавленной смесью карбона- 

тов щелочных металлов: 

M2CO3 + 502 + 1/202 = М2504 + CO, 

Сульфаты далее восстанавливают углем (800°C): | 

М2504 + 2C = Mos + 2СО2 

Далее осуществляется регенерация сульфидов (при 400°С) диоксидом углеро- 

да и водяным паром: 

М5 + CO, + H,O = M2CO3 + HS 

Образующийся сероводород окисляют до серы (в присутствии катализатора): 

H2S + 1/20. = $ + НО 

Соединения серы (УТ). Как и у других р-элементов 3-го периода, 
максимальное координационное число серы при высшей степени окис- 
ления равно шести, а ее наиболее устойчивое координационное число 
четыре. Степень окисления серы +6 проявляется в соединениях с 
наиболее электроотрицательными элементами: в гексафториде УЕ, 
триоксиде SO3, оксо- и диоксодигалогенидах 5ОЕ., SO2Hal2 а также в 

отвечающих им анионных комплексах: 

SF 5 SOF, SO2Hal, SO3 

- - SOsHal’ SO?" 
Молекулы SFs, SO2Halz, SO; имеют соответственно октаэдрическое, 
искаженное тетраэдрическое, плоско-треугольное строение: 

с 2 
111° = 1“ 120° 

03435 ww EX 
о - 1290 No Cl о “SO 
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В обычных условиях фторид серы (УТ) — газ, а оксогалогениды 
серы (VI) — жидкости или газы. Как и SO3, они — типичные кислот- 
ные соединения. Большинство их легко гидролизуется, образуя кис- 

лоты: 

Оз + НО => H.SO, 

SO2Cl. + 2H,0 = Н25О4 + 2HCl 

Гексафторид SF¢ (т. пл. -51°C; т. soar. -64°C) отличается высокой 
химической стойкостью. Так, на него не действуют ни вода, ни щело- 
чи, ни кислоты, несмотря на то, что гидролиз SF, характеризуется 
большими отрицательными значениями АС, например: 

Ев (г) + ЗН2О(г) = $Оз(г) + 6HF(r), AG), = -460 кДж 

Низкая реакционная способность SFg объясняется кинетическими 

факторами, обусловленными валентным и координационным насыще- 

нием центрального атома молекулы ЭЁЕб и ее высокой энергией иониза- 

ции (19,3 эВ). SFg является диэлектриком, который благодаря хими- 
ческой инертности и большой молекулярной массе используют в ка- 

честве газообразного изолятора в генераторах высокого напряжения и 

других электрических приборах. | 

Довольно инертен и SO2F2 (сульфурилфторид, т. пл. —135,81°C, т. кип. 

-55,37°C), который разлагается лишь растворами щелочей. Напротив, ‘сульфу- 

рилхлорид (т. пл. -54°C, т. кип. 69,5°С) вследствие гидролиза дымит на 

воздухе. | 

Поскольку для серы (УГ) наиболее характерно координационное 

число 4, молекулы ЗО. существуют лишь в газовой фазе. При охлаж- 

дении они полимеризуются в кольцеобразные или открытые зигзагооб- 

разные цепи: 

о 9 * 0 oe о О 
№5270 05505.70 Sy _-o jor 

| м № {т wv О ох 0 sO 0 0 
о” So 

SO; (SO3)3 ($03) 
мономер тример ` полимер 

Поэтому триоксид серы существует в виде нескольких модифика- 

ций. При конденсации паров SO3 образуется летучая жидкость 
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(т. кип. 44,8°C), состоящая преимущественно из циклических тример- 
ных молекул ($03)з. 

При охлаждении SO; затвердевает в прозрачную массу, напоминающую 

лед. Это так называемая льдовидная модификация 7-5Оз. При хранении она 

постепенно превращается в модификацию, по внешнему виду напоминающую 

асбест. Асбестовидная модификация a-SO3 состоит из зигзагообразных цепей 

(503), различной длины. Вследствие неоднородности состава асбестовидная 

модификация не имеет строго определенной температуры плавления. 

Структурные особенности модификаций 5Оз обусловливают различие их’ 

физических свойств и химической активности. Так, в противоположность 

льдовидной асбестовидная модификация менее летуча и с водой взаимодейст- 

вует менее активно. 

В технике оксид серы (УГ) получают окислением SO2 в присутствии 

катализатора (платина или оксид ванадия): 

SO, + 1/40 = 50: 

Тетраэдрические о-связи серы (УТ) возникают также при взаимо- 

действии 5Оз с некоторыми соединениями водорода, например с BO- 
дой, газообразными HF, HCl 

НО + SO3 = Н.[304]; НЕ + SO; = Н[$ОзЕ] 

Все многочисленные типы сульфат (УГ)-ионов имеют тетраэдричес- 
кую конфигурацию: 

Or. 0] [Os 2:5] [0 28] 0-0. 0 
25< SE >. Ds 

2 <, 57 < 7 < oF < 

504 50352 ЗОзЕ- SO3(O2)2” 
тетраоксосульфат  cybdbugoTpu- фторотриоксо- MepoKcoTpMokco- 

оксосульфат сульфат сульфат 

Тетраоксосульфат (УТ) водорода H,SO4, — маслянистая жидкость, 
замерзающая при 10,4°C. Его получают при охлаждении концентриро- 

ванной серной кислоты. В твердом и жидком состоянии молекулы 

Н25О4 связаны водородными связями. Жидкий Н25О4 — ионизирую- 

щий растворитель. Его собственная ионизация незначительна и выра- 
жается уравнением 
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Н25О4 ... НО. = SO4H?-+ HSO;, К=2/-10-4 
В водных растворах H,SO, — сильная двухосновная кислота (А1а = 

= 1-103, Kog = 1,2-10°2). 

Взаимодействие H2SO4 с водой сопровождается выделением большого 

количества теплоты за счет образования гидратов. Поэтому смешивать кон- 

центрированную Н25О0О4 с водой следует очень осторожно, вливая серную 

кислоту тонкой струйкой в воду, а не наоборот. Концентрированная серная 

кислота поглощает пары воды, и Поэтому ее применяют в качестве осушителя: 

она отнимает воду и от органических веществ, обугливая их. При охлаждении 

разбавленной серной кислотой выделяются кристаллогидраты (см. рис. 81, 6). 

Серную кислоту получают растворением 5О; в концентрированной 

Н25О4 в виде олеума, содержащего 20—65% SOs. 
Большинство сульфатов (VI) хорошо растворимо в воде. Плохо 

растворимы тетраоксосульфаты Ва(П), 5г(П) и РЬ(П). Из водных 
растворов оксосульфаты (VI) обычно выделяются в виде кристалло- 
гидратов. Соединения типа CuSQO4:5H,0, FeSO4:7H2O называются 

купоросалм. 

Безводные тетраоксосульфаты (УТ) получают взаимодействием 5Оз с 
соответствующими хлоридами в неводных средах (например, в жидком 50. 
или SO2Cl,): 

CuCl, + 2503 = CuSO4 + SO2Cle 

'Триоксофторосульфат водорода H[SO3F] (фторсульфоновая кислота) и 

триоксохлоросульфат водорода Н[ ОЗС] (глорсульфоновая кислота) — жид- 

кости. В водном растворе H[SO3F] — очень сильная кислота (подобная НС!О4) 

— гидролизуется медленно, в то время как гидролиз Н[5ОзС] протекает очень 

энергично. 

При кипячении раствора триоксосульфата (IV) натрия с порошком 
серы образуется сульфидотриоксосульфат (V1) натрия: 

f -2- | -2- 

peo | +8 PRE 
й 0 0 | о 0 | 

SO3 +5 = 50352" 

Свойства сульфидотриоксосульфатов (тиосульфатов) обусловлива- 
ются присутствием атомов серы в двух разных степенях окисления (+6 
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и -2). Так, наличие атома серы со степенью окисления —2 определяет 
восстановительные свойства 3О352`-иона: 

-2 0 0 -1 
М 25035 + Cl. + Н2О = Na2SO, +5 + 2HCl 

Тиосульфат водорода Н25Оз5 неустойчив и при получении распада- 

ется: 

Na2SO38 + H2SO,4 = Ма250. + H2SO35 

+6 -2 +4 0 
Н250%5 => H.SO3 + S 

Из  тиосульфатов наибольшее применение имеет итосульфит 
М а252Оз.5Н2О (в фотографии, медицине). 

Одним из лигандов в сульфат(УГ)-ионе может быть пероксид-ради- 

кал OF: 

O—O О |2 

< 
07” О 

Производные $503(02)?-иона (50) называются пероксосульфатами 
(VI), а раствор Н25О5 — пероксомоносерной кислотой. 

Подобно оксиду серы (УГ), полимерными могут быть и сульфат- 
ионы, построенные из тетраэдрических структурных единиц 50.4. Так, 
при растворении 5О. в концентрированной серной кислоте образуется 
целая серия полисерных кислот: 

О О 
HOW 0 HOW || 70 || он 

<> 5 5 
HO No | | 

О О 
Н25О04 H2S207 

сульфат водорода дисульфат водорода 
(серная кислота) (двусерная кислота) 

О О О 

HON о | он. 
|| | || 
О О О 

Н253О!о 
трисульфат водорода, 

(трисерная кислота) 
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О О О О 

HON || | | 7h „он 

| | и | 
О О О О 

Н25О4- nSO3 

полисульфат водорода, 

(полисерная кислота) 

Смесь H2SO4, H2S207, Н25з3О, Н254О1з, ... — густая маслянистая 

жидкость, дымящая на воздухе (олеум), широко используется в про- 

мышленности. Под действием воды связи S—O—S разрываются и поли- 

серные кислоты превращаются в серную. 

Тетраэдрические структурные единицы в сульфатах могут объеди- 

HATbCA Также посредством атома или цепочки из атомов серы: 

О 

О О О || -oH 

А 
| | | О 
О О О 

H2S30¢ Н254Ов 

сульфидосульфат персульфидодисульфат 

водорода (трисульфо- водорода (тетратионовая 

новая кислота) кислота) 

Соединения общей формулы Н.5.Озб (х = 3:6) называются поли- 

тионовыши кислотами, а Н252Ов — дитионовой кислотой. 

Роль мостика, объединяющего тетраэдрические структурные едини- 
цы, может играть также пероксидная группировка атомов: 

[ О OH 
a 

HON ON TT 
| O 
О 

Н25208 
пероксодисульфат водорода 
(пероксодисерная кислота) 
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Пероксодисерная кислота Н252Оз получается при электролизе 

серной кислоты или гидросульфатов. При этом на аноде протекает 

реакция 

2HSO, — 2е = Н252Оз 

Пероксодисерная кислота Н252О;, как и пероксомоносерная H,SOs, 

гидролизуется с образованием пероксида водорода: 

H2S203 + 2H,O = 2Н[2504 + H202 

Н25О; + НО = Н25О4 + НО. 

Этим пользуются для получения пероксида водорода в технике. 
Пероксосульфаты (УТ) — сильные окислители: 

$2087 + 2е = 2504, 955, = 2,01 В 

Они используются при проведении химического анализа и синтеза. 
Пероксосерные кислоты обугливают бумагу, сахар и даже парафин. 

$ 3. ПОДГРУППА СЕЛЕНА 

Селен Se, теллур Te и полоний Po — имеют конфигурацию валент- 

ных электронов $2р4.. 
В образование связей у селена и его аналогов вовлекаются непар- 

ные электроны, а также одна или две электронные пары. Поэтому у р- 

элементов VI группы наблюдаются четные степени окисления: —2, +2, 

+4, +6. 

В подгруппе селена, как и в других’ подгруппах р-элементов, с. 

увеличением размеров атомов наблюдается общая тенденция к увели- 

чению характерного координационного числа. Tak, для серы и селена 

наиболее типичны координационные числа 3 и 4, а для теллура — 6, 

иногда даже 7 и 8. 

При высшей степени окисления в ряду S—Se—Ie—Po отчетливо 
наблюдается вторичная периодичность в изменении свойств соедине- 

ний (см. рис. 142). 
Селен и теллур — рассеянные, а полоний — редкий элементы (см. 

табл. 26). Природный селен состоит из шести устойчивых изотопов, 

теллур — из семи. Получены также радиоактивные изотопы селена и 

теллура. Полоний стабильных изотопов не имеет. Для него известно 

свыше двадцати радиоактивных изотопов. 

Собственные минералы селена и теллура встречаются редко. Чаще 

всего Se и Те сопутствуют самородной сере и в виде селенидов и тел- 
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луридов присутствуют в сульфидных рудах. Полоний содержится в 

урановых и ториевых минералах как продукт распада радиоактивного 

ряда урана. 

Простые вещества. В ряду O—S—Se—Te—Po тип устойчивых моле- 

кул изменяется: OT двухатомных кислорода Oz, затем циклических 58 

и Seg и цепных молекул Se, и Te, до металлического кристалла поло- 

ния (см. табл. 28). 
Как и cepa, селен имеет полиморф- 

ные модификации. Наиболее устойчив 

гексагональный или серый селен. Его 

кристаллы образованы зигзагообразными 

цепями Se, (рис. 156). При быстром 

охлаждении жидкого селена получается 

красно-коричневая стекловидная моди- 

фикация. Она образована неупорядоченно 

расположенными молекулами Se, разной 

длины. Кристаллические разновидности 
красного селена состоят из циклических 
молекул Seg, подобных Sz. 

Серый селен — полупроводник (АЕ = 
= 1,8 эВ). Его электрическая проводи- 
мость резко (примерно в 1000 раз) воз- 
растает при освещении. Полупроводниковые свойства проявляет жид- 
кий селен. 

У теллура устойчива гексагональная модификация (рис. 156). 

Это серебристо-белое металлоподобное кристаллическое вещество. 

Однако он хрупок, легко растирается в порошок. Его электрическая 
проводимость незначительна, но при освещении увеличивается, т. е. 
теллур — полупроводник (АЕ = 0,35 эВ). Аморфный теллур (коричне- 
вого цвета) менее устойчив, чем аморфный селен, и при 25°С перехо- 

дит в кристаллический. 

Будучи изоморфными, гексагональные селен и теллур образуют 
между собой непрерывный ряд твердых растворов. При высоких тем- 
пературах пары селена и теллура состоят из парамагнитных молекул 
Se. и Teg. При понижении температуры они полимеризуются в молеку- 

JIbI Э4, Эв И Os. 

Полоний — мягкий металл серебристо-белого цвета, по физи- 

ческим свойствам напоминающий висмут и свинец. Как видно, в ряду 
O—S—Se—Te—Po структурные изменения и ослабление ковалентной 

связи Э—Э соответствуют изменению физических свойств; так, кисло- 

Рис. 156. Структура, гекса- 
гонального селена, и теллура, 
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род и сера — диэлектрики, селен и теллур — полупроводники, а поло- 
ний обладает металлической проводимостью. 

Некоторые константы простых веществ р-элементов VI группы 

приведены ниже: | 

О. о Se Te Po 

. (ромб.) (гекс.) (гекс.) 
ПЛ., Г/СМ .......ллиииииииииининииииининии! 127% 2,07 4,82 6,5 9,3 
Т. пл., °С лилии -218,8 — 119,3 221 450 254 
Т. кип., °С ccsecsesssssesseeseeseseseeseesees -182,97 4446 — 685,3 990 962 
5° ов» Дж/(К- моль) „лишении 205,0 319 421 495 = 

вов Э + 2Н* + 2e = HD, В ....... 1,23 017  -0,40 -0,72 - 

В ряду O—S—Se—Te—Po уменьшается окислительная и возрастает 

восстановительная активность, о чем, в частности, свидетельствует 
сопоставление электродных потенциалов. Об этом же можно судить по 
характеру изменения АС однотипных реакций с участием простых 
веществ. Так, изменение энергии Гиббса в реакции Hy + Э. = Hod 

отвечает следующим значениям: 

H2O(r)  Н25(г) Но5е(г) Н2Те(г) 
АС’, кДж/МоЛЬ ......ccccceseseeneees —229 —34 +20 +85 

Селен и теллур с водой и разбавленными кислотами He реагируют. 

Полоний реагирует с соляной кислотой как типичный металл: 

Ро + 2HCl = Ро. + Hp 

Подобно другим неметаллам, Se и Te окисляются концентрирован- 

ной НМО: до кислот. Полоний же в этих условиях образует солеподоб- 

ное соединение: 

Ро + 8НМО.: = Ро(№Оз)4 + 4NO, + 4H,O 

При кипячении в щелочных растворах Se и Te, подобно 5, диспропор- 
ционируют: 

0 +4 -2 

39 + 6KOH = К.ЭО. + 2K29 + ЗН.О 

При нагревании селен, теллур и полоний довольно легко окисляются 

кислородом и галогенами, при сплавлении взаимодействуют с метал- 

лами. 

* Для твердого кислорода. 
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Селен и теллур извлекают из отходов производства серной кисло- 
ты, накапливающихся в пылеуловителях, и из анодного шлама, обра- 
зуемого при электрической очистке цветных металлов. Для этого 
отходы и шлам окисляют, например, с помощью MnO». Образующиеся 

при этом SeOz и ТеО. разделяют и восстанавливают диоксидом серы: 

ЗО.) + 2502 = 9 + 250: 

Изотоп 2!°Po получают в атомных реакторах облучением висмута 
нейтронами: 

209Ri (п, 7) 2081 =f, 210Ро 

Как полупроводники селен и теллур используются для изготовле- 

ния фотоэлементов оптических и сигнальных приборов. Кроме того, 

селен используют в стекольной промышленности для получения сте- 

кол рубинового цвета и др. Изотоп 2ЮРо (T, у. = 138,4 дня) применяют 

как источник а-частиц. 

Соединения селена, теллура и полония (-П). У селена, теллура и 
полония степень окисления —2 проявляется соответственно в селенидат, 

теллуридат и полонидат — соединениях с менее электроотрицательны- 

ми, чем они сами, элементами. В этих типах соединений проявляется 

аналогия элементов селена и теллура с кислородом и серой. Например: 

Оксиды ........ннниньь. Н2О Ма2О СО. Селениды ........... H2Se NagSe Сбе2 

Сульфиды ............ Н25 Ма25 CS.  Теллуриды ........ H2Te Ма›Те СТе2 

По методам получения, кристаллической структуре, растворимости 
и химическим свойствам селениды и теллуриды аналогичны сульфи- 
дам. Среди них имеются основные (Кобе, К.Те) и кислотные (CSeg, 
СТе2) соединения: 

К.5е + НО == KHSe + КОН; СЗе2 + ЗН2О = НСО. + 2HSe 

ОСНОВНЫЙ KUCJIOTHbIN 

Вследствие больших размеров и низкой электроотрицательности 

атомов Se и Те в качестве лигандов выступают редко. Поэтому реак- 

ции между селенидами и тем более между теллуридами разной хими- 

ческой природы не характерны. 

В соответствии с усилением металлических признаков простых 

веществ в ряду O—S—Se—Te—Po возрастает склонность к образованию 
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соединений типа металлидов. Большая группа селенидов и теллуридов 

— полупроводники. Наибольшее применение в качестве полупроводни- 

ков имеют селениды и туллуриды элементов подгруппы цинка. 

Селенид водорода Но5е и теллурид водорода H2Te в обычных 

условиях — газы с очень неприятным запахом, по структуре и свой- 

ствам напоминают HS: 

Н2О Н25 Н2ое HoTe 

Т. пл., °C 0 —85,6 —65,7 —51 

Т. кип., °C 100 —60,4 —41,4 2 

4 HM 0,096 0,133 0,146 0,169 

Ey кДж/моль 463 347 276 238 

<НЭН 104,5° 92,2° 91,0° 90° 

АН» ов, кДж/моль —285,8 —21 33 99,7 

AG? в, КДж/моль -237,2  -33,8 — 19Л. 85,2 
Ka), в водном растворе 1,8-10-16 1.107 1,7-10°4  1,0-103 

Как видно из приведенных данных, в ряду H,O—H2S—H.Se—H2Te 
по мере увеличения длины и уменьшения энергии связи ЭН устойчи- 

вость молекул падает. В отличие от оксида и сульфида водорода его 

селенид и теллурид — эндотермические соединения (AH, > 0). При 

нагревании Н>Те легко распадается, а водородное соединение полония 

разлагается уже при получении. Селенид и теллурид водорода можно 

получить действием воды или кислот на селениды и теллуриды неко- 

торых металлов, например: 

AloTes + 6H20 = 2Al(OH)3 + 3H2Te 

Растворы в воде H2Se и Н›Те — слабые кислоты (селеноводородная 

и теллуроводородная). Как видно из значений констант ионизации 

Kai, в ряду Н2О-Н.5—Н25е—Н.Те сила кислот возрастает, что объясня- 

ется уменьшением энергии связи ЭН. В этом же ряду растет восстано- 

вительная способность Н.Э. 

Селенид водорода и его производные ядовиты. 

Соединения селена (IV), теллура (IV) и полония (IV). Степень 
окисления +4 селена, теллура и полония проявляется в диоксидах 

ЭО., тетрагалогенидах ЭНа|., оксодигалогенидах ЭОНа]|., а также в 

соответствующих им анионных комплексах, например типа 903, 

ЭНа!2`. Для полония (ТУ), кроме того, характерны солеподобные сое- 

динения типа Ро(5О4)2, Ро(МО:3).. 
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В отличие от серы у селена и его аналогов диоксиды ЭО. в обыч- 

ных условиях — полимерные соединения. 

В ряду 5еО.—ТеО.-РоО. отчетливо наблюдается ослабление кис- 

лотных свойств. Так, 5еО. легко растворяется в воде, образуя селенис- 

тую кислоту H2SeQs: 

5еО2 + НО = Н»эе0; 

Диоксид теллура в воде не растворяется, но взаимодействует с раство- 

рами щелочей: 

TeQ, + 2МаОН = Ма>ТеО. + Н2О 

Диоксид же полония с щелочами реагирует только при сплавлении, а 

с кислотами взаимодействует как оснбвный оксид: 

РоО. + 2H SO, = Ро(5О4)2 + 2H,O 

Производные DO% называются селенитами, теллуритами и поло- 

нитами. 

В отличие от H,SO3 триоксоселенат (IV) водорода H2SeO3 выделен 

в свободном состоянии. Это — твердое вещество, которое легко теряет 

воду (при 70°C) и превращается B‘SeO2. Аналогичное соединение 
теллура — Н.ТеО. склонно к полимеризации, и поэтому при действии 

кислот на теллуриты выделяется осадок переменного состава 

TeO.:nH2O. 

Тетрагалогениды, кроме жидкого SeF4, — твердые вещества (т. пл. 

100—350°С). Они образуются при взаимодействии простых веществ. 
Будучи кислотными соединениями, QHal, довольно легко (в особен- 

ности SeHal,) гидролизуются: 

SeCl, + 3H20 = HSeO 3 + 4HCl 

и взаимодействуют с основными галогенидами: 

2KI + Tel, = K2[Telg]; 2К + РоС = K2[PoCle] 

Оксид SeO, и SeO% по сравнению с SO, и SO? проявляют в боль- 

шей степени окислительные свойства, чем восстановительные. Напри- 

мер, эеО. легко окисляет 5О.: 

250. + ео. = бе + 2503 

Для окисления же производных Э(ГУ) необходимы сильные окис- 
лители. 
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Соединения селена (УТ), теллура (УТ) и полония (УТ). Для селена 
(УГ) и теллура (УГ) известны бинарные соединения с кислородом и 
фтором: 

SeO3 Те0О. SeF 5 Tek’, 

SeO? Тео’ - TeF7 

Соединения полония (УГ) неустойчивы. 
Как и SO3, триоксид селена 5еОз (т. пл. 118,5°C, т. разл. 

> 185 °С) — белого цвета, известен в виде стекловидной и асбестовид- 

ной модификаций. С водой SeO3 взаимодействует очень энергично, 
образуя селеновую кислоту Н25еОд. 

'Триоксид теллура TeO3 также имеет две модификации. В воде 

практически не растворяется, но взаимодействует со щелочами. 'Три- 
оксид селена беОз получают действием SO, Ha селенаты (VI), а TeO3 — 
обезвоживанием гексаоксотеллурата (УТ) водорода: 

К.5еО4 + $0. = K2SO4 + $е0.; НеТеОв = TeO3 + 3H20. 

'Тетраоксоселенат (УГ) водорода H2SeO, — белое кристаллическое 
вещество (т. пл. 62,4 °С). Как и Н25О4, он жадно поглощает воду, 

обугливает органические вещества. Его водный раствор — сильная 

(селеновая) кислота (Ka; = 1-108, К». = 1,2.10-2). Из растворов выде- 
ляются кристаллогидраты (Н.5еО4-Н2О, Н25еО4-2Н.О, Н.5еО. -4Н2О), 
являющиеся селенатами оксония. 

Для теллура (VI), как и для других р-элементов 5-го периода, 

устойчивое координационное число по кислороду равно 6. Производ- 

ные гексаоксотеллурат(УТ)-иона ТеОб” образуются при сплавлении со 
щелочами производных Те (IV) в присутствии окислителей. 

Гексаоксотеллурат (УГ) водорода HgTeOg — белое кристаллическое 

вещество, хорошо растворимое в горячей воде. Теллуровая кислота 
очень слабая (Ka, = 2.10-8, К» = 5.10). При нейтрализации 'НеТеОв 

| +1 
щелочью образуются оксогидроксотеллураты, например M[TeO(OH)s], 
+ 

M,[TeO,(OH)4]. Получены также производные типа AgeleOg, НёзТеОв. 
Гексафториды 5еЁх (т. возг. -46,6°С) и Tek, (т. Boar. 

—38,6°С) — бесцветные газы; их молекулы имеют форму октаэдра. В 

отличие от 5ЭЕб и SeFs гексафторид теллура легко гидролизуется. Это 

обусловлено координационной ненасыщенностью теллура: 

'ТеЕз + 6H,O = НёТеОь + 6 НЕ 
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По этой же причине ТеГ; дает фторотеллураты (VI), например 
С52[ТеЁз], Ba[TeF7]2, Ba[TeFs]. 

Соединения селена (VI) менее устойчивы (см. рис. 143), чем соот- 
ветствующие соединения серы (VI). Так, при нагревании 5еО; и 

H,SeO, разлагаются с выделением кислорода. Поэтому Н25еО4 — более 

сильный окислитель, чем Н25Од: 

$е0?- + 4H* + 2е` = Н25еОз + Н2О, $’, = 1,15 В 

SO? + 4Н* + 2е` = Н25Оз + Н2О, . 35, = 0,17 В 

Например, Н25еО. окисляет концентрированную соляную кислоту: 

+6 +4 

Н25еО4 + 2HC] == Н.5еО. + Cl, + Н2О 

За счет выделения атомного хлора смесь H2SeO, и HCl] — сильней- 

ший окислитель, растворяет золото и платину. Окислительные свой- 
ства у Нь ГеОз выражены слабее, чем у Н25еО.. 

Помимо полупроводниковой техники соединения селена и теллура 
используются в химическом синтезе, в частности, для получения раз- 
нообразных селен- и теллурорганических соединений. Многие соедине- 
ния селена и теллура токсичны. Полоний еще опаснее ввиду его ра- 
диоактивности. 

ГЛАВА 5. рЭЛЕМЕНТЫ У ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
‚ СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

Элементы главной подгруппы У группы — азот № фосфор P, мы- 

шьяк As, сурьма Sb, висмут Bi. Согласно электронным конфиругациям 
их атомов | 

N 152252243 

Р 25822 63523 p3 
As 3523р63 4045243 

Sb 45241р64 4105525 p3 
В! 4524р64 41094 45 525 р65 4106 526 p3 

азот и фосфор относят к типическим элементам, а мышьяк, сурьму и 

висмут объединяют в подгруппу мышьяка. Основные константы р- 

элементов V группы приведены ниже: 
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7N 15Р 33As 519b g3Bi 

Атомная масса ....... шине, 14,01 30,97 74,92 121,75 208,98 

Валентные электроны ......... 252273 35233 — 45243 552573 65263 
Атомный радиус: 

металлический, HM ........ 0,071 0,13 0,148 0,161 0,182 

ковалентный, HM ........... 0,070 0,110 0,118 0,136 0,146 

Условный радиус | 

иона D3", НМ .... и ииеееенинии 0,148 0,186 0,192 0,208 0,213 

иона Э3*, HM .....иннннинние 0,015 0,035 0,047 0,062 0,074 

Энергия ионизации 99 -+ 

— Э*, эВ eee 14,53 10,484 9,81 8,639 7,287 

Содержание в земной коре, % 

(мол. ДОЛИ)... иьнинениие. 0,25 0,05 1,5.10-4 5.1076 1,7. 10-6 

Природные изотопы ............ - 14М Jip 1 As 121Sb 209 В} 

(99,64%) (100%) (100%) (57,3%) (100%) 
15N 1239} 

(0,36%) (42,1%) 

Как видно из приведенных данных, в ряду As—Sb—Bi размеры 

атомов и ионов увеличиваются, энергии ионизации уменьшаются. 
Этим обусловлено ослабление признаков неметаллических элементов и 
усиление признаков металлических элементов. 

- $1. АЗОТ 

Азот (1522522р3) — типичный неметаллический элемент, по электро- 

отрицательности (3,0) уступает лишь фтору и кислороду. Степени 

окисления азота в соединениях -3, —1, +1, +3, +5, а также -2, +2 и 

+4. 

Природный азот состоит из двух устойчивых изотопов: 14М 

(99,635%) и 15М№ (0,365%). Содержание азота на Земле составляет 
0,03 % (мол. доли). Основная масса его входит в состав атмосферы 

[78% (об. доли)] в виде простого вещества. Из минералов промышлен- ` 
ное значение имеют чилийская МаМО. и индийская КМО. селитры. 

Азот входит в состав белковых тел всех растительных и животных 

организмов, обнаружен в газовых туманностях и солнечной атмосфере, 

на Уране и Нептуне и др. 
Простое вещество. Электронная конфигурация молекулы азота М> 

2 т*2 4 2 
Os Os "ту oO 
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что отвечает тройной связи между атомами азота: N=N (diy = 0,1095 

HM). Вследствие этого молекула № исключительно прочна: 

№ = 2N; ДН..; = 945 кДж, K29g = 107120 

Даже при 3000°С степень диссоциации молекулярного азота на атомы 

достигает всего лишь 0,1%. 

Вследствие прочности молекулы М№ многие соединения азота эндо- 

термичны. Кроме того, энтропия их образования отрицательна (№ — 

газ). Отсюда молекулярный азот химически малоактивен, а соедине- 

ния азота термически малоустойчивы и относительно легко разлагают- 

ся при нагревании. Поэтому азот на Земле находится главным образом 

в свободном состоянии. 

Молекула азота № слабо поляризуется. Силы взаимодействия 

между молекулами № очень слабые и не могут препятствовать беспо- 

рядочному движению молекул (энтальпийный фактор проявляется 

значительно слабее, чем энтропийный). Поэтому в обычных условиях 

молекулярный азот — газ. Температуры плавления (-210,0°С) и кипе- 
ния (-195,8°С) азота очень низкие; он плохо растворяется в воде и 

других растворителях. 

В обычных условиях азот непосредственно взаимодействует лишь с 

литием с образованием Li3N. При активации молекул № (нагреванием, 

действием электроразряда или ионизирующих излучений) азот обыч- 

но выступает как окислитель и лишь при взаимодействии с фтором и 

кислородом — как восстановитель. 

В промышленности азот получают фракционированной перегонкой 

жидкого воздуха, в лаборатории — термическим разложением соедине- 

ний, чаще всего МН.МО.: 

-3 +3 0 

МН4МО. = №2 + 2H,0 

Основная Macca получаемого азота используется для синтеза аммиака; 
азот применяют также для создания инертной атмосферы в химичес- 
ких и других производствах. 

Соединения азота (-Ш). При высоких температурах азот окисляет 
многие металлы и неметаллы, образуя нитриды: 

Свойства нитридов более или менее закономерно изменяются по 

периодам и группам периодической системы. Например, в малых пери- 

одах наблюдается переход от основных нитридов к кислотным: 
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Na3N, Mg3N.2 AIN SigN 4, Рз М5, S4N4, Cli,N 

основные амфотерный кислотные 

Нитриды 5-элементов Ги II групп, например [13№ и Mg3No, — крис- 

таллические вещества. Химически они довольно активны. Например, 

легко разлагаются водой, образуя щелочь и аммиак: 

LisN + 3HOH = 3LiOH + H3N 
OCHOBHbIM 

Нитриды галогенов — эндотермические соединения. В свободном 
состоянии выделен лишь жидкий С] М (АН; = 229 кДж/моль), легко 

разлагающийся со взрывом. По химической природе это кислотное 

соединение: 

Cl,N + ЗН2О = ЗНСЮ + H,N 

Нитриды BN, АМ и SigN4, GegN, — твердые полимерные вещества с 
высокими температурами плавления (2000—3000°С); они либо диэлект- 
рики, либо полупроводники. 

Весьма разнообразны нитриды 4-элементов. Это кристаллические вещества 

переменного состава. Чаще всего встречаются нитриды типа ММ (TIN, УМ, 

CrN) и M2N (NboN, CroN, Mo2N). Они проявляют металлические свойства: 

обладают металлическим блеском и электронной проводимостью. Нитриды 

этого типа отличаются высокой твердостью и тугоплавкостью, часто‘ превыша- 

ющей тугоплавкость исходного металла: 

Ti Zr Hf № Nb Ta 

Т. пл., OC .occeceececssceees | 1668 1855 2230 1920 2570 3014 

TiN ZrN HfN VN NbN TaN 

Т. пл., °C w.ccceeceec scene 3220 2950 2982 2050 2573 3090 

AG) gg) кДж/моль ...... —308 —336 —340 —224 —215 —218 

Большинство нитридов фэлементов химически очень стойки: они не разру- 
шаются растворами кислот, расплавленными металлами, устойчивы против 
окисления на воздухе. Перечисленные особенности позволяют использовать 
нитриды в качестве высокопрочных материалов. Получены также бинарные 
нитриды элементов, по составу отвечающие обычным степеням окисления 
элементов, например 2т3№ 4, TagNs. | 
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Из нитридов наибольшее практическое значение имеет нитрид 

водорода NH3 — аммиак. В обычных условиях это бесцветный газ с 

резким удушающим запахом. Молекула МНз имеет форму тригональ- 

ной пирамиды (di = 0,10 нм, ZHNH = 107,3°). Согласно теории ва- 

лентных связей это отвечает $р3-гибридизации валентных орбиталей 

атома азота. Из четырех $р3- гибридных орбиталей азота три участву- 

ют в образовании трех о-вязей N—H, а четвертую орбиталь занимает 

несвязывающая электронная пара. В терминах теории молекулярных 

орбиталей это соответствует заполнению трех связывающих и одной 

почти несвязывающей молекулярной о-орбитали: 

010100 ?. 

На рис. 157 приведена энергетическая 
P P д P Орбитали Орбитали Орбитали 

диаграмма орбиталей молекулы аммиака. N H,N H 

Из семи исходных атомных орбиталей o* 

(2s-, 2pz-, 2ру- и 2ргорбиталей азота и ЕЙ ig o* \ 
15-орбиталей трех атомов водорода) И |. 

возникает семь молекулярных орбиталей: 2P р int 

три ©, три o* и одна несвязывающая с’. м _. el 

В соответствии с характером распре- NY т ji 

деления электронов по орбиталям моле- AX ИА 

кула МНз имеет три первых потенциала, as И ni H 

ионизации (22,4; 15,2 и 10,5 эВ), что \ \ x % / 

отвечает удалению электрона с одного из aN Н | 

трех заполненных энергетических уров- с, 

ней. 
Рис. 157. Энергетическая диа- 
грамма орбиталей пирамидальной 

Поскольку несвязывающее двух- молекулы без 7-CBASbIBaHNA на 
электронное облако отчетливо ори- примере МН. 

ентировано в пространстве (cM. 
рис. 51), молекула МН. — резко 
выраженный донор электронной пары и обладает высокой полярнос- 

тью (р = 0,49-10-23 Кл-м). 
` Полярность ‚связи М—Н обусловливает между молекулами МНз 

водородную связь. Поэтому температуры плавления (-77,8°С) и кипе- 

ния (-33,4°С) аммиака довольно высоки; он характеризуется значи- 

тельной энтальпией испарения и легко сжижается. На этом основано 

его применение в холодильных машинах. Жидкий аммиак хранят в 

стальных баллонах. 

Среди водородных соединений р-элементов У группы аммиак зани- 

мает такое же особое положение, как вода среди водородных соедине- 
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ний р-элементов VI группы и как фторид водорода среди галогеново- 

дородов. 

Собственная ионизация аммиака 

| | Н - 

H—N:...H—N: == |H—N—H] + AC 
| | | Н 
Н Н 

аммоний-ион дигидронитрид-ион 

+ - 

ничтожно мала, и ионное произведение аммиака [МН4][МН]?] составляет 
всего лишь 2. 10-33 (при —50°С). 

Жидкий аммиак, как и вода, — сильно ионизирующий раствори- 

тель. При этом производные NH4 в жидком аммиаке (подобно произ- 

водным ОН} в воде) ведут себя как кислоты (амионокислоты), а про- 

изводные NH) (подобно производным ОН” в воде) — как основания 
(ал.монооснования). Например, сильными кислотами в жидком аммиаке 
являются NH,Cl, МНаМОз, а основаниями — КМН., Ва(МН2)2. Дигид- 
ронитриды 7п(МН2)2, Al(NH2)3 ведут себя как амфотерные соединения. 

Производные МН2 называются также амидами, а производные МН? — 

илидали. 

Ниже приведены некоторые типы реакций в жидком аммиаке и, для срав- 

нения, в воде. 

1. Реакции нейтрализации между аммонокислотой и аммонооснованием: 

КМН. + NH,Cl = KCl + 2H3N 

KOH + OH3Cl = KCl + 2H,0 

2. Растворение в аммонокислоте нерастворимого в жидком аммиаке OCHOB- 

ного и амфотерного нитрида, гидронитрида, дигидронитрида: 

Саз№ + 6МНаС! = 3CaCle + 8H3N 

CaO + 20H3Cl = CaCle + ЗН2О 

Zn(NH2)2 + 2NH,C] = [Zn(NH3)4]Clo 

Zn(OH)y + 2OHCl = [Zn(OHp)4]Cly 
3. Растворение в аммоноосновании нерастворимого в жидком аммиаке 

кислотного и амфотерного нитрида, гидронитрида, дигидронитрида: 
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6‚КМН. + СМ. = ЗК2[СМ.] + 4H3N 

2KOH + СО2 = K[COs3] + Н2О 

2КМН. + Zn(NH>)2 =~ K2[Zn(NH2)a] 

2KOH + (ОН) = K2[Zn(QH)a] 

4. Аммонолиз вещества, растворенного в жидком аммиаке: 

PCl, + 8НМ = PN(NH)2 + 5NH,Cl 
РС! + 9Н2О = PO(OH)s + 50OH3Cl 

SO.Clo + 4H3N = SO2(NH2)2 + 2NH,Cl 

SO2Cle + 4Н2О = SO2(OH)2 + 20H;Cl 

5. Взаимодействие простого вещества с жидким аммиаком, аммонооснова- 

нием, аммонокислотой: 

2K + 2Н.М = 2КМН. + Ho 

2K + 2Н.О = 2KOH + Ho 

Mg + 2NH,Cl + 4H3N = [М&(МНз)6] С + He 

Mg + 2OH3Cl + 4Н20 = [Mg(OH2)6]Cle + Ho 

Жидкий аммиак как растворитель широко применяется для прове- 

дения различных синтезов. 

Аммиак очень хорошо растворяется в воде (при 20°С в одном объе- 
ме H,O растворяется около 700 объемов NH3). Хорошая растворимость 

объясняется образованием водородной связи между молекулами МН} и 

Н2О. Поскольку молекула МНз — лучший акцептор протона, чем Н2О, 

то в растворе имеет место ионизация: 

Н Н + 
| . . | г й я. 

H-N:...H—O: =— Н-М-Н + |:О: 

| | | 
Н Н | HL |Н. 

Появление ионов ОН` создает щелочную среду раствора. Но, как 

это видно из значения константы основности | 

_ [NH4] [ОН] 
= [МНз-Н20] Ко = 1,8-10°5, рКо = 4,76 

реакция протекает в незначительной степени. В растворе с молярной 

концентрацией аммиака 1 моль/л ионизируется, например, всего лишь 

0,4% молекул МН: и Н2О. 

При взаимодействии ионов NH4 и OH” вновь образуются молекулы 

H3N и Н2О, между которыми имеет место водородная связь. Следова- 
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тельно, ионное соединение NH,OH (гидроксид аммония) не существу- 

ет, как не существуют гидроксид оксония ОНзОН и дигидронитрид 

аммония МН.МН.. 

Из водных растворов аммиака выделяются два кристаллогидрата (рис. 158) 

МН.-Н2О и 2МН.-Н2О, устойчивые лишь при низкой температуре. Молекулы 

аммиака и воды связаны в кристаллогидратах водородной связью. Так, 

МНз.Н2О имеет структуру, в которой основой являются цепи из молекул 

воды, объединенных водородными связями. Цепи объединяются между собой в 

трехмерную решетку молекулами аммиака также посредством водородных 

связей: 

H3 

--
- 

2 

Ионы NH4 значительно легче образуются при взаимодействии 

аммиака с кислотами, например: 

МНз + НСО. = МН4СО0. 

При этом чем сильнее кислоты, тем устойчивее их аммонийные произ- 
водные. Например, в ряду NH4F—NH,CI—NH,Br—NH,I термическая 

устойчивость солей возрастает. Почти все соли аммония хорошо раст- 
воримы и полностью диссоциируют в воде. При их гидролизе ионы 

МН1 и OH” связываются в гидрат аммиака и возникает кислая среда: 

+ | —> + - 
NH, + 2HOH —_ МН. ... Н2О + ОН}, Koo = 9,0°10 19 

При нагревании аммиак проявляет восстановительные свойства, 

окисляясь обычно до свободного азота: 

- 3 0 ‚ 
4МН. + 302 = 2No + 6Н2О, Koo = 10229 

Эта реакция необратима (AH << 0, AS > 0). 
На восстановительной способности МН. основано применение NH,C]l 

(нашатыря) для очистки от оксидов поверхности металлов при пайке: 
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7, К 100 

2507 80 

= 

NH,-H,O of 60 
200+ 2NH;°H,0 ~ 40 

$ 
. 20 

Е [ 2 : 
150 & 0 10! 202 305 405 506 608 
о Давление 1031 

0 20 40 60 80 100 - 
H.O о, NH; Рис. 159. Равновесная кон- 

2 Moa, donu NH; ,% центрация аммиака в азотово- 
дородной смеси (ЗН2 + №) как 

Рис. 158. Диаграмма состоя- функция давления и темпера- 
ния системы Н2О — МНз туры 

В промышленности аммиак получают синтезом из простых веществ: 

/2М№2(г) + 3/2H2(r) = МНз(г), AH3,, = -46,19 кДж, 

AS? ,, = -103 Дж/К 

Поскольку энтальпия образования аммиака невелика, а его синтез 
сопровождается уменьшением энтропии в соответствии с принципом Ле 
Шателье, процесс проводят (рис. 159) 
при высоком давлении (107—108 Па). Для 
ускорения реакции применяют катализа- 
тор. В качестве катализатора наиболь- 

шую активность проявляют простые 
вещества элементов подгруппы железа 
(рис. 160). В технике обычно применяют 
железный катализатор (с добавлением 
активаторов). Процесс ведут при 450— 
500°C. 

Аммиак выделяется также при коксо- 

вании каменного угля. В лаборатории его Атомный номер элемента 

получают действием щелочей на 

аммонийные соли. Основная масса произ- 
водимого аммиака используется ДЛЯ металлов в реакции 2NH, = 
получения азотной кислоты и азотистых = Ny + ЗН. (800°C, 1-105 Па) 
удобрений — жидкого аммиака и его OT атомного номера элемента 
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Рис. 160. Зависимость ката- 
литической активности ряда



водных растворов, МН4МОз, (МН4)2504 и др. Водный раствор аммиака 
(амлмиачная вода) — важный реактив для проведения различных реак- 

ций. | 

Соединения азота (-П). Азот, как и кислород, образует соединения 

перекисного типа — пернитриды. Последние можно рассматри- 

вать как производные радикалов, образующихся при последователь- 

ном разрыве связей в молекуле No: 

.. .. — a 

NEN —N=N— N—N 
a” `, 

> HM .ccccceccscecsescccceccceeces 0,110 0,125 _ 0,145 

Простейшим представителем пернитридов является пернитрид 

водорода М№Н4, называемый тидразином или диамидом. Молекула 

гидразина полярна (р = 0,62.10-29 `Кл-м), ее структура может быть 
представлена схемой 

% 

XY HM 

H 

Гидразин — бесцветная жидкость (т. пл. 2°С, т. кип. 113,5°C), молеку- 

лы которой соединены водородной связью. Собственная ионизация 

жидкого гидразина 

№На4...№На == NoHs + NH; 

Г Н 7] + 

№На- **М2На == |H—N—N—H| + [H—N—N:]- 
| н || 

| Н | | НН 
‘гидразоний-ион гидразид-ион 

незначительна. | 
Гидразин — хороший ионизирующий растворитель. С водой и 

спиртом он смешивается в любых соотношениях. Водные растворы его 

показывают щелочную среду: 

№На- ° -HOH = NoHs + OH- 

NHi---HOH = М.Н2* + ОН- 
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Являясь донором двух электронных пар, гидразин с кислотами 

образует два ряда гидразоний-производных, представляющих собой 

соли, например [N2Hs]Cl, [М№2Н] СЁ, [№2Нв]$О4. 
Растворы гидразина получают осторожным окислением аммиака 

гипохлоритом: 

-3 -4 

2NH3 + NaClO = №На + NaCl + НО 

Гидразин — эндотермическое соединение (АН, 298 = 06 кДж/моль, 

AG; 208 = 149 кДж/моль). Гидразин и производные гидразоний-ионов 

значительно менее устойчивы, чем аммиак и производные аммония. 

Гидразин — сильный восстановитель: 

- 2 0 
4КМпО. + 5№2На + 6Н250. = 5No + 4MnSO, + 2K SO, + 16Н2О 

На воздухе NoH, может гореть с большим выделением теплоты: 

М№На(ж) + O.(r) = N.(r) + 2Н›О(ж), АН. оз = -§22 кДж 

Пернитрид водорода состава МН. (диимид) очень неустойчив, HO 

известны его многочисленные органические производные. 

Соединения азота (-Г). Промежуточное положение между перокси- 
дом и пернитридом водорода по составу и структуре занимает зидрок- 

силалмин:. 

0—6 ON NR 

пероксид водорода гидроксиламин гидразин 

Гидроксиламин — это белое кристаллическое вещество (т. пл. 33° С, 

AG‘, = -17 кДж/моль), образуется при восстановлении раствора HNO; 

атомным водородом в процессе электролиза: 

HNO ; + 6H = NH2OH + 2Н20 

‚ МН2ОН — донор электронной пары; образует водородные связи, с 

водой смешивается`в любых отношениях. Подобно NH3 и №На. в воде 

МН2ОН — слабое основание (Ay = 8,9.10-3): 
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Н Н | 

HO—N:...HOH == |НО—М-—Н| + OH” 

H H | 
гидроксиламмоний-ион 

С кислотами дает соли гидроксиламмония [МНзОН]*, например 
[NH,OH]Cl, [NH,OH]NOs, [NH,OH],SO, 

МН2ОН + НС! = [МНзОН]С1 

Соли гидроксиламмония — устойчивые бесцветные кристаллические 

вещества, растворимые в воде. 

В ряду Н2О.—МН.ОН-—М№На. окислительная активность падает, а 

восстановительная возрастает. Так, если для Н2О2 наиболее характер- 

ны окислительные свойства, а для NoH, — восстановительные, TO 

NH2OH в щелочной среде является сильным восстановителем, а в 

кислой среде отчетливо проявляет окислительные свойства: 

-1 0 
2NH2OH + Iz + 2КОН = М. + 2KI + 4Н›О 

восстановитель 

-1 -3 

2МН>ОН + 4FeSO, + 3H SO, = 2Fe(SO4)3 + (МН4а)2504 + 2Н2О 

окислитель 

Как и пероксид водорода, NH,OH легко разлагается (в особенности 

при нагревании) по механизму диспропорционирования: 

- 1 -3 0 

3NH2OH = НзМ + №. + ЗН2О 

окислитель- 

восстановитель 

Гидроксиламин и соли гидроксиламмония применяются главным 

образом в органическом синтезе. 

Будучи донорами электронных пар, МН2ОН и №На4, как и МН:з, 

могут входить в качестве лигандов в комплексные соединения. Напри- 

мер: [Co(NH3)¢]Cls, [Со(МН2ОН)в]С\5, [Со(№На)в]С1з. 

Соединения азота (Ш). Для азота в степени окисления +3 известны 
фторид NF3, оксид N2O3, оксогалогениды NOHal; а также производ- 

ные аниона NOs. 

Трифторид азота МЕ. в обычных условиях — бесцветный газ 

(т. кип. —129°C, т. пл. -209°С). Получают его при окислении аммиака 
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фтором. Молекула NF3 имеет пирамидальное строение (см. рис. 55). В 

отличие от МНз электрический момент диполя NF3 очень мал (всего 

0,07.10-2° Кл-м). Электронодонорных. свойств NF3 практически не 
проявляет. По отношению к нагреванию и различным химическим 

воздействиям трифторид весьма устойчив, вступает в реакции только 

выше 100°C. В воде он практически нерастворим, гидролиз начинает 

протекать лишь при пропускании электрической искры через смесь 

его с водяным паром. | 

Оксид азота (Ш) №0: (триоксид диазота) существует только в 
твердом состоянии при низких температурах. В виде жидкости и пара 

в значительной степени диссоциирован: 

№0: == МО. + NO, AG),, = —14 кДж 

Его получают охлаждением смеси NO, с NO. Согласно данным инфра- 

красной спектроскопии, кристаллы №03 состоят из молекул 

Жидкий №0Оз синего цвета, замерзает (при -100°С), образуя кристал- 

лы светло-синей окраски. 

Оксид азота (III) — кислотный оксид, легко поглощается щелоча- 

ми, образуя нитраты (III) (нитриты): 

№0. + 2NaOH = 2NaNOQ-2 + H2O 

Молекулы оксогалогенидов азота (III) (галогениды нитрози- 
ла) имеют угловую форму: 

0,113 HM, 

= : 
iy 
«< 

В обычных условиях это относительно малостойкие газообразные вещества. В 

ряду NOF—NOCI—NOBr устойчивость соединений падает, а NOI получить He 

удалось. По химической природе фторид, оксогалогениды, как и оксид азота, 

(ПГ), — кислотные соединения, о чем свидетельствует, например, их отношение 

к воде: 

МОС] + Н2О = HNO2 + HCl 

№03 + Н2О = 2HNO>2 

Диоксонитрат (III) водорода HNO, известен лишь в водном раство- 

ре, который является кислотой (Kz = 4.10-4), называемой азотистой. 

385



Диоксонитрат (Ш), или нитрит-ион М№О2 имеет угловую форму: 

О О 

Нитраты (III) щелочных металлов получают при растворении №0: 
в щелочах. 

Производные азота (Ш) проявляют и восстановительные, и окисли- 

тельные свойства: 

+3 +2 
2NaNO, + 2KI + 2H2SO, = 15 + 2NO + K2SO4 + Ма25 О. + 2Н2О 

окислитель 

+3 +5 
2KMnO, + 5МаМО. + 3Н25О4 = 2MnSQO, + 5МаМО. + K,SO, + 3H,O 

восстановитель 

Кроме того, они склонны к реакциям диспропорционирования: 

+ 3 + 5 +2 

3HNO, == HNO; +-2NO + НО 

Соединения азота (У). Степень окисления +5 азот проявляет в 
оксиде №05, оксонитриде МОМ, диоксофториде NO2F, а также в три- 

оксонитрат(У)-ионе NO3 и динитридонитрат(У)-ионе №№. Все эти 
соединения можно рассматривать как производные четырехзарядного 
иона №: 

Характер гибридизации Пространственная Примеры соединений 

орбиталей № конфигурация 

25 2p 

sp? + +. + + 'Треугольная "NO; 

sp + + + + Линейная “ММ, "NON 

——> 

Оксид азота(У) МО; — белое кристаллическое вещество 

(т. возг. 33°C), образованное ионами №02 и М№Оз: [NO3][NO3] — нитрат 
нитроила. | 
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Его получают осторожным обезвоживанием НМО. (например, с 

помощью Р2›О5) или окислением NO, озоном. В обычных условиях 

№05 (А Gr 298 = 114,2 кДж/моль) постепенно разлагается Ha МО) и Oz, 

при нагревании взрывается. 
Оксонитрид азота (У) NON (№0 — оксид азота (I), "весе- 

лящий газ") получается разложением аммонийной селитры (при 
250°С): 

NH,NO3 = №0 + 2H2O 

Это бесцветный газ (т. пл. -91°C, т. кип. -88,5°С) co слабым приятным 

запахом. В соответствии с 5р-гибридизацией валентных орбиталей № 

молекула имеет линейное строение (л = 0,05.10729 Кл-м, dy = 0,113 

HM, do = 0,118 нм). Его структуру можно передать схемой: 

О-ЕМЕЕМ 

Это соответствует электронной конфигурации (см. рис. 42): 

2 g2 74 °4 0 0, "ту Try’ 

‘Yxe при слабом нагревании оксид NO (ДС, = +1041 кДж/моль) 

распадается, выделяя кислород. Поэтому в нем могут гореть углеро- 
дистые вещества, а его смеси с водородом и аммиаком взрываются. 
Оксонитрид азота (V) растворяется в воде, но устойчивых соединений 
не образует. 

Оксофторид азота (У) МОЕ (фторид нитроила) — бесцвет- 
ный газ сильный окислитель. Это кислотное соединение — водой раз- 

`Ллагается на НМО. и HF. 

Триоксонитрат (У)-ион NO3 имеет форму плоского тре- 
угольника (ZONO = 120°, do = 0,122 нм): 

O—-N < | 
О 

Молекула триоксонитрата (У) водорода НМОз имеет строение: 

H 3? 
2 $ 
Е 5 
3 10° 1165 
oO 

м 3 
о 0,14] нм к м 

114° 

O 
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При обычных условиях HNO; — бесцветная жидкость (пл. 1,52 г/см3), 
кипящая при 82,6°C, а при -41,6°С затвердевающая в прозрачную 

кристаллическую массу. 
Собственная ионизация жидкого HNO, незначительна. С водой 

НМОз смешивается B любых отношениях. Его растворы — сильная 

кислота, называется азотной. В лаборатории азотную кислоту получа- 
ют действием концентрированной серной кислоты на нитрат натрия. 

Промышленное производство НМО. осуществляется по стадиям: окис- 

ление МНз в NO кислородом воздуха на платиновом катализаторе: 

4МН: + 50. = 4NO + 6Н.О, Кооз = 10168 

окисление NO в NO2 

2NO + O2 = 2NO, 

и взаимодействие последнего с водой: 

2NO, + Н2О = HNO, + HNO, 
3HNO, = HNO; + 2NO + Н2О 

Азотная кислота обладает сильно выраженными окислительными 
свойствами: 

№03 + 4Н* + 3е = № + 2H,0, 9%,, = 0,96 В 

NO3 + 2H* +3е` = №) + Н2О, 9%,, = 0,78 В 

Она разрушает животные и расти- 
тельные ткани, окисляет почти все 

sah металлы и неметаллы. Образование 

тех или иных продуктов взаимодей- 

60 ствия зависит от концентрации 

НМОз, активности простого вещества 
и температуры. На рис. 161 показано 

влияние плотности (концентрации) 
НМОз на характер образующихся 

. продуктов ее восстановления при 
15 14 взаимодействии с железом. Доста- 

точно разбавленная кислота в основ- 
ном восстанавливается до МН.МОз; с 

повышением ее концентрации стано- 
Рис. 161. Влияние плотности, вится более характерным образова- 

НМ№Оз на характер продуктов ее ние МО; концентрированная НМО. 
восстановления железом восстанавливается до МО.. 
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Смесь одного объема НМО. и трех объемов НС] называют царской 

водкой. Ее сильное окислительное действие обусловлено образующим- 

ся хлором: 

Она растворяет платину, золото и другие неактивные металлы, перево- 

дя их в комплексные хлориды. | 

Нитрат-ион МО. в нейтральной среде окислительные свойства прак- 
тически не проявляет 

NO3 + Н2О + 2e° = NO) + 20H’, фз = -0,01 В 

но является окислителем при сплавлении: 

Ст2Оз + 3NaNO3 + 4КОН = 2K,CrO, + 3NaNO2 + 2H20 

Триоксонитрат(\У) водорода при нагревании и освещении легко 
разлагается: 

4НМО. = 4NO> + О2 + 2H,O . 

тогда как нитраты большинства других элементов устойчивы. Нитраты 

металлов `растворимы в воде. Большое значение имеют нитраты как 

удобрения (особенно калийная и аммонийная селитры). Азотная кис- 

лота применяется для получения минеральных удобрений, взрывчатых 

веществ, органических красителей, пластических масс и в других 

многочисленных производствах. 

Динитридонитрат | (У)-ион, или азид-ион, №№, (№) 
имеет линейную форму (dy = 0,115 нм): 

я =М= ы | 

Распределение валентных электронов по молекулярным орбиталям 

отвечает электронной конфигурации (см. рис. 45): 

(25)? (25)? (99)? (02)? (tay)* (пе 9. 
Структура молекулы динитридонитрата (У) водорода НММ. или HNs: 
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В обычных условиях HNN, — бесцветная летучая жидкость (т. пл. 

-80°C, т. кип. 37°C) с резким запахом. При ударе или нагревании 

НММ. и ряд других азидов распадаются со взрывом. На этом основано 

применение азида свинца Pb(N3)2 в качестве детонатора. Относительно 

устойчивы ионные азиды, которые при нагревании (до 300°С) разлага- 
ются без взрыва: 

2NaNN.(k) = 2Ма(ж) + ЗМ-(г) 

Эта реакция используется для получения особо чистого азота. Водный раствор 

HNN2 — азотистоводородная кислота (Kg = 2.1075), по силе близкая к уксус- 

ной. В разбавленных растворах HNN» практически устойчива. Ee получают 

взаимодействием гидразина и азотистой кислоты: 

На№ + НМО2 = HNN2 + 2H20 

Исходным продуктом для получения других азидов является МаММ., 

который получают действием №0 на МаМН> при 200°С: 

NaNH, + O=N=N — МаММ. + Н›О 

Ион №№ — окислитель. По окислительным свойствам HNN» напо- 

минает НМОз. Tak, если при взаимодействии с металлами НМОз дает 

оксид азота (II) и воду, то НММ2 образует № ("нитрид азота") и H3N: 

+5 0 

Cu + 3HNN, = Cu(NN2)2 + No + H3N 

+5 +2 
3Cu + 8НМО: = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4Н2О 

Смесь НМ№ и HCl, подобно царской водке, — сильный окислитель 

за счет образующегося хлора: 

‚Отвечающий степени окисления +5 пентафторид азота, не получен. Полага- 

ют, что вследствие большого значения энергии ионизации атом азота не скло- 

нен к образованию гипервалентных связей. Из производных N(V) синтезиро- 

ваны многочисленные соли иона фторалиония МЕ4, например: [NF4]BF4, 

[NF4]JOFg (Э-Р, As, Sb, Bi), [NF4]o9Fg (Э—ТЬ Ge, № и др.). Эти соли — 

сильные окислители. 

Соединения азота (Г), азота (I) и азота (IV). Для азота, как и для 
хлора, характерны достаточно устойчивые оксиды с нечетным числом 
электронов NO и NO». Их можно рассматривать как устойчивые сво- 
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бодные радикалы. Оба оксида — эндотермические соединения: их 
стандартные энтальпия AH, и энергия Гиббса образования АС, име- 

ют положительное значение. 
В обычных условиях оксид азота (II) NO — бесцветный газ 

(т. пл. —163,6°C, т. кип. -151,6°С). В лаборатории его получают дей- 
ствием разбавленной азотной кислоты на медь, а в промышленности — 
окислением аммиака на платиновом катализаторе. В отличие от всех 
остальных оксидов азота МО образуется прямым взаимодействием 
простых веществ: 

1/2№(г) + 1/202(г) = NO(r); АИ... = 90,3 кДж, 298 

Дб. = 8,7 Дж/К, Koos = 5.10731 

Синтез NO из простых веществ 
AG? сопровождается возрастанием энт- . , 

P й P AL [1016 
ропии системы. Поэтому в соответ- 

ствии с уравнением АС = АН — 500 

— TAS при соответствующей тем- 

пературе АС может стать отрица- 250 
тельной величиной (рис. 162). При 200 
этих условиях начинает доминиро- 

(о. 150 
вать энтропийный фактор. По- 

скольку AS процесса очень незна- 100 

чительно, то отрицательное значе- 50b 
ние АС достигается при высоких NO 
температурах (порядка 3000°С). ОГ 
Для всех же остальных оксидов 

азота при всех температурах’ 

ДС — величина положительная Рис. 162. Зависимость стандартной 
(рис. 162), так как AS процесса энергии Гиббса образования оксидов 

образования их из простых веществ азота от температуры 

имеет отрицательное значение. 

Поэтому прямой синтез других оксидов невозможен. 

Молекула NO парамагнитна. Согласно теории молекулярных орби- 

талей в МО один из электронов находится на т ‚орбитали (табл. 34): 

1 i l LL 

Q 500 1000 1500 2000 ТК 

2 o *2 x4 2 7 *l 
% 9; Try 9. Пг, 

т. е. порядок связи в NO составляет 2,5. Структурную формулу NO 

можно изобразить следующим образом: :N=O: . 
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Таблица 34. Порядок, длина и‘энергия связи молекул №, NO и 

молекулярных ионов NO*, МО“ 

Молекулярные орбитали. NO* No NO NO- 

и свойства, [М=0]* [N=N] [N=O] [МО] 

-- -- 4+-— +4 
. + + + 4+ 
a +# ++ ++ Ht 

+ 

а 

Порядок связи 

Межъядерное расстоя- 

ние, нм 0,106 0,11 0,115 0,118 

Энергия диссоциации, 

кДж/моль 1046 941 678 - 

Подобная структура молекулы NO хорошо согласуется с ее электрическим 

моментом диполя (0,02. 10-29 Кл-м), а также межъядерным расстоянием, про- 
межуточным между значениями для двойной и тройной связи: 

[МО [2№01 [№=01+ 
4 = 0,118 нм 4 =0114нм 4 =0/106 нм 
NO NO NO 

Вследствие повышенной кратности связи молекула NO достаточно 
устойчива, и ее распад становится заметным лишь при 500°С. Оксид 

азота (II) — химически активное соединение. С водородом образует 

гремучую смесь. Легко окисляется кислородом, галогенами: 

2NO + O2 = 2NO2, AG),, = -10 кДж 

2NO + Cl, = 2NOCI, AG}, = -37 кДж 

В молекуле NO непарный электрон находится Ha энергетически невыгодной 

п*-орбитали, поэтому не может образовывать устойчивой связи N—N. Этим 

объясняется несклонность NO димеризоваться в №02 в обычных условиях. 
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Твердый оксид азота (II) синего цвета состоит из неустойчивых диамагнитных 

молекул №02. 

Но оксид азота (II) легко реагирует с другими свободными радикалами. 

Поэтому он является ингибитором цепных реакций. Если реакция протекает 

по радикально-цепному механизму, то добавление NO приводит к обрыву 

цепей и резкому замедлению реакции. 

Энергия ионизации NO (9,27 эВ) заметно ниже таковой для No 
(15,58 эВ) и О. (12,08 эВ). Молекула NO может терять непарный 
электрон с т*-орбитали, образуя нитрозил (нитрозоний)-ион NO*: 

:-N=O: — е — [:N=0:]* 

Ион М№О+* изоэлектронен молекуле №. В отличие от NO ион NOt 

диамагнитен. Его строение соответствует электронной конфигурации 
(см. табл. 34): 

2 т*2 14 2 0% 0; Try с... 

Производными иона МО* являются, например, [М№О0]СО., 

[NO],SeO,4. Это солеподобные вещества. Легко разлагаются водой. Их 

можно получить взаимодействием №0. с концентрированными кисло- 

тами, например: 

№0. + Н5еО. = (NO)2SeO, + HO 

При взаимодействии с наиболее активными металлами в жидком аммиаке 

МО сам выступает как окислитель: 

Ма + NO = Ма*МО- 

:М=О: + е = [:N=O:]- 

Производные №О+ неустойчивы и изучены недостаточно. 

Диоксид азота NO, — газ бурого цвета (т. пл. -11,2°С, т. кип. 

21°C), токсичен. Его молекула парамагнитна, имеет угловую форму: 

Q N22, 
Be © 

Длина связи do (0,120 нм) имеет промежуточное значение между 

длиной одинарной (0,143 нм) и двойной (0,118 нм) связей. Это отвеча- 
ет порядку связи 1,5: 
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Энергетическая диаграмма орбиталей молекулы NO» приведена Ha рис. 163. 

Семнадцать валентных электронов молекулы NO» образуют конфигурацию 

2 902 2 2 202 7°2 g®l. ast 25. 02 02 ый Pe as Ty? Oy 

Орбитали № `Орбитали NO, Op6utann о Общее число связывающих элект- 

с: _ \ ронов равно шести: 02 02 п, что 
| cal 

Е И \ соответствует среднему порядку 

JA a ty \\ связи 1,5. Остальные электроны 
/ 

Рх 2py 27, | и ` - ANY играют роль несвязывающих. 

4 rt 4 NY 5 В терминах теории валентных 
\ Pz, . 

vy ae \ ff at связей атому азота в NO» можно 

K\ H pe tf приписать 5р?-гибридизацию 
\ у В ,, I\\, 22 2px, v4; 2p, валентных орбиталей (которая 

| ! \\ / / / возникает за счет 25-, 2pz, 2py- 

\ \ n, Jf орбиталей). Одну из гибридных 
/ ро 

\ \ / | 5р?-орбиталей (o-op6uTanb) зани- 

\ / sy 
| мает непарный электрон, две 

‘о / другие $р?-орбитали участвуют в 

Н 2s, образовании двух связей N—O 
с. ` . 

25, | 4" (отвечает сочетанию 0; и ©, 
‚ орбиталей). _ 

25, Кроме того, 2ру-орбиталь азота 
Рис. 163. Энергетическая диаграмма ор- и 2рузорбитали двух атомов 

‚ биталей молекулы МО? кислорода участвуют в образова- 
нии делокализованной л-связи (лу-орбиталь). 

Таким же образом объясняется строение молекул С]50, Оз, ClO», 50., 

OF2, М№О_ и др. Так, ион NOs имеет электронную конфигурацию: 

2 962 02 22.2 2 7°2 g°2 5 т т . 25% 252 of 0? у 2. 2 у 9% 

При потере о’-электрона молекула NO» превращается в нитронил-ион NO3. 

Последний имеет линейную структуру (dy = 0,115 нм): 

[O=N=O]* 
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Нитронил-ион изоэлектронен линейным молекулам типа СО. (см. рис. 41): 

2 2 12 pe 2d 2 9° > 25) 255 Oo OF п п, т. пу". 

Молекулы NO, даже в парах частично димеризованы: 

2NO, === №0., АН..; =-55 кДж 

бурый, бесцветный, 

парамагнитен диамагнитен 

Жидкий и твердый диоксид азота бесцветен, состоит из плоских 

молекул №20. (тетраоксид диазота): 

о O 

135°| м——_—м 
0,178 HM 

8 \ 
O o> 

Молекула NO2 может терять (энергия ионизации 9,78 эВ) и приобретать 

электроны (сродство к электрону 2,5 эВ): | 

+4 +5 
NO, —е —+ №? (нитронил-ион) 

+4 +3 

NO2 + е — NOs (нитрит-ион) 

Указанные превращения определяют способность М№О2 к диспропорционирова- 

нию при взаимодействии с водой и растворами щелочей: 

2NO> + HOH = HNO, + HNO, 

2NO2 + 20H” = NO3 + NO} + H2O 

Нитронил-ион NO; образуется при самоионизации жидкого HNOs: 

2НМО; == МО) + МО: + Н2О 

Из производных нитроний-иона NO} можно указать [МО2]С1О4, твердый 

оксид азота (V) [NO2|NO3 и др. Соли нитрония — кристаллические вещества, 

химически очень активны, быстро гидролизуются влагой воздуха. Соли нитро- 

ния можно получить, например, по реакции 

№05 + НСО4 = NO2C1O4 + HNOg 

Диоксид азота химически активен; в его атмосфере горят уголь, 

сера, фосфор. В лаборатории NO, получают взаимодействием меди с 

концентрированной азотной кислотой: 

Cu + 4НМО. = Cu(NOs)2 + 2NO, + 2H,O 
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и термическим разложением ряда оксонитратов (У), например:. 

ЭРЬ(МО:)2 = 2PbO + 4NO, + О. 

Диоксид азота применяют как нитрующий агент, в частности для 

получения безводных нитратов; №20. — окислитель ракетного топлива. 

$2. ФОСФОР 

Фосфор Р (1522522р63523р3) по числу валентных элементов является 

аналогом азота. Однако как элемент 3-го периода он существенно 

отличается от азота — элемента 2-го периода. Это отличие состоит в 

том, что у фосфора больше размер атома, меньше энергия ионизации, 

большее сродство к электрону и большая поляризуемость атома, чем у 

азота. Максимальное координационное число фосфора шесть. В отли- 

чие от азота для фосфора (как и для других элементов 3-го периода) 

рт — рл-связывание не характерно (см. рис. 147). 

Фосфор в соединениях проявляет степени окисления от -3 до +0. 

Наиболее характерна степень окисления +5. Для фосфора наиболее 

прочны связи с фтором и кислородом. 

В земной коре в соответствии с его устойчивой степенью окисления 

фосфор содержится в основном в виде фосфатов (У). Наиболее рас- 
пространены минералы зидроксилапатит Cas(PO4)3(OH), фторапатит 
Cas(PO4)3F. Фосфор входит в состав живых организмов. Гидроксил- 
апатит составляет минеральную часть костей, фторапатит — зубов, а 

сложные органические производные фосфора входят в состав клеток 

мозга и нервов. 

Общее содержание фосфора в земной коре 0,05% (мол. доли). Он 
имеет только один природный изотоп 31Р. Получены ero искусствен- 

ные радиоактивные изотопы. 

Простые вещества. Атомы фосфора объединяются в двухатомные 

Р., четырехатомные Р. и полимерные P,,. молекулы. Молекулы Po 

(do. = 0,19 нм), построенные аналогично №, существуют лишь при 

температурах выше 1000°С. 

В жидком и растворенном состоянии, а также в парах при темпера- 

турах ниже 1000°C устойчивы четырехатомные молекулы Ра, имеющие 

форму тетраэдра (см: табл. 28). При конденсации паров образуется 
белый фосфор (пл. 1,8 г/см3). Он имеет молекулярную кристалличес- 
‘кую решетку, в узлах которой находятся молекулы Р.. Белый фос- 

фор — мягкое бесцветное воскообразное вещество. Он легкоплавок 

(т. пл. 44,1°С, т. кип. 237°C), летуч, растворяется в сероуглероде и в 
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ряде органических растворителей. Белый фосфор чрезвычай- 

но ядовит. 
В молекуле Р. связи Р-Р (4, = 0,221 нм, Ep = 200 кДж/моль) 

довольно легко разрываются. Этим объясняется высокая химическая 
активность белого фосфора и склонность переходить при хранении (в 
особенности при нагревании) в более стабильные полимерные модифи- 

кации, например: 

Р (белый) —+Р (красный), ДАН... = -18 кДж 

Черный фосфор имеет атомно-слоистую решетку (рис. 164) с харак- 
терным для фосфора пирамидальным расположением связей. По внеш- 

нему виду черный фосфор (пл. 2,7 г/см3) похож на графит, но являет- 
ся полупроводником (АЁ = 0,133 эВ). Его можно получить из белого 
при 200°C и 1,2.1010 Па: 

Р (белый) —+Р (черный), ДН. „, = -39 кДж 

Существует несколько форм красного фосфора. 
Они — полимерные вещества, состоящие из пирамидально связан- 

ных атомов. 
Для перевода красного фосфо- 

ра в жидкое, а также в растворен- 
ное состояние необходим разрыв 

связей в полимерных молекулах. 

Поэтому полимерные модифика- 

ции имеют высокие температуры 

плавления, практически не раст- Рис. 164. Расположение атомов в 
воряются ни в одном из раство- КРИСТалле черного фосфора 
рителей. При возгонке красного 
фосфора (423°C) в пар переходят молекулы P2, которые затем реком- 
бинируются в молекулы Py. Таким образом, при конденсации паров 

образуется белая, а не красная модификация. | 
Красный и. особенно черный фосфор химически намного устойчивее 

белого. Так, если белый фосфор на воздухе самовоспламеняется при 
50°C. то красный — выше 250°C. а черный — выше 400°C. В отличие 
от белого фосфора его высокополимерные модификации не ядовиты. 
Вследствие высокой химической активности белый фосфор хранят под 

водой и по возможности в темноте. 
Фосфор проявляет восстановительные и окислительные свойства. 

Он легко окисляется кислородом, галогенами, серой и др. При недос- 
татке окислителя обычно образуются соединения фосфора (ПШ) (Р2Оз, 
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PHals, Р253), при избытке — соединения фосфора (У) (Р2О5, PHals, 
Р255). Окислительная активность фосфора проявляется при’ взаимо- 

действии с металлами. При нагревании в воде и в особенности в ще- 
лочных растворах фосфор диспропорционирует. 

В технике фосфор получают ‘прокаливанием фосфата кальция с 

углем и песком в электропечах при 1500°С: 

+5 0 +2 0 
2Саз(РО4)2(к) + 10С(к) + 65102(т) = 6CaSiO3(T) + 10CO(r) + P,(r); 

АН>0, AS>0 

Эта реакция эндотермична, но сопровождается увеличением энтро- 

пии. Температура, при которой она протекает, определяется условием 

TAS > АЛ. При конденсации выделяющихся паров образуется белый 

фосфор, который длительным нагреванием при 280—340°С переводят в 

красный. Основная масса красного фосфора используется в спичечном 

производстве. 

Соединения фосфора (-Ш). При нагревании фосфор окисляет 
почти все металлы, образуя фосфиды. Фосфиды з-элементов. П группы 

состава ЭзР. солеподобны, легко разлагаются водой: 

Mg3P2 + 6Н2О = ЗМ&(ОН)› + 2РН: 

Фосфиды 4-элементов (обычно типа MP, MP», M3P) имеют серый 

или черный цвет, металлический: блеск и электрическую проводи- 

мость. Фосфиды этого типа химически малоактивны. 

Ковалентным фосфидом является фосфид водорода PH; (фосфин). 

С водородом фосфор практически не взаимодействует. Фосфин 

(A Gy = +13,4 кДж/моль) получают косвенным путем. Образуется PH3 

при гидролизе некоторых фосфидов, а также при диспропорциониро- 

вании фосфора в щелочной среде при нагревании: 

0 + 1 - 3 

2P, + 3Ba(OH), + 6H,0 = 3Ba(PO 2H»). + 2PH; 

Молекула РНз, как uw МНз, имеет форму тригональной пирамиды (don = 

= 0,142 нм, ZHPH = 93,5°). Ее электрический момент диполя значительно 

меньше (0,18-10°29 Кл-м), чем у молекулы МН. Водородная связь между 
молекулами РНз практически не проявляется, поэтому фосфин характеризует- 
ся более низкими температурами плавления (-133,8°С) и кипения (-87,42°С), 
чем аммиак. Фосфин — чрезвычайно ядовитый газ с неприятным запахом. 

“ . + 
Превращение пирамидальной молекулы РНз в тетраэдрический ион PH, 

должно сопровождаться существенным изменением валентного угла ZHPH (от 
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93,5 до 109,5”), поэтому электронодонорные свойства РНз значительно ослабле- 

ны по сравнению с МНз. Так, фосфин в воде растворяется, но соединений при 

этом не образует. 

Электронодонорные свойства фосфин проявляет только при действии на него 

наиболее сильных доноров протонов (НСО, НГ), например при смешении 

газообразных PH3 и HI: 

РНз(г) + HI(r) = РНаЦк) 

При этом образуются малоустойчивые бесцветные кристаллические вещест- 

+ 

ва — производные иона фосфония РН4. Соли фосфония легко разлагаются 

ВОДОЙ. | 

Фосфин и производные фосфония — сильные восстановители. 

Соединения фосфора (Г). По сравнению с PH4 относительно более 
устойчивы комплексы, в которых наряду с атомами Н роль лигандов 
играют атомы О. Последние за счет л-связывания стабилизируют sp3- 
гибридное состояние фосфора: 

H~ Nu о” ~o о “No о” `^о 
фосфоний-ион фосфинат-ион фосфит-ион фосфат-ион 

Все эти ионы имеют тетраэдрическое или искаженно тетраэдрическое 

строение. Учитывая’ различие в электроотрицательностях атомов, 

можно считать, что степень окисления фосфора в указанном ряду 

изменяется от —3 до +5. 

В качестве соединений фосфора (I) можно рассматривать производ- 

ные [РО›Н>]`-комплекса (фосфинат-ион). Его водородное производное 
H[PO.H)] 

HON ZO 

H~ a 

Фосфиновая кислота в обычных условиях — бесцветное кристалли- 

ческое вещество (т. пл. 26,5°С), хорошо растворимое в воде. Водный 
раствор Н]РО.Н]:] — сильная одноосновная кислота (K, = 7,9-1072). 

Ее соли фосфинаты хорошо растворимы в воде. Как кислота, так и 
ее соли — сильные восстановители, окисляются до оксофосфатов (У). 
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Фосфинаты применяют в качестве восстановителей, например, при 

химическом никелировании: 

+1 0 +5 0 
Ni2+ + [РО.Н2]` + 2Н20 = № + POg + 4Н* + Н› 

Соединения фосфора (Г) практически не проявляют окислительных 

свойств, но при нагревании они диспропорционируют: 

+1 -3 +3 

3H[PO2H] = Н.Р + 2H2[PO3H] 

Соединения фосфора (Ш). У производных фосфора (Ш) в образо- 
вании связей принимают участие три или четыре $р3-гибридные орби- 

тали атома фосфора, что соответствует пирамидальному и тетраэдри- 

ческому расположению связей. Так, молекула тригалогени- 

да фосфора PHal, (как и НзР)° представляет собой тригональную 

пирамиду с атомом фосфора в вершине (4 = 0,155 — 0,255 нм, 
PHals 

ZHalPHal ~ 100°) 

"--. 

Оксид фосфора (Ш) P.O существует в виде нескольких 
модификаций, построенных из пирамидальных структурных единиц 
(рис. 165, а). Обычная форма Р.О. имеет молекулярную решетку, 

образованную молекулами Р4Оз. Эта форма легкоплавка (т. пл. 23,8°C, 
т. кип. 175,4°C), незначительно растворима в сероуглероде. Молекула 

Р.Об состоит из четырех пирамид POs, соединенных через aTOMBI 
кислорода (рис. 165, 6). Другие модификации Р.О; — полимерные 

соединения. 

> 

KX 
= „ 

a 

Рис. 165. Пирамидальная структурная единица (a) и строение молекулы P4Og (6) 
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По химической природе бинарные соединения фосфора (Ш) явля- 
ются кислотными, о чем свидетельствует их гидролиз: 

P.O; + 3H2O0 = 2H[PO3H] 

PCl; + ЗН2О = H.[PO3H] + ЗНС 

и характер взаимодействия с основными соединениями: 

4МаОН + P.O3 = 2Ма2[РОзН] + HO 

3Ма25 + P2S3 = 2Маз[Р5:] 

При гидролизе образуется фосфоновая кислота Н.[РОзН]: 

а при взаимодействии с основными соединениями — соответствующие 
фосфаты (Ш). Производные иона [РОН]? называются фосфонатами. 

Большинство из них, кроме солей 5$-элементов I группы, в воде 

растворяется плохо. 
В обычных условиях Н2[РОзН] — бесцветное, гигроскопичное, легко 

растворимое в воде твердое вещество (т. пл. 74°С). В водном растворе 

двухосновная фосфоновая кислота. Это кислота средней силы (Кы = 
= 1,6-10°3, Kaz = 6,3.10-Т). Обычно ее получают гидролизом PCl3. 

Соединения фосфора (III) — довольно сильные восстановители. 
Они, например, восстанавливают малоактивные металлы из растворов 
их соединений: 

+3. +5 

НЕСЬ + Н›[РОзН] + Н2О = НзРОд + Hg + 2НС1 

Фосфоновая кислота окисляется до фосфорной галогенами, диоксидом 

азота и другими окислителями. Тригалогениды окисляются фтором и 

хлором до PHals, кислородом до РОНа ит. д. 

Соединения фосфора (У). Фосфор проявляет степень окисления +5 

в соединениях с галогенами, кислородом, серой и азотом: 

PHal; POs PSs P3Ns 

PF; PO Р53 PN; 

а также в соединениях смешанного типа: 

POHals; Р>›О352 PON PN Hal, 

POF, POS PO.N2- - 
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Для фосфора (V) характерны координационные числа 4 и 6, реже 

5. Следовательно, большинство из указанных выше соединений явля- 

ются полимерными, Так как их простейший состав не отвечает харак- 

терному для фосфора (V) координационному числу. 
Относительно более просты по структуре пентагалогени- 

ды фосфора PHals. Их молекулы имеют форму тригональной бипи- 

рамиды: 

В обычных условиях PFs; — газ (т. пл. -93,7°С, т. кип. 84,6°C), PCls 
(т. возг. 159°C) и PBrs (т. пл. 106°C) — твердые вещества. Фторид и 
хлорид бесцветны, а РВг — красного (или желтого) цвета. В соответ- 

ствии с устойчивыми значениями координационных чисел . фосфора 

(У) кристаллы PCls; построены из ионов РС! и РС (расположенных в 
кристаллической решетке подобно ионам Сз* и С! в CsCl). Кристаллы 

РВгь состоят из ионов РВга и Br’, a PCF — из РСЦ и Е. 

Пентагалогениды фосфора (У) — типично кислотные соединения. В 

частности, они более или менее легко гидролизуются, образуя кис- 

лоты: 

PHal; + 4H.O = H3PO, + 5HHal 

В неводных растворах PF; взаимодействует с основными фторидами: 

KF + РЕ; = КРЕб 

а с жидким HF дает зексафторофосфорную кислоту 

Свободный HPF, неустойчив. Его водные растворы — очень силь- 

ная кислота типа НСО... 

Бинарные соединения фосфора (У) с кислородом, серой, азотом 

полимерны. Все они построены из тетраэдрических структурных еди- 

ниц типа PX, (РО4, PS4, PN,): 
402



x 
| 
P 
— 

X 

Оксид фосфора (V) P2O;s в парообразном состоянии имеет состав 

Р.Р\о. Молекулы Р.Р\о состоят из четырех тетраэдров РО4, каждый из 

которых связан с тремя соседними через общие атомы кислорода: 

Твердый Р.О; имеет несколько модификаций, отличающихся ха- 

‘‹рактером расположения тетраэдров PO,. При окислении белого фос- 

copa образуется летучая модификация P.O; с молекулярной кристал- 

лической решеткой, в узлах которой находятся молекулы Р4О!о. Эта 

модификация легко возгоняется (т. возг. 359°С), исключительно ак- 
тивно взаимодействует с водой. Другие модификации P2Os полимерны 

— образованы бесконечными слоями тетраэдров PO,. Они имеют более 

высокую температуру плавления (~580°C), химически несколько менее 

активны. 

Оксид фосфора (У) Р.О; получают сжиганием фосфора. Техничес- 

кий продукт имеет вид белой снегообразной массы, обычно состоящей 

из смеси разных форм P2Os. 
Оксид фосфора (У) очень активно взаимодействует с водой. Его 

используют для осушения газов и жидкостей. Он может отнимать воду 

У различных веществ; например, превращает HNO; в №0; и даже 

Н25О4 в 5Оз. В качестве хорошего дегидратирующего средства оксид 

фосфора (У) широко используется в химическом синтезе. 

Производные РО; — оксофосфаты весьма разнообразны. 

Большое многообразие оксофосфатов объясняется тем, что тетраэдри- 

ческие структурные единицы РО. могут объединяться с соседними 

единицами РО. посредством одной, двух или трех вершин (см. 

табл. 13): 

403



4. PTS OTS Ne 

Первый случай отвечает образованию димерного оксофосфат-иона 

>
9
—
 

P,O7,, второй — объединению тетраэдров PO, в цепь. (открытую или 
замкнутую), третий — образованию разветвленной цепи. На последнем 
принципе объединения основана, в частности, структура слоистых 
модификаций Р>О5. Основные типы оксофосфат (У)-ионов приведены 
на рис. 166. Все это показывает, что оксофосфаты (У) разнообразнее, 

чем оксосульфаты (УТ), которые могут иметь лишь цепное строение. 

Оксофосфаты (У) с открытой цепью (из 2—10 атомов P) называют- 
ся полифосфатами, циклического строения — метафосфатами. Фос- 

фаты с бесконечной открытой цепью называются полиметафосфа- 
тали. 

PO) P,0,)* | 4 2—7 P,0, 1° 

Р.О рр] i р; 03197 

[РоОза- 1 +2) 

0 
[2.051 >. 

91 О 2 3 

Рис. 166. Строение оксофосфат (У\У)-ионов и слоистой модификации 

Р2О:: 

1 - атом Р; 2 — мостиковый атом О; 3 — концевой атом О 
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Полифосфаты представляют собой соли анионов общей формулы 
+ 1 +1 

[РиОзи- | 7*2}”. Например, M,P207 — дифосфат (пирофосфат), М5РзОо 

— трифосфат: 

O- | О 0 О0- 

| 
=0-Р-О-Р-О- -0-Р-0-Р-О-Р-О- 

| || И | | 
О О О О О 

Р.О РзО?о 

дифосфат-ион трифосфат-ион 

К метафосфатам относятся соли анионов общей формулы [P2037]. 
+1 +1 

Например, M3P30,9 — триметафосфат, М.Р4.О!2 — тетраметафосфат: 

О 
~O | О | о” 

7] < - o” \o 
\ 

°N Py RK 
-o~ So - 1 о | о- 

во) го) 
триметафосфат- тетраметафосфат- 

HOH ИОН 
. + | 

Простейшие по составу оксофосфаты имеют формулы М3РО. и 
+ 2 +1 +.2 +1 +2 
Мз(РО4)2, M4P207 и M2P207, MPO; и М(РО:3)2. Tak, при взаимодей- 
ствии CaO с P2Os образуются Саз(РО4)2, CagP207, Ca(PO3)2 (рис. 167). 

CaO + P.O; = Са(РО} a 
2CaO + Р2О; = CapP,07 PS 
3CaO + P2Os = Саз(РО4)2 1600 ``, 

1600-__ 
Простейшим представителем OKcOdoc~ „| ‚5 

datos (V) водорода является Н3зРО.. о 
1200 < > 

Молекула НзРО. имеет форму искажен- = к & 
_ _ Е | ©, ного тетраэдра (4 = 0,152 нм, d = a) & 

РО P—OH 600 я Ss 

= 0,157 um, ZO=P—OH 112° и Let Ph 
ZHO—P—OH 106°). В твердом и жидком aj я 40 50 60 п 

ао Р2О5 
оксофосфате водорода НзРО. (т. пл. Мас. donuP205, % 

42,3°С) молекулы объединяются за счет рис. 167. Диаграмма плав- 
кости системы CaO - POs водородных связей: a 
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Этим же обусловлена повышенная вязкость концентрированных раст- 

воров фосфорной кислоты. , 

Все оксофосфаты водорода — твердые вещества, хорошо раствори- 

мые в воде. Их растворы являются кислотами средней силы (для 

ортофосфорной кислоты Kay = 7,25°10°3, Kap = 6,31-10°8, К.з = 

= 1,26.10-2). Ортофосфорную кислоту получают обычно в виде сиро- 

пообразного 85%-Horo раствора взаимодействием фосфатных минера- 

лов с серной кислотой: 

Саз(РО4)2 + 3H2SO, = 3CaSO, + 2НзРО. 

или гидратацией оксида фосфора (У). Ортофосфорная кислота — 
конечный продукт гидролиза всех соединений фосфора (У), например: 

POHal; + ЗН2О = H3PO, + 3HHal 
PSs + 8H,O = 2H3PO, + 5Н25 

Н.Р54 + 4H2O = Н.РО. + 4Н25 

Полифосфорные кислоты 

образуются при взаимодей- 

100 - ствии P2Os с ортофосфор- 
(HPOs)n ной кислотой. Как видно 

из рис. 168, в системе 

Пелиросрорные Р.О; — Н2О по мере увели- 
| чения содержания Р.О; 

содержание Н3РО. умень- 

40} 
20 Ma

c.
 
д
о
л
и
 

ки
сл
от
, 

% 

> 

a 
72? 74 76 78 60 82 84 $ 8 

Мас. доли P,Os.%e шается, а полифосфорных 

кислот увеличивается. 

Рис. 168. Состав фосфорных кислот в зави- Из оксофосфатов (У) 
симости от содержания в растворе P2O0s наибольшее практическое 

значение имеют производ- 

ные анионов РОЗ (фосфаты), HPO? (идрофосфаты) и H2PO4 (durud- 
рофосфаты). Из фосфатов растворимы лишь немногие, в частности 

+ 

производные Na*, Kt, МН4. Как правило, фосфаты бесцветны. 

Основная масса фосфатов применяется в качестве удобрений. Так, 

Са(Н>РО4)2-2Н2О составляет основу суперфосфата, СаНРО4-2Н2О — 
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преципитата. Их получают разложением фосфорита кислотами 

Н25О4, НзРО. соответственно 

Саз(РО4)2 + 2H2SO,4 = Са(Н.РО.4)2 + 2CaSO, 

суперфосфат 

Саз(РО4)2 + H3PO, = 3CaHPO, 

преципитат 

Смешанными азотнофосфорными удобрениями являются так называе- 

мые алм.мофос — смесь (МНа)Н2РО4 и (МН4)2НРО.4 и азофоска — смесь 
аммофоса с КМО.. 

Фосфаты в отличие от нитратов окислительные свойства не прояв- 

ляют. 

Сульфид фосфора (V) PSs подобно Р2О5 существует в виде несколь- 

ких модификаций. Наиболее простая форма состоит из молекул Р4510, По 

структуре аналогичных Р4аО1о. Такое же строение имеет оксосульфид P4O¢S4. 

Сульфидофосфаты (V) можно получить взаимодействием сульфидов метал- 

лов с Р255 или сплавлением металла, красного фосфора и серы. Растворимые 

+ . сульфидофосфаты (МН4, К*, Ма* и др.) постепенно разлагаются водой с 

выделением Н25, переходя при этом в соответствующие оксосульфидофосфаты 

и в конечном итоге в оксофосфаты. Например: 

МазР54 — МазРО5;3 —% МазРО252 — Na3P0O3S —> МазРО. 

Структура нитрида фосфора (V) Рз№ изучена недостаточно. Это 

белое, твердое, химически очень устойчивое вещество. В реакции вступает 

лишь при сильном нагревании (500—700°С). 
Известен также аморфный продукт состава (H4PN3)3, который, очевидно, 

является аналогом (НРОз)з — метанитридофосфатом (V) водорода: | 

Отвечающий кислотной функции P3Ns анион РМ№ полимерен, имеет струк- 

туру типа SiO, (кристобалита). В LiPN2 ионы Lit расположены в пустотах 

трехмерной сетки координационного иона PN». 
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Молекулы оксотригалогенидов фосфора (У) РОНа]; 
(фосфорималозениды) имеют форму искаженного тетраэдра (4 = 

РО 
= 0,145 нм, а = 0,152 нм, а = 0,199 нм, ZHalPHal ~ 100°): 

— 
>. 

— — an 

Молекулы POHals полярны (д = 0,6-10°29 — 1,2.10-29 Ka-m). В обыч- 
ных условиях РОГ. — газ (т. пл. -39°С), РОС (т. пл. 1°C, т. кип. 
107°C) — жидкость и POBrsg (т. пл. 56°C) — твердое вещество. Хлорид 
фосфорила РОС] образуется при гидролизе РС] с недостатком воды 

или при нагревании смеси P2Os и PCls: 

РО; + 3PCls = 5POCI, 

Особая склонность PCls переходить в POCl3 используется в различных 

синтезах, например для превращения H2SO4 в хлорсульфоновую кислоту 

HSO3Cl и сульфурилхлорид SO2Cle: 

505(ОН)5 + PCls = РОС: + SO(OH)CI + HC! 
SO,(OH)Cl + PCls = РОС + 502СЬ + HCI 

Оксофториду‘ фосфора (У) POF3 соответствуют фторофосфаты водорода 

типа Н2[РОзЕ] и H[PO2F2], являющиеся в воде очень сильными кислотами. 

Они образуются наряду с HPF. при взаимодействии P2Os с раствором HF: 

2P205 + 15HF = 2НРЕб + Н2РОЗЕ + НРО>Е> + 5Н2О 

Соли H2[PO3F] во многом напоминают сульфаты, а соли H{[PO2F2] перхло- 
раты. Известен также H{[PO2Cly] (т. пл. -28°С). 

Сульфидогалогениды фосфора (V), например газообразный PSF3, жидкий 
РЭС], твердые PSBr3 и PSI3, по структуре подобны POHals3. 

Весьма разнообразны по структуре нитридогалогениды 
фосфора (V) состава PNHal2 (фосфонитрималоениды). Нитридохлориды 

‚ РМСЁЬ образуются при нагревании МНаС] и РС]; под давлением: 

NH,Cl + РС; = РМСЬ + 4НС 

Молекулы РМС] состоят из тетраэдров РМ№2(]5, объединенных в кольца 

или зигзагообразную цепь: 

408



Cl Eel aN ий CI, ие 

P 
7 Sy ny” Ny fos 

| р . G S я \ 7 сы с ‘pf \ pf Np? 
Cl Ni Cl Cl Cl Cl Cl 

Большинство фосфонитрилхлоридов РМС]5 — твердые вещества. Они обладают 

высокой химической устойчивостью, но разлагаются водой. Высокомолекуляр- 

ные фосфонитрилхлориды с молекулами в виде бесконечных изогнутых цепей 

по механическим свойствам напоминают каучук. 

Оксонитри д фосфора (У) РОМ образуется при аммонолизе РОС]: 

РОС]: + 4H3N.= РОМ + 3NH,Cl 

Это аморфный термостойкий (до 750°C) белый порошок, нерастворимый ни в 

одном из обычных растворителей. 

Приведенный обзор далеко не исчерпывает всего многообразия 

неорганических соединений фосфора. Еще более разнообразны его 

элементорганические соединения, в изучении которых особая заслуга 

принадлежит А.Е. Арбузову. Соединения фосфора широко применяют 

в качестве удобрений, для борьбы с вредителями сельскохозяйствен- 

ных культур и сорняками, в медицине, производстве пластмасс, мою- 

щих средств и др. 

$ 3. ПОДГРУППА МЫШЬЯКА 

Мышьяк As, сурьма Sb и висмут Bi — полные электронные аналоги 

с конфигурацией 52р3. По мере увеличения размеров атомов в ряду 

As—Sb—Bi значения устойчивых координационных чисел возрастают. 
Степени окисления мышьяка, сурьмы и висмута равны —3, +3 и +5. 

Вследствие особой устойчивости конфигурации 652 для висмута наибо- 

лее характерна степень окисления +3. 
Содержание в земной коре мышьяка, сурьмы и висмута сравнитель- 

но невелико (см. табл. 26). Они обычно встречаются в виде сульфид- 

ных минералов: А$253 — аурипимент*, Аз454 — реалыар, 55253 — 

суръмяный блеск (антимонит), В1253 — висмутовый блеск (висмутин), 
а также FeAsS — мышьяковый колчедан (арсенопирит). 

Простые вещества. В ряду N—P—As—Sb—Bi отчетливо наблюдается 

усиление металлических признаков простых веществ. В частности, в 

* < - 

Минерал А$253 получил свое название по интенсивной золотистой ок- 

раске. 
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этом ряду устойчивость неметаллических модификаций падает, а 

металлических возрастает (см. табл. 28). Мышьяк, как и фосфор, 

имеет несколько аллотропических форм. При быстром охлаждении 

пара (состоящего из молекул As4) образуется неметаллическая моди- 
фикация — желтый лышьяк (пл. 2,0 г/см3), изоморфный белому фос- 

фору и подобно ему растворимый в сероуглероде. Эта модификация 

менее устойчива, чем белый фосфор, и при действии света или при 

слабом нагревании легко переходит в металлическую модификацию — 

серый мышьяк. Неметаллическая модификация сурьмы (желтая cypr- 

ма) еще менее устойчива, чем желтый мышьяк. У висмута же неметал- 

лическая модификация неизвестна вообще. 

Устойчивые в обычных услови- 

ях модификации — серый мышь- 

як, серая сурьма и висмут — име- 

ют металлический вид, электри- 

ческую проводимость, но хрупки. 

Они изоморфны, имеют слоистую 
структуру (рис. 169) типа черного 
фосфора. Каждый из атомов пи- 

рамидально связан с трёмя сосед- 

ними по слою и имеет три бли- 

жайших соседних атома в другом 

слое. В ряду As—Sb—Bi различие межъядерных расстояний внутри и 

между слоями уменьшается (0,063—0,050—0,037 нм), т.е. происходит 

постепенно приближение к характерному для металлических структур 

равенству межъядерных расстояний. Благодаря близости параметров 

кристаллических решеток сурьма образует твердые растворы с мышья- 

ком и висмутом, но последние друг с другом их не образуют. 

Некоторые сведения о простых веществах р-элементов У группы 

приведены ниже: 

Рис. 169. Слоистая структура мы- 
шьяка, сурьмы, висмута 

№ Р As Sb Bi 

черный серый серая 

Пл., P/CM3 ...ccecceeeccsseccsseeseees 0,978 * 2,69 5,7 6,68 9,80 

Т. пл., OC cescssccesesssescsseneeeees —210,0 1000** 817*** 630,5 271,4 

Т. кип., °С... иена —195,8 453 615 1635 1552 

(возгонка) (возгонка) 

* В твердом состоянии. 

* * При 1,8-109 Па. 

*** При 3,6. 106 Па. 
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ДЕ, ЭВ ...... «и чеьеииииииитннннь - 1,5 1,2 0,12 (металл) 

внутри слоя ....-eceescceescenees - 0,210 0,251 0,288 0,310 

между слоями ......ceeeeeceeeee - 0,368 0,314 0,338 0,347 

5298 Дж/(К.*моль) ............. 199,9 22,7 36,6 45,69 56,9 

В обычных условиях металлические модификации устойчивы по 

отношению к воздуху и воде. В электрохимическом ряду напряжений 

они расположены после водорода. При взаимодействии с концентриро- 

ванной НМОз мышьяк переходит в мышьяковую кислоту: 

0 +5 
3As + 5HNO3 + 2H2O = 3H3AsO, + 5NO 

Сурьма в этих же условиях образует В<урьмяную кислоту HSbOs, 

(55205 ° пН2О): 

0 +5 
35b + 5HNO3 = 3HSbO3 + 5NO + H2O 

Висмут же в концентрированной азотной кислоте пассивируется, a с 

разбавленной дает нитрат, т. е. ведет себя как металл: 

0 +3 
Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 + NO + 2H2O 

Для получения мышьяка, сурьмы и висмута их природные сульфи- 

ды обжигают; образующиеся при этом оксиды восстанавливают углем: 

29253 + 902 = 650. + 29203 

9203 + 3C = 20 + 3CO 

Мышьяк, сурьма и висмут существенно отличаются по структуре OT 
типичных металлов и поэтому с металлами твердые растворы обычно 
не образуют. Более характерно возникновение эвтектических смесей. 
Так, сплав состава 60% Bi и 40% Cd плавится при 144°C. Широко 
применяемый сплав Вуда, температура плавления которого 65—70°С, 

т.е. ниже температуры кипения воды, содержит 50% Bi, 25% Pb, 
12,5% Sn и 12,5% Cd. Сплав состава 41% Bi, 22% Pb, 11% Sn, 8% Cd и 
18% In плавится лишь при 47°C. Сплавы висмута эвтектического 
состава применяются в автоматических огнетушителях и в качестве 
припоев. 

Мышьяк и сурьма используются главным образом в качестве добав- 
ки к свинцу для придания ему повышенной твердости. Важное значе- 
ние имеет типозрафский сплав, содержащий 25% Sb, 60% Pb и 15% Sn. 
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Соединения мышьяка, сурьмы и висмута (-Ш). В качестве солепо- 

добных соединений, в которых мышьяк, сурьма и висмут проявляют 

степень окисления -3, можно рассматривать арсениды, стибиды (анти- 

мониды) и висмутиды 3-элементов Ги П групп (K39, СазЭ2, Mg392 и 
др.). В большинстве же других случаев при взаимодействии металлов 

с мышьяком, сурьмой и висмутом образуются соединения металличес- 

кого типа. 

Стибиды и арсениды р-элементов и элементов подгруппы цинка — полу- 

проводники. В ряду однотипных нитридов, фосфидов, арсенидов, стибидов и 

висмутидов ширина запрещенной зоны уменьшается, что свидетельствует об 

увеличении доли делокализованной связи. Например: 

AIN АР . AlAs AlSb 

ДЕ, ЭВ Eee 3,8 3,0 2,16 1,6 

Большинство арсенидов, стибидов и висмутидов довольно легко 
разлагается кислотами. 

Ослабление признаков неметаллических элементов в ряду 
As—Sb—Bi проявляется также в их соединениях с водородом Н.Э. 

Строение молекул НзЭ аналогично строению МН; и PH3. Но по мере 

увеличения размеров электронных облаков в ряду N—P—As—Sb—Bi 
полярность и прочность связи Э—Н уменьшается. По этой же причине 

несвязывающее двухэлектронное облако становится пространственно 
менее направленным, значение валентного угла ZHOH приближается к 

90° и наблюдается уменьшение электрического момента диполя моле- 

кул. 
В этом же ряду уменьшаются энтальпии образования. Ниже приве- 

дены некоторые сведения о водородных соединениях р-элементов 
У группы: | 

NH3 PH3 НзАз H3Sb 
4, НМ ..ceccssecsececscenscesccsscesones 0,102 0,144 0,152 0,171 

LHQH ....... иене 107,3° 93,3° 92° 91° 

Ен. КДж/МОЛЬ ........лелиньнииььн 380 323 281 256 

©1029. Кл. Ин. 1049, Кл-ы oo... ccc eeeceeceeees _ 0,48 0,19 0.07 0,04 

Т. пл., °С... зрения —77,8 —133,8 —116 —88 

Т. кип., OC coceccccececcesscceccecescees -33 —87,7 - 62 -18 

АНУ ogg) КДж/МоЛЬ .... cesses —46,19 +5,4 +66,4 +145 

AG} оз, КДж/моль .....ниньнии —16,7 +13,4 +68,9 +147,6 
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В обычных условиях арсин H3As, стибин Нз5Ъ и висмутин Bis — 
газообразные вещества с резким запахом. Арсин, стибин и особенно 

висмутин сильно эндотермичны. При нагревании они довольно легко 
распадаются с образованием на стенках сосуда черного осадка с метал- 
лическим блеском (простые вещества Аз, Sb, Bi). В ряду 
H,As—H3Sb—BiH3 устойчивость падает, вследствие чего висмутин не- 

достаточно изучен. Все они — сильные восстановители. 
Образуются НзЭ действием разбавленных кислот на арсениды, 

стибиды и висмутиды: 

Mg392 + 6HCl = 3MgCl. + 2H39 

а также действием цинка Ha подкисленные растворы соединений: 

А$2Оз + 6Zn + 12Н( = 2H3As + 6ZnCl, + 3H2O 

Арсин (в меньшей степени стибин и висмутин) очень токсичен. 
Поскольку цинк почти всегда содержит небольшие количества мышья- 
ка, опасно вдыхать водород, выделяющийся при действии кислот на 
ЦИНК. 

Момент диполя молекул арсина и стибина близок к нулю. Это 
свидетельствует о том, что связь Э—Н близка к неполярной, а несвя- 
зывающая электронная пара пространственно практически не направ- 
лена. Поэтому в ряду НзМ-—НзР-АзНз—5ЬН.—В!Нз электронодонорные 

. + 
свойства молекул ослабевают. Tak, если производные аммония МН4 

вполне устойчивы, TO арсоний-ион АзН4 обнаружен лишь спектроско- 
пически (в смеси АзНз и HI при низкой температуре). 

Соединения мышьяка (Ш), сурьмы (Ш) и висмута (Ш). В степени 
окисления +3 атомы As, Sb и Bi сохраняют несвязывающую электрон- 

ную пару; их координационные числа 3, 4, Би 6. Этим координацион- 

ным числам отвечают структурные единицы в виде тригональной 
пирамиды (тип AB3E, см. рис. 51, 6), искаженного тетраэдра (тип 

AB,E, см. рис. 51, д), тетрагональной пирамиды (тип ABsE, см. рис. 

51, и), искаженного октаэдра (тип АВзЕ) соответственно. 
Степень окисления +3 у мышьяка и его аналогов проявляется в 

галогенидах ЭНа|з, оксидах 9203, сульфидах 9253. Бинарные соедине- 

ния и гидроксиды Э (Ш) амфотерны. Отвечающие кислотным призна- 

кам соединений Э (ПТ) анионные комплексы имеют состав | 

JHal, Э›0. Э(ОН): 9253 

QHaly Э05 Э(ОН)4 552 

В ряду однотипных соединений Аз (III)—Sb (Ш)—В! (Ш) кислотные 
признаки ослабевают и нарастают основные. 
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Оксиды 9203 получают прямым взаимодействием простых веществ, 

5520. также окислением сурьмы разбавленной НМОз, а BigO3 — термическим 

разложением В1(МОз)2. 

Структура оксидов при переходе от Аз (Ш) к Bi (Ш) существенно изменя-. 

ется. Кристаллы низкотемпературных модификаций Аз2Оз и Sb2O 3 имеют, как 

и Р2Оз, молекулярную решетку, построенную из молекул Э4Ов. В высокотем- 

пературной модификации 5520; пирамиды ЭБОз связаны в бесконечные сдво- 

енные цепи: 

0 0 0 
ee; ae 

< << Sh “Sb Sb о No” No” 

Оксид висмута (III) BigO3 имеет координационную решетку с искаженной 

октаэдро-тетраэдрической координацией атомов. Различие в структуре, естест- 

венно, сказывается на свойствах оксидов: 

А$2О03 55203 | Bi2O3 

Цвет 0... ..ccccceececescececcecececeetes белый белый желтый 

Т. пл., °С... ееиининиилиниьиь 274 656 820 

Т. кип., °С... нииииилининнщьнинии 460 1456 1010 

(субл.) 
АН; ogg) КДж/МоЛЬ .......нннна. —653 —699 —578 

АС; оз, КДж/МоЛлЬ .... инь —574 —619 —498 

Растворимость в воде, . 

MOJID/ IL ceseceecesesssenssssececteeesens 9.10-2 3.10-5 2. 10-8 

Белый мышьяк А$2Оз — преимущественно кислотный оксид. Он 

растворяется в воде и щелочах, но в отличие от P2Og взаимодействует 

также с галогеноводородными кислотами: 

As2O3 + 3H2O = 2НЗАзО: 

As».O3 + 8HC] = 2HAsCl, + 3H2O 

Оксид сурьмы (Ш) Sb2O3 в воде практически не растворяется, HO 
взаимодействует со щелочами, а также с соляной кислотой. 

Взаимодействие А$2О. и 5520. с растворами щелочей приводит к 

образованию соответственно гидроксоарсенатов (ПШ) (тидроксоарсени- 
тов) и гидроксостибатов (Ш) (зидроксоантимонитов): 
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Наоборот, BigO3 легко взаимодействует с кислотами, образуя разнооб- 

разные соли Bi (Ш), в воде не растворяется, со щелочами практически 
не реагирует. 

Аналогично изменяются свойства и в ряду гидроксидов. В 
отличие от H3PO3 гидроксиды As(OH)3 и Sb(OH)3 амфотерны: у пер- 
вого преобладают кислотные свойства, у второго — основные. При этом 
и кислотная, и основная ионизации Э(ОН)з в растворе выражены 

слабо. 

В свободном состоянии Аз(ОН)з не выделен, в водном растворе 
ведет себя как слабая кислота Н.А$О.;, называемая иышьяковистой. 

Гидроксиды Sb (Ш) и Bi (Ш) в воде практически не растворяются. 
Они получаются в виде белых осадков переменного состава 9203°nH2O 
при действии щелочей на катионные производные Э (Ш): 

Bi(NO3)3 + ЗКОН = ВКОН); + 3KNO3 

или кислот Ha анионные производные Э (Ш): 

Na[Sb(OH)4] + НС! = NaCl + Sb(OH)3 + H2O 

При сплавлении 9203 или Э(ОН)з со щелочами обычно образуются 

полимерные метаарсенаты (ПГ) (метаарсениты) и метастибаты (III) 
+ 

(метаантимониты) состава M30». Оксовисмутаты (Ш) неустойчивы. 
Ослабление кислотных. признаков проявляется также в ряду 

сульфидов 9253. Желтый А$253, оранжевый 5253 и черно-бу- 

рый В!>53 — твердые вещества, нерастворимые в воде. Сульфиды обра- 

зуются непосредственным взаимодействием простых веществ или дей- 

ствием сероводорода на растворимые соединения Э (III) в кислой 
среде: 

2Na[As(OH),] + 3HS + 2НС = 2NaCl + As,Ss| +-8Н2О 
2Bi(NO3)3 + 3H2S = Bi.S3 + 6НМО. 

Сульфиды As (III) и Sb (Ш) — преимущественно кислотные соедине- 
ния. Они легко растворяются в присутствии основных сульфидов с 

образованием сульфидоарсенатов (III) и сульфидостибатов (ПТ) типа 
+] + 1 
МЭ5. И M30Ss: 

9253 + (МН4)25 = 2NH49S>2 

Растворяются As2S3 и Sb2S3 и в щелочах. 

Сульфид висмута (ПТ) BigS3 кислотные свойства в растворах не 
проявляет, с основными сульфидами взаимодействует лишь при сплав- 

лении. 
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Соединения Э25. характеризуются сравнительно небольшими зна- 

чениями энергий Гиббса образования; довольно легко переходят в 

3203, OF3 и ЭС]; при окислении кислородом, фтором и хлором, на- 

пример: 

255253 + 90. = 2Sb203 + 6502 

В отличие от А$253 сульфиды Sb (Ш) и Bi (Ш) растворяются в 
концентрированной соляной кислоте: 

55253 + ЗНС! = 2HSbCl, + 3Н25 

Сульфидоарсенаты (III) (тиоарсениты) и сульфидостибаты (Ш) 
(тиоантимониты) в твердом состоянии вполне устойчивы, но соот- 
ветствующие им тиокислоты при получении распадаются: 

2NH,4AsS, + 2HC] = 2HAsS2 + 2NH,Cl 
2HASS> = A's 293 + H.,S 

2NH,AsS2 + 2HC] = 2NH,Cl + As 293 + Н25. 

Тригалогениды элементов подгруппы мышьяка OHal; 

получают взаимодействием простых веществ при недостатке галогена. 
Молекулы ЭНа|з, как и РС], имеют пирамидальное строение. В соот- 

ветствии с увеличением размеров атомов галогенов в ряду молекул 
IF3—ICls—OBr3s—JI3 межъядерные расстояния увеличиваются, энергия 

связей, энтальпия и энергия Гиббса образования уменьшаются. У 

большинства тригалогенидов элементов подгруппы мышьяка. кристал- 
лические решетки молекулярные. Трифторид висмута имеет координа- 
ционную решетку и поэтому наиболее тугоплавок (730°С). 

Подобно 9203 и 9253, галогениды As (Ш) — кислотные соединения, 
галогениды Sb (III) и Bi (Ш) проявляют свойства солей. При гидроли- 
зе АзНа|з образуются кислоты. Однако в отличие от РНа|; гидролиз 

АзНа]; обратим: 

Гидролитическое разложение галогенилов Sb (Ш) и Bi (Ш) также 
преобладает над их электролитической диссоциацией. Гидролиз идет 

энергично до оксогалогенидов, например: 

SbCls + Н2О == SbOCI + 2НС! 

Кислотная природа ЭНа]5 проявляется также при взаимодействии с 
основными галогенидами. При этом образуются соответственно галоге- 
ноарсенаты: (III), галогеностибаты (ПТ) и галогеновисмутаты (Ш) чаще 

+1 + 1 + 1 
всего состава Мз[ЭНа4], M2[OHals] и М[ЭНа14] (рис. 170). 
416



°C 
800 

700+ 

600+ 

500\- 

400|- — 

же 6 Ak 
Ze] 62 

РМО < oe) 

о: @ci o0 | | | | { 

0 20 40 60 80 100 
BiCl, KCI 

Mon. боли KC1,% Рис. 171. Структура слоя 
кристаллического В1ОС!: ato- 
мы О и Cl лежат соответствен- 

Рис. 170. Диаграмма плав- но выше и ниже плоскости из. 
кости системы BiCl3 — КС! атомов Bi 

a ` 
_ Ион [56На16]’ имеет форму несколько искаженного октаэдра, ион [5ЪЕ5]?” 

(как и IFs) — форму квадратной пирамиды: 

- Cl -3- - F -2- 

_-4-- F.------ 
= а Е 
а“) 5—4 22216 

|. ] | a ee _ 

2. | 
Такое же, как в SbFs расположение связей наблюдается в тетрамерном ионе 

[SbCl4]4. 

Оксогалогениды Sb (IL) и В (Ш) состава ЭОНа в обычных 
условиях — твердые, нерастворимые в воде вещества с координационно-слоис- 

той решеткой, структурно совершенно отличные от аналогичных соединений 

фосфора (Ш) и мышьяка (Ш). Расположение атомов в слое кристалла BiOC] 
показано на рис. 171. 

Ослабление неметаллических свойств в ряду As—Sb—Bi проявляет- 

ся также в изменении устойчивости солей и солеподобных соединений 
Э (Ш). Последние для As (Ш) неустойчивы и в свободном состоянии 

не выделены, а для Sb (ПП) известны сульфат 5Ъ2($04)з, нитрат 
Sb(NO3)3 и некоторые другие. В воде эти соединения энергично разла- 
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гаются. Относительно устойчивы комплексные стибаты (III) 5-элемен- 
и 

тов I группы, например сульфатостибаты (III) M[Sb(SO,)s). 
Соли Bi (Ш) весьма разнообразны и устойчивы. 
Соединения As (ПТ) довольно легко окисляются. Так, AS253 окис- 

ляется персульфидом аммония: 

AsoS3 + 2(NH4)2S2 = AsoSs + 2(NH4)2S 

a А$2О. — азотной кислотой: 

3As,03 + 4HNO 3 + 7TH,O = 6Н.АзО. + 4NO 

У производных Sb (Ш) восстановительная активность проявляется 

в меньшей степени, однако 5253 также окисляется персульфидом 

аммония. Окисление же соединений Bi (Ш) возможно лишь наиболее 
сильными окислителями в сильнощелочной среде, например: 

В1С з + С] + 6KOH = КВ: + 5KCl + ЗН.О 

Соединения мышьяка (У), сурьмы (У) и висмута (У). В ряду 
As (V)—Sb (V)—Bi (У) устойчивость соединений в целом падает. При 

этом в изменении свойств проявляется внутренняя периодичность (см. 
рис. 142). При рассмотрении подгрупп брома и селена (см. рис. 140) 
было показано, что высшая степень окисления в этих подгруппах 
наиболее характерна для р-элементов 5-го периода, т. е. для Ги Те. 

Наименее устойчива высшая степень окисления для р-элементов 6-го 

периода, т. е. для At u Ро. Подобная закономерность, хотя и выражен- 
ная менее отчетливо, проявляется и в подгруппе мышьяка; степень 
‘окисления +5 наиболее характерна для Sb, менее характерна для As и 
неустойчива у Bi. 

Для висмута (У) получен лишь фторид BiFs, для мышьяка (У) и 
сурьмы (V), кроме того, известны оксиды Э2О;, сульфиды Э255, а для 

сурьмы (V) — еще и хлорид SbCls. 

По химической природе бинарные соединения мышьяка (V) и ero 

аналогов кислотные. Им соответствуют анионные комплексы, простей- 

шие из которых ЭНа15, DOF, Э(ОН)д. 
Оксиды 9205 в обычных условиях — твердые вещества. По 

структуре и свойствам А$2О; напоминает P2Os, довольно хорошо раст- 

воряется в воде: 

А5$2О; + 3H,O = 2Н.А$О4 

552О5 (желтого цвета) в воде растворим мало, лучше в щелочных 
растворах: 

55205 + 2КОН + 5Н2О = 2К5Ь(ОН)5] 
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Большинство оксоарсенатов (У) и оксостибатов (У), образующихся 
при сплавлении Аз$2О; и 5205 со щелочами и оксидами металлов, 

полимерны. 

Структура оксоарсенатов обычно подобна структуре оксофосфатов (У). Для 
+1 +3 +2 

оксостибатов (У) MSbOs3, MSbO4, М25Ъ2О7 наиболее характерна октаэдри- 

ческая структурная единица SbOg. Чаще всего полимерные висмутаты отвеча- 
+1 

ют составу МВ1О:. 

+ 1 
Из растворов обычно выделяются тетраоксоарсенаты типа МзА$О4 

И 
и гексагидроксостибаты типа мы(ОН)а. Подобно фосфатам, арсена- 
ты, стибаты и висмутаты, как правило, трудно растворимы в воде. 

Из соответствующих соединений водорода в свободном состоянии 
получен лишь оксоарсенат (У) водорода НзА$О4 (льлиъяковая кислота) 
— твердое растворимое в воде вещество. НзА$О. получают окислением 
Аз или Аз2Оз азотной кислотой. Мышьяковая кислота (Ka, = 6-10°3) 

слабее фосфорной. При попытке получения сурьмяных кислот образу- 
ется осадок неопределенного состава 5Ь2О;-пН2О. Не выделены в 

свободном состоянии и висмутовые кислоты. 
Сульфиды 3.25; во многом напоминают оксиды 9205. Желтый 

AsoSs и оранжевый 5255 с водой. не взаимодействуют; будучи кислот- 

ными соединениями, они растворяются в присутствии основных суль- 
фидов и при действии щелочей: | 

295 + 3NaS = 2Na39S,q 

Сульфиды 9255 можно получить либо взаимодействием простых 

веществ, либо осаждением при действии Н25 на производные Э (V) в 

кислой среде: 

2М№МазА$О4 + 5Н25 + 6 НС! = As.Ss + 6NaCl] + 8Н.О 

Соответствующие сульфидоарсенаты (V) и сульфидостибаты (У) (тио- 
антимонаты) водорода в свободном состоянии неустойчивы. 

Молекулы пентагалогенидов OHAls, как и PHals, 

имеют форму тригональной бипирамиды (см. рис. 51, 2). 

В обычных условиях AsFs — газ (т. пл. -80°С, т. кип. -53°С), а 

SbFs (т. пл. 8°С, т. кип. 142°C) и SbCl, (т. пл. 3°С, т. кип. 140°C) — 
жидкости; BiFs — твердое вещество (т. пл. 151°С, т. кип. 230°C). Рез- 

кое повышение температур плавления и кипения при переходе от Asks 
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к SbFs обусловливается ассоциацией молекул SbFs в полимерные цепи, 

образованные октаэдрическими структурными единицами  5ЪЁз 

(—SbF,—F—SbF,—F—). Пентагалогениды — типичные кислотные соеди- 

нения. При взаимодействии с водой ЭНа|5 дают кислоты, с основными 

галогенидами образуют галогеноарсенаты (V) и галогеностибаты (V): 

КЕ + OF; = КЭЕ$] 

Пентафториды OFs — сильные акцепторы фторид-иона; при взаимодей- 

ствии с OFs основные свойства проявляют даже такие соединения, как HF, 

O2Fo, NoFo, NoF 4, CIFs и др.: 

2HF + SbF; == ЕН> + SbFs 
СЕ; + SbFs = [CIF 4]* [SbF 6] 

Известны также производные [AsCle], [SbBrg]”, [BiOFs]2°, [AsFs(OH)]”. 
+ 1 

Производные типа M[SOF4] образованы полимерными анионами в виде цепи 

октаэдрических структурных единиц: 

oN „Е Е „Е FY vr 

—As—O—As—O—As—O- 
FA Ne Е’ Np Е Np 

Соединения висмута (У) — сильные окислители. Они, например, 
приводят Mn (II) в Mn (УП): 

2Мп?* + 5BiO; + 14H* = 5Bi3* + 2MnO, + 7Н2О 

Производные сурьмы (V) окислительные свойства проявляют в 
меньшей степени, однако Sb2Os может окислять концентрированную 

соляную кислоту по обратимой реакции: 

55205 + 10НС1 == 25Ъ5С]з + 2]. + 5H20 

Применение соединений мышьяка, сурьмы и висмута весьма разно- 
образно. Так, производные Аз в сельском хозяйстве служат одним из 
основных средств борьбы с вредителями культурных растений. Напри- 
мер, МазАзО., Ca3(AsO4)2, Ca(AsQ2)2 и другие применяются как ин- 

сектициды. Важное применение соединения мышьяка (Аз2Оз, КАЗО.>, 

органические производные) находят в медицине. Лекарства на их 
основе рекомендуют при малокровии, истощении, используют в стома- 
тологической практике. Производные As, Sb и Bi нашли применение 

также в производстве керамики и в других областях. 
Соединения сурьмы, висмута и в особенности мышьяка ядо- 

BUT BI. 
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ГЛАВА 6. „ЭЛЕМЕНТЫ IV ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
‚ СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА | 

К р элементам IV группы относятся углерод С, кремний Si, герма- 

ний Се, олово Sn и свинец Pb. В соответствии с электронными конфи- 

гурациями их атомов 

С 152252212 

Si 2522р63 523 p2 

Ge 3523р63 4104524? 

Sn 4524р64 4105 $25 p2 

Pb 4524 p84 404 45 525 65 406526? 

углерод и кремний относятся к типическим элементам, а германий, 

олово и свинец составляют подзруппу зермания. 

Основные сведения о р-элементах IV группы приведены ниже: 

gC 1491 32ае 5090 82РЬ 

Атомная масса...... 12,011 28,086 72,59 118,69 207,19 

Валентные электроны . 252212 3823 p2 4s24p2 ‘ 5525p? 65262 
Атомный радиус, нм 

металлический.... - 0,134 0,139 0,158 0,175 

ковалентный ...... 0,077 0,117 0,122 0,140 — 

Условный радиус, MM 

иона 9Э2*....:.... -. - 0,065 0,102 0,126 
иона Э4*......... 0,020 0,039 0,044 0,067 0,076 

Энергия ионизации | 

Э -3Э*,эВ....... 11,26 8,15 7,90 7,34 7,42 

Сродство к электро- 

. Ну, ЭВ........... 1,26 1,38 1,11 1,23 0,36 

Содержание в земной | 
коре, % (мол. доли) .0,15 20,0 2. 10-4 7. 10-4 1,6 10-4 

Как видно из приведенных данных, углерод существенно отли- 
чается от других р-элементов группы высоким значением энергии 
ионизации. Углерод — типичный неметаллический элемент. В ряду 

С-—51—Се—бп-—РЬ энергия ионизации уменьшается, а следовательно, 

неметаллические признаки элементов ослабевают, металлические уси- 
ливаются. В изменении свойств атомов и соединений в этом ряду 
проявляется вторичная периодичность (см. рис. 16 и 132). 

421



$ 1. УГЛЕРОД 

В зависимости от числа б-связей координационное число углерода 
равно четырем (5р3-гибридизация), трем (5р2-гибридизация). или двум 

(зр-гибридизация валентных орбиталей): 

Характер гибридизации Пространственное Примеры соединений 

‘орбиталей атома углерода расположение о-связей 

» +++ 
'Тетраэдрическое Алмаз, СНа, CHal, 

, + + + + 'Треугольное | Графит, СьНб, СО-- 

— 
ре 

+ + + Линейное _Карбин, СО», С52 

В большинстве неорганических соединений углерод проявляет 

степени окисления —4, +4, +2. 

В атоме углерода в отличие от всех других элементов (кроме водо- 

рода) число валентных электронов равно числу валентных орбиталей. 

Это одна из основных причин большой устойчивости связи C—C и 

исключительной склонности углерода к образованию гомоцепей. Наб- 

людается резкое уменьшение энергии связей от углерода к азоту: 

=C—C= =N-N= —0—0- ЕЕ 

НзС-СНз H,N—NH, | HO-OH F-F 
Exp, кДж/моль..... 374 250 210 159 

что объясняют отталкиванием несвязывающих электронных пар ато- 

мов азота. Гомоцепные молекулы, содержащие связь C—C, бывают 

самых разнообразных типов: линейные, разветвленные, сшитые, цик- 

лические. Эти многочисленные соединения углерода изучает органи- 

ческая химия. 

В природе углерод находится в виде двух стабильных изотопов: 12С 

(98,892%) и 13С (1,108%). Его содержание в земной коре составляет 
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0,15% (мол.доли). Под действием космических лучей в земной атмо- 

сфере образуется также некоторое количество В-радиоактивного изо- 

топа 14(С; 

1 1 
IN + оп = ne +18 

По содержанию 14С в растительных остатках судят об их возрасте. 

Получены также радиоактивные изотопы с массовыми числами от 10 

до 16. В земной коре углерод находится в составе карбонатных мине- 

ралов (прежде всего СаСО; и М#СО.), каменного угля, нефти, а также 

в виде графита и реже алмаза. Углерод — главная составная часть 

животного и растительного мира. 

Простые вещества. В отличие от рассмотренных элементов 2-го 

периода, простые вещества которых имеют молекулярное строение (Fo, 

Oz, №2), простые вещества элемента углерода имеют полимерное строе- 

ние. Кратные связи двухатомных молекул О2 и № заметно прочнее, 

чем о-связи гомоцепей (кДж/моль): 

00 —0-0-0- N=N  -N-N-N- 

494 210 210 946 250 250 

Электронная конфигурация двухатомной молекулы C2 

* 

(o5)?(o +)? (пз,у)4, 
свидетельствует о том, что в ней атомы связаны двойной связью. Но 

связь в молекуле Cz оказывается менее прочной, ‘чем две о-связи в 
гомоцепях (кДж/моль): 

C=C —C-C-C- 
627 374 374 

В соответствии с характерными гибридными состояниями орбита- 

лей атомы углерода могут объединяться в полимерные образования 

координационной ($13), слоистой (sp?) и линейной (sp) структуры. 
Этому соответствуют три типа простых веществ: алмаз, графит и кар- 

бин. 

А лмаз — кристаллическое вещество с атомной координационной 

кубической решеткой (рис. 172, а). 
Каждый атом в алмазе образует равноценные прочные од-связи с 

четырьмя соседними. Это обусловливает исключительную твердость и 

отсутствие электронной проводимости в обычных условиях (АЕ = 

= 5,6 эВ). О жесткой структуре алмаза свидетельствует также очень 

небольшое значение энтропии алмаза — всего 2,4 Дж/(К-моль). 
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a 6 . 
Рис. 172. Структура алмаза (а) и графита (6) 

Графит — слоистое кристаллическое вещество с гексагональной 

структурой (рис. 172, 6). В соответствии с $р?-гибридизацией орбита- 

лей атомы углерода объединяются в макромолекулы C2,., представ- 

ляющие собой бесконечные слои из шестичленных колец. $р2-Гибрид- 

ное состояние в этом случае стабилизруется делокализованной л-свя- 
зью, образованной за счет четвертого электрона каждого из атомов 
макромолекулы (рис. 173). л-Связь в графите делокализована в преде- 

лах всей макромолекулы. Этим определяются его электрическая про- 
водимость, серый цвет и ‘металлический блеск. Углеродные слои объ- 
единяются в кристаллическую решетку в основном за счет межмолеку- 
лярных сил. Прочность химических связей в плоскости макромолеку- 
лы (716 кДж/моль) значительно больше, чем между слоями (всего 
17 кДж/моль). Поэтому графит довольно мягок, легко расслаивается, 
химически несколько активнее алмаза. Плотность графита (2,1—2,5 

г/смЗ) ниже, чем алмаза 
(3,5 г/смЗ); значение энтро- 
пии, напротив, у графита 

больше и составляет 5,74 

Дж/(К.моль). . 
Карбин — черный 

порошок (пл. 1,9—2 г/см); 
его решетка гексагональная, 
построена из прямолинейных 

Рис. 173. Ориентация р-орбиталей ато- Цепочек С в которых каж- 
мов углерода в слое графита С... 
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и лсвязи. 5р-Гибридизация орбиталей углерода отвечает объединению 

атомов в цепи вида 

—C=C—C=C—C= (полиин) 
или 

=C=C=C=C=C= (поликумулен) 

Существование двух линейных структур доказано как физическими, 
так и химическими методами (в частности, при озонировании полиин 
превращается в щавелевую, а поликумулен — в угольную кислоту). 
Карбин — полупроводник (AE = 1 эВ). Под влиянием света его элект- 
рическая проводимость резко возрастает. Карбин синтезирован в нача- 
ле 60-х годов. Позднее он был обнаружен в природе: 

В соответствии с возрастанием порядка связи между атомами углерода в 

ряду алмаз — графит — карбин межъядерное расстояние 4 в этом ряду 
СС 

уменьшается: 0,155; 0,142 и 0,128 нм (рис. 174). Расстояние между слоями в 

графите 0,335 нм. Расстояние между цепями в карбине 0,295 нм. 

По значению стандартной энтропии модификации углерода распо- 
лагаются в следующий ряд: S° (карбин) > 95° (графит) > S° (алмаз). 

Из сопоставления теплот ‘сгорания алмаза (—395,3 кДж/моль), 
графита (—393,5 кДж/моль) и карбина (—360,0 кДж/моль) следует, что 
наиболее стабильная модификация a ‚НМ 

углерода — карбин, а наименее стабиль- 0/6. 

ная — алмаз. 

Вследствие очень высокой энергии актива- = g 75h 
ции превращения модификаций углерода 
возможны лишь при особых условиях. Так, 
алмаз превращается в графит при нагревании (14| 
до 1000—1500 °С (без доступа воздуха). 

Переход графита в алмаз 0,17 + 

Ccrpapur) > С(алмаз), AH > 0, AS <0 

вследствие очень незначительного уменьшения 0,12 

. объема согласно принципа Ле Шателье 

требует очень высокого давления (6.109— 

10.1010 Па). Повышение температуры небла- 0 / 2 УП 

гоприятно для смещения равновесия, но оно Py ¢ 174. Влияние порядка 

необходимо для достижения приемлемой связи п на межъядерное рас- 

скорости процесса. Процесс проводят при СТОоЯНИе в соединениях угле 

-2000 °С. рода 
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Освоен метод получения алмаза при низком давлении. Наращивание алма- 

за осуществляется на алмазной затравке в атмосфере углеводородного газа, 

(метан, этан) при температуре порядка 1000 °С. Такой способ позволяет полу- 

чать алмазный порошок или кристаллы алмаза в виде "усов". Образующиеся 

кристаллы отличаются высокой чистотой. 

Получаемый при термическом разложении органических соедине- 

ний черный графит, или узоль, представляет собой тонкоизмельченный 

графит. Технически наиболее важными сортами черного графита 

являются кокс, древесный узоль, животный узоль и сажа. Все разновид- 

ности углерода тугоплавки. 

При обычной температуре элементный углерод весьма инертен. При 

высоких же температурах он непосредственно взаимодействует с многи- 

ми металлами и неметаллами. Углерод проявляет восстановительные 

свойства, что широко используется в металлургии. 

Для реакции 

Ccrpapur) + О2(г) = СО2(г) 

изменение энтропии незначительно (AS & 0), поэтому изменение энергии 

Гиббса по существу обусловлено изменением энтальпии, т.е. AH ~ АС. Следо- 

вательно, теплоту этой реакции почти полностью можно использовать для 

совершения работы. Этого можно достигнуть, если суметь осуществить реак- 

цию в топливном элементе. При использовании же реакции горения угля в 

системе топка — Паровой котел — турбина — электрический генератор коэф- 

фициент полезного действия составляет лишь 20—30%. 

Окислительные свойства у углерода выражены слабо. Вследствие 

различия в структуре алмаз, графит и: карбин по-разному ведут себя в 

химических реакциях. Для графита характерны реакции образования 

кристаллических соединений, в которых макромолекулярные слои C2, 

играют роль самостоятельных радикалов. 

Tak, при взаимодействии с фтором делокализованная л-связь графита 

разрывается и возникают двухэлектронные б-связи C—F. В пределе образует- 

ся фторид графита состава CF (рис. 175). При этом углерод переходит из 5р2- 

в $р3-гибридное состояние. Поскольку во фториде графита все связи локали- 

зованы, он диэлектрик. Фторид графита — бесцветное, прозрачное, химически 

инертное вещество. Не реагирует даже с концентрированными кислотами и 

щелочами. Используется как смазочный материал. При дальнейшем окислении 

фтором превращается в СГ4. Алмаз окисляется фтором при нагревании непо- 

средственно в CFy. На различном отношении к фтору основан один из спосо- 

бов отделения графита от алмаза, получаемого синтезом из графита. 
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При нагревании графита в парах или в расплаве щелочного металла (Cs, 

Rb или К) образуются соединения включения — зрафитиды щелочных метал- 

лов, в которых роль аниона играют гексагональные сетки С2„. Графитиды 

щелочных металлов МС; — весьма реакционноспособные вещества, медно-крас- 

ного цвета. Самовоспламеняются на воздухе, а с водой взаимодействуют со 

взрывом. 

Соединения типа включения образуются также при взаимодействии гра- 

фита с другими веществами (НМОз, Н25О4, Cle, ЕеС\ и др.). 

Из графита изготовляют электроды, плавильные тигли, футеровку 

электрических печей и промышленных электролизных ванн и др. В 

ядерных реакторах его используют в качестве замедлителя нейтронов. 

Графит применяют также как смазочный материал и т.д. 

Исключительная твердость алмаза обусловливает его широкое 

применение ‘для обработки особо твердых материалов, при буровых 

работах, для вытягивания проволоки и Т.д. Наиболее совершенные 

кристаллы алмаза используют после огранки и шлифовки для изго- 

товления ювелирных изделий (бриллианты). 
Благодаря болышой адсорбционной способности древесного и жи- 

вотного углей они применяются для очистки веществ от примесей. 

Сажа используется в производстве черной резины, для изготовления 

красок, туши и т.д. 

Сочетание атомов углерода разных гибридных состояний в единой 

полимерной структуре порождает множество аморфных форм углерода. 
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Типичным примером аморфного углерода является так называемый 

стеклоузлерод. В нем беспорядочно связаны между собой структурные 

фрагменты алмаза, графита и карбина. 

Его получают термическим разложением некоторых углеродистых веществ. 

Стеклоуглерод — новый конструкционный материал с уникальными свойства- 

ми, не присущими обычным модификациям углерода. Стеклоуглерод тугопла- 

вок (остается в твердом состоянии плоть до 3700 °С), по сравнению с боль- 

шинством других тугоплавких матералов имеет небольшую плотность (до 1,5 

r/cm?), обладает высокой механической прочностью, электропроводен. Стекло- 

углерод весьма устойчив во многих агрессивных средах (расплавленных щело- 

чах и солях, кислотах, окислителях и др.). Изделия из стеклоуглерода самой‘ 

различной формы (трубки, цилиндры, стаканы и пр.) получают при термичес- 

ком разложении углеродистых веществ или прессованием стеклоуглерода. 

Уникальные свойства стеклоуглерода позволяют использовать его в атомной 

энергетике, электрохимических производствах, при изготовлении аппаратуры 

для особо агрессивных сред. Стекловидное углеродистое волокно, обладая 

НИЗКОЙ ПЛОТНОСТЬЮ, ВЫСОКОЙ прочностью на разрыв и повышенной термостой- 

костью, применяется в космонавтике, авиации и других областях. 

| Сравнительно недавно получена новая модификация углерода — 

фуллерен. Молекулы фуллерена состоят из 60, 70 атомов, образующих 

сферу — геодезический купол (рис. 176). Сфера сшита из 65-и и 6-n 
угольников атомов углерода. Фуллерен получен при испарении графи- 

та и конденсации его паров в атмосфере гелия при высоком давлении. 

Фуллерен химически стоек. Благодаря сферической форме молекул 

Ceo, Сто фуллерен весьма тверд. Он может служить в качестве твердой 

смазки. Строение молекул фуллерена позволяет вводить в их внутрен- 

нюю полость другие вещества, создавая тем самым принципиально 

новые, в частности, сверхтвердые материалы. Фуллерен можно исполь- 

зовать для удаления токсичных и радиоактивных веществ. 

Соединения с отрицательной степенью окисления. С менее электро- 

отрицательными, чем он сам, элементами углерод дает карбиды. По- 

скольку для углерода характерно образовывать гомоцепи, состав боль- 

шинства карбидов не отвечает степени окисления углерода —4. По 

типу химической связи можно выделить ковалентные, ионно-ковалент- 

ные и металлические карбиды. | 

Ковалентные карбиды кремния SiC и бора В.С — полимерные 
вещества. Они характеризуются очень высокой твердостью, тугоплав- 

костью и химической инертностью. В качестве простейшего ковалент- 

ного карбида можно рассматривать метан СН.. Его молекула (см. рис. 
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50) имеет тетраэдрическую форму (dan = 0,1093 нм, д = 0), что отве- 

чает электронной конфигурации 

030100: 

Метан — бесцветный, не имеющий запаха газ (т.пл. —182,49 °С, т.кип. 

`’—161,56 °С), химически весьма инертен вследствие валентной и 
координационной насыщенности молекулы. На него не действуют 

кислоты и щелочи. Однако он легко загорается; его смеси с воздухом 

чрезвычайно взрывоопасны. Метан — основной компонент природного 

(60—90%) рудничного и болотного газа. Содержится в виде клатратов 

в земной коре. В больших количествах образуется при. коксовании 

каменного угля. Богатые MeTaHOM газы используются Kak 

высококалорийное топливо и сырье для производства водяного газа. 

Углерод образует многообразные перкарбиды. Вследствие высокой 

прочности гомоцепей из атомов углерода перкарбиды многообразнее 

пероксидов и пернитридов. В качестве простейших представителей 

перкарбидов можно формально рассматривать некоторые простейшие 

углеводороды — изоэлектронные аналоги пероксида и пернитридов 

водорода: 

Пероксид Пернитриды Перкарбиды Характер гибриди- 

зации орбиталей 

атома Э (О, М, С) 

Н 

0-67 H 4H H 
H~ но gg ни“ | ZA Ny 

пероксид гидразин этан 
водорода, 

HN Za 

М—М C=—C 592 
H — Ny Н a Nu 

диимид этилен | 

H-C=C—H sp 

ацетилен 

Этан CoHe, этилен С›На и ацетилен С›Н2 в обычных условиях — 

газы. Вследствие высокой прочности связи  С2Нб (Zac 

= 347 кДж/моль), CoH, (Euc = 598 кДж/моль) и CoH (Loc = 
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= 811 кДж/моль) в отличие от Н2О2, №На и в особенности №Н2 

вполне устойчивы и химически малоактивны. 

Расстояния а при одинарной, двойной и тройной связях между атомами 
СС 

углерода равны 0,154, 0,135 и 0,120 нм соответственно. В зависимости от типа 

гибридизации валентных орбиталей атома углерода длина связи СН составля- 

ет: 0,1093 нм (5р3-гибридизация), 0,1071 нм (5р?-гибридизация), 0,1057 нм 

(5р-гибридизация). Межъядерное расстояние в ионе C2” составляет 0,119— 

0,124 нм. 

Ионно-—ковалентные карбиды — это кристаллические солеподобные 
вещества. При действии воды или разбавленной кислоты они разру- 
шаются с выделением углеводородов. Поэтому карбиды подобного 
типа можно рассматривать как производные соответствующих углево- 
дородов. | 

В качестве производных метана — метанидов — можно рассматри- 
вать карбиды Be oC (т.пл. 2150 °С) и А|4С3 (т.пл. 2800 °С). Это туго- 
плавкие кристаллические вещества. Согласно рентгеноструктурным 
исследованиям в их кристаллах атомы углерода между собой не связа- 
ны. Метаниды разлагаются водой, выделяя метан: 

А Сз(к) + 12Н2О(ж) = 4АКОН)з(к) + ЗСНа(г), АС.„; = —1770 кДж 

Из солеподобных перкарбидов относительно лучше изучены ацети- 
+ 1 + 2 +3 

лиды типа М.С., МС. И М2(С>)з. 

Ацетилиды наиболее характерны для 5- и 4-элементов I и II группы, а 

также для алюминия. 

Ацетилиды образуются по обменным реакциям в растворах 

2AgNO3 + Н2Со = АБ2С2 + 2HNO3 

или непосредственным взаимодействием CyH2 с некоторыми металлами при 

нагревании: 

2Al + ЗН2С2 = Alo(C2)3 + ЗН2 

Zn + Н2С2 = ZnC4 + Ho 

Имеющий наибольшее значение ацетилид кальция СаС. (обычно 

называемый карбидом) получают нагреванием CaO с углем в электро- 

печах: 

CaO + 3C = СаС. + CO, АИ), = 462 кДж, AS? 298 208 = 228 Дж/К 
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Ацетилиды более или менее легко разлагаются ВОДОЙ 

СаС. + 2H2O0 = Ca(OH). + CoH. 

с образованием ацетилена. Эта реакция используется в технике для 

получения ацетилена. 

В ряду F—O—N—C повышается способность к образованию соединений с 

делокализованной связью, вплоть до металлической. Металлическими являют- 

ся карбиды элементов 1У—УШ групп. Карбиды этого типа представляют 

собой соединения включения; в них атомы углерода занимают октаэдрические 

пустоты в плотноупакованных структурах атомов металлов. Металлические 

карбиды весьма разнообразны. Чаще всего встречаются карбиды среднего 

состава МС (TiC, ZrC, НЮ, УС, NbC, TaC), М2С (Mo2C, W2C), МзС (МпзС, 

ГезС, СозС). Эти карбиды проявляют металлические признаки: металлический 

блеск, высокую электрическую проводимость, уменьшающуюся с повышением 

температуры, легкость образования твердых растворов с металлами и др. 

Состав карбидов элементов изменяется в широких пределах. Например, в 

зависимости от условий получения карбиды титана и ванадия имеют состав 

TiCo 16-1,0 и УСо,58-1,0- 
Карбиды 4-элементов обладают высокой твердостью, жаропрочностью, 

обычно более высокой температурой плавления, чем исходные металлы, Ha- 

пример: 

_Металл....... Ti Zr Hf У Nb Ta М М. Мп Fe 

Т. пл. °С..... 1668 1852 2200 1919 2460 3000 2620 3380 1244 1539 

Карбид...... TiC ZrC НК VC NbC TaC MogC W2C Mn3C ЕезС 

Т. пл., °С..... 3150 3580 3670 2800 3500 3880 2690 2800 1520 1650 

Карбиды состава MC (TiC, УС, NbC) и M2C (Mo2C, W2C) наряду. с 
исключительной  жаростойкостью и — тугоплавкостью — (2000—3500 °С) 
характеризуются высокой коррозионной стойкостью. 

Карбиды состава МзС (МпзС, ЕезС, СозС) термически и химически менее 

устойчивы. Так, они разлагаются разбавленными кислотами, выделяя смесь 

уклеводородов. 

Карбиды получают прокаливанием при высоких температурах‘ смеси порош- 

ков металлов или их оксидов с углем в электрических печах: 

V20s + 7С = 2VC + 5CO 

Металлические карбиды входят в состав чугунов и сталей, прида- 
вая им твердость, износоустойчивость и другие пенные качества. На 
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основе карбидов вольфрама, титана и тантала производят CBepxTBep~ 
дые и тугоплавкие сплавы, применяемые для скоростной обработки 

металлов. Такие сплавы изготовляют методами порошковой металлур- 
гии (спрессовыванием составных частей при нагревании). В качестве 
цементирующего материала чаще всего используют кобальт и никель. 
Сплав, состоящий из 20% НЕ и 80% TaC, — самый тугоплавкий из 

известных веществ (т.пл. 4400°С). 
Соединения углерода (IV). Степень окисления углерода +4 ‘прояв- 

ляется в его соединениях с более электроотрицательными, чем он сам, 
неметаллическими элементами: 

CHaly СОНа, CO, COS CS, CSHal, 
- - CO? Cos CS? - 

В соответствии с гибридным состоянием ‘валентных орбиталей 

углерода молекулы его галогенидов СНа]4 имеют тетраэдрическую, 
молекулы оксида CO, и сульфида CS2 — линейную, а оксо- и сульфи- 

догалогенидов СОНа]., CSHal2 —— треугольную структуру: 

На] Hal O=C=O Hal Hal 
хи ^ ` 

С O=C=S C=O С=5 
и > a a 

' Hal Hal S=C=S Hal Hal 
$р3-гибридизация  $р-гибридизация 5р?-гибридизация 

В обычных условиях некоторые из указанных соединений — газы 

(CF4, CO2, COS, COCl2), другие — жидкости (CCl4, CS2) или легко- 
плавкие твердые вещества (CBra, Cl4-nogqug). В твердом состоянии все они 

имеют молекулярные решетки. 

По химической природе эти соединения углерода (IV) являются 

кислотными. Некоторые из них взаимодействуют с водой, образуя 

кислоты: 

CO, + Н2О = Н.СО. 

СОСЬЁ + 2Н2О = Н.СО. + 2HCl 

и с основными соединениями, образуя соли: 

2КОН + СО. = К.СО. + НО 

Некоторые константы тетрагалогенидов углерода при- 
ведены ниже: 
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CF, CCl, CBr4 Cla 

Т. пл. °C........ eee —184 —23 94 171 

a (разл.) 
Т. кип., С........... —128 77 187 воЗГ. 

еее ен , , 0,194 0,215 duty Нм 0,136 (0,176 

ии... 285 214 ЕСНа кДж/моль 487 340 8 

АС 999) кДж/моль..... —634 —103 79 - 

АН; ›оз, кДж/моль..... —888 _61 67 260 

В обычных условиях CF, — газ, СС — жидкость, a СВга и С — 

твердые вещества. Первые два галогенида бесцветны, CBr4 — бледно- 

желтое и С]4 — светло-красное вещества. Все эти соединения в воде 

практически нерастворимы, но растворяются в органических раствори- 

телях. Тетрафторид углерода чрезвычайно устойчив к нагреванию и 

химическим реагентам, тетрахлорид углерода несколько менее устой- 

чив, однако не разлагается щелочами и кислотами. Его гидролиз 

протекает лишь при высокой температуре в присутствии катализато- 

ров. Изменение энергии Гиббса в реакции 

СНа14(г) + 2H,O(r) = СО2(г) + 4HHal(r) 

свидетельствует о термодинамической вероятности гидролиза CF, 

(АС..; = —150 кДж/моль) и СС (АС.., = —250 кДж/моль). Отсутст- 

вие гидролиза при обычных условиях обусловливается кинетическим 

фактором: координационно насыщенный атом углерода не склонен 

присоединять молекулы воды (акцептировать электронные пары от 

молекул Н2О для инициирования гидролиза). 

Ilo мере увеличения длины и ослабления прочности связи C—Hal в 

ряду СЕ4.—СС—СВг.—СШ устойчивость соединений снижается и воз- 

растает химическая активность. 

Тетрафторид углерода можно получить непосредственным взаимо- 

действием простых веществ или по обменной реакции между CCl, и 

AgF при 300 °С. Тетрахлорид получают хлорированием CS, в присут- 
ствии катализатора: 

CS) + ЗСЁ = ССИ + $2СЬ 

Из тетрагалогенидов наибольшее применение получил СС]4 в ка- 
честве негорючего растворителя органических веществ, а также жид- 
кости для огнетушителей. Смешанный фторид-хлорид углерода 
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СС1-Е› — фреон (т.кип. — 30 °С) применяется в качестве хладагента в 

холодильных машинах и установках. 
Молекула диоксида углерода СО. имеет линейную форму 

(dag = 0,1162 нм, р = 0). С учетом 25-электронов двух атомов кисло- 

рода это отвечает электронной конфигурации 

2 _4 04 
25° 20202 т т 

А 25 $5 ту ту 

и структурной формуле 

:0O=C=0: 

Диоксид углерода (т. субл. —78,5 °С, т. пл. —56,5 °С при 5-105 Па) 
в технике обычно получают термическим разложением СаСОз, а в 

лаборатории — действием на СаСО. соляной кислотой. 

Растворимость СО.2 в воде невелика (при 0 °С составляет 1,7 л СО», 
при 15 °С —1л СО. в1л воды). Некоторая часть растворенного CO, 

взаимодействует с водой с образованием угольной кислоты Но2СО.. 

Диоксид углерода легко поглощается растворами щелочей; при этом 
образуется соответствующий карбонат, а при избытке СО. — гидро- 
карбонат: 

2ОН` + СО. = СО? + Н20; ОН? + СО. = НСО; 

Диоксид углерода используют в производстве соды, для тушения 
пожаров, приготовления минеральной воды, как инертную среду при 
проведении различных синтезов. 

Дисульфид углерода CS. (сероуглерод). в обычных условиях 
— летучая бесцветная жидкость (т. пл. —111,9 °С, т. кип. —46,2 °С). 

Получают его взаимодействием паров серы с раскаленным углем. 
Сероуглерод — эндотермическое соединение (АН; = +122 кДж/моль), 

легко окисляется, при небольшом нагреве воспламеняется на воздухе: 

CS, + 302 = СО. + 2502 

Tak же легко воспламеняется эндотермический COS. В воде CS. не 
растворяется, при нагревании (150 °С) гидролизуется на CO, и HS. 
Сероуглерод используется как хороший растворитель органических 
веществ, фосфора, серы, иода. Основная масса CS2 применяется в 

производстве вискозного шелка, а также в качестве средства для борь- 

бы с вредителями сельского хозяйства. Сероуглерод (как и СО5) 
ядовит. 

Из оксодигалогенидов углерода (ТУ) известны COF), 
СОС] и СОВг.. 
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СОР. СОС] СОВго 

Т. mm, °C... еее. —114 —118 _ 

Т. кип., °C... . 2... ee ee eee _83 +8 +65 

НГ НМ eee eee ee eee 0,131 0,175 - 

doc HM occ ceeueueeues 0,117. 0117 _ 
. 1029 . _ СОН 10-9, Кл-м....... 32 39 

Их молекулы имеют форму плоского треугольника. Поскольку 

связи в них неравноценны, молекулы COHal2 обладают полярностью. 
Все оксодигалогениды (карбонилгалогениды) значительно более 

реакционноспособны, чем тетрагалогениды; в частности, они легко 

гидролизуются: 

COCI,(r) + Н2О(ж) = СО. (г) + 2HC\(p); Аб°., =—209кДж 298 — 

Наибольшее применение находит СОС]. (фосзен, тлористый карбонил). 
Его широко используют в органическом синтезе. Это чрезвы - 
чайно ядовитый газ. 

Из анионных комплексов углерода (IV) — карбонатов — простей- 
шими являются СО“, С52` и С№?: | 

= [О ‚0]2 $ _ S|? 

C С _(N==_C==N]*" 

| 
[О 7 [59 

триоксокарбонат-ион трисульфидокарбонат-ион динитрокарбонат-ион 

(5р2-гибридизация (5р?-гибридизация (зр-гибридизация 
орбиталей углерода) орбиталей углерода) орбиталей углерода) 

Оксокарбонаты получают взаимодействием СО) с растворами щело- 
чей или по обменным реакциям. Растворимы в воде лишь карбонаты 

‚натрия и элементов подгруппы калия. При действии CO2 на карбона- 
ты в присутствии воды образуются гидрокарбонаты: 

СаСО. (т) + СО. + Н2О == Ca(HCOs)2(p) 

Гидрокарбонаты в отличие от карбонатов в большинстве своем раство- 

римы в воде. 

'Триоксокарбонат водорода НСО. неустойчив в свободном состоя- 

нии. Угольная кислота образуется при взаимодействии СО) с водой. В 
водном растворе большая часть растворенного СО. находится в гидра- 
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тированном состоянии CO2-aq и только часть — в виде Н2СОз, НСО; и 

CO. 

Угольная кислота — кислота средней силы (^ = 1,3.10-4, Ао = 

= 5,0.10711). 
Сульфидокарбонаты (IV) (тиокарбонаты) во многом 

напоминают триоксокарбонаты (ТУ). Их можно получить взаимодейст- 

вием сероуглерода с основными сульфидами, например: 

K2S + CS. = K[CS3] 

Трисульфидокарбонат водорода Н2С5. — маслянистая жидкость (т. пл. 

—31°С). Образуется действием на соответствующие тиокарбонаты 

соляной или серной кислот: 

K2CS3 + 2HCl = H2CS3 + 2KCl 

Водный раствор H2CS3 — слабая тиоугольная кислота. Постепенно 

разлагается водой, образуя угольную кислоту и сероводород: 

Н2Сбз + ЗН2О = HCO; + 3H.S 

Известны также смешанные оксосульфидокарбонаты — производ- 

ные [СО52]2` и [CO2S]2-. 
Из нитридокарбонатов важное значение имеет так 

называемый цианалид кальция СаСМ.. Его получают окислением кар- 

бида кальция СаС. азотом при нагревании: 

CaCz + № = CaCN, + С 

Цианамид кальция применяется в качестве удобрения, а также для 

получения аммиака и ряда азотистых производных углерода. 

Динитридокарбонат водорода Н2СМ2 (цианамид) — бесцветные кристаллы 

(т. пл. +47°С), легко растворимые в воде, спирте и эфире. Цианамид прояв- 

ляет слабовыраженные кислотные свойства. В органических растворителях 

вероятно равновесие таутомерных форм: 

H 
H—-N=c=N—w == “N—ceN 

H~ 

‚В воде Н2СМ2 постепенно разлагается Ha угольную кислоту и аммиак. 

Жидкий цианамид полимеризуется, давая кольцеобразные тримерные 

молекулы меламина: 
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Ниже приведены структурные формулы нитридо- и оксонитридокарбонатов 

водорода, которые можно рассматривать как производные `Н2СОз, где OH и 

О?” замещены на N H>- и МН?`-радикалы: 

H-O HN HN НОМ 
Yeo 3 Сю one 

H-O~ но” ном” нам” 
угольная карб аминовая мочевина Гуанидин 

кислота, кислота | 

Из указанных соединений наибольшее значение имеет мочевина СО(МН?)2 

(карбалмид) — белое кристаллическое вещество (т. пл. 132,7 °С). Ее получают 
действием СО) на водный раствор НзМ при 130 °С и 1-10! Па: 

CO, + 2H3N = СО(МН2)2 + Н2О 

Мочевина применяется в качестве удобрения и для подкормки скота. Она 

— исходный продукт для получения пластических масс, фармацевтических 

препаратов (веронала, люминала и др.) и пр. 

Для углерода (ГУ) известны многочисленные гетероцепные соединения, 

например, ряда: 

„ 
O=C NN. O=C HN NH 

МН2 ос Ys H NH NN on 
a 

NnH,  о=с | 
NH, О 

карбамид биурет триурет циануровая 
(мочевина) кислота 

Это кристаллические вещества. В основном они используются в органическом 

синтезе. 
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5р-Гибридному состоянию орбиталей углерода кроме СМ?” соответ- 

ствуют также анионы ОСМ` и SCN’: 

[N=C=N]2- [(O=C=N]- [S=C=N]- 

Производные ОСМ№ и SCN” называют соответственно уианатами и 
тиоцианатами. Оксонитридокарбонат (IV) водорода НОСМ в водном 
растворе (циановая кислота К» = 1,2.10-4) существует в виде таутомер- 
ных форм: 

Н—О-—СЕМ = 0=C=N—H 

Многие нитридо- и оксонитридокарбонаты постепенно разрушают- 

ся водой, выделяя аммиак: 

КСМО + 2H20 = КНСО. + H3N 

СаСМ. + ЗН2О(пар) = СаСО: + 2H3N 

Последняя реакция используется для получения аммиака по циан- 
амидному способу. | 

Сульфидонитридокарбонат (IV) водорода HSCN (тиоцианат водо- 
рода) Н-5—СЕМ — бесцветная очень неустойчивая маслянистая жид- 

кость (т. пл. 5°С). С водой смешивается в любых соотношениях, обра- 
зуя сильную (типа HCl) тиоцианистоводородную кислоту (К» = 0,14). 
Тиоцианиты в основном применяют при крашении тканей; NH,SCN 

используют как реактив на ионы Ее3*. 

Карбонат-ионы, особенно SCN” и ОСМ`, могут играть роль лигандов в 

комплексных соединениях, например Кз[Ее(5СМ)6], Ма2[М№1(ОСМ)4]. Ионы $СМ№ 
и ОСМ` — монодентатные лиганды, а ион Coz может выступать в качестве 

как монодентатного, так и дидентатного лиганда, например, в [Со(МНз)5СОз]Вг 

И [Co(NH3)4COs]Br: 

MN. NY, 
O O O 

| Зе 

С | 
on” “Зо О 

монодентатный дидентатный 

Соединения углерода (П). Производные углерода (П) — это СО, CS, 

НСМ. В молекуле оксида углерода (П) СО, как и в изоэлектрон- 

ной ей молекуле No, имеется тройная связь. 
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Согласно теории молекулярных орбиталей это отвечает следующей 
электронной конфигурации невозбужденной молекулы СО: 

2214 2 ‘от. в“. 
O 2 2,Yy С 

Эту электронную конфигурацию можно интерпретировать следую- 
щим образом. В молекуле тройная связь: о, — электронная пара обес- 

печивает O-CBA3b, а электроны дважды 100 
вырожденного уровня Tz y соответствуют 
двум л-связям. Электроны на несвязы- 

вающих 9 -и д - орбиталях соответствуют 

s 
& 

двум парам электронов, одна из которых. 
преимущественно локализована у атома 
кислорода, а другая — у атома углерода. 
Вследствие тройной связи молекула СО 
характеризуется очень большой энергией 

диссоциации (1069 кДж/моль) и малым , | 

межъядерным расстоянием (0,1128 нм). Рис. 177. Влияние темпе- 
Значение электрического момента диполя РаАТУРЫ Ha состояние равно- 

весия СО2(г) + С(к) =: 
молекулы СО незначительно (и = = 2CO(r) 
= 0,04-10-29 Кл-м). 

No
 

S 

Мо
л.
 
де
ли
 

CO
, 

% 
©
 
S
 

400 600 800 1000°C 

Поскольку строение молекулы CO и No аналогично, сходны и их физичес- 
кие свойства; очень низкие температуры плавления (для СО —204 °С) и 

кипения (—191,5. °С); стандартные энтропии близки [для СО 198 

Дж/(К-моль), № 199 Дж/(К,- моль)]; в твердом состоянии оксид углерода (II), 
как и азот, существует в виде двух модификаций (кубической и гексагональ- 
ной); плохо растворяются в воде и т.д. Сходство проявляется также в структу- 
ре спектров СО и No. | 

Оксид углерода (П) образуется при сгорании углерода или его 
соединений в недостатке кислорода, а также в результате взаимодейст- 
вия оксида углерода (IV) с раскаленным углем: 

CO.(r) + C(x) == 2CO(r), AH = 172 кДж, AS = 176 Дж/К 

Эта реакция обратима, ее протекание вправо определяет энтропийный 

фактор, протекание влево — энтальпийный фактор. Равновесие этой 

реакции ниже 400-°С практически смещено в сторону образования 

СО2, выше 1000 °С — в сторону образования СО (рис. 177). Скорость 
реакции при низкой температуре незначительна, поэтому в обычных 

условиях оксид углерода (II) не диспропорционирует, т.е. вполне 
устойчив. 
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В обычных условиях оксид углерода (П) химически весьма инертен. 
При нагревании проявляет восстановительные свойства, что широко 

используется в пирометаллургии. При 700 °С оксид углерода (П) сго- 

рает синим пламенем, выделяя большое количество теплоты: 

CO(r) + !/202(г) = СО2(г), AG), = —257 кДж, AS),, = —86 Дж/К 

При нагревании СО окисляется серой: 

CO(r) + S(r) = COS(r), AGS, = —229 кДж, 45%, = —134 Дж/К 

При облучении или в присутствии катализатора СО взаимодействует с 

хлором, образуя оксохлорид COCh, и т.д. 
Аналогично молекуле СО построен изоэлектронный ей цианид-ион 

CN’. Электронную конфигурацию невозбужденного состояния `СМ`- 
иона 

можно интерпретировать так же, как и электронную конфигурацию 
молекулы СО. Две занятые об-орбитали соответствуют двум парам 
электронов, одна из ‘которых преимущественно локализована у атома 
азота, другая — около атома углерода. Занятая охорбиталь соответст- 
вует о-связи, а четыре электрона на дважды вырожденном л-уровне — 
двум л-связям между атомами С и №: 

[:C=N:]- 

По химической природе цианиды могут быть основными и кислотны- 

ми. Так, при гидролизе ионный цианид МаСМ образует щелочную 

среду, а ковалентный [СМ — две кислоты: 

МаСМ + HOH == NaOH + HCN; ICN + HOH =Н1О + HCN 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Молекула цианида водорода НСМ имеет линейную 

структуру (4 = 0,106 нм, dw = 0,116 нм): 

0,04 +0,17 +0,21 
H—C=N 

‚ Существует также ее таутомерная форма (изоцианид водорода) 

0,04 +0,75.+0,79- 
—N== 

Первый изомер устойчивее, так как у него эффективные заряды на 

атомах имеют меньшее значение, чем у второго. 
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Молекулы НСМ обладают высокой полярностью (и = 0,9-10-29 

Кл.м); за счет водородной связи они ассоциируются в бесцветную 

жидкость (т. пл. —13,3 °С, т. кип. 25,7 °С). Цианид водорода смешива- 
ется с водой в любых отношениях. Его водный раствор — очень слабая 

кислота (Kz = 7,9.10`10), называемая синильной или цианистоводород- 
ной. НСМ — сильнейший неорганический яд. 

Будучи производными углерода (П), цианиды проявляют восста- 
новительные свойства. Так, при нагревании их растворов они посте- 
пенно окисляются кислородом воздуха, образуя цианаты: 

+2 +4 
2CN- + Oo = 20CN- 

а при кипячении растворов цианидов с серой образуются тиоцианаты 

+2 +4 
СМ + 5 = 5СМ№- 

На последней реакции основано получение тиоцианатов. Цианиды 

получают восстановлением углеродом карбонатов (IV) при нагревании: 

+4 0 +2 

Ма2СО. + С + 2H3N = 2NaCN + 3H2O 

+4 0 +2 
CaCN, + С + Ма2СО. = CaCO; + 2NaCN 

a также по реакциям, не сопровождающимся окислением — восстанов- 

лением элементов. Так, в частности, получают в технике НСМ при 

нагревании смеси СО и Н.М под давлением в присутствии катализато- 

ра (ThO,): 

CO + H.NH = HCN + НО 

Цианид водорода применяют в органическом синтезе, NaCN и KCN 

— при добыче золота, для получения комплексных цианидов и т.д. 

При нагревании цианидов малоактивных металлов [AgCN, Hg(CN Jo] до. 
350—450°С образуется дициан (CN)o: 

Hg(CN)2 = Hg + (CN)2 
Это очень реакционноспособный ядовитый газ 
(т.пл. —27,8 °С, т. кип. —21,2 °С). Свойства дициана (dao = 0,137 нм, 4 = 

= 0,113 нм) отвечают структуре 

:МЕС-СЕМ: 

Энергия Гиббса образования дициана имеет большое положительное значение 

(ДС; = 309,2 кДж/моль), поэтому непосредственным взаимодействием прос- 
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тых веществ он не получается. По этой же причинё дициан легко окисляется 

кислородом, давая очень горячее пламя (~ 4780 °С). Дициан можно назвать 

псевдогалогеном, так как в некоторых реакциях он ведет себя подобно галоге- 

ну. Так, при взаимодействии дициана с водородом образуется газ НСМ 

(CN); + Hp = 2HCN 
который, как и HHal, в растворе ведет себя Как кислота. Подобно галогенам, 

дициан при действии щелочей диспропорционирует: 

(СМ)? + 20H- = СМ + СМО- + Н2О 
Дициан может выступать и в качестве восстановителя: 

(CN). + СЬ = 2CNCI 

В чистом виде дициан устойчив, но при нагревании полимеризуется 

NAN AN YON ?™ 

n(CN)2—> | | | | 
а 

Хлорид циана CNC] в обычных условиях — газ (т. пл. —6, т. кип. 

13,8 °С). Это соединение ковалентное, по химической природе — кислотное. 

При взаимодействии со щелочами дает цианат- и хлорид-ионы: | 

CNC] + 20H” = СМО? + СГ + H20 

$ 2. КРЕМНИЙ 

Кремний Si (1522522163 523 р?) по числу валентных электронов являет- 

ся аналогом углерода. Однако у кремния ббльший размер атома, мень- 
шая энергия ионизации. 

Поэтому кремний — элемент 3-го периода — по структуре и свойст- 
вам однотипных соединений существенно отличается от углерода — 
элемента 2-го периода. Максимальное координационное число крем- 
ния равно шести, а наиболее характерное — четырем. Как и для дру- 
гих элементов 3-го периода, p,—p,- связывание для кремния не харак- 

терно и потому в отличие от углерода 5р-и 5р?-гибридные состояния 

для него неустойчивы. Кремний в соединениях имеет степени окисле- 

ния +4 и —4. 

Согласно другой точке зрения различие свойств кремния и углеро- 

да объясняется наличием в атоме кремния вакантных 34- орбиталей. 
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Для кремния наиболее характерны связи Si—F и Si—O. Поэтому, в 
частности, кремний на Земле находится в виде кислородных соедине- 

НИЙ. 

Природный кремний состоит из трех стабильных изотопов: 2851 

(92,27%), 2991 (4,68%) и 3051 (3,05%). 

По распространенности на Земле 20% (мол. долей) кремний уступа- 

ет только кислороду. Земная кора более чем наполовину состоит из 

кремнезема 5102, силикатных и алюмосиликатных пород. 

Простое вещество. В соответствии с характерным типом гибридиза- 

ции валентных орбиталей (sp?) у кремния наиболее устойчива алмазо- 

подобная (кубическая) модификация. Как и алмаз, она тугоплавка (т. 

пл. 1415 °С) и отличается высокой твердостью. Вследствие частичной 

делокализации связи эта модификация имеет темно-серый цвет и 

металлический вид. При комнатной температуре кремний является 

полупроводником (АЕ = 1,12 эВ). Графитоподобная модификация 

кремния неустойчива. 

В обычных условиях кремний довольно инертен. С простыми веще- 

ствами (кроме фтора) взаимодействует лишь при нагревании, прояв- 
ляя чаще всего восстановительные свойства. Так, он окисляется хло- 

ром при 400 °С, кислородом при 600 °С; с азотом взаимодействует 

лишь при 1000 °С, а с углеродом — при 2000 °С, образуя соответствен- 

HO 513 М4 и SiC. 

В кислородсодержащих кислотах — окислителях кремний 

пассивируется и растворяется лишь в смеси кислот фтороводородной 

(плавиковой) и азотной: 

0 +5 +4 +2 

391 + 4НМО. + 18НЕ = 3H2SiF, + 4NO + 8Н2О 

В этой реакции НМО. играет роль окислителя, а НЕ — комплексо- 

образующей среды. В результате реакции кремний переходит в устой- 

чивую степень окисления +4; входит в состав устойчивого фтороком- 

плекса 51Е2` (для растворенного SiF2 АС'= —2133 кДж/моль). 

Кремний энергично растворяется в щелочах с выделением водо- 

рода: 
0 + 1 +4 0 

При этом роль окислителя выполняет вода, а комплексообразующей 

среды — ОН`-ионы. 

С водой в обычных условиях кремний не реагирует. 

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отноше- 

нию к некоторым металлам, например: 
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0 - 4 

2Mg + Si = Mg,Si 

Кремний технической чистоты (95—98%) получают в электропечах 
восстановлением S102 коксом. В лабораторных условиях в качестве 

восстановителя применяют магний. При этом образуется сильно за- 

грязненный примесями коричневый порошок кремния. Последний 

перекристаллизацией из металлических расплавов (Zn, Al и др.) мож- 

но перевести в кристаллическое состояние. Необходимый для полупро- 

водниковой техники кремний особой чистоты получают восстановле- 

нием SiCl, водородом при высокой температуре: 

а также термическим разложением его водородных соединений или 

54: 

SiH, = Si + 2H; Sil, = 91 + 215 

Дополнительно очищают кремний зонной плавкой. Монокристаллы 

кремния с соответствующими добавками служат для изготовления 

различных полупроводниковых устройств (выпрямителей переменного 

тока, фотоэлементов и пр.). Из кремниевых фотоэлементов (преобразо- 
ватели световой энергии в электрическую), в частности построены 

солнечные батареи, обеспечивающие питание радиоаппаратуры на 

космических аппаратах. Монокристаллы кремния служат матрицей 

для изготовления интегральных схем в микроэлектронике. 

Кроме полупроводниковой техники кремний широко применяется в 

металлургии для раскисления сталей и придания им повышенной 

коррозионной стойкости. Для этих целей используется сплав кремния 

с железом (ферросилиций), получаемый при совместном восстановлении 

коксом железной руды и кремнезема. Ферросилиций очень устойчив к 

действию кислот и потому используется для изготовления кислото- 

упорных изделий. 

Соединения с отрицательной степенью окисления кремния. При окислении 

металлов кремнием (700—1200 °С).или при нагревании смеси соответствующих 

оксидов и кремния в инертной атмосфере образуются силициды: 

_ 2МЕ + Si = Маз! 
6МпО + 551 = 2Мпз91 + 39102 

По структуре и свойствам силициды отличаются от карбидов. Большинство 

силицидов имеет сложный состав, не отвечающий целочисленным степеням 

окисления элементов. Силициды щелочных и щелочно-земельных металлов 
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химически активны, более или менее легко разлагаются водой и особенно 

кислотами. Силициды с большим содержанием кремния весьма кислотоупорны, 

не растворяются в щелочах. Са251, Саб! и CaSig — полупроводники. Многие 

силициды 5-и f элементов обладают металлической проводимостью, большин- 

ство их отличается высокой твердостью, некоторые достаточно тугоплавки, 

например: 

TisSig №5513 Мо512 WSi2 

Т. пл. °С. ee eee, 2120 2150 2050 2165 

Силициды применяют для получения жаростойких и кислотоупорных 

сплавов и в качестве высокотемпературных полупроводниковых материалов. Из 

дисилицида молибдена Мо51›, выдерживающего нагрев до 1600—1700 °С в 

агрессивной атмосфере, изготовляют нагреватели электропечей. Ряд силицидов 

fF элементов применяется в атомной энергетике в качестве поглотителя нейтро- 

НОВ И Т.Д. 

Соединения кремния (IV). Кремний в степени окисления +4 входит 

в соединения с галогенами, кислородом и серой, азотом, углеродом, 

водородом: 

$ Нам SiO, SiS, 93№ SiC 9. 

ЯР 907 SiS 50 - - 

Устойчивому координационному числу кремния 4 отвечает тетра- 

эдрическая структурная единица SiX4. В ней атомы электроотрица- 

тельных элементов Х(О, 5, М, С, H, Hal) расположены в вершинах 

тетраэдра, а атом кремния — в центре: 

Хх 

| Ex 
хх 

Из бинарных соединений кремния (У) мономерными являются 
лишь SiHal, и 51Н4, остальные соединения полимерны. Полимерные 

соединения с координационной решеткой (SiC, 5102) характеризуются 

высокой температурой плавления и химической устойчивостью. Моно- 

мерные соединения, наоборот, легкоплавки, химически активны. Про- 

межуточное положение занимают соединения с цепной структурой 

(5152). 

Отвечающие бинарным соединениям анионные комплексы кремния 

(IV) (5107, $1527, 51№2`) в отличие от таковых углерода (IV) также 
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полимерны. Они также образованы тетраэдрической структурной 
единицей SiX4. , 

Таким образом, углерод и кремний имеют одинаковое число ва- 
лентных электронов и образуют соединения одинакового состава. 
Однако по строению, а следовательно, и по химической активно- 
сти однотипные соединения углерода и кремния существенно отли- 
чаются. 

По химической природе бинарные соединения 51(ТУ) являются 
кислотными. Так, большинство из них взаимодействует со щелочами 
(в растворах и особенно при сплавлении): 

сплавление 
9102 + Ca(OH), CaSi03 + Н2О 

SiH, + 2КОН + H20 = К2510: + 4Н. 

и с другими основными соединениями: 

CaS + 5152 = Са5!5з 

При гидролизе они образуют кислоты: 

SiCl4 + ЗН2О = H2Si03 + 4HCl 

5152 + ЗН2О = H,Si03 + 2H2S 

Галогениды кремния SiHal, можно получить непосредствен- 

ным взаимодействием простых веществ. Тетрафторид кремния обычно 

получают действием. концентрированной серной кислоты на смесь 

9102 + CaF: 

CaF, + H,SO, = CaSO, + 2HF 
S102 + 4HF = SiF, + 2Н2О 

a тетрахлорид — при нагревании смеси SiO, и углерода в атмосфере 

хлора: 

$102(т) + 2С(т) + 2015г) = SiCl4(r) + 2CO(r) 

AH 34, = — 46 кДж, AS), = 135 Дж/К 

Значительные количества 1. получаются как побочный продукт 

суперфосфатного производства. 

В обычных условиях 514 — газ, SiCl4 и 91Вг.а — жидкости, Sil, — 

твердое вещество. Все они бесцветны. 

Ниже приведены некоторые сведения о галогенидах кремния: 
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SIF 4 SiCl4 SiBrg Sil, 

Т. пл., °С... .. —87(возг.) -70 5,2 120,5 
Т. кип., °C........... '.. -95(возг.) 57,5 1528 — 287,5 

АН; ogg) КДж/моль....... -1615 -662 -430  -И3 
АС; 298 кДж/моль...... —1572 —598 ——214 —138 

В противоположность тетрагалогенидам углерода (IV) галогениды SiHal, 

легко гидролизуются: 

$3С14(ж) + ЗН2О(ж) = Н2510з (т) + 4HCI(p), AG? 298 = —238 кДж 

Гидролиз протекает по ассоциативному механизму — за счет последова- 

тельного присоединения молекул воды и отщепления молекул HHal, вплоть до 

образования 51(ОН)4. Так, гидролиз 91С]4 можно представить следующей 

схемой: 

Cl Cl Cl OH 

Cl iY i Cl — Si 1 

и 7 | “ a HO— “он 
н.о: Я а | /H OH OH 20: of 

H 

Молекулы H4SiO4 далее полимеризуются с образованием Н251Оз. Вследст- 

вие гидролиза тетрагалогениды кремния во влажном воздухе дымят. 

Повышение координационного числа кремния (IV) с 4 до 5 в промежуточ- 

ном соединении можно объяснить возникновением трехцентровой четырех- 

электронной связи. Tak, в SiCl4-H2O три атома хлора связаны с атомом 

кремния посредством двухцентровой связи, а один атом хлора и молекула 

воды — посредством трехцентровой связи. 

Кислотная природа Sif, проявляется не только при гидролизе, но 

и при взаимодействии с основными фторидами, например: 

2KF + SiF 4 = K2SiF¢ 

Вследствие устойчивости гексафторосиликат-иона 512 гидролиз SiF, 

выражается уравнениями: 
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Гексафторосиликат водорода H2SiFg в свободном состоянии не выде- 

лен. В водном растворе H2SiFg — сильная (типа Н25О4) зексафторо- 
кремниевая кислота. 

Фторосиликаты металлов получают действием фтороводородной 

кислоты на смесь кремнезема и соответствующего фторида: 

+2 +2 
МР. + 910. + АНЕ = МЯЕв + 2Н›О 

Большинство фторосиликатов растворимо в воде. Наибольшее 

значение имеет Na2Siks. Применяют его для фторирования воды, Kak 

инсектицид, в производстве кислотоупорных цементов, эмалей и пр. 

Тетрафторид кремния и все фторосиликаты 

ядовиты. | 
Гомоцепи —Si—Si— обнаруживаются в гидридах кремния 

(силанат) гомологического ряда SinHon+2. По составу (SiH4, 912Нь, 
913Нз, 914Н1о до SigHig) и физическим ‘свойствам силаны’ сходны с 

соответствующими углеводородами. В обычных условиях моносилан 

SiH, и дисилан SigHg — газообразны, трисилан 513Нз — жидкость, 

высшие представители гомологического ряда — твердые вещества: 

SiH, SiH  SigHg SigHio 

Т. пл., °C... . eee eee —185 —131 —117 —84 

Т. кип. С... —112 —15 53 108 

ДС; ogg КДж/моль...... 57 126 - - 

Поскольку связи Si—H и 51—51 слабее связей C—H:u C—C, кремне- 

водороды несравненно менее устойчивы и более реакционноспособны, 

чем соответствующие углеводороды. Большинство из них на воздухе 

воспламеняется. Сгорают силаны с большим выделением теплоты, 

например: 

SiH4(r) + 2О02(г) = Si0.(k) + 2Н20(г), АН... = —1357 кДж 

С галогенами силаны взаимодействуют со взрывом. Силаны — кислот- 

ные гидриды, о чем свидетельствует характер их взаимодействия со 

щелочами (см. выше). При этом разложение силанов происходит ак- 

тивно даже в присутствии следов щелочи. В нейтральной и кислой 

среде кремневодороды довольно устойчивы. | 

С водородом кремний непосредственно не взаимодействует. Силаны 

получают косвенным путем, например действием кислот на некоторые 

силициды: 

в воде 
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Mg,Si + 4NH,Br о ЖИдКом НМ Sin, + 2MgBr; + 4H3N 
В последнем случае роль кислоты играет NH,Br. Разложение силици- 

дов кислотами в жидком аммиаке приводит к большему выходу про- 

дуктов, чем при разложении в водной среде. 

Диоксид кремния SiO, (кремнезем) имеет несколько модифи- 
каций. 

В природе он встречается главным образом в виде минерала кварца (гекса- 

гональная структура), а также кристобалита (кубическая структура) и три- 

дииита (гексагональная структура). Модификации 5102 отличаются характе- 

ром взаимного расположения кремнекислородных тетраэдров 5104 в простран- 

стве. 

Кремнезем тугоплавок, очень тверд и химически стоек. На него 

действуют лишь фтор, фтороводородная кислота и газообразный НЕ, 

а также растворы щелочей и фосфорная кислота. В воде в обычных 

условиях 510.) не растворяется, но начиная co 150 °C его раствори- 

мость возрастает, достигая 0,25% или 500 °С. 
Кремнезем легко переходит в стекло- 

образное состояние. В отличие от крис- Г. 

L 

0,°C 

таллических модификаций SiO. в кварце- 

вом стекле тетраэдрические структурные 2000 
единицы SiO, расположены неупорядо- 

oone 

ченно (см. рис. 75). Кварцевое стекло 1900 new 

химически и термически весьма стойко. 1000 
Его применяют для изготовления хими- S| Isle 
ческой аппаратуры и в оптических при- 900 я в я 

борах. al isis 
Аморфный кремнезем является также 0. 20406080 100 

основой ряда минералов: халцедона, опала, Cao 5102 
Е © 

агата и др. Кварцевый песок в огромных Мас. боли SiOz,% 

количествах используется в производстве Рис. 178. Диаграмма плав- 

стекла, цемента, фарфора и пр. кости системы CaO - SiO» 

При сверхвысоком давлении и нагревании 

(- 1,2-1010 Па; ~1300 °С) была получена особая модификация 5102, названная 

cmuwoeumo.u. Его плотность на 60% выше плотности кварца. Это объясняется 

тем, что стишовит имеет структуру типа рутила (см. рис. 69, 6), т.е. в нем 

координационное число кремния 6. Благодаря плотной структуре стишовит 

еще менее активен, чем кварц. Он устойчив даже к концентрированному раст- 

вору фтороводородной кислоты. 
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Структурной единицей оксосиликатов, как и 5102, явля- 

ется тетраэдрическая группировка атомов 5104. Два соседних кремне- 

кислородных тетраэдра 510. соединены друг с другом только через 
один атом кислорода. Если в кристаллах SiO. (координационная 

решетка) каждый тетраэдр SiO, дает на образование связей Si—O—Si 
четыре вершины (см. табл. 13), то в оксосиликатах могут давать три, 

две или одну вершину: 

О] т О 

> --0- oF i-O— os i-O— 

O- O- O- 

Этим объясняется большое разнообразие возможных способов сочета- 

ний друг с другом тетраэдров 510.4, структур и типов оксосиликатов. 
Так, в системе СаО—510. возможны следующие соединения: Са251О4, 

Caz51207, CaSiO3 (рис. 178). 
Тетраэдры 5104, как и РО. (см. рис. 166), могут объединяться 

попарно (51206), в замкнутые кольца из трех (51308“), четырех 

(51085), шести (5160127) тетраэдров. 

В качестве примеров оксосиликатов — производных указанных структур- 
ных единиц — можно привести следующие минералы: производные аниона 
5104 — циркон Zr[SiO4] и оливин (Mg, Fe)2[SiO4]; аниона Sig0$ — тортвейт- 

ит Sca[Si207]; аниона SizO$ — бенитоит BaTi[SigO9] и вадеит K>Zr[SizOg]; 

аниона SigO!2- — берилл BegAla[SigOj]. 

Эти относительно простые структурные единицы в свою очередь могут 

объединяться в полимерные цепочки, ленты, сетки (рис. 179). Простейшая 

формула такого аниона рассчитывается по числу атомов, приходящихся на 

одно повторяющееся в полимере звено: 5102`, 514061, 51207. 

Цепной оксосиликатный анион состава SiOz содержит так называемые 

пироксены. Примерами последних являются энстатит Meg[SiO3], диопсид 

CaMg[SiOg]2 и сподумен LiAl[SiOg]>. 

Ленточные анионы состава 514067 содержат так называемые алмфиболы. 

Типичным представителем амфиболов является минерал mpeuonum 

Са2М55[514О !|2(ОН)2. Слоистые оксосиликатные анионы имеют состав 51202. 

Цепи, ленты и слои связаны между собой расположенными 

между ними катионами. В зависимости от типа оксосиликатных 
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[si0s]*” [51,0] © [515 05] 2` 
@/ 02 ©: 

Рис. 179. Полимерные оксосиликалные ионы: 

{ — атом Si; 2 — мостиковый атом О; 3 — концевой атом О 

анионов силикаты имеют волокнистую (асбест) или слоистую струк- 

туру. 
Кроме силикатов в природе широко распространены a JI юмоси- 

ликаты, в образовании которых наряду с тетраэдрами SiO, прини- 

мают участие тетраэдры А1О.. 
Большинство оксосиликатов нерастворимо в воде. Исключение 

составляют силикаты 5-элементов [ группы. 

Силикаты натрия и калия получают нагреванием 510. в растворе 

щелочи. При этом образуется смесь оксосиликатов, которой приписы- 

вается общая формула Na,SiOg или К›51Оз. Концентрированный раст- 

вор силиката натрия применяют в производстве негорючих тканей, для 

пропитки древесины, в качестве клея и т.д. 

Для оксосиликатов, как и для 5102, очень характерно стеклообраз- 

ное состояние. Обычное стекло получают сплавлением смеси соды (или 

Ма250.), известняка и кварцевого песка. При этом образуется стекло 
приблизительного состава Ма2О:СаО-65102, состоящее из больших 

полимерных анионов; оно нерастворимо, химически неактивно. Обык- 

новенное стекло в той или иной степени окрашено в зеленый цвет 

содержащимися в нем силикатами железа. 

Для придания стеклу тех или иных физико-химических свойств 

(прозрачности, химической, термической и механической прочности и 

пр.) вводятся соответствующие добавки, изменяющие состав и струк- 

туру стекол. Так, у стекла, содержащего вместо натрия калий (калие- 
вое стекло), температура размягчения выше, чем у обычного натрие- 
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в030 стекла. Поэтому оно используется для изготовления специальных 

лабораторных приборов. Замена кальция на свинец, а натрия на калий 

придает стеклу повышенный показатель преломления, большую плот- 

ность. Из свинцовозо стекла (хрусталя) изготовляют вазы, фужеры и 

пр. Добавление к стеклу соединений кобальта придает им синюю 

окраску, Сг2О. — изумрудно-зеленую, соединений марганца — фиоле- 

товую окраску и т.д. Существенно изменяются свойства стекол, содер- 

жащих BOs. 

Стекло химически очень стойко, но хрупко, что препятствует широ- 

кому применению его для изготовления труб и аппаратуры химичес- 

ких производств. Прочность стекол повышают, придавая им мелко- 

кристаллическую структуру. В результате управляемой кристаллиза- 

ции расплавленных стекол удается получить очень мелкокристалли- 

ческие однородные материалы — ситаллы (стеклокристаллы), проч- 

ность которых иногда более чем в 5 раз превышает прочность исход- 

ных стекол и приближается к прочности чугуна. Стекловолокно ис- 

пользуют для изготовления световодов. 

Поскольку 5102 с водой практически не взаимодействует, кремние- 

вые кислоты могут быть получены только косвенным путем: действием 

кислот на растворы оксосиликатов или гидролизом некоторых соеди- 

нений Si (IV) (галогенидов, сульфида, эфиров ортокремниевой кисло- 

ты и др.). 

При гидролизе, например, 5152 вначале получается ортокремниевая кислота 

H4SiO4 (Aa; = 2.1010, Kao = 2.10712): 

9192 + 4Н2О = H4SiO,g + 2H2S 

Она растворима в воде, но при стоянии более или менее быстро полимеризует- 

ся: 

ОН ОН ОН | ОН 

| | | | 
nHO-S i-OH — HO-S i-—|—O-S i-}—-O-S i-OH + (n- 1)H20 

| | | 
OH OH OH Jn-2 OH 

о 

Подобным же образом могут взаимодействовать срединные группы ОН, 

образуя разветвленные и трехмерные макромолекулы. 

Переход ортокремниевой кислоты в поликислоты сопровождается превра- 

щением молекулярного раствора H4SiO4 в коллоидные растворы — золи. Золь 

в свою очередь либо застудневает целиком, т.е. превращается в зель либо 

выпадает в виде объемистого осадка, включающего большое количество воды. 

Состав получаемых кремниевых кислот сильно зависит от исходных веществ и 

условий проведения реакций. 
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Нагревая осадки поликремниевых кислот, постепенно их обезвожи- 
вая, можно получить тонкодисперсный 5102 — силикалель, который 

применяется в качестве адсорбента. 

Дисульфид кремния 5152 получают сплавлением аморфного кремния 

с серой в отсутствии воздуха или по реакции (при 1300 °С) 

2Н55 + 91 = 9192 + 2Но 

Возогнанный в вакууме дисульфид кремния выделяется в виде белых шелко- 

вистых игл (т. пл. 1090°С, т. кип. 1130 °С). Как показывает рентгеноструктур- 

ный анализ, иглы эти слагаются из полимерных цепей, в которых тетраэдры 

5124 объединены ребрами. 

5192 значительно активнее SiO». В частности, 5152 разлагается водой, с 

основными сульфидами при сплавлении образует сульфидосиликаты (тиосили- 

Kamel). 

Карбид кремния SiC (карборунд), подобно углероду и кремнию, 

существует в виде кубической (алмазоподобной) и гексагональной 

модификаций. В чистом виде алмазоподобный 51С — диэлектрик, но с 

примесями становится полупроводником (AF = 1,5-3,5 эВ) с п- или р- 

проводимостью. Он тугоплавок (т. пл. 2830 °C), по твердости близок к 

алмазу, химически весьма стоек. Разрушается лишь при нагревании в 
смеси НЕ + HNO3 и при сплавлении со щелочами в присутствии окис- 

лителя, например: 

-4 +4 

SiC + 2КОН + 20, = K.2S103 + CO, + НО 

Карбид кремния получают в дуговых электропечах (при 2000— 

2200 °С) из смеси кварцевого песка и кокса, SiC широко применяется 

как абразивный и огнеупорный материал, его кристаллы используются 

в радиотехнике. 

Большой химической стойкостью и жаропрочностью обладает также нит- 

рид кремния 513№. Это твердый тугоплавкий белый порошок (т. возг. 

- 1900 °С). Он очень устойчив к химическим воздействиям HF, растворов 

щелочей, металлов. 

Кристаллы SigN4 бесцветны, проявляют полупроводниковые свойства 

(ДЕ = 3,9 эВ). Нитрид кремния используют в качестве химически стойкого и 

огнеупорного материала, в создании коррозионно-стойких и тугоплавких спла- 

вов, в качестве высокотемпературного полупроводника. 

Нитридосиликат водорода Н251№ в отличие от Н2СМ2 (циан- 

алида) — полимерное соединение. Его получают аммонолизом 51СИ: 
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УС + 6H3N = Н251№ + 4NH,Cl 

В структурном отношении это соединение можно рассматривать как 510.5, в 

котором роль ионов О?” играет группа, МН?`. 

Оксозалолениды (SiOHal2), нитридозалолениды (SiNHal) кремния также 

полимерны. 

Кроме неорганических соединений кремния большое значение 

имеют кремнийорганические соединения, простейшими из которых 

являются 

HON AN Alt СН: CH; CH, >i "С 

H,;C-Si—CH,; CH,-Si-O-si-CH, [°° | | СН: 

СН | р SA 
3 3 3 i 

нс” SCH; 

В зависимости от характера цепи и природы обрамляющих радика- 

лов среди кремнийорганических соединений встречаются смолы, кау- 

чуки, масла и др. Общее свойство полимерных кремнийорганических 

соединений — относительно высокая теплостойкость (до 600 °С). 
Кремнийорганические соединения — представители более широкого 

класса так называемых элешенторанических` соединений. Полимерные 

элементорганические соединения сочетают термическую стойкость, 

присущую неорганическим материалам, с рядом свойств полимерных 

органических веществ. 

Разработаны методы синтеза полимерных фосфор-, мышьяк-, сурь- 

Ma-, титан-, OJIOBO-, свинецорганических, бор-, алюминий- и других 

элементорганических соединений. Большинство этих соединений в 

природе не встречается. Усиленно исследуются теплостойкие полиме- 

ры, в основе которых лежат цепи: 
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$ 3. ПОДГРУППА ГЕРМАНИЯ 

Германий Ge, олово Sn и свинец Pb — полные электронные анало- 

ги. Как и у типических элементов группы, валентными у них являют- 
ся 52р?-электроны. В ряду Ge—Sn—Pb уменьшается роль внешней s- 

электронной пары в образовании химических связей (участвуют уже 
не четыре, а только два электрона). Так, если для германия (подобно 
углероду и кремнию) наиболее характерна степень окисления +4, TO 
для свинца +2; в соединениях олова различие в степенях окисления 
проявляется менее резко, хотя производные олова (ГУ) более устойчи- 
ВЫ. 

Изменение характерных .степеней окисления в ряду C—Si—Ge— 

—Sn—Pb можно объяснить вторичной периодичностью в различии 
энергии ns- и пр-орбиталей (см. табл. 29). 

Рост устойчивости соединений со степенью окисления +2 в ряду 

Се < бп «РЬ и ee уменышение для соединений Э(ГУ) в обратной 

последовательности хорошо иллюстрируют значения величины АС для 

процессов диспропорционирования JO: 

Се(к) + GeOo(k) = 2GeO(k), АС = 47 кДж 
Sn(k) + 5пО2(к) = 2SnO(k), АС = -6 кДж 
РЫк) + PbO2(k) = 2РЬО(к), AG = -160 кДж 

Первый процесс должен протекать справа налево, т.е. GeO устойчивее, чем 

GeO. Наоборот, третья реакция должна протекать слева направо: для Се более 

характерна степень окисления +4, а для РЬ — степень окисления +2. Об этом 

же свидетельствует сопоставление значений стандартных электродных потен- 

циалов соответствующих процессов: 

GeO, + 4H* + 2e = Се?* + 2Н20, y° =-0,15B 
PbO, + 4H* + 2e = Pb2++2H,O, y° =1,45B 

Германий рассеянный элемент; образование рудных скоплений для 

него не характерно. Он в основном сопутствует природным силикатам 

и сульфидам, содержится в некоторых углях. Основной минерал олова 

— касситерит ЗпО. (оловянный каменъ), свинца — заленит PbS (свин- 
цовый блеск). Свинец как конечный продукт радиоактивного распада 

U u Th содержится в урановых и ториевых минералах. 

Германий был открыт в 1886 г. К.А. Винклером после того, как его 

существование предсказал Д.И. Менделеев. 

Простые вещества. Некоторые константы простых веществ приведе- 

ны ниже: 
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С(алмаз) Si Се (Sn _ Pb 

Пл., г/см... ee ee 3,52 2,33 5,32 7,29 11,34 

Т. пл., °С... ee eee ns > 3500 1415 937 232 321 

Т. кип., °С... eee eee _ 3700 2830 2620 174 

Электрическая проводимость (Hg = 1) - - 0,001 8 5 

ДЕ ЭВ...... еее. 5,6 1,12 0,78 (металлы) 

55, НМ еее ен 0,154 0,234 0,244 0,316 0,350 

АН. oar 299 КДж/моль........... 716 469 383 301 196 

без» Дж/(К‚ Mob)... ee eee 2,36 18,8 31,3 51,6 64,8 

Твердость (по алмазу)............ 10 7 6 1,8 1,5 

В ряду Ge—Sn—Pb отчетливо усиливаются металлические свойства 

простых веществ. Германий — серебристо-серое вещество с металличес- 

ким блеском, внешне похож на металл, но имеет алмазоподобную ре 

шетку. Олово полиморфно. В обычных условиях оно существует в виде 

В-модификации (белое олово), устойчивой выше 14 °C; это серебристо- 
белый металл, кристаллическая решетка его тетрагональной структуры 

с октаэдрической координацией атомов. При охлаждении белое олово 

переходит в а-модификацию (серое олово) со структурой типа алмаза. 

Переход В > а сопровождается увеличением удельного объема (на 

25%), в связи с чем олово рассыпается в порошок. Свинец — темно- 

серый металл с типичной для металлов структурой гранецентрирован- 

ного куба. 

Изменение структуры простых веществ в ряду Ge—Sn—Pb соответ- 

ствует изменению их физических свойств Так, германий (AF = 0,78 

эВ) и а-олово (AE = 0,08 эВ) — полупроводники, а В-олово и свинец — 
металлы. Изменение типа химической связи от преимущественно кова- 

лентной к металлической сопровождается понижением твердости прос- 

тых веществ. Так, германий довольно тверд и хрупок, свинец же легко 

прокатывается в тонкие листы. 

Различия в структуре простых веществ сказываются Также на их 

взаимной растворимости. Германий и кремний неограниченно раство- 

ряются друг в друге в жидком и твердом состоянии: Ge, Sn и Pb 

образуют друг с другом твердые растворы в очень ограниченных пре- 

делах; с германием и между собой олово и свинец образуют эвтектику. 

Tak, температура плавления сплава состава 73,9% Sn и 26,1% Pb равна 

181 °С. 

Образование металлических твердых растворов для германия и его анало- 

гов не характерно, но весьма типичны эвтектические смеси (Sn—Bi, Sn—Cd, 
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Pb—Sn, Pb—Sb, Pb—Bi и др.). Эвтектические сплавы олова и свинца находят 

широкое применение. 

Из сплавов олова и свинца важнейшими являются типографские 

(84—62% Pb, 4—8% Sn, 10—25% Sb, 24% As), подшипниковые 

(80-60% Pb или Sn с добавками Sb и Cu), легкоплавкие припои 
(80—60% Pb, 17—40% Sn, до 2,5% Sb или 90—50% Sn, остальное Pb). 

Усиление металлических признаков у простых веществ в ряду Ge—Sn—Pb 

отчетливо наблюдается и в характере изменения их химических свойств. В 

обычных условиях Се и Sn устойчивы по отношению к воздуху и воде. Свинец 

на воздухе окисляется — покрывается синевато-серой оксидной пленкой, 

поэтому не имеет металлического блеска. При нагревании Ge, Sn и Pb взаимо- 

действуют с большинством неметаллов. При этом образуются соединения Се 

(IV), Sn (IV) и Pb (II), например СеО2, 5пО2 и PbO; GeCl4, SnCl4 и PbCly. 

В электрохимическом ряду напряжений Ge расположен после водорода, a 

Sn и Pb находятся непосредственно перед водородом. Поэтому германий с 

разбавленными кислотами типа НС] и Н25О4 не взаимодействует. Вследствие 

образования на поверхности нерастворимых солей РЬС]2 и РЬЗО. свинец 

устойчив по отношению к разбавленным НС! и Н25О4. 

Различия в химической природе простых веществ особо отчетливо 
проявляются в их отношении к азотной кислоте. При окислении азот- 
ной кислотой Ge переходит в германиевую кислоту Н2СеО: 
(ЧеО2пН2О), a Sn в оловянную кислоту H2SnO3 (902° nH,0): 

Э + 4НМО:; (конц.) = H2903 + 4NO2 + Н2О 

В разбавленной НМО. олово ведет себя как металл, т.е. переходит в 

нитрат олова (II): 

35 п + 8НМО: (разб.) = 3Sn(NO3)2 + 2NO + 4Н2О 

Свинец по отношению к НМО. любых концентраций выступает Kak 

металл и образует с ней РЬ(МОз)2. 
При нагревании олово и свинец взаимодействуют с водными раство- 

рами щелочей: 

0 +2 

0 +2 

Германий же растворяется в щелочах лишь в присутствии окислите- 

лей, например Н2О.: 

0 +2 
Ge + 2KOH + 2H2O = K,[Ge(OH)4] + Ho 
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Германий получают из побочных продуктов переработки руд цвет- 

ных металлов, а также выделяют из золы, полученной от сжигания 

некоторых видов угля, из отходов коксохимического производства. 

Соединение Се переводят в GeO, который затем восстанавливают 

водородом. Дополнительно очищают германий зонной плавкой. Основ- 

ная масса германия расходуется в полупроводниковой технике. 

Олово получают восстановлением касситерита углем. Большое 

значение имеет регенерация (обратное получение) олова за счет раст- 

ворения его покрытий на железе (старые консервные банки), в щело- 

чах и последующего выделения из раствора электролитическим путем. 

Для получения свинца галенит переводят в PbO, который также вос- 

станавливают углем. 

Олово используется главным образом для лужения железа — полу- 

чения белой жести, которая расходуется в основном в консервной 

промышленности. Оловянная фольга (станиоль) применялась для 

изготовления конденсаторов (сейчас олово вытесняется алюминиевой 

фольгой). Из свинца делают аккумуляторные пластины, обкладки 

электрических кабелей, свинец применяется для защиты от радиоак- 

тивных и рентгеновских излучений, в качестве коррозионно-стойкого 

материала используется в химической промышленности. Оба металла 

применяются для изготовления легкоплавких сплавов. 

Соединения германия, олова и свинца (—IV). Усиление в ряду. 

простых веществ Ge—Sn—Pb металлических свойств проявляется также 

в их отношении к металлам. Подобно кремнию, германий и его 

аналоги образуют с магнием соединения состава М2) (рис. 180). 

Называются они соответственно зерманид, станнид и плюмбид. В ряду 

Mg2Si—Mg,Ge—Mg2Sn—M Pb в соответствии с повышением доли ме- 

$, 
Ме Si № Ge Mg Sn | Mg Pb 

1600\- 

1200-- 1102° , 1070° 

\ 778° a 
800 550° = 

goo |® = A Ne |= Е S 
| = |=, | 

0 90 100 JO 100 90 100 30 100 
Мол. доли , Yo 

Рис. 180. Диаграмма плавкости систем Mg - Si, Mg - Ge, 
Mg —Sn, Mg -РЬ 
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Таллической связи уменьшаются температура плавления, энтальпия 

образования и ширина запрещенной зоны: 

М=251 MgoGe Mgoon Mg2Pb 

T.nm, °C...... 1102 1070 778 550 

AF,9B....... 0,77—0,8 0,69-0,74 0,32-0,36 Металл 

Таким образом, в этом ряду усиливается склонность к образованию 

металлических соединений. Наиболее типичны металлические соедине- 

ния олова и свинца с 5-элементами, например Na2Sn, NaSn, NaSng. 

Соединения германия, олова и свинца (IV). В ряду Ge(IV)—Sn(IV)— 
РЬ(ТУ) устойчивость бинарных соединений в целом уменьшается (см. 
рис. 132). О том же свидетельствует уменьшение энергии связей ЭХ 

однотипных соединений. 

Для всех трех элементов известны оксиды OOo, фториды OF, и 

хлориды ЭС]. (РЬС]4 крайне неустойчив). Бромиды ЭВг4 и иодиды 

Ol4, сульфиды OS, и нитриды Э3М№ известны лишь для Ge (IV) и 

Sn (IV). 
В степени окисления +4 чаще всего координационные числа герма- 

ния и его аналогов 6 и 4, что отвечает октаэдрической и тетраэдричес- 

кой структурной единице. По мере увеличения размеров атомов при 

переходе от С и Si к ряду Ge—Sn—Pb координационное число 4 стано- 

вится все менее характерным. Напротив, более типичным является 

координационное число 6. 

Tak, в отличие от 5102 кристаллы GeO2, SnO2g и PbO? имеют струк- 

туру типа рутила (см. рис. 69, Б). Однако известна также высокотемпе- 

ратурная модификация GeO, со структурой типа кварца. 

Диоксиды GeO2 и 5пО. (оба белого цвета), подобно SiOz, 
тугоплавки (1100—2000 °С). Черно-коричневый PbO, при нагревании 

разлагается. Подобно SiOz, диоксид германия легко переходит в стек- 

лообразное состояние: При добавке диоксида германия в кварцевое 

стекло получаются очень прозрачные, сильно преломляющие свет 

стекла, что определяет важное значение СеО. в производстве оптичес- 

кого стекла. Диоксид олова применяется в керамической промышлен- 

ности для изготовления эмалей и глазурей. 

Диоксиды химически малоактивны, в воде не растворяются. В ряду 

GeO,—SnO.—PbO, несколько усиливаются основные свойства GeO? 

(подобно 5102) — кислотное соединение, растворяется в горячих щело- 

чах; 5пО.2 — амфотерен, при продолжительном нагревании с концент- 

рированной H2SO, дает 5п(5О4)2. Диоксиды олова и свинца при сплав- 

лении взаимодействуют со щелочами. При сплавлении ЭО2 со щелоча- 
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ми или соответствующими оксидами образуются соединения состава 

"М.Э0; и МЭО. М.Э0. и М;Э04; 
2CaO + PbO, = Ca,PbO, 

2РЬО + PbO, = Pb,PbO, (РЬзО.) 

В отличие OT оксосиликатов структурной 

единицей оксостаннатов и оксоплюмбатов 

являются октаэдры ЭОб. Так, кристаллы 

’ ортостанната — Ва25пО4 и — ортоплюмбата 

Са2РЬО.4 образованы октаэдрами SnOg и 

PbOg, объединенными общими четырьмя 

вершинами в слоистые сетки (типа, показан- 

ных на рис. 181). Кристаллы метастаннатов 

MSnO3 (М = Ca, Sr, Ba, Cd) имеют решетку 

типа перовскита (см. рис. 70). В кристалле 

Pb2PbO,q (рис: 181) имеется цепь октаэдров с 

общими ребрами. Цепи друг с другом связаны 

посредством атомов РЫП). Структурной 

единицей оксогерманатов могут быть как ®Р (№) ор(П) ОО 

Рис. 181. Структура су- тетраэдры СеО4, так и октаэдры GeOg. По- 
+2 +4 рика РЬзО4 (РЬ>РЬО.) этому оксогерманаты разнообразнее, чем 

оксосиликаты. 

Из оксогерманатов, оксостаннатов и оксоплюмбатов в воде раство- 

римы лишь производные щелочных металлов. При этом они сильно 

гидролизуются. 

В качестве ортоплюмбата (IV) свинца (II) РЬ.РЬО. можно рассмат- 
ривать РЬзО4 так называемый свинцовый cypux (см. рис. 181). В раз- 

HOM валентном состоянии атомов Pb в РЬ.О. можно легко убедиться: 

при действии разбавленной НМО. протекает обменная реакция и обра- 

зуются производные РЬ(П) и Pb(IV): 

Сурик (оранжево-красного цвета) применяется в производстве 

красок, предохраняющих металлы от коррозии, для приготовления 

высокотемпературных замазок, в качестве окислителя и др. 

Германиевые, оловянные и свинцовые кислоты (как и кремниевые) 

в индивидуальном состоянии выделить весьма трудно. При их получе- 

нии обычно образуются коллоидные растворы кислот различного 

состава, превращающиеся в белые студенистые осадки с переменным и 

неопределенным составом: ЭО2: пН5О. 
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При действии водных растворов аммиака на растворы SnCl4 вначале полу- 

чается гексагидроксооловянная кислота: 

SnCl4 + 4H3N + 6H2O = H2[Sn(OH)g] + 4NH,Cl 

При стоянии она более или менее быстро полимеризуется вплоть до выпаде- 

ния 5пО2‘ пПН2О. Свежеполученные оловянные и свинцовые кислоты растворя- 

ются в кислотах и щелочах. В последнем случае образуются гидроксосоедине- 
+1 

ния типа М2[Э(ОН)б|: 

90, + 2КОН + 2Н20 = K,[3(OH)g] 

Изменение структуры и состава оловянных кислот сопровождается измене- 

нием их химической активности. Так, свежеполученный осадок (а-оловянная 

кислота) легко растворяется в щелочах и даже кислотах. После стояния оса- 

док (В-оловянная кислота) по химической активности напоминает 5пО2. Он 

взаимодействует только со щелочами, и то лишь при сплавлении. Таким 

образом, В-оловянная кислота — неактивная форма оловянных кислот. Она 

образуется, кроме того, при окислении олова в концентрированной НМОз. 

Различие в химической активности так называемых о и В-оловянных кислот 

обусловлено различием в их строении: уменьшением при переходе от а- к Д- 

формам числа активных ОН-групп и образованием устойчивых связей 

Sn—O—Sn. 

Дисульфиды (еб. (белый) и SnS_ (желтый) в воде и раз- 
бавленных кислотах не растворяются. Они образуются действием Н25 

на подкисленные растворы производных Э (ТУ), например: 

у SnCl, + 2H2S = SnS2 + 4НС] 

Будучи кислотными, 952 взаимодействуют со щелочами и основными 

сульфидами: 

3952 + (NH4)2S = (NH4)29S3 

Отвечающие сульфидогерманатам (ГУ) и сульфидостаннатам (IV) 

кислоты при попытке получения разлагаются: 

(NH4)29S_ + 2HCl = Н2Э63 + 2NH,Cl 
H.9S; = 962 + HS 

Дисульфид олова 5п52 в виде желтых чешуек применяется для 

мозаичных работ, "позолоты" дерева и др. 

Молекулы тетраголагенидов ЭНа|. имеют форму Ter 

раэдра с атомом Э в центре. По мере увеличения размеров орбиталей в 

ряду GeHal,—SnHal,—PbHal, ‘устойчивость молекул заметно падает. 

'Тетрабромид и тетраиодид свинца не известны. 
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В твердом состоянии тетрагалогениды, за исключением 5ЭпЁ4 и 

PbF, (рис. 182), имеют молекулярную решетку. Поэтому они легко- 

плавки и летучи. В обычных условиях СеЁ. — газ, а OCl, — жидкости, 

а Ol4 — кристаллические вещества. 

За исключением оранжевого Се[4 и желтых 54 и PbCl4, тетрагалогениды 

германия и его аналогов бесцветны. 

Резкое возрастание температур 

плавления и кипения при перехо- 

де от GeFy (т. пл. —15 °С) к SnF, 
(т. возг. 700 °С) и РЬК4 (т. пл. 
~ 600 °С) является следствием 

‘перехода от молекулярной решет- 

ки к полимерной. Кристаллы 

ЭПРА и PbF4 имеют слоистую 

9% OF решетку, состоящую из октаэдри- 

ческих структурных‘ единиц (см: 

рис. 182). Таким образом, в PbF4 

достигается устойчивое координа- 

ционное число атома Pb — 6, и это соединение в отличие от других галогени- 

дов свинца (IV) устойчиво. 

Рис. 182. Структура SnF, 

Вследствие координационной ненасыщенности молекул тетрагалоге- 
ниды молекулярной структуры химически активны. Подобно другим 
ковалентным соединениям этого типа (см. гидролиз SiCl4), их гидро- 
лиз протекает последовательно через стадии присоединения воды и 
отщепления молекул галогеноводородов, вплоть до образования гид- 
роксидов 

SnCl, + 4H,0 = Sn(OH), + 4HCl 

которые за счет полимеризации переходят в гидратированные оксиды, 

например SnO.:nH20. 

Тетрагалогениды взаимодействуют также с основными галогенида- 

ми: 

2КЕ + OF, = К[ЭЕ6] 

Для Ge(IV), как и для УТУ), характерны фторокомплексы GeFs. Но 

получен и малостойкий Сз2[СеС в]. Для Sn(IV) и РЫГУ) известны комплекс- 
+1 + 1 

ные галогениды всех типов от М2[ЭЕб] до М?2[Э16]. Это свидетельствует о 

стабилизации у свинца степени окисления +4 в анионных комплексах с коор- 
динационным числом 6. Галогенидные комплексы германия и олова устойчивы 

462



как в растворе, так и в кристаллических соединениях. Аналогичные соедине- 

ния свинца легко гидролизуются. 

Из тетрагалогенидов наибольшее значение имеет 5пС]4 — в обыч- 

ных условиях жидкость, вследствие гидролиза дымящая на воздухе. 

Получают SnCl, действием сухого хлора на жидкое олово В частности, 

на этой реакции основан один из методов регенерации оловянных 

покрытий на железе (консервных банок). Эп Са и (NH4)25nCl¢ в основ- 
ном используют при крашении в качестве протравы, применяют для 

получения других соединений олова. 

'Тетрахлорид олова хорошо растворяется в  малополярных раствори- 

телях, а сам растворяет NOT, серу, фосфор и др. 

Гидриды элементов подгруппы германия немногочисленны и 

малоустойчивы. Это связано с дальшейшим уменьшением в ряду 

Ge—Sn—Pb прочности связи Э—Э и Э-—Н по сравнению с 51—51 и 51—Н. 

Ниже приведены константы гидридов ЭНа: 

CH, SiH, GeH, SnH4 PbH, 

Т. пл., °С.......... 182,5 — -185 165,8 -150 - 

Т. num, °C......... -161,5 -111,9° -88,5 -62 - 

Т. разл., °С......... 800 450 285 150 0 

Ey КДж/моль....... 414 320 291 258 205 

Ад, 1 -..:.... 0,109 0,148 0,153 0,170 - 

АН; o9g Lee eee eee —75 35 91 162 250 

Как показывают приведенные данные, в ряду силан SiH, — зерман 

GeH, — станнан SnHy — плюмбан PbH, устойчивость понижается. 

Последний настолько неустойчив, что о его существовании можно 

заключить лишь по косвенным признакам. При пропускании через 

нагретую докрасна стеклянную трубку герман и станнан разлагаются, 

осаждаясь в виде металлического зеркала. 

Гидриды Э(ТУ) выделяются при действии разбавленных кислот на 

некоторые германиды и станниды: 

в воде Mg,9 + 4HCI 2MgCl, + ЭН. 
Mg. + 4NH,C] Sak oM Bal omeCl, + DH, + 4H,N 

При действии кислот Ha МЕ2Се кроме GeH, одновременно получаются 

durepuan Се>Нь (т. пл. —109 °С, т. кип. 31 °С) и тршерман СезНз (т. 

пл. —106 °С, т. кип. —52 °С). Известны также более сложные германы, 

а также дистаннан Эп2Нб. 
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Соединения германия (II), олова (Ц) и свинца (П). Координацион- 
ные числа элементов подгруппы германия в степени окисления +2 
более разнообразны, чем в степени окисления +4, и равны 3, 4, 5 и 6. 

У атомов Э(П) имеется несвязывающая электронная пара, поэтому 
координационным числам 3, 4, 5, 6 отвечают тригональная пирамида 
(тип AB3E, см. рис. 51, 6), искаженный тетраэдр (тип ABE, см. рис 

51, 9), тетрагональная пирамида (тип ABsE, см. рис. 51, и) и искажен- 
ный октаэдр (тип ABgE). 

Степень оксления +2 наиболее характерна для свинца и проявляет- 
ся в его разнообразных соединениях, а для германия (П) известны 
лишь немногочисленные бинарные соединения. 

Большинство производных Pb (П) — кристаллические вещества. За исклю- 

чением нитрата Pb(NO3)2 и ацетата РЫ(СНзСОО)», в воде они мало раствори- 

мы (РЬНа15) или почти нерастворимы (PbSO,4, РЬСгО.а, PbCl2). Этим, в част- 

ности, объясняется устойчивость свинца, 

к действию большинства кислот. 

Соединения Э(П) обычно бесцветны. 
Имеют окраску оксиды (GeO и SnO — 

черного, РЬО — красного или желтого 

цвета), сульфиды (GeS и SnS — бурого, 

PbS — черного цвета), иодиды (5112 — 
красного, РЫ2 — желтого цвета) и неко- 

торые другие. | 

Структура кристаллов соединений Э(П) 

весьма сложная. Так, ЭпО и красный 

РЬО имеют слоистую решетку (рис. 183), 

Фр Фо образованную тетрагональными пирами- 

дами (зонтиками) JO, с локализованной 

электронной парой при атоме Э: 

Оксиды ЭО и гидроксиды Э(ОН)2 амфотерны. Они взаимодейст- 
вуют как с кислотами, так и со шелочами: 

Э(ОН)› + 2HC] = ЭСЬ + 2H,0 

(OH), + NaOH = Na,[O(OH)s] 
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У производных РЬ(П) преобладают основные, а у Се(П) — кислот- 
ные свойства. 

По устойчивости гидроксостаннаты(П) и гидроксоплюмбаты(П) 
уступают аналогичным производным Э(ТУ). В растворах они существу- 

ют лишь при избытке щелочи, в противном случае распадаются. В 

кристаллическом состоянии выделены соли, отвечающие формулам 

Na[Sn(OH)s3], Ма[РЬ(ОН):]. 
Тенденция к комплексообразованию у дигалогенидов ЭНа|2 прояв- 

ляется в менышей степени, чем у ЭНа|4. С основными галогенидами 
+ 

дигалогениды дают комплексы типа M[DHaly]. Образованием комп- 

лексных галогенидов объясняется растворимость галогенидов РЬ(П) в 

присутствии галогеноводородных кислот. В разбавленных растворах 

комплексные галогениды распадаются. 

Производные Ge(II) и 5п(П) — сильные восстановители. Так, GeCl 
реагирует с С] почти мгновенно, 5пС]5 при комнатной температуре — 

быстро, a РЬС]. в обычных условиях с хлором не взаимодействует 

вообще. Производные Се(П) и 5п(П)‘ восстанавливают некоторые 
металлы из соединений, например: 

2Bi(NOs)3 + 3Na{Sn(OH)4] + 6NaOH = 2Bi + ЗМа-[бв(ОН)‹] + 6МаМО; 

Они переводят РеЗ* в Ее?*, СтО?` в Cr3* и тд. 

В отличие от PbS, GeS и SnS окисляются полисульфидами аммо- 

ния до 952, которые затем с (МН4)25 образуют растворимые в воде 
соединения (МН4)2Э53: 

SnS + (МН.)252 = $152 + (NH4)2S 

5152 + (МН4)25 = (МН4)25053 

На этом основано отделение SnS и PbS друг от друга. 

Восстановительные свойства производных 5п(П) используются в 
химическом синтезе и анализе. 

Соединения Pb(IV), наоборот, — сильные окислители, в особенно- 
+ 2 

сти в кислой среде. Они, например, даже окисляют Мп до MnO;: 

2Мо?* + 5PbO, + 4Н* = 5РЬ?* + 2MnO; + 2Н20 

PbO, и РЬзО4 используются в качестве окислителей в спичечной про- 

мышленности. 

Перевод РЬ(П) в Pb(IV) возможен лишь при электролитическом 

465



окислении или действием наиболее сильных окислителей (Clo, белиль- 

ная известь и др.) при нагревании в щелочной среде. Например: 

РЬ(СНзСОО)2 + С. + 4KOH = PbO, + 2КЦ + 2KCH3COO + 2Н20 

Из соединений свинца (IJ) PbO применяется в производстве опти- 

ческого стекла, хрусталя, глазурей и олиф; PbCrO, (оранжево-красно- 

го цвета) входит в состав минеральных красок; 2РЬСОз.РЬ(ОН)2 ис- 
пользуется для изготовления свинцовых белил. Малорастворимый 
SnF2 применяется как фторсодержащая добавка к зубным пастам. В 

последнее время большое теоретическое и практическое значение 
приобретают олово- и свинецорганические соединения. 

$ 4. ОБЗОР ОКСОСОЕДИНЕНИЙ ›-ЭЛЕМЕНТОВ 
IV, У, VI u УП ГРУПП 

Рассмотрение. химии р-элементов УП-ТУ групп показывает, что в 

ряду Э(УП)—Э(УГП-Э(У)-Э(У) число оксосоединений и их устойчи- 
вость резко возрастают. Для объяснения этого фактора обсудим оксо- 

соединения ряда Cl(VII)—S(VI)—P(V)—Si(IV). Как известно, для этих 
элементов в`высшей степени окисления характерно координационное 

число 4, что отвечает тетраэдрической структурной единице: 

--ClO, ‘50. -РО. 
4 

(точками указаны непарные электроны). В свободном состоянии эти 

радикалы неустойчивы — за счет присоединения электронов они пре- 

вращаются в тетраэдрические ионы: 

ClO, 507 POS 9107 

или образуют соединения за счет одной, двух, трех и четырех связей 

соответственно 

5 ZO ON 0 “ON ZO “ON . ran 

ONG SS a „ия 

ой No оЙ’`о- 0% “or о о 
Таким образом (cM. табл. 13), для хлора (УП) возможен только 

один способ объединения оксохлоратных тетраэдров, а именно — в 
димер с образованием молекулы С1]От. Сера (VI) образует как димер 
S202, так и открытые (503), и замкнутые (SO3)3 цепочки. При этом 

каждый оксосульфатный тетраэдр объединяется с соседними за счет 

двух своих вершин — двух мостиковых атомов кислорода. В соедине- 
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ниях фосфора (У) проявляется еще один способ объединения оксофос- 

фатных тетраэдров — при участии трех мостиковых атомов кислорода 

с образованием разветвленных цепей 

О О O 
и | 

-Р-0-Р-О-Р-О 

и слоистой модификации (Р›О;)2.. И наконец, для кремния (ТУ) наря- 

ду с рассмотренными выше типами мостиковых структур возможно 

образование трехмерного полимера (SiO2)3,, в котором роль мостико- 

вых атомов OT каждого оксосиликатного тетраэдра играют четыре 

атома кислорода. 

Увеличение числа способов объединения тетраэдрических структур- 

ных единиц друг с другом определяет резкое возрастание числа оксо- 

соединений в ряду Cl(VIT)—S(VI)—P(V)—Si(IV) (табл. 13). 

Увеличение устойчивости гетероцепи типа Э—О—Э в ряду С]-5—Р—& 

объясняют наложением л-связи, возникающей при участии свободных 34- 

орбиталей атома 'Э, и неподеленных 2р-электронных пар мостикового атома, 

кислорода: 

С образованием дополнительной связи в цепи Э—О—Э выпрямляется валент- 

ный угол ЭОЭ. Очевидно, чем эффективнее л-связи, тем больше должен быть 

909: 

O О O О О О 

losb_o L seb оо 
о— т 115° oT 130° Го 1: 16$ Г 

О О О О О O 
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Таблица 35. Длина связи в тетраэдрических оксоионах 

Длина связи, нм  Сокраще- Длина связи, нм Сокраще- 

Связь ние дли- Связь ние дли- 

IO ЭО ны свя- mn ©) Э=О ны CBA 

зи, HM зи, HM 

SiO 0,176 0,163 0,013 SO 0,169 0,149 0,020 
ра 

РО 0, 171 0,154 0,017 СО 0,168 0,145 0,023 

Как известно, в ряду SiO —PO}—SO%—ClO; устойчивость понижа- 

ется. В рамках представления о гибридизации это можно объяснить 
уменьшением устойчивости 5$р3-гибридного состояния центрального 
атома вследствие увеличения энергетического различия 35- и Зр-уров- 
ней (см. табл. 29). Для стабилизации $р3-гибридного состояния цент- 

рального атома в указанном ряду все большую роль играет л-связыва- 
ние. Подобное представление используют для объяснения сокращения 

в ряду SiOZ—PO}—SO?7,—ClO; длины связи 450 10 сравнению с оди- 

нарной (табл. 35). 

Таким образом, если устойчивость иона 510%” в основном определя- 

ют о-связи, то устойчивость иона ClO, в существенной степени зависит 

и от лсвязей. Так, в ионном КСО. и ковалентном НСО. число o- 

связей в хлорокислородном тетраэдре одинаково. Но в НС!О4 вследст- 

вие наличия связи O—H доля участия электронов в л-связывании 

меньше: 

On 0 Os 0 < |- Sate 
07” “Sof 02” `о-н 

Это существенно изменяет устойчивость соединений: КСО. начина- 

ет разлагаться. лишь при 400 °С, а HClO, разлагается со взрывом при 

небольшом нагревании. Напротив, поскольку в ионе SiO} каркас из 

$р3-связей достаточно стабилен, разрыв л-связей на его устойчивости 

существенно не сказывается. Поэтому все четыре атома кислорода иона 

SiO} могут образовать вторые д-связи. 

В соответствии с уменьшением чувствительности иона OO} к раз- 

рыву т-связей и образованию 0-связи О-Н в ряду HClO, — 

Н25О.-НзРО.—Н451О4 устойчивость возрастает, а окислительная ак- 
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тивность падает. Иными словами, уменьшается контрполяризующее 

действие протонов. 

Уменьшение склонности к 5р3-гибридизации при переходе от Si к 

С] объясняет также увеличение устойчивости анионов в ряду 

PO} —SO3—Cl03: 
Г ee 7 3- Г oe 7 2- Г ee 7 - 

Будучи ярко выраженным . донором неподеленной электронной 
пары атома фосфора, РОУ-ион, присоединяя протон, превращается в 

тетраэдрический ион РО.Н? или за счет окисления превращается в 

ион РОЗ`.Ион SO2° существует, но довольно легко окисляется до SOF 

и дает 5ОзН`. Что же касается иона СЮ;, то, поскольку 5р*-гибридное 

состояние С] не характерно, неподеленная электронная пара (5?) 
сохраняет шарообразную форму и не проявляет тенденции к донорно- 
акцепторному взаимодействию. Поэтому ион ClO; вполне устойчив и 

восстановительных свойств практически не проявляет. Таким образом, 

в ряду PO3—SO2"—ClO; восстановительная активность падает. 

Вследствие уменьшения устойчивости $р3-гибридного состояния 

центрального атома понижается также устойчивость тетраэдрических 

оксоанионов р-элементов 4-го периода в ряду GeOf—AsO?-—SeO2-— 

BrOj. В этом же ряду заметно возрастает окислительная активность. 

Эти ионы менее устойчивы, а АзОЗ`, 5е0?` и ВгО; — более сильные 

окислители, чем соответствующие им анионы р-элементов 3-го 
периода. 

Поскольку для р-элементов 5-го периода наиболее характерно 
координационное число 6, а не 4, то не наблюдается монотонное изме- 
нение свойств в вертикальных рядах 

ClO; SO2° PO? 51017 

BrO; 5е02- AsO? Сео? 

10° TeO8 SbOt- snO§- 

Структура оксоединений I(VII), Те(УГ), Sb(V) и Sn(IV), а следо- 
вательно, и их свойств существенно отличаются от таковых однотип- 
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ных соединений С1(УП) и Br(VII), S(VI) и Se(VI), P(V) и As(V), 5 (ТУ) 
и Ge(IV). 

ГЛАВАТ. рЭЛЕМЕНТЫ Ш ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

К р-элементам Ш группы относятся типические элементы — бор и 

алюминий — и элементы подгруппы галлия — галлий, индий и тал- 

JIMM: 

В 152252211 
Al 2522р63 52371! 
Са 3523р63 104524 р! 
In — 4524р64 105525 р! 
Tl  4824p64 ф94 fi45 525 p85 406 526 р! 

Некоторые константы этих элементов приведены ниже: 

4B 13 Al 31Са 49 [п 81Г1 

Атомная масса.......... 10,81 26,98 69,72 114,82 204,37 

Валентные электроны ..... 252271 35237 45241 552571 65261 

Атомный радиус, нм 

металлический ........ 0,097 0,143 0,139 0,166 0,171 

ковалентный.......... 0,088 0,126 0,127 0,144 0,147 

Условный радиус иона 

93+, HM... eee неее. 0,020 0,057 0,062 0,092 0,105 

Энергия ионизации O° Э+, 

cc)» е.. „.. 8,298 5,986 5,998 5,786 6,11 

Содержание в земной коре, % 

(мол. доли)........... 6-10-4 6,6 4. 10-4 — 15-10-6 3.10-5 

Как видно из приведенных данных, с увеличением атомного номера 

элементов энергия ионизации атомов уменьшается: бор — 

неметаллический, таллий — металлический элемент. 

$ 1. BOP 

По сравнению с ранее рассмотренными элементами 2-го периода у 

бора наблюдается дальнейшее ослабление признаков неметаллического 

элемента. В этом отношении он напоминает кремний (диагональное 

сходство в периодической системе). Для бора наиболее характерны 

соединения, в которых его степень окисления равна +3. Отрицатель- 
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ные степени окисления бора проявляются редко; с металлами бор 

обычно образует нестехиометрические соединения. 

Бор в земной коре находится в виде двух изотопов: !°B (19,57) и 
ИВ (80,43%). Основными его минералами являются бораты: Ма2ВаОт- 

. 10H,O — бура, Na2B,07-4H20 — кернит, НзВОз — сассолин. 

Относительно невысокое содержание бора в земной коре, не отвечающее его 

малому атомному номеру, объясняется легкостью взаимодействия его ядер с 

нейтронами: 

10 ln = 4 TT} 5B + pn = 5He + {Ш 

Эта способность бора поглощать нейтроны определяет важную роль борсодер- 

жащих материалов в ядерной энергетике в качестве замедлителей ядерных 

процессов и в биологической защите. 

Простые вещества. Бор имеет более 10 аллотропических модифика- 

ций. Атомы бора в них объединены в группировки. В12, имеющие фор- 

My икосаэдра — двадцатигранника (рис. 184). Расположение икосаэд- 
ров В12 относительно друг друга в кристалле показано ниже: 

\| MZ 
—В 

зи ‘cS ov ~ 

IN AS 
Кристаллы бора темно-серого цвета, тугоплавки (т. пл. 2075 °C, 

т. кип. - 3700 °С), диамагнитны, обладают полупроводниковыми 

свойствами (AF = 1,5 эВ). 
В обычных условиях бор (подобно кремнию) 

весьма инертен и непосредственно взаимодействует 
только с фтором; при нагревании (400—700 °С) 
окисляется кислородом, серой, хлором и даже 
азотом (выше 1200 °С). С водородом бор не взаи- 
модействует. При сильном нагревании восстанови- 
тельная активность бора проявляется и в отноше- 
нии таких устойчивых оксидов, как 5102, P2Os и 

др.: Рис. 184. Икосаэд- 
рическая группи- 

39102 + 4B = 391 + 2B,0; ровка атомов В12 
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Это объясняется высоким значением энергии Гиббса образования 

оксида бора B2O3 (A Gy 208 = —1178 кДж/моль). 

На бор действуют лишь горячие концентрированные азотная и 

серная кислоты, а также царская водка, переводя его в НзВО3. Щело-. 

чи при отсутствии окислителей на бор не действуют. 

Вследствие высокой энергии Гиббса образования большинства 

соединений бора его получают в свободном состоянии обычно метода- 

ми металлотермии (чаще всего восстановлением магнием 

или натрием): 

B,O3 + 3Mg = 3MgO + 2B, A Ghag = -615 кДж 

КВЕ. + 3Na = 3NaF + КЕ + В, АС. .; = -389 кДж 

При этом выделяется аморфный бор, который перекристаллизацией в 

расплавленных металлах можно перевести в кристаллическое состоя- 

ние. Однако этот метод дает продукт, загрязненный примесями. Более 

чистый бор (99,5%) получается электролизом расплавленных фторобо- 
ратов. Наиболее чистый бор получают термическим разложением 

паров бромида бора на раскаленной танталовой проволоке в присутст- 

вии водорода: 

2BBr3 + 3H2 = 2B + 6HBr 

или разложением (крекингом) его водородных соединений: 

BoHes = 2B + 3H> 

Металлические соединения бора. С металлами бор образует бориды 

среднего состава: М.В, М.В, МВ, М.В., МВ., МВь, МВ]. 

В зависимости от условий один и тот же элемент образует бориды разного 

состава, например: Nb2B, NbgBo, NbB, Nb3By4, МЬВ2; Cr4B, Сг2В, CrB, Cr3Ba, 

С:В2. По мере увеличения содержания бора структура боридов существенно: 

усложняется. В боридах типа МаВ и М>В атомы бора изолированы друг от 

друга. В боридах типа МзВ2 атомы бора связаны попарно, в МВ — в цепи, в 

M3B4 — в сдвоенные цепи, в МВ — в сетки из шестичленных колец и, нако- 

Hell, в боридах состава MBg и МВ!2 — в трехмерные каркасы соответственно в 

виде октаэдрических и икосаэдрических группировок атомов. 

Большинство боридов 4- и элементов очень тверды, жаростойки 

(2000—3000 °С) и химически устойчивы. Бориды 5-элементов химиче- 
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ски активны, в частности, разлагаются под действием кислот, образуя — 

смеси бороводородов. 

Жаропрочные и жаростойкие бориды 4-элементов (Cr, Zr, Ti, Nb, 

Та) и их сплавы применяют для изготовления деталей реактивных 

двигателей, лопаток газовых турбин и пр. Некоторые бориды исполь- 

зуют как катализаторы, в качестве материалов для катодов электрон- 

ных приборов и т.д. 

Соединения бора (Ш). Степень окисленя +3 у бора проявляется в 
соединениях с более электроотрицательными, чем он сам,. элементами, 

т.е. в галогенидах, оксиде, сульфиде, нитриде, гидридах и в соответст- 

вующих анионных борат-комплексах, простейшие из которых приведе- 

ны ниже: 

ВЕз BoOs ВН. ВМ BoS3 

ВЕ; BO; BH; _ BS; 

[ВЕОН]` [B(OH)4) [ВЕН - _ 

В зависимости от числа о-связей координационное число бора (ПП) 

равно 4 или 3, что соответствует $73- или $р2-гибридизации его валент- 

ных орбиталей: 

Характер гибридизации Нространственное Примеры соеди- 

орбиталей атома бора расположение нений 

о-связей 

25 2р 

sp +. + + __  Тетраэдрическое BF, BH; 

sp? | -- - ——  Треугольное BCl3, ВО 

5р?-Гибридизация валентных орбиталей бора определяет плоское 

треугольное строение молекул, комплексов и структурных единиц его 

соединений. Как и в случае углерода, $р?-гибридное состояние стабили- 

зируется за счет нелокализованной тр-пр-связи. Последняя образуется 

при участии свободной 2р-орбитали атома бора и неподеленной пары 

электронов связанных с ним атомов: 
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С zB 
| мн?” “NH 

ср” "Seg he _BH Saye 

H 
B результате возникает частичная двоесвязанность, упрочняется 

связь и уменьшается межъядерное расстояние. 

Так, длина связи qo при треугольном расположении (0,136 HM) Ha 

0,012 нм короче, чем при тетраэдрическом (0,148 нм). Аналогично длина связи 

4 в ВЕ. (0,129 нм) короче, чем в ВЕ) (0,143 нм). 

В соответствии с устойчивыми координационными числами бора 

(ПТ) из бинарных соединений галогениды BHals мономолекулярны, а 

оксид B2Os, сульфид В253, нитрид BN — полимерны. Весьма своеоб- 

разна структура гидридов бора. 

Бинарные соединения бора (III) кислотные. Об этом, в частности, 
свидетельствует характер их сольволиза (гидролиза) и взаимодействия 

с основными соединениями. 

Галогениды типа BHals известны для всех галогенов. Могут 

быть получены из простых веществ при нагревании. Все они бесцвет- 

ны. Молекулы ВНа|]3 имеют форму плоского треугольника с атомом 

бора в центре (5р2?-гибридные орбитали). В обычных условиях BF; — 

газ, BCl; и BBrs — жидкости, BI; — твердое вещество: 

ВЕ. ВС ВВь. BI; 

Т. пл., “Ce... . ce eee ee ee -127 —107 —46 +43 

Т. kum, Сене. -101 —12,5 +90 разл. 

АНУ ‚ов ВДж/моль........ -1137 м7 243 38 
АС; nag) КДж/моль........ —1120 —387 —238 ~ 

de ral’ НМ еее ь я 0,129 0,173 0,187 0,210 

ЕН кКДж/моль......... 644 443 376 284 

В твердом состоянии галогениды имеют молекулярные решетки. В 

соответствии с увеличением длины связи и уменьшением ее энергии в 

ряду ВЕ. ВС]. —ВВг.—В[. устойчивость быстро уменьшается. Об этом 

свидетельствует также характер изменения их энтальпии образования 

и энергии Гиббса образования. 
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Наибольшее применение имеют BF3 и BCl3. Трифторид получают нагрева- 

нием В2Оз с СаР› в присутствии концентрированной Н25О4 (ср. получение 

SIF 4): 

В2О. + ЗСаР. + 3H2SO,4 = 2BF3 + 3CaSO, + 3H2O 

Получение трихлорида бора (как и 91С]4) основано на хлорировании раскален- 

ной смеси оксида и угля: 

ВО. + ЗС + 35 = 2ВС $ + ЗСО 

Тригалогениды бора — сильные акцепторы электронной пары; BF3, например, 

присоединяет молекулу воды, аммиака, эфира, спирта и пр. 

При взаимодействии с водой ВЕз дает BF3:H2O (т. пл. 10,2 °С, т. разл. 

20 °С): 

Е 

| Ze 
F-B-O 

| a 
F 

С аммиаком образует твердое вещество ВЕз + МН} (т. пл. 163 °C) © 

ЕН 

ЕН 

хорошо растворимое в воде без заметного гидролиза. В продуктах присоедине- 

ния орбитали атома бора находятся в состоянии $р3-гибридизации. © 

Способность к донорно-акцепторному взаимодействию определяет 

применение трифторида и трихлорида бора в органическом синтезе в 

качестве катализаторов. 

Кислотная природа тригалогенидов бора проявляется, например, 

при их гидролизе, который протекает необратимо с образованием 

кислот: | 

BHals + ЗНОН = HBO, + 3HHal 

Вследствие этого BCls и ВВг; во влажном воздухе дымят, взаимодейст- 

Bue В]; с водой протекает со взрывом. Кислотный характер BCls3 про- 

являет и при взаимодействии с жидким аммиаком: 

BCl; + 6H3N = В(МН2)з + 3NH,CI 
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Сесквиоксид бора (Ш) В2Оз существует в виде нескольких 
модификаций. В кристаллах В2Оз атомы бора находятся внутри 

равностороннего треугольника ВО; либо тетраэдра ВО. из атомов 

кислорода. Кристаллический ВО: (плавится при 450 °С и кипит при 

2250 °С) имеет высокие значения энтальпии (AN 596 = —1254 

кДж/моль) и энергии Гиббса образования (A Tr 298 = —1194 

кДж/моль). Он легко переходит в стеклообразное состояние и очень 

трудно кристаллизируется. Получают оксид B2O3 обезвоживанием 

Н.ВО.. В отличие от цепи Si—O—Si цепь B—O—B относительно легко 

разрывается при гидратации; в этом отношении кислородные соедине- 

ния бора !(III) сходны с таковыми фосфора. Как кислотный оксид 

В2О. энергично взаимодействует с водой с образованием борной кис- 

лоты НзВО.. 

Сульфид бора В>5. — стеклообразное вещество, водой полно- 

стью разлагается. 

В соответствии с устойчивыми координационными числами бора 3 

и 4 нитрид бора ВМ существует в виде двух модификаций, При 

взаимодействии простых веществ образуется модификация с гексаго- 

нальной атомно-слоистой структурой типа графита (см. рис. 172, 6). 

Гексагональные кольца в нитриде бора содержат чередующиеся атомы 

‚Ви М (на расстоянии 0,145 нм с углами 120°). Это соответствует sp2- 
гибридизации валентных орбиталей атомов бора и азота. (Расстояние 

между слоями в нитриде бора равно 0,334 нм, т.е. короче, чем в гра- 

фите, — 0,340 нм). В отличие от графита ВМ — белого цвета ("белый 
графит"), полупроводник (AE = 4,6-3,6 эВ), легко расслаивается на 

чешуйки, огнеупорен (т. пл. - 3000 °С). Водой разлагается очень мед- 

ленно при нагревании. Разложение усиливается при действии разбав- 

ленных кислот. 

В другой модификации нитрид бора (боразон или эльбор) атомы 

бора и азота находятся в состоянии $р3-гибридизации. Эта модифика- 

ция имеет кристаллическую решетку типа алмаза (см. рис. 172, а). 
Она образуется из гексагональной при высоком давлении порядка 6— 

8 ГПа и нагревании (1800 °C). Превращение гексагонального нитрида 

бора в боразон аналогично превращению графита в алмаз. 

Кристаллы боразона окрашены от желтого до черного цветов или 

бесцветны. Боразон очень твердый и в этом отношении почти не усту- 

пает алмазу (некоторые образцы боразона даже царапают алмаз). К 
тому же в отличие от последнего он механически более прочен и тер- 

мически более стоек. Например, при нагревании в вакууме до 2700 °C 

боразон совершенно не изменяется, при нагревании на воздухе до 

2000 °С лишь слегка окисляется его поверхность, тогда как алмаз 
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сгорает уже при 900 °C. Как и алмаз, боразон — диэлектрик. Указан- 

ные свойства определяют все возрастающее значение боразона для 
техники. 
Гидриды бора (бораны) по способу получения и по свойствам 

напоминают силаны. Обычно смесь боранов с водородом получается 
действием кислот на некоторые химически активные бориды, на- 
пример: | 

6MgB, + 12HC] = Ho + В.Н!о + 6MegCl, + 8B 

Простейшее водородное соединение бора ВН. (AG; = 109 

кДж/моль) в обычных условиях не существует. Это объясняется его 

координационной ненасыщенностью и невозможностью образования 

делокализованной л-связи, которая стабилизировала бы 5р2-гибридное 

состояние атома бора. Координационное насыщение атома бора возни- 

кает при сочетании этих молекул-радикалов друг с другом: 

ВНз(г) + ВНз(г) = В›Не(г), АС..; = —127 кДж 

Из выделенных в свободном состоянии гидридов бора ‘состава 

BrHneg и В„Нл„.в простейшими представителями являются: BoHs, ВаН!о 

— газы, В5Нэ, ВН, — жидкости, By oH,;4 — твердое вещество: 

ВН  ВаНью  BsHo BeHio BioHig 

Т. пл. °С....... —166 —120 47,6 —65 99 

T. кип., С...... —92,5 18 48,6 ? 213(?) 

Для всех боранов АС, » 0, поэтому их получают косвенным путем. 

Как нетрудно видеть, бороводороды — соединения с дефицитом 

электронов. Например, в В>Нз общее число валентных электронов 

равно 12, т.е. их не хватает для образования восьми обычных двух- 

0777им 

QOH OB 

P и с. 185. Строение (а) и схема перекрывания атомных орбита- 
лей (6) в молекуле ВН 
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электронных двухцентровых связей. В диборане В.Нь имеют место 

двух- и трехцентровые связи (рис. 185). Две концевые группы BH, 
лежат в одной плоскости, а атомы водорода и бора связаны двухцент- 

ровыми двухэлектронными связями. Два же центральных атома водо- 

рода расположены симметрично над этой плоскостью и под нею и 

объединены с атомами бора трехцентровой двухэлектронной связью. 

5р3-Орбитали Трехцентровые 15-Орбиталь Трехцентровая связь возника- 

двух атомов В орбитали В›Не атома Н ет в результате перекрывания 

двух 503-гибридных орбиталей = = ` ee een , \ бора (по одной от каждого 

/ \ атома) и 15-орбитали атома 

+ —< o \ водорода (рис. 185, 6). Это 
\ SA соответствует образованию 

м рии связывающей, несвязывающей и 

+ разрыхляющей — молекулярных 

в орбиталей (рис. 186). Пара 

электронов занимает связываю- 

щую орбиталь, что обеспечивает 

устойчивость молекулы  ВоНь. 

Эффективный заряд на мостиковых атомах водорода отрицательный (0,22—), а 

на атомах бора, (0,22+) положительный. 

Рис. 186. Энергетическая схема уровней 
трехцентровых орбиталей молекулы BoH¢ 

В молекулах других боранов помимо двухцентровых (внешних) 

связей B—H и трехцентровых (мостиковых) связей B—H—B проявляют-. 

ся также связи B—B. В результате возникают довольно сложные 

структуры. 

Так, в молекуле тетраборана ВаН1о (рис. 187) шесть связей B—H, четыре 

трехцентровые связи B—H—B и одна связь B—B. 

В.Н В.Н 
OB @H 59 

Рис. 187. Структура тетраборана ВаНуо и пентаборана BsHg 
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В молекуле пентаборана BsHg электроны делокализованы в еще большей 

степени и образуют пятицентровую связь. В молекуле BsHg (рис. 

187) из 24 электронов десять используются на образование пяти двухцентро- 

вых связей B—H, восемь — на образование четырех трехцентровых связей 

В—Н-В, а остальные шесть электронов участвуют в построении пятицентровой 

связи, охватывающей остов из пяти атомов бора. Вследствие делокализации 

связи координационное число бора в пентаборане достигает шести. 

Структурные формулы простейших боранов приведены ниже (пунктиром 

обозначены многоцентровые связи): 

Н 

о он но девы рн 
3 В B В 

HO sae но HB” ЗН 

H 

BoHe BaHio 
(BH3 + ВН.) (BH3 + В2На + BHs) 

Бороводороды химически весьма активны (относительно менее 

активен ВьН!4 — декаборан). Так, большинство боранов на воздухе 

самовоспламеняются и сгорают с выделением очень болыпого коли- 

чества теплоты (например, для BoH, 2025 кДж/моль, тогда как. для 

С2Нз 1425 кДж/моль). Это позволяет использовать их в качестве ра- 

кетного топлива. 

Гибриды бора разлагаются водой, спиртами и щелочами с выделе- 

нием водорода. Наиболее активно гидролизуется диборан: 

В-Нв + 6H2O = 2Н.ВО. + 6H» 

Большинство боранов имеет отвратительный запах и очень 

ядовиты. 

Кроме бинарных соединений получены соединения бора типа В(С!О4)з, 

ВСКСО4)., BClo(ClO4). Первые два — легкоплавкие твердые вещества, а 

последнее жидкость. Все они малоустойчивы. Во влажном воздухе разрушают- 

ся, образуя кислоты: 

B(C104)3 + ЗН2О = Н. ВО + 3HClO, 

Будучи кислотными, бинарные соединения бора(ПГ) при взаимо- 

действии с основными соединениями образуют анионные комплексы, 

например: 
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2ын + (вн). ИР 21 ВН. 
Ман + ВЕ, ЭФИР Мавр, Н] 

Из анионных комплексов бора(Ш) — боратов — наиболее 

просты по составу следующие: фтороборат [BF 4], фторогидроксобора- 
ты [BF;OH]-, [ВР.(ОН)2]`, фторогидридобораты [BF3H], [ВЕ›Н?] и 
гидридоборат [ВН4]`. Все эти комплексы соответствуют $р3-гибридному 
состоянию атома бора и имеют тетраэдрическую структуру. 
Тетрафторобораты очень разнообразны. По кристалли- 

ческой структуре и растворимости они очень близки к соответствую- 
щим перхлоратам. Относительно мало растворимы К[ВЕ4], Rb[BF,] и 
Cs[BF4]; соли почти всех остальных металлов хорошо растворимы в 

воде. 

Фтороборат водорода HBF, не получен. Его водный раствор — сильная 

кислота. Получают ее растворением НзВОз в фтороводородной кислоте: 

НзВОз + 4HF = ОН + ВЕ; + 2Н2О 

'Тетрафтороборная кислота образуется наряду с ортоборной при гидролизе 

трифторида бора: 

BF; + ЗН2О = НзВОз + 3HF 
ЗНЕ + ЗВЕз + 3H,O = 30H! + 3BF; 

4BF, + 6H,O = ЗОН: + 3BF, + НзВОз 

Одновременно в незначительном количестве образуются ионы [ВЕзОН] и 

[ВЕ2(ОН)?]` как продукты частичного гидролиза BF: 

BF; +. HOH = [BF3(OH)] + HF, К= 2,3-10-3 

Гидридобораты известны для многих элементов. Тетра- 

гидридобораты щелочных и щелочно-земельных металлов являются 

преимущественно ионными соединениями, т.е. типичными солями. В 

твердом состоянии они вполне устойчивы (т. разл. 250—500 °С). В 
практике чаще всего используется Ма[ВН4] — бесцветная соль, хорошо 

растворимая в воде. При обычных температурах гидролизуется очень 

медленно. 

Гидридобораты щелочных металлов можно получить взаимодействием 

соответствующего гидрида с дибораном в эфирном растворе (см. выше). Для 

получения Na[BH4] обычно используется реакция между гидридом натрия и 

метиловым эфиром ортоборной кислоты: 
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4NaH + B(OCHs)s3 = Ма[ВН4] + ЗСНОМа 

Тетрагидридобораты других металлов обычно получают обменной реакцией 

между Ма[ВН4] и соответствующим галогенидом, например: 

3Na[BH,] + AICls = Al(BH4)3 + 3NaCl 

В противоположность ионным ковалентные тетрагидридобораты Tuna 

Al(BH4)3 (т. пл. —64,5 °С. т. кип. 44,5 °С), Ве(ВНа)2 (т. возг. 91 °С) летучи, 

легкоплавки. В этих гидридоборатах (поскольку имеется дефицит электронов) 

связь между внешней и внутренней сферами осуществляется за счет трехцен- 

тровых связей. Таким образом, эти соединения являются смешанны- 

м и гидридами. В гидридоборатах же щелочных и щелочно-земельных метал- 

лов (низкие энергии ионизации) дефицит электронов устраняется за счет 

перехода электронов атома металла к радикалу ВНа, т.е. в этом случае связь 

между внешней и внутренней сферами становится. преимущественной ионной: 

Н „НХ, „НА, Н HN ZH ~ 

5 Be С в в 
H~ ‘He MH’ Ny yo Ny 

Ве[ВН4]2 Li[BH,4] 

В отличие от ионных ковалентные гидридобораты (смешанные гидри- 

ды) Tak же реакционноспособны, как и гидриды бора, например взры- 

ваются на воздухе. 

Гидробораты — сильные восстановители. Они широко используются 

для проведения различных синтезов, применяются как исходные 

вещества для получения различных гидридов и в особенности дибо- 

рана: 

3NaBH, + 4ВЕ. = 2B.H,e + 3NaBF, 

Эту реакцию, протекающую в эфирной среде, можно рассматривать 

как реакцию вытеснения одним кислотным соединением (BF3) другого 

(BHs)o. 
Кроме тетрагидридоборатов известны разнообразные гидридобора- 

ты более сложного состава и строения. 

Известны гидридобораты щелочных металлов, содержащие сложные ионы, 

- - 2- 2- : “OC: например ВзН;, В На, В oHig, В,2Н1>. Последний ион имеет вид икосаэдра с 

атомами бора в вершинах (рис. 188, а). 

Весьма разнообразны также галогенозамещенные гидридоборатные анионы, 

например, типа [В!оН!о-пНа1"]2` и [В12Н!2-пНа1„]2` вплоть до [В!оНа110]2` и 

[В!2На112]2` (где Hal = Cl, Br или I). 
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a OB ec 6 

Рис. 188. Структура иона B,2Hf2 (a) и 
молекулы В1оС2Н12 (6) (водородные свя- 
зи не указаны 

В последнее время химия: бора обогатилась новым классом соединений — 

так называемыми карборанами (бороуглеродами). Один из представителей 

карборанов имеет состав В1оС2Н!12 (барен). Это кристаллическое вещество 

(т. пл. 300 °С), его молекула имеет структуру икосаэдра, в котором атомы 

углерода аналогичны атомам бора и принимают участие в трехцентровых 

связях с ближайшими атомами бора (рис. 188, 6). Барен растворим в органи- 

ческих растворителях. Бареновое ядро очень устойчиво по отношению к окис- 

лителям, щелочам. Атомы водорода, наоборот, легко замещаются. На основе 

карборанов получены многочисленные производные, в том числе карборановые 

полимеры. Многие из них обладают ценными физико-химическими и физико- 

механическими свойствами (высокая термическая стабильность, высокие 

диэлектрические свойства и пр.). Химия карборанов в настоящее время интен- 

сивно изучается. 

Оксоборатные анионы, подобно оксиду бора, в большинст- 

ве своем полимерны. В качестве простейших представителей можно 
назвать циклический метаборатный анион (ВО?)3` (в кристаллах КВО», 

NaBO 2) и полиметаборатный анион (BO), в виде плоской зигзагооб- 

разной бесконечной цепи (в кристаллах.Са(ВО.).; LiBO,): 

|. 

77 BN, 7 7” 
O O О-В О-В 

| | 0—8. ов No- 
В В о- 

07 No” No- 

(ВО2)з` (BO2)” 
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Указанные анионы состоят из плоских треугольных структурных 

единиц BO, что отвечает $р2-гибридному состоянию орбиталей бора. 

В оксоборатах орбитали атома бора находятся, кроме того, в сос- 

тоянии $р3-гибридизации, т.е. образуют четыре о-связи: 

On р” о- 

О В О 

Spo о-в 
07 No 

Способы сочетания треугольных BOs, тетраэдрических ВО., a также 
треугольных и тетраэдрических структурных единиц между собой 

весьма разнообразны. В гидратированных оксоборатах вокруг атомов 

бора координируются также ОН-группы. Все это объясняет очень 

большое разнообразие составов и структур оксоборатов. О разнообра- 

зии составов безводных оксоборатов можно судить, например, по диаг- 

рамме плавкости системы №О—В2О.: (рис. 189). 
Большинство оксоборатов в воде не растворяется. Исключение 

составляют бораты 5-элементов [ группы. Более других используется 

тетраборат натрия Ма2ВаОт. 

Кристаллы буры Ма2В.От-10Н2О или 4, 
Nag[B4Os(OH)4]-8H20 состоят из анионов 
В4аО5(ОН)4]2 [B405(OH)a] . 909 

- 42- 
H 

| 
о—в—о 600; 

| \ \ 
HO—B р 0H Г 

о—в—о 
| ‚ ОЕ о в 

се ol old 

L H | 2 25| |8 
[2 #8 

объединенных в цепи посредством водород- 5 1 1 
ных связей. Между цепями находятся ионы 50 60 10 GO 90 100 

Na* и молекулы Н2О, которые, в свою Маг0 ВО; 

очередь, связывают их между собой как за Мас. доли B20s,% 

счет притяжения ионов друг к другу, таки Рис. 189. Диаграмма плавкос- 

через водородные связи. ти системы Ма2О - В2Оз 
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Оксобораты водорода — белые кристаллические вещества. Ортобо- 

рат водорода (в растворе ортоборная кислота) имеет слоистую решет- 

ку, в которой молекулы НзВО. связаны в плоские слои за счет водо- 

родных связей, а сами слои соединены друг с другом (на расстоянии 

0,318 нм) межмолекулярными связями. Поэтому в твердом состояний 

НзВО. — чешуйки, жирные на ощупь. Структура одного слоя кристал- 

ла НзВО. показана ниже: 

Оксоборат водорода сравнительно мало растворим в воде. Ортоборная 

кислота — очень слабая, одноосновная. В отличие от обычных кислот 

ее кислотные свойства обязаны не отщеплению протона, а присоедине- 

нию ОН`-ионов: | 

B(OH); + HOH = [В(ОН).]` + H*, pk = 9,15 

Ортоборную кислоту получают гидролизом галогенидов, боранов и др. 

При нагревании ортоборат водорода теряет воду, переходя в поли- 

мерные метабораты водорода НВО., а затем в B2Os: 

нагревание нагревание 

H,O HBO; < Н2О 
H3BOz = = BO; 

Одна из модификаций HBO, (т. пл. 176 °С) содержит циклические 

структурные единицы (НВО2)3, которые объединяются в плоские слои 

за счет водородных связей: | 

о’ “о 

| | 
“у 
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Полибораты водорода в растворе легко гидратируются, поэтому 

при действии на них кислот обычно выделяется ортоборная кислота, 

например: 

Na.B4O7 + Н25О4 = №2504 + H»B4O7 

H,B,4O7 + 5H2O = 4НзВО: 

Наоборот, при нейтрализации Н.ВО. избытком щелочи (т.е. при 

выделении воды) характерные для бора связи B—O—B возникают 

снова и опять образуются полибораты, выделяющиеся из растворов в 

виде кристаллогидратов, например: 

4H;BO3 + 2NaOH + 3H20 = Na2B,4O7-10H2O 

Безводные оксобораты получают сплавлением В2О; или НзВОз с 

оксидами металлов: 

CaO + В.О; = Са(ВО->)> 

Подобно силикатам (IV) и фосфатам (У), полибораты легко перехо- 
дят в стеклообразное состояние. 

Так, при прокаливании буры совместно с солями некоторых металлов 

образуются двойные высокомолекулярные полиметабораты — стекла, часто 

окрашенные в характерные цвета, например: МаВО.>`Сг(ВО2)з — зеленый, 

2NaBO2:Co( BO2)2 — синий: 

Ма2ВаОт + CoO = 2NaBO2:Co(BO2)2 

На свойстве буры растворять оксиды металлов основано применение ее для 

образования эмалей, при пайке металлов, в аналитической практике для 

обнаружения ряда элементов. 

Добавка Ма›В4От или НзВОз (до 3—12% BoO3) придает силикатному 

стеклу повышенную термическую и химическую стойкость. Боросиликатные 

стекла: пирекс — 81% SiOz, 2% (АБЬОз + Fe2O3), 12% BOs, 0,5% CaO, 4,5% 

Ма2О; иенское — 76% 5102, 5% (А15Оз + Ее20Оз), 7% B2O3, 1% CaO, 4% BaO 

6% Na2O, 1% K2O и др. — широко применяются для изготовления химической 

посуды, трубопроводов в химических производствах и т.д: В боросиликатных 

стеклах имеются группы ВО и BOg, включенные в силикатную решетку. 

Известно соединение состава ВРО4, которое представляет собой смешанный 

оксид со структурой типа SiOz. Смешанным сульфидом является ВР54, кото- 

рый изотипен 5152: 

NON ONO 
ИЗ 
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Сульфидобораты (Ш) получаются при сплавлении суль- 
фидов металлов с сульфидом бора В25. Сульфидобораты водорода 

(тиоборные кислоты) неустойчивы, в водных растворах легко разла- 

гаются: 

Ca(BS2)2 + Н25О.4 = CaSO, + 2НВ$. 

HBS, + ЗН2О = H3BO3 + 2H2S 

Весьма разнообразны — пероксобораты. В качестве простейших 

представителей можно указать на NH4BO3, КВО., МаН2ВОб, МаВОз-4Н2О. 

Строение пероксоборатов изучено недостаточно. В некоторых из них (напри- 

мер, МаВОз-4Н2О) в кристаллах обнаружены анионы [В2(О2)2(ОН)4]2` с двумя 
мостиковыми пероксогруппами, связывающими тетраэдрические атомы бора: 

HON Zon, Zl 2- 

B B 

HO~ “So-0~ “SoH 

Пербораты получают действием Н2О2 Ha бораты или действием пероксидов 

щелочных металлов Ha НзВОз. Пербораты — сильные окислители. Использу- 

ются в качестве отбеливающих средств в моющих. порошках, так как при 

гидролизе образуют пероксид водорода. 

Большое внимание привлекают борорганические соединения, в 

частности содержащие цепи B—O—B, B—N—B, B—P—B, B—S—B, обрам- 

ленные органическими радикалами. Особый интерес представляют 

производные боразола B3N3He: 

Н 
В 

НМ `х МН 

А ` Н о; ВН 

Н 

Боразол — бесцветная жидкость (т. пл. —56 °С и т. кип. 55 °С). По 
структуре и ряду свойств близок к бензолу и потому его образно назы- 

вают "неорганическим бензолом". 

Наличием, как и в бензоле, делокализованной л-связи объясняется умень- 

шение межъядерного расстояния 4 (ВМ) в боразоле до 0,144 нм по сравнению 

с длиной связи В-М 0,154 нм. Распределение электронной плотности отвечает 
б-б+ 6-6+ 6+6- 

эффективным зарядам М№В и разной полярности связей М№Н и ВН. 

Реакционная способность боразола выше, чем бензола. Боразол разлагается 
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при нагревании на воздухе, в воде и при действии кислот. Его можно полу- 

чить нагреванием тетрагидридобората лития и хлорида аммония: 

3LiBH,4 + 3NH,Cl = B3N3H¢6 + 3LiCl + 9H» 

Среди продуктов превращения боразола выделены аналог дифенила: 

и аналог нафталина: 

Боразол и его производные представляют как теоретический, так и 

практический интерес. Имеются, например, маслостойкие и термостой- 

кие борорганические соединения. Производные боразола могут приме- 

няться также в качестве ракетного топлива. 

Как видно из изложенного, соединения бора с азотом во многом 

напоминают соединения углерода. Эту аналогию мы наблюдали на 

примерах двух модификаций нитрида бора (графито- и алмазоподоб- 

ного), боразола и его производных. Ее можно проиллюстрировать 

также следующими примерами: 

H3C—CH3 Н2С-СНо НСЕСН 

этан этилен ацетилен 

Н.М-ВН. Н2М=ВН.о HN=BH 

боразан ` боразен боразин 

Во всех этих соединениях атомы бора и азота имитируют структуру 

атома углерода; четвертая связь B—N возникает за счет использования 

$р3-гибридной несвязывающей электронной пары азота и свободной 

. 5р3-гибридной орбитали атома бора. 

В относительно простых производных атомы бора и азота имитиру- 

ют структуру атома углерода за счет образования соответственно ани- 

онных И катионных комплексов, изоэлектронных соответствующим 

соединениям углерода. Например: 
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++ УК ttt 
ВН; CH, NH, 
BF; CF, МЕ 
В2Н2- С2Нв №Н2* 

В соединениях типа BPO,, ВР54, атомы бора и фосфора имитируют 

структуру атома углерода и кремния соответственно. 

$2. АЛЮМИНИЙ 

Атом алюминия (1522522163 523р!) больше по размеру, чем атом бора, 

и обладает меньшей энергией ионизации. Следовательно, неметалли- 

ческие признаки химического элемента алюминия выражены в мень- 

шей степени, чем химического элемента бора. Для алюминия, как и 

для бора, наиболее характерна степень окисления +3. Отрицательная 

‘степень окисления алюминия проявляется еще реже. Для алюминия 

(ПТ) наиболее характерны координационные числа 6 и 4: 

Координационное Пространственное Примеры соединений 

число Al (ПТ) расположение лигандов 

4 'Тетраэдрическое AlC],, AlHj, алюмосиликаты 

6 Октаэдрическое АЪЗОз, АЛЕЗ”, А1Ез, [Al(OH2)¢]**, 

[АКОН)4(ОН2)2]" | 

Алюминий — типичный амфотерный элемент. В отличие от бора 

для него характерны не только анионные, но и катионные комплексы. 
Так, в зависимости от рН водного раствора существуют катионный 

аквакомплекс [А1(ОН2)6]3* и анионный гидроксокомплекс [А1(ОН)в3^. 
По распространенности на Земле алюминий занимает третье место 

(после О, Si), состоит из одного стабильного ‘изотопа 27А]. 
Алюминий находится в земной коре главным образом в виде соеди- 

нений с кислородом. Важным минералом для получения алюминия 
является боксит А].Оз.пН2О; встречается в природе минерал корунд 

Al,O3. Способность алюминия давать анионные комплексы определяет 

нахождение алюминия в виде алюмосиликатов. 
В алюмосиликатах сосредоточена основная масса алюминия земной 

коры. Распространенным продуктом разрушения горных пород являет- 
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ся каолин, состоящий в основном из глинистого минерала каолинита 

А14[614 016 (ОН) (А1›Оз-28102.2Н20). Важное промышленное значение 
имеет минерал криолит МазА1Е. 

Простое вещество. В виде простого вещества алюминий — серебрис- 

то-белый металл (т. пл. 660 °С, т. кип. - 2500 °С). Кристаллизуется в 
гранецентрированной кубической решетке. Обладает высокой электри- 

ческой проводимостью и теплопроводностью, исключительно пласти- 

чен. 

Алюминий химически активен; даже в обычных условиях покрыва- 

ется очень прочной тончайшей (0,00001 мм) оксидной пленкой. По- 

следняя несколько ослабляет металлический блеск алюминия и опре- 

деляет его довольно высокую коррозионную стойкость. Так, алюминий 

горит в кислороде лишь при высокой температуре и притом в мелко- 

раздробленном состоянии. Взаимодействие сопровождается большим 

выделением теплоты (АН..; = —1676 кДж/моль Al,O3). Подобным же 

образом протекает взаимодействие алюминия с серой. С хлором и 

бромом он реагирует при обычной температуре, а с иодом — при наг- 

ревании или в присутствии воды как катализатора. При сильном 

нагревании реагирует с азотом (800 °C) и углеродом (2000 °C). С 
водородом непосредственно не взаимодействует. 

Вследствие высокого сродства к кислороду (AG: —1582 f,298 — 

кДж/моль А]12Оз) алюминий активно восстанавливает многие металлы 

из оксидов (алюмотерлия). При этом реакция обычно сопровождается 

выделением большого количества теплоты и повышением температуры 

до 1200—3000°C. Алюмотермия применяется в производстве марганца, 
хрома, ванадия, вольфрама, ферросплавов. 

О высокой химической (восстановительной) активности. алюминия 

свидетельствуют также значения его стандартного электродного потен- 

циала в кислой и щелочной среде: 

А13+ + 3e = Al, Yoog = —1,66 В 

AlO; + 2H.0 + 3е = А] + 40H, 598 =-2,35 В 

Будучи амфотерным, алюминий растворяется в растворах кислот и 

щелочей, образуя соответственно катионные и анионные комплексы: 

2Al + 6OH? + 6Н2О = ЗН» + 2[АКОН2)6]3* 

2А1 + 6Н2О + 6OH- = ЗН. + 2[АКОН)‹ 3 
Как в том, так и в другом случае окисление алюминия сопровождается 

выделением водорода. Если механическим путем или амальгамирова- 

нием снять предохраняющее действие оксидной пленки, то алюминий 

энергично взаимодействует с водой: 
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2А] + 6Н2О = ЗАКОН); + ЗН. 

Вследствие образования защитной пленки алюминий устойчив в. 

очень разбавленной HNO, и концентрированных растворах HNO; и 

H,SO, на холоду. Склонность к пассивированию позволяет повысить. 

коррозионную стойкость алюминия обработкой его поверхности соот- 

ветствующими окислителями (конц. НМО:, K2Cr2O7) или анодным 

окислением. При этом толщина защитной пленки возрастает. Устойчи- 

вость алюминия позволяет использовать 

его для изготовления емкостей для хра- 

t,°C нения и транспортировки азотной кис- 
10507 лоты. 

Получение и применение алюминия. В 

промышленности алюминий получают 

1000 электролизом раствора глинозема Al,O3 в 

расплавленном криолите МазА1Ев. Содер- 

жание в растворе МазА1Е5 (92—94%) и 

950 Al,O3 отвечает эвтектическому составу 

1 | (рис. 190). Это позволяет вести процесс 

0 10 1006 электролиза при сравнительно низкой 

Маз AIF, Al,O,  Температуре (800—1000 °С; температуре 

Мас. боли Al,O;,% Плавления криолита 1009 °С). 
Электролиз А15О; можно представить 

Рис. 190. Фрагмент диа- следующей условной схемой. В растворе 
граммы плавкости системы —А]5О.; диссоциирует на ионы 
Маз АЕ _ А Оз 

А15Оз == Als* + А!О3- 

на катоде разряжаются ионы А!3*: 

А]3+ + 3е` = Al 

на аноде происходит процесс 

4А103- — 12е` = 2А]5О; + 30. 

Катодом служит корпус электролизера, на котором выделяется 

жидкий алюминий (т. пл. 660 °С). На графитовом аноде выделяется 

кислород, который окисляет графит до оксидов углерода. По мере 

сгорания анода его наращивают. Поскольку жидкий алюминий имеет 

более высокую плотность, чем расплав, он собирается на дне электро- 

лизера. 

По применению алюминий занимает одно из первых мест среди 

металлов. Это обусловлено его невысокой плотностью, высокой проч- 

ностью, способностью пассироваться. Из алюминия изготавливаются 

химическая аппаратура, электрические провода, конденсаторы. Алю- 
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миниевая фольга (толщиной 0,005 мм) применяется в пищевой и фар- 

мацевтической промышленности для упаковки продуктов и препара- 

тов. 
Основную массу алюминия используют для получения легких 

сплавов — дуралюлина (94% Al, 4% Cu, по 0,5% Mg, Mn, Fe и Si), 
силумина (85—90% Al, 10—14% Si, 0,1% Ма) и др. Сплавы алюминия 
широко применяются в автомобилестроении, судостроении, авиацион- 
ной технике и пр. Из алюминиевого сплава был изготовлен первый 
искусственный спутник Земли. 

Алюминий, кроме того, применяется как легирующая добавка ко 
многим сплавам для придания им жаростойкости. 

Соединения алюминия с 4-элементами — алюминиды (NiAl, №5341, 

CoAl, TigAl, TiAl и др.) и их сплавы используются в качестве жаро- 

прочных (до 1200 °С) материалов. 
Соединения алюминия (Ш). Характерные координационные числа 

АКШ) равны 6 и 4, что соответствуют октаэдрическому и тетраэдри- 

ческому строению структурных единиц. Tak, в кристаллическом А!С]; 
его координационное число 6. При растворении AlCl; в воде образуют- 
ся октаэдрические акваионы [АОН)>)6]3*. При растворении в непо- 
лярных растворителях или при возгонке образуются молекулы АБС] в: 

Cl 

ch Al 

сео Ney OH 3+ 

| Cl | растворение | 
ЗА АС в воде _ HON | ОН? 
aN —> “+ 3C17 

CI] Al OH, 
ci~ | “cl S 

з => 
Cl са 

| 

Ба 
Sa 

возгонка Е 

x 

Sal ac Ne aici 6H,0 I ONAN 3 Olle 
с cr ‘CI (C,H,),0~ cl 

нагревание 
выше 700°C 

т 

Al 

с “ci 
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Поскольку для А1(Ш) наиболее типичны координационные числа 6 

и 4, его бинарные соединения AIF3, AICl3, АБОз, AloS3, АМ, AlHg в 

обычных условиях полимерны. Они представляют собой твердые веще- 
ства белого цвета. 

Оксид алюминия Al.O3 известен в виде нескольких модифика-`' 

ций. В обычных условиях наиболее устойчив а-А]Оз (см. рис. 69, Г). 
Эта модификация встречается в природе в виде минерала корунода. 
Часто в корунде атомы АПТ) частично замещены на атомы других 
элементов, придающих ему окраску. Прозрачные окрашенные кристал- 
лы корунда — красный рубин — примесь Сг() — и синий сапфир — 

примесь Т(Ш) и Fe(III) — драгоценные камни. Их получают также 
искусственно. 

Высокая прочность связи AIl—O—Al и плотная кристаллическая 
структура предопределяют большую энтальпию образования, высокую 
температуру плавления (порядка 2050 °С), твердость и огнеупорность 
оксида алюминия. Так, корунд по твердости уступает лишь алмазу (а 

также карборунду и эльбору) и 
применяется в качестве абразивно- 

го материала в виде корундовых 
кругов и наждака. В качестве 

абразивного и огнеупорного мате- 

риала широко используется также 
искусственно получаемый из бокси- 
тов сильно прокаленный Al Oz, 

называемый алундом. Благодаря 
высокой твердости искусственно 
получаемые монокристаллы корун- 
да (в частности, рубины) исполь- 
зуют как опорные камни в точных 
механизмах. Искусственные рубины 
используются в качестве квантовых 
генераторов (лазеры). 

Кристаллические модификации 
Al,O3; химически очень стойки, не 

@Al Фон взаимодействуют с водой и кисло- 

Рис. 191. Структура гидраргил- тами. Щелочами, разрушаются 
muta Al(OH) лишь при длительном нагревании. 

Основная область применения 
Al,O3 — производство металлического алюминия. Используемый для 

этих целей злинозел получают из бокситов и комплексной переработ- 

кой нефелина. 

Гидроксид алюминия Al(OH); — полимерное соединение. 
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Так, природный гидроксид (минерал зидрарзиллит) имеет слоистую 

кристаллическую решетку (рис. 191). Слои состоят из октаэдров 
Al(OH)¢; между слоями действует водородная связь. Получаемый по 

обменной реакции гидроксид — студенистый белый осадок. Состав и 

структура осадка существенно зависят от условий получения и 

хранения. Обычно приводимое уравнение реакции получения гидрок- 

сида 

Al8+ + ЗОН` = АКОН); 

не раскрывает всей сложности механизма его образования. Получение 

гидроксида можно представить в виде следующей схемы. При действии 

щелочей ионами ОН` постепенно ‚замещаются в аквакомплексах 
[41 (ОН.)6]3* молекулы воды: 

[Al(OH,)¢]8* + ОН- = [АКОН) (ОН): * + H,0 

[АКОН)(ОН?)5]2* + OH” = [Al(OH)2(OH2)4]* + H20 

[Al(OH )2(OH2)4]* + OH” = [АКОН)з(ОН2)3]° + H20 

Одновременно происходит полимеризация с образованием многоядер- 
ных комплексов и в конечном итоге — выпадение осадка переменного 

состава Al,O3-nH20: 

мар NAN 
H,O— . oA A 

H OH,H он, 
HO OH 

При стоянии осадок постепенно (с выделением воды) переходит в крис- 
таллический Al(OH)3 и теряет свою активность — "стареет". Кристалли- 
ческий Al(OH); получают при пропускании CO, в щелочной раствор 

алюмината: 

При прокаливании Al,O3:nH2O постепенно теряет воду, превращаясь 
в оксогидроксосоединение AIOOH (бемит) и в конечном счете в Al2Os. 
Механизм дегидратации достаточно сложен, и получаемые промежуточ- 
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ные продукты в зависимости от исходного вещества и условий обезво- 
живания имеют различные свойства. Некоторые из них химически ак- 
тивны (преобладание ОН-мостиков) и легко растворяются в кислотах и 
щелочах, другие - химически незктивны (ОН-группы замещены на ато- 
мы О) и взаимодействуют лишь при сплавлении со щелочами. Одна из 
форм дегидратированного гидроксида — алюлозель используется в тех- 
нике, как и силикагель, в качестве адсорбента. 
Гидроксид алюминия - типичное амфотерное соединение; свежеполу- 

ченный продукт легко растворяется и в кислотах, и в щелочах. При 
этом разрушается высокомолекулярный гидроксид. В зависимости от 
среды образуются комплексные либо катионы, либо анионы: 

[АКОН2)в]3* “On Al(OH); “OH [А(ОН) 3 

Из кислых растворов выделяются кристаллогидраты соответству- 
ющих солей алюминия. Например, AICl3-6H20, Al(NO3)3-9H2O, 

+ 
Al.(SO4)3° 18H20, MAI(SO,)912H,0 (квасцы). Соли алюминия и кис- 

лородсодержащих кислот растворимы в воде. Нерастворим АШРО., 

имеющий координационную структуру типа 5100. 

В растворах соли алюминия гидролизуются. Начальные стадии гид- 

ролиза можно описать уравнениями (см. табл. 24) 

[АКОН2)]* + H2O == [АКОН)(ОН2)5]?* + ОН, К=1,12-10- 

[Al(OH)(OH2)s5]2* + Н2О == [Al(OH)2(OH2)4]* + ОН} 

2[АКОН2)5ОН]2* == Al Al + 2H,0 

Вследствие гидролиза сульфид, карбонат, цианид и некоторые другие 

соли алюминия из водных растворов получить не удается. 

Из солей алюминия широкое применение имеют его сульфат и 

квасцы, используемые в бумажной промышленности для проклейки 

бумаги писчих сортов, в кожевенной — для дубления кожи, в тек- 

стильной — при крашении тканей и т.д. 

При кристаллизации из щелочных растворов некоторые алюминаты сохра- 

няют состав гидроксосоединений (например, Саз[А(ОН)6]2, а другие подверга- 

ются частичной дегидратации, образуя, например К2[А]>О(ОН)б]: 
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НО OH] 
HO—SAI-O-AIOH 
HO OH 

‘Сплавляя Al(OH)3 или Al,O3 co щелочами, получают высокомолекулярные 

метаоксоалюминаты. Их состав весьма разнообразен, о чем свидетельствует, 

например, рис. 192. В воде оксоалюминаты щелочных металлов легко гидроли- 

зуются, вплоть до выделения А1(ОН)з. 
Как и в оксиде алюминия, структурный единицей метаоксоалюминатов 

является октаэдр AlOg. К, метаалюминатам можно отнести некоторые двойные 

оксиды, например минерал шлинель MgAloO,4 и аналогичные ему по составу и 
+2 +2 

структуре алюминаты типа МАЪБО.4 или М(А!О2)2 (М = Be, Zn, Fe, Mn). Сме- 

шанные оксиды в виде минералов шпинели MgAloO,4 и хризоберилла ВеА]2О4 

являются полудрагоценными камнями. 

В алюмосиликатах алюминий играет такую же роль, как кремний: 

оба эти элемента образуют смешанное соединение — алюминат-сили- 

кат. Алюмосиликаты можно рассматривать как силикаты, в которых 

часть кремнекислородных тетраэдров 5104 заменена на алюмокисло- 

родные тетраэдры АО”. Tak, частичное замещение атомов Si на ато- 

‚мы Al в 910. ($1403) дает алюмосиликатные ионы типа [А1913Оз`, 
[41251203] 27. При замене атомов Si в ионах силикатов слоистой структу- 
ры 51207 (или 514О1) атомами Al образуются слоистые алюмосиликат- 

ные ионы, например, типа [А1$13О10|5`. 
Из алюмосиликатов наиболее распространены полевые штаты. 

Главные их представители — минералы ортоклаз К[А1513Оз|, альбит 

М№а[А1513Оз| и анортит Са[А15512Оз]. Очень распространены минералы 
группы слюд, например, мусковит КА]5[А1$1з3О!о)(ОН)?2]. Большое 
практическое значение имеет минерал нефелин (Ма, К)2[А15512О;]. 

Нефелин используется для получения глинозема, содовых продуктов и 

цемента. Это производство складывается из следующих операций: а) нефелин 

и известняк спекают в трубчатых печах при 1200 °С 

(Ма, К)А12512Оз + 2СаСОз = 2CaSiOg + МаАЮ_ + KAIO2 + 2CO2T 

6) образовавшуюся массу выщелачивают водой — образуется раствор 

алюминатов натрия и калия и шлам Са51Оз: 

| МаА1О> + КА). + 4Н2О = Ма[АКОН)4] + КАКОН)4] 
в) через раствор алюминатов пропускают образовавшийся при спекании 

СО.: 

Ма[АКОН)4] + K[Al(OH)4] + 2CO2 = МаНСО; + КНСОз + 2АКОН)з 
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Рис. 192. Диаграмма, плав- Рис. 193. Структура цеолита, 

кости системы CaO — А]5Оз 

Г) нагреванием Al(OH)3 получают глинозем: 

2А(ОН)з = Alo.O3 + ЗН2О 

д) выпариванием маточного раствора выделяют соду и поташ, а ранее 

полученный шлам CaSiOg идет на производство цемента. 

При производстве 1 т А]>Оз получают 1 т содопродуктов и 7,5 т цемента. 

Таким образом, комплексная переработка дешевого нефелина с помощью 

дешевого ‘известняка дает возможность получить такие ценные продукты, как 

глинозем, соду (поташ) и цемент. 

Из алюмосиликатов большой интерес представляют цеолиты. Их 
состав выражает формула М.ЭуО2у: пН2О, где М = Ca, Ма (реже Ba, 

Sr, К), Э = Siu Al в переменном соотношении. На рис. 193 приведена 
модель одного из искусственных цеолитов. Кремнекислородные и 
алюмокислородные тетраэдры объединены в полиэдры, которые соеди- 
нены между собой через атомы кислорода. Благодаря такому строению 
в кристаллах цеолитов имеются свободные полости. 

В этих полостях располагаются ионы М* и М?*, компенсирующие 

отрицательный заряд алюмокремнекислородных тетраэдров, и в них 
могут внедряться молекулы воды. Содержание воды зависит от давле- 
ния водяного пара. Цеолиты способны обменивать воду на другие 
вещества (спирт, аммиак и т.д.). При осторожном нагревании вода 
постепенно удаляется, и даже полное обезвоживание не приводит к 
разрушению кристаллической решетки цеолита. 
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Ряд искусственных цеолитов используется в качестве так назы- 

ваемых молекулярных сит. Молекулярные сита поглощают вещества, 

молекулы которых могут войти в их полости (диаметром 0,3—1,3 нм). 

Например, одно из молекулярных сит (с диаметром отверстия 0,35 нм) 

может поглотить молекулы Н2, О2, №, но практически не поглощает 

более крупные молекулы типа CH, или атомы Аг. Молекулярные сита 

используются для разделения углеводородов, осушки газов и жидкос- 

тей. 

В цеолитах одни катионы могут замещаться другими. На этом 

свойстве основано применение цеолитов в качестве ионнообменников 

(катионитов). Цеолиты с внедренными в Них ионами ряда 4-элементов 

являются катализаторами. 

Сульфид алюминия 41253 получают непосредственным взаимо- 
действием простых веществ при температуре красного каления. Это 

кристаллическое вещество (т. ‘пл. 1100 °C), полностью гидролизующе- 
еся даже следами влаги в воздухе. При сплавлении Al3S3 с основными 

сульфидами образуются полимерные сульфидоалюминаты состава 
+ + 

MAIS, и M(AIS»)>. Они малоустойчивы, в водных растворах легко 

разлагаются. 

Галогениды алюминия AlHals в обычных условиях — бес- 

цветные кристаллические вещества. Их можно получить прямым взаи- 

модействием простых веществ. Основной способ получения AIF; осно- 

ван на действии безводного HF на Al,O3 или А]: 

А15Оз + 6HF = 2 Е: + 3H2O 

а получение AlCl; — на хлорировании А15Оз в присутствии угля (при 

500—550 °С). 
Ниже приведены некоторые сведения о галогенидах алюминия: 

AIF3 AlClg AIBrg Allg 

Т. nm, °C....... cee eee 1290 193 97,5 179,5 

Т. кип., °С... ее... 1291 180 255 381 

(возг.)  (возг.) 
Пл., г/смЗ......... ин. 3,1 2,5 3,2 4,0 

АН, ов, КДЖж/моль....... -1510  -7%5  -513 —  -308 
АС дв КДж/моль........ -1432 69 491-304 
5298; кДж/моль.......... 66 109 180 190 

Фторид алюминия резко отличается по свойствам от остальных его 

галогенидов. Имеет координационную решетку типа ВеО: (см. рис. 
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69), тугоплавок, мало растворяется в воде, химически неактивен. Хло- 

рид имеет слоистую решетку, а кристаллы А1Вгз и АПз состоят из 

димерных молекул А|.На|ф (рис. 194). Поэтому они легкоплавки, замет- 

но летучи при обычной температуре. Очень гигроскопичны и на возду- 

хе расплываются. 

В парообразном состоянии и в некоторых органических растворите- 

max AlCl, А|Вгз и Allg находятся в виде димерных молекул 4А1>Наф, 

имеющих конфигурацию сдвоенных тетраэдров с общим ребром (рис. 

194). Простые молекулы А!На|3 существуют только при высокой темпе- . 

ратуре. 

В отличие от типичных солей галогениды алюминия (кроме АЕ 3) — 
весьма реакционноспособные вещества. Взаимодействие А!На1з с водой 

сопровождается значительным выделением теплоты. При этом они 

сильно гидролизуются, но в отличие от типичных кислотных галоге- 

нидов неметаллов их гидролиз неполный и обратимый. 

Подобно ВНа]з тригалогениды алюминия (кроме AIF3) — сильные акцепто- 

ры электронных пар — присоединяют молекулы-доноры, например: 

Cl 

Cl——AI—O(C2Hs)2 

C1 

Склонность к комплексообразованию у AlHalg проявляется в отношении. 

к Н2О, H3N, PCls, РОС] и ряду органических соединений. С этой способно- 

стью связано применение А]С!]з в качестве катализатора в органическом син- 

тезе. 

QAl Она 

Рис. 194. Строение моле-. 
кулы AloHalg 

Рис. 195. Структура  криолита 
Маз А1Е 6 
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С основными галогенидами тригалогениды А]На]з легко образуют галогено- 

алюминаты типа MaAlFo, М2 МЕ и МАШаЦ. Из них наиболее устойчив гекса- 

фтороалюминат натрия МазА!Р5 (криолит). Его кристаллы островного типа. 

образованы ионами Ма* и AIF3” (рис. 195). 

+1 +1 
Фтороалюминаты состава М2А!Р5 и MAIF, образованы полимерными фто- 

роалюминатными комплексами. Так, в кристалле TI,AIFs октаэдры AlFg за 

счет двух своих вершин (атомов Г) объединены в бесконечные цепи состава 

АЕ”, а в KAIF, октаэдры AIF за счет четырех вершин образуют бесконеч- 

ный анион АЕ; в виде сетки: 
Е 

Lon idee Е 
Е Е a тр FL F 17 у Ш 

Объединение же октаэдров AIF, за счет всех шести вершин создает координа- 

ционную кристаллическую решетку AIF3 (см. выше). 

Фтороалюминаты щелочных металлов в воде растворяются с тру- 

дом. Наибольшее применение (для получения Al, Ро, эмалей, стекла и 

пр.) имеет МазА1Е‹. Промышленное производство искусственного крио- 

лита основано на обработке гидроксида алюминия фтороводородной 

кислотой и карбонатом натрия: 

2А1(ОН)з + 12НЕ + 3Ма2СО. = 2МазА1Ев + 3СО.2 + 9Н.2О, 

AG? og = 585 кДж 
В хлоро-, бромо- и иодоалюминатах координационное число Al равно 

четырем. Получаются они при сплавлении тригалогенидов алюминия с галоге- 

нидами соответствующих металлов (см. рис. 133). Производные щелочных 

металлов, например Ма[А1С]4] (т. пл. 156 °С), Cs[AlCl4] (т. пл. 377 °С), явля- 
ются солями. В противоположность фтороалюминатным ионам ионы [А!С]4|”, 

[AlBr4]” и [АН4|` легко гидролизуются, поэтому соответствующие соли в воде 

разлагаются. 

Алюминий образует полимерный гидрид (алан) AlH3, который полу- 

чают косвенным путем, например действием А!С15 на эфирные растворы гид- 

ридоалюминатов: 

3Li[AlH,] + АС = 4А]Нз + 3LiCl 
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Рис. 196. Фрагмент структу- 
ры гидрида алюминия (А!Нз) пи Рис. 197. Структура А1(ВНа)з 

Гидрид алюминия (AlH3), — белый порошок, разлагающийся при нагрева- 

нии (выше 105 °С) с выделением водорода. Подобно гидридам бора, А1Нз — 

соединение с дефицитом электронов. Предполагается, что он имеет сетчатое 

строение. Атомы алюминия находятся в октаэдрическом окружении атомов 

водорода и каждая пара соседних атомов алюминия связана двумя трехцентро- 

выми двухэлектронными связями через ‘атомы водорода сверху и снизу от 

плоскости сетки из атомов алюминия. Фрагмент структуры AlH3 показан на 

рис. 196. 

При взаимодействии AlH3 с основными гидридами в эфирном растворе 

образуются гидридоалюминаты: 

ИН + АН: = Ц[АЧ4] 

Гидридоалюминаты — белые твердые вещества. Их устойчивость заметно 

меньше однотипных гидридоборатов. Водой бурно разлагаются. Они — силь- 

ные восстановители. Применяются (в особенности Li[A]H4]) в органическом 

синтезе. 

В качестве смешанного гидрида бора-алюминия можно рассматривать 

гидридоборат алюминия АПВН4|з (т. пл. —64,5 °C, т. кип. 44,5 °С). Это 

соединение также с дефицитом электронов. Связь атомов бора и алюминия 

осуществляется через водород двумя трехцентровыми двухэлектронными 

связями (рис. 197). Al[BH4]3 можно получить по обменной реакции в эфирной 

среде: 

3Na[BH,] + АС: = АЦВНа]з + 3NaCl 

А ЦВНа|3 — чрезвычайно реакционноспособен. Перспективен как ракетное 

топливо. 
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Для алюминия, как и для бора, известны соединения, которые по структу- 

ре аналогичны соответствующим соединениям углерода. Например: 

Н 

va 
} 

\ 

H3N~AIH,; МНЕАН, HNSAIH НАК. lH 
алазан алазен алазин Н 

алазол 

НзС-СН.  H,C=CH, HCSCH 
этан _ этилен ацетилен 

бензол 

Указанные производные алюминия менее устойчивы, чем однотипные 

соединения бора. Некоторые из них известны лишь при низких температурах в 

полимеризованном состоянии. 

Приведенный обзор показывает, что по сравнению с бором у алю- 

миния признаки металлического элемента заметно усиливаются. В 
частности, в отличие от кислотных соединений бора однотипные со- 
единения алюминия (III) проявляют амфотерные свойства. Ослабление. 
кислотных признаков однотипных производных алюминия (III) по 
сравнению с бором (ПШ), а также у алюминия (ПШ) по сравнению с 
кремнием (ТУ) можно проиллюстрировать на следующих примерах: 

СаО(к) + В2Оз(к) = Са(ВО.)(к), ДС..; = -126 кДж 

СаО(к) + А1.Оз(к) = Са(А1О.-)2(к), ДС.., = -24 кДж 

СаО(к) + SiO2(K) = Саб1О. (к), AG), = -112 кДж 

МаОН(к) + НзВО. (к) = NaBO.(k) + 2Н2О(ж), AG),, = -48 кДж 

МаОН(к) + А(ОН)з(к) = NaAlO2(x) + 2Н2О(ж), AG), = -3 кДж 

МаЕ(к) + ВЕз(г) = МаВЕ.(к), ДС..; =- 100 кДж 

МаЕ(к) + !/зА1Е.(к) = !/3NagAlF¢(x), A Gog =-26 кДж 
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МаЕ(к) + !/2SiF4(k) = !/2Na2SiF6(k), AG), = -51 кДж 

NaF(x) + МёР.(к) = МаМ&Е.(к), AG), = -14 кДж 

КН(к) + !/›В.Не(г) = КВН.а(к), A Gq, = -170 кДж 

КН(к) + AlH3(k) = KAIH4(x), A Gog = -111 кДж 

KCl(x) + MgClo(x) = KMgCl3(x),: A Gog = -16 кДж 

КСКЦк) + AlCl3(x) = КА. (к), ДС. = -114 кДж 

Из значения AG: › приведенных реакций следует, что соединения 

алюминия (А15Оз, Al(OH)3, AIF3, AlH3) имеют более основные свойст- 
Ba, чем однотипные соединения бора (В2Оз, НзВОз, BF3, В2Не) и крем- 

ния (5102, SiF4). По сравнению же с соединениями Mg(II) соединения 

А1(Ш) проявляют более кислотные свойства. 

$ 3. ПОДГРУППА ГАЛЛИЯ 

Подгруппа галлия располагается в периодической системе непо- 

средственно после семейств 4-элементов. Поэтому на свойствах галлия 

и его аналогов в значительной степени сказывается 4-сжатие. Так, от 

А] к Ga атомный радиус несколько уменьшается, а энергия ионизации 

возрастает. На свойствах таллия, кроме того, сказывается и Ёсжатие. 

Поэтому от In к Tl размер атома и иона увеличивается незначительно, 

а.энергия ионизации даже несколько возрастает. Остальные свойства 

элементов подгруппы галлия изменяются в той же последовательности, 

как и в других подгруппах р-элементов. 

Как и в ранее рассмотренных подгруппах р-элементов, с увеличени- 

ем атомного номера участие 52-электронов в образовании связей умень- 

шается. Особо инертна электронная пара 652. Поэтому если для галлия 

наиболее характерна степень окисления +3, то для таллия +1. Индий 

чаще всего проявляет степень окисления +3. 

Ga, In и Tl самостоятельных минералов практически не образуют, 

являются рассеянными элементами и входят в состав некоторых по- 

лиметаллических руд (см. табл. 27). Галлий часто сопутствует алю- 

МИНИЮ. 

Простые вещества. В виде простых веществ галлий, индий и таллий 

— легкоплавкие серебристо-белые металлы. Индий в отличие от дру- 

гих блестящих металлов наиболее равномерно отражает световые вол- 

ны всех длин и поэтому применяется для изготовления зеркал. Важ- 

нейшие константы рассматриваемых металлов приведены ниже: 
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Ga In Tl 

Пл., r/eMo oe ee eee 5,91 7,36 11,85 

Т. пл., °C... ee eee 29,8 156,4 304 

Т. кип., CC... ce eee ee eee 2250 2040 1470 

AH. sop 99g: КДЖ/МОЛЬ oe eee 2625 234,9 169,3 
598» Дж/(к моль) ее. 41,1 57,82 64,18 

Электрическая проводимость (Hg =1).. 
ов Вен енньньь, 2 12 5 
Dt +3е->9......---ееньнне 0,53 —0,34 + 0,72 

9+ + i еее - - —0,34 

Жидкий галлий весьма склонен к переохлаждению и долго не 

застывает. Из всех известных веществ галлий имеет самый большой 

температурный интервал существования жидкого состояния. Низкая 

температура плавления, высокая температура кипения и склонность к 

переохлаждению позволяют использовать Са как жидкость в термо- 

метрах для измерения высоких температур. 

Свойства галлия, во многих отношениях отличающегося от остальных 

металлов, определяются его необычным строением. В кристалле у каждого 

атома три соседа по слою. Один из них расположен на расстоянии 0,244 нм, а 

два других на значительно большем расстоянии друг от друга — 0,271 нм. 

Расстояние между слоями также велико и составляет 0,274 нм. Поэтому можно 

считать, что кристалл галлия состоит из частиц Са2, связанных между собой 

вандерваальсовыми силами. Этим объясняется его низкая температура плав- 

ления. Он имеет уникальный температурный интервал жидкого состояния (от 

29,8 до 2250 °С). Высокую температуру кипения галлия объясняют тем, что 

при плавлении образуется плотная упаковка атомов с координационным чис- 

лом 12, для разрушения которой требуется большая энергия. В частности, 

таким строением объясняется большая плотность жидкого галлия по сравне- 

нию с кристаллическим. | 

Подобно алюминию, галлий и индий на воздухе покрываются 

прочной оксидной пленкой и поэтому практически не изменяются. 

'Таллий же медленно окисляется. При накаливании Ga, In и особенно 

Tl энергично соединяются с кислородом и серой. С хлором и бромом 

они взаимодействуют уже при обычной температуре, с иодом — при 

нагревании. 

Кроме изготовления высококачественных зеркал индий применяет- 

ся в качестве электролитических покрытий для защиты других метал- 

лов от коррозии. 
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Рассматриваемые металлы Ga, In, Tl] расположены в ряду напряже- 

ний до водорода. Галлий и индий растворяются в разбавленных кис- 

лотах. В соответствии с устойчивой степенью окисления Т] при взаи- 

модействии с кислотами образует производные ТГ). Таллий в соля- 

ной кислоте пассивируется за счет образования нерастворимого в воде 

TICI. 

Галлий, подобно алюминию, растворяется в щелочах: 

2Са + 6Н2О + 6МаОН = 3H2 + 2Na,[Ga(OH)g] 

Индий и особенно таллий в отсутствие сильных окислителей к щело- 

чам устойчив. 

Основным источником промышленного получения галлия являются 
продукты переработки боксита, нефелина. Соединения галлия извле- 

кают также совместно с соединениями германия из продуктов сгора- 
ния углей (пылевые отходы, зола), попутно получают при производст- 
ве свинца и цинка вместе с другими редкими металлами. 

Металлические галлий и его аналоги получают при довольно слож- 
ной химической переработки полиметаллических руд. После много- 

кратной переработки и очистки из руд выделяют их оксиды или 
хлориды. Последние химическим или электрохимическим способом 
восстанавливают до металлов. 

Галлий и его аналоги легко сплавляются со многими металлами. 
При этом часто образуются эвтектические сплавы с низкими темпера- 
турами плавления. Например, сплав 18,1% In с 41% Bi, 22,1% Pb, 

10,6% Sn и 8,2% Cd плавится всего лишь при 47 °С; сплав 90% Са, 8% 
Sn и 2% Zn плавится даже при 19 °С. 

Соединения галлия (Ш), индия (DI) и таллия (Ш). Подобно алю- 
минию (Ш), для Са(Ш), ш(Ш) и Т(Ш) наиболее характерны коор- 
динационные числа 6, реже 4. Так, модификации Са2О. по структуре 

аналогичны соответствующим модификациям Al,O3; в кристаллах 
[11203 и. Т]>Оз координационное число In и Tl также равно 6. 

Непосредственным взаимодействием простых веществ могут образо- 
ваться белый Са2О. и желтый ш2О.. Коричневый Т]5О. образуется 

косвенным путем из соединений Т|(Ш) и окислением Т]О озоном; при 
100 °С Т.О; начинает терять кислород. Об относительной устой- 

чивости оксидов можно судить по значениям их энтальпий и энергий 
Гиббса образования: 

Са2Оз [1203 T],03 

A Gy кДж/моль.......... —996 _837 —318 
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В воде оксиды практически нерастворимы. В соответствии с усиле- 
нием основных свойств в ряду Са›О.—т2Оз—Т]5Оз возрастает раство- 

римость в кислотах. Например, для реакций 

9208(т) + 6НСКр) = 29Ch(p) + ЗН2О(ж) 

изменение стандартной энергии Гиббса для Са2Оз, ш›Оз, ТО: состав- 

ляет соответственно +71 кДж/моль, —25 кДж/моль, —199 кДж/моль. 
Гидроксиды —Э(ОН)› получают аналогично AI(OH)3. У 

Ga(OH)3 (белого цвета) основная и кислотная функции проявляются 
примерно в одинаковой степени; у In(OH)3 (белого цвета) основные 
свойства преобладают над кислотными, а у Т(ОН)з (красно-коричне- 
вого цвета) кислотная функция выражена очень слабо и практически 
не проявляется. Таким образом, в ряду Са(ОН)з—Ш(ОН).—ТКОН)з 
(как и в ряду оксидов) отчетливо наблюдается усиление основных и 
ослабленных кислотных признаков, что находится в соответствии с 
увеличением размеров атомов Э(Г]). 

При растворении Э(ОН)з и 9203 в кислотах образуются аквакомп- 

лексы, например: 

Са(ОН)з + ЗОН; = [<а(ОН.)в]3* 

Поэтому соединения Са(ПТ), ш(ПГ)`и TI) из водных растворов 
всегда выделяются в виде кристаллогидратов, например ЭНа|5 -6Н2О, 

КЭ($04)2-12Н2О (квасцы). Аквакомплексы Ga(III) и In(III) бесцветны, 

а ТПГ) слабо-желтого цвета. Характер растворимости и гидролиза 
соединений Са(Ш) и In(III) в общем такой же, как и соответствующих 
соединений алюминия. 

Соли Э(Ш) в растворе подвергаются гидролизу: 

[Э(ОН>)в]3* == [9(OH2);OH]?* + Ht 

Как видно из значений константы равновесия К„ первой стадии гид- 

ролиза 

AI(IIL) (1,12-10-5) — Ga(III) (3-10-3) — In(III) (2-10-4) — ТИ) (7-10-2) 

склонность к гидролизу солей Э(П) большая, поэтому соли слабых 
кислот (сульфиды, карбонаты) полностью гидрализуются. 

Гидроксид галлия Са(ОН)з, как и Al(OH)3, растворяется в присут- 
ствии щелочей: | 

[Са(ОН2)в*- + ЗОН- = [Ga(OH,)]* 
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Из растворов обычно выделяются производные, отвечающие соста- 
+ 1 +2 

By M.[Ga,0(OH)¢], Мз[Са(ОН)в]2. При сплавлении оксидов 9203 с 
и 

основными оксидами образуются оксосоединения типа МЭО. 

Галогениды элементов подгруппы галлия ЭНа|з во многом 

напоминают AlHal3. Трифториды OF3, как и AIF3, имеют координа- 

ционную решетку (см. рис. 69, В). Трихлориды ЭС] имеют слоистую 
решетку, а ЭВгз и Э[з (а также GaCl3) — молекулярную решетку, 

составленную из димерных молекул O2Halg. Различие в структуре 

ЭНа]5 сказывается на их температуре плавления: OF; — тугоплавки, 

Э›На]в — легкоплавки: 

InFs InCl, InBrg [215 

Т. пл., °C 1170 586 420 207 

АН; 298» КДж/моль 1029 —537 —418 —247 

АС; ogg КДж/моль 962 —460 —372 —142 

Вследствие гидратации галогениды ЭНа|]; растворяются с выделе- 
нием теплоты (трифториды нерастворимы). В парах и органических 
растворителях тригалогениды находятся в виде молекул Э2На], по. 
структуре аналогичных А].На]в (см. рис. 194). 

Галогениды ЭНа|3 — кислотные соединения; с основными галогени- 
+ | + | 

дами образуют комплексные галогениды типа Мз[ЭНа16] и М [ЭНа14]: 

3KHal + JHal, = K,[OHaleg| 

Для галлия (Ш), kak и для алюминия (III), наиболее характерны фторо- 
комплексы. Индий (ПГ) и таллий (ПГ), наоборот, образуют устойчивые комп- 
лексы с хлором, бромом [шСЁв 3, [ТС в]3°, [Ве], [T]Bre]®", для Т(Ш) 
характерны комплексы с иодом. 

Гидриды галлия и индия ЭНз, подобно AlH3, полимерны. 

Являются кислотными соединениями. Так, в неводных растворах 
образуются гидридогаллаты (ПГ), например Lil[GaH,], Tl[GaH,]: 

4LiH + СаСз = Ы[СаН4] + 3LiCl 

В качестве смешанного гидрида алюминия-индия можно рассматри- 
вать гидридоалюминат индия(ПГ), который образуется в эфирной 
среде по обменной реакции: 

InCl3 + 3Li[AlH4] = In{AlH4]3 + 3LiCl 

В ряду BHy—AlH,—GaH, устойчивость падает. Ион BH, довольно 
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Рис. 198. Кристаллическая структура с тетраэдро-тет- 
раэдрической координацией атомов: 

а — сфалерит; 6 — вюрцит 

устойчив в водном растворе, а соли AIH, и СаН4 активно гидролизу- 

ются (иногда со взрывом): 

OH, + 4Н2О = 4Н. + Э(ОН):з + OH 

Соединения Т(Ш) — сильные окислители: 

Ti+ + 2е = Т№, = 1,25 В 

Подобно Ви Al, галлий и индий с р-элементами У группы образу- 

шоу Ш у 
ют соединения типа АВ (где А’ — рэлемент Ш группы, В — p 

элемент У группы). Эти соединения изоэлектронны соответствующим 

простым веществам р-элементов [У группы. В большинстве соединений 

типа А ВУ атомы находятся в состоянии $р3-гибридизации, т.е. в 

тетраэдрической координации друг относительно друга. Основные 

типы кристаллических структур с тетраэдрическим расположением 

связей показаны на рис. 198. 

Кристаллические решетки, изображенные на рис. 198, аи 6, полу- 

чили свое название от соответствующих модификаций сульфида цинка 

ZnS — сфалерита (кубическая решетка) и вюрцита (гексагональная 
решетка). 

Типы кристаллических решеток бинарных соединений, образуемых 

этими элементами, приведены в табл. 36. 

Одинаковый характер гибридизации валентных орбиталей атомов 

предопределяет далеко идущую аналогию между простыми вещества- 

ми рэлементов IV группы и соединениями, образованными элемента- 

ми, равноотстоящими от [У группы. Так, межъядерное расстояние в 

кристаллах AIP (0,235 нм), GaAs (0,243 нм), InSb (0,280 нм) прак- 
тически равны расстояниям в изоэлектронных им кристаллах Si 
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п.м ГУП 
Таблица 36. Структура соединений типа АВ”, А В uAB 

Ш. У ПУ I_ VII 
А В А В АВ 

N{ P| Аз Sb | Bi O}| S| Se | Te F Cl | Br | I 

Bsis{s|? - {Be} wl $ [$ $ | Li |NaCl|NaCl {NaCl} NaCl 

Alwi|s|is]s — |Mg|NaCl|NaCliNaCl| ш]| Ма |NaCl {NaCl |NaClj NaCl 

Gaw|s|s|s - Zn| w |ws ius |w, s| Cul s 5 5 5 

In w] s|s | s CsCl |Са {NaCl wy, $ lw, s s | Ag |NaCl |NaCl.|NaCl] wu, $ 

Tl-|}-|- {CsCl CsCl*iHg} - | s |5 s}|Au/- |? ? ? 

Условные обозначения структур: $ — типа сфалерита, и — типа вюрцита, 

NaCl — типа каменной соли; CsCl* — искаженной структуры типа CsCl. 

(0,235 нм), Ge (0,245 нм) и a-Sn (0,280 нм). То же самое следует ска- 
зать о средней энергии связи FE , которая близка энергии связи в 

изоэлектронных простых веществах, например GaAs (150 кДж/моль) и 

Се (163 кДж/моль), InSb (134 кДж/моль) и a-Sn (150 кДж/моль). 
Как в ряду простых веществ C—Si—Ge—Sn—Pb, в ряду изоэлектрон- 

ных им соединений BN—A]P—GaAs—InSb—TIBi прочность ковалентной 
связи уменьшается, а возможность ее делокализации возрастает. Соот- 
ветственно падают температура плавления и твердость, уменьшается 
ширина запрещенной зоны (рис. 199), понижается эффективный заряд 

Il ; 
атома A, а при переходе от InSb к ТВ! (как и от а-бп к Pb) изменя- 
ется и тип кристаллической решетки, например: 

BN AIP СаАз InSb TIBi 

Тип кристаллической Гранецентри- 

решетки.......... 5 5 5 5 рованная ку- 

бическая 

4-х, НМ. еее... 0,158 0,235 0,243 0,280 _ 

Езх, КкДж/моль...... - 210 150 134 - 

Т. пл., °С.......... - 2000 1237 536 - __ 
AF, oB............ 4,6 30 1,53 0,27 (металл) 
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Об этом же свидетельствует внешний вид соединений: ВМ похож на 

алмаз, AIP — желтовато-серая Macca, GaAs — темно-серое со смолис- 

тым блеском вещество; InSb имеет вид светло-серого сплава с метал- 

лическим блеском; TiBi — металлический сплав. 

Аналогично изменяются свойства изоэлектронных и изоструктур- 

. ПУ 1 УП 
ных соединений типа АВ и АВ B подгруппах с возрастанием 

атомного номера элементов. 

ШУ ll, VI I, VI 
В изоструктурных рядах соединений типа А В —А В -АВ п 

мере увеличения различий в химической природе элементов увеличи- 

вается доля ионной связи, что также расширяет запрещенную зону: 

Се GaAs ZnSe CuBr 

АЕ, эЭВ................ 0,78 1,53 2,6 2,94 

Тип решетки............ Алмаза, $ Ww, $ 5 

Тетраэдрическую структуру имеет большая группа соединений 

типа A'B Cc) (ZnSiPz, CdGeAso, ZnGeAs,), типа АВС” (CulnS,, 
AgGaSe2, CuA]S2) и др. Для них характерна структура типа халькопи- 
рита CuFeS, (см. рис. 135). | 
Многие алмазоподобныесоединения— JF 98 

полупроводники. Они представляют gL 
большой интерес как материал для 
выпрямителей — переменного тока, dr BN 
усилителей, фотоэлементов, датчиков gb 

термоэлектрических генераторов и др. | 
Многие из них успешно конкурируют Jr AIP 

с полупроводниковыми германием ‘и 
кремнием. er GaAs 
Соединения галлия (Г), индия (Г) и Ae 

таллия (Г). Для таллия (Г) известны с с, №15 

многочисленные соединения, произ- 10 20 30 40 50 (О 
водные же галлия (Г) и индия (I) 
неустойчивы и являются сильными рис 199. Зависимость ширины 

восстановителями. запрещенной зоны АЕ в соедине-. 
+ ШУ 

Ион Т! имеет радиус (0,144 нм), ниях типа AB’ от среднеариф- 
близкий к радиусу ионов К* (0,133 метического атомного номера 

нм), Rb* (0,148 нм) и Ag* (0,126 нм). 

Поэтому химия таллия (Г) напоминает химию щелочных металлов и 

химию серебра. Соединения ТГ) — преимущественно ионные, харак- 

теризуются высокими координационными числами (6 и 8). Например, 
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TIF имеет структуру типа NaCl, а ТС, TIBr, ТЦ — типа CsCl. Боль- 

шинство соединений ТГ) в воде растворяется; нерастворимы ТС] 

Т]Вг, ТИ, 155. 
По химическим свойствам соединения таллия(Г) оснбвные. Они или 

не гидролизуются, или же, гидролизуясь, образуют щелочную среду. 
Так, черный оксид Т.О (т. пл. 300 °С) хорошо растворяется в 
воде: 

То + Н2О = 2TIOH 

Гидроксид ТОН (желтого цвета) — сильное основание, но (в 
отличие от NaOH, ВЪОН) отщепляет воду при нагревании (100 °С): 

2TIOH(k) = Tl,O(x) + H2O(r), AG, = 5 кДж 

2ВЪОН(к) = ВЪ>О(к) + H2O(r), АС. 9g = 206 кДж 

В этом проявляется сходство с химией серебра, гидроксид которого 

неустойчив и распадается при получении. 

Как и для щелочных металлов, для таллия (Г) комплексообразова- 
ние не характерно; он обычно не образует даже кристаллогидратов. В 

реакциях комплексообразования ион Tl* обычно переходит во внеш- 

нюю сферу комплексных соединений, например: 

ЗС + TIC]; = Tle[TICle] 

2TINOs + TI(NOg3)3= Tla[TI(NOs)s] 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Как и соединения серебра (Г), соединения таллия (Г) обладают свето- 
чувствительностью: при освещении они разлагаются. Действием силь- 

ных окислителей производные таллия (Г) можно перевести в соедине- 

ния таллия (Ш). Соединения галлия, индия и таллия ядовиты. 

ГЛАВА 8. sOJIEMEHTHI П ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

К зэлементам II группы относятся питические элементы — берил- 

лий Ве и магний Mg и элементы nodipynne кальция — кальций Са, 

стронций Sr, барий Ва, радий Ва. Некоторые константы этих элемен- 

тов приведены ниже: 
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4Be wMg 20Са — за5г  56Ва _— ggRa 

Атомная Macca...... 9,01 24,31 40,08 87,62 137,33 [226] 

Валентные электроны. (2)2s? (8)3? (8)4> (8)59 (8)65? (8)7# 
Металлический радиус 

атома, нм......... 0,113 0,160 0,197 0,216 0,221 0,235 

Радиус иона 02+, нм.. 0,034 0,074 0,104 0,120 0,138 0,144 

Энергия ионизации 

90-9Э+эВ......... 9,32 7,65 6,11 5,69 5,21 5,28 

Э+ - 92t эВ........ 18.21 15,04 11,87 11,03 10,0 10,1 

Содержание в земной 

коре, % (мол. доли).. 1,2.10-3 2,0. 2,0 1.10-2 0,9.10-3 1-10-10 

В соответствии со строением валентного электронного слоя 

Е) 

$элементы II] группы проявляют степень окисления 42. 

‚. Как и в других главных подгруппах, в ряду рассматриваемых эле- 
ментов ‘с увеличением атомного номера энергия ионизации атомов 
уменьшается (см. рис. 12), радиусы атомов (см. рис. 15) и ионов увели- 
чиваются, металлические признаки химических элементов усилива- 
ются. 

$ 1. БЕРИЛЛИЙ 

У бериллия (152252) по сравнению с бором (15225221!) в соответствии 
с увеличением радиуса атома и уменьшением числа валентных элект- 

ронов неметаллические признаки проявляются слабее, а металличес- 

кие усиливаются. Бериллий обладает более высокими энергиями иони- 

зации атома (Fk; = 9,32 эВ, Е> = 18,21 эВ), чем остальные 5-элементы П 

группы. В то же время он во многом сходен с алюминием (диагональ- 

ное сходство в периодической системе) и является типичным амфотер- 

ным элементом: для него характерны комплексные ионы как катионно- 

го, Так и анионного типа. Во всех устойчивых соединениях степень 

окисления бериллия +2. Для Ве(П) наиболее характерно координа- 

ционное число 4 (5р3-гибридизация валентных орбиталей). 

В земной коре бериллий находится в виде минералов: берилл 

ВезА]›(5103)5, фенакит Ве›51О.. Окрашенные примесями прозрачные 
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разновидности берилла (зеленые изумруды, голубые аквамарины и др.) 

— драгоценные камни. В настоящее время их получают искусственно. 

Простое вещество. Бериллий в виде простого вещества — металл (т. 

пл. 1287 °С, т. кип. 2507 °С) серо-стального цвета, имеет плотную 

гексагональную кристаллическую решетку, довольно тверд и хрупок.. 

На воздухе, как и алюминий, покрывается оксидной пленкой, 

придающей ему матовый оттенок и обусловливающей пониженную 

химическую активность. При нагревании бериллий сгорает в 

кислороде и на воздухе, взаимодействует с серой, азотом. С 

галогенами реагирует при обычных температурах или при небольшом 

нагревании. Все эти реакции сопровождаются — выделением 

значительного количества теплоты, что определяется большой 

прочностью кристаллических решеток продуктов взаимодействия: 

BeO, BeS, Ве.№ и др. С водородом в обычных условиях Ве не 

реагирует. 

Защитная оксидная пленка препятствует взаимодействию бериллия 

(53 = —1,85 В) с водой. Но, подобно алюминию, он реагирует с 

кислотами и щелочами, с выделением водорода, образуя катионные и 

анионные комплексы: 

Ве + 2ОН+ + 2Н›О = [Ве(ОН2)4* + He 

Ве + 2H,O + 2ОН- = [Ве(ОН).]2- + Hp 

В концентрированных холодных кислотах НМО; и Н25О. бериллий 

(каки Al) пассивируется. 
С металлами бериллий образует интерметаллические соединения. 

Бериллиды ряда 4-элементов состава МВе!. (М = Ti, №, Ta, Мо), 

MBe,; (М = №, Та) и другие имеют высокую температуру плавления 

и не окисляются при нагревании до 1200—1600 °С. 

Бериллий используют в качестве легирующей добавки к сплавам, 

придающей им повышенную коррозионную стойкость, высокую проч- 

ность и твердость. Наиболее ценны сплавы Cu—Be (бериллиевые брон- 

зы), содержащие до 2,5% Ве. Сплавы бериллия применяют в самолето- 

строении, электротехнике и др. 

В атомных реакторах бериллий используется как замедлитель и 

отражатель нейтронов. В смеси с препаратами радия он служит источ- 

ником нейтронов, образующихся при действии на ЗВе альфа-частиц: 

3Ве + 4He = С + т 

Бериллий получают электролизом расплава BeCl, (с добавкой NaCl 

при 300 °C) или магнийтермическим восстановлением ВеНа]5. 
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Соединения бериллия (11). Большинство неорганических соедине- 

ний бериллия (II) в обычных условиях полимерны и являются крис- 
таллическими веществами белого цвета. Независимо от типа кристал- 
лических решеток соединений координационное число бериллия 4. В 
кислых водных растворах ионы Ве?* находятся в виде прочных аква- 
комплексов [Ве(ОН.)4]2*; в сильно щелочных растворах — в виде ионов 

[Be(OH) 4]. 
Оксид BeO имеет структуру типа вюрцита (см. рис. 198), отли- 

чается высокой энергией кристаллической решетки и высокой энерги- 

ей Гиббса образования (A Gy = —582 кДж/моль). Он тугоплавок (т. пл. 

2530 °C), теплопроводен; предварительно прокаленный (при 400 °C) 
химически неактивен. Применяют BeO в качестве химически стойкого 

и огнеупорного материала для изготовления тиглей и специальной 

керамики, а в атомной энергетике — как замедлитель и отражатель 

нейтронов. ВеО входит в состав некоторых стеклообразующих смесей. 

Будучи амфотерным, ВеО взаимодействует при сплавлении и с 

основными, и с кислотными оксидами: 

ВеО + 510. = Веб!О.; ВеО + Ма2О = Ма2ВеО.> 

ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

При нагревании ВеО взаимодействует с кислотами и щелочами: 

ВеО + 20H3 + Н2О = [Ве(ОН2)4]*; BeO + Н2О + 20H" = [Ве(ОН).]2` 
ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Гидроксид —Ве(ОН)> — полимерное соединение, в воде не 

растворяется. Получение гидроксида бериллия и его отношение к 

кислотам и щелочам можно выразить следующей суммарной схемой: 

[ве(ОН.)4}* он Be(OH)2 он [Be(OH)4)* 

Как показывает схема, в кислых средах (избыток ионов OH3) устойчи- 

вы аквакомплексы бериллия (II), в щелочных (избыток ионов ОН`) — 
гидроксобериллат (П)-комплексы. При кристаллизации соединений из 

кислых водных растворов аквакомплексы переходят в состав кристал- 

логидратов с четырьмя молями воды: BeSO,-4H,O, Ве(]..4Н2О, 

Be(NO3)2°4H2O и др. Выделение кристаллогидратов с меньшим или 

большим числом молекул воды свидетельствует об образовании произ- 

водных многоядерных комплексов. 

Вследствие относительно высокого поляризующего действия иона 

Ве?* его соли подвергаются заметному гидролизу: 
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[Be(OH»2)4]?* + Н2О == [Be(OH)(OH2)s]* + ОН; 

В зависимости от концентрации раствора и типа присутствующих в раство- 
ре анионов механизмы гидролиза существенно различаются. В частности, 
образующиеся при. гидролизе гидроксоаквакомплексы [Ве(ОН)(ОН2)3]*, . 

[Ве(ОН)(ОН2)6]3* (см. табл. 24) затем полимеризуются в многоядерные комп- 
лексы, например [Вез(ОН)з(ОН2)6]3*, вероятно, следующего строения: 

Г Н2О ОН2|3* н NY 2 

Н2О Ве 

Зв” Nou 
HO № Be 

Hh Oo ОН. 

ЗВе?* + ЗНОН == [Вез(ОН)з]3* + 3H*; pK = —8,66 

+ 2- - 
При связывании ионов Н’ (например, анионами CO, , SH) поли- 

меризация может идти вплоть до образования полимерного гидрок- 

cha | 

BeS + 2H2O = Be(OH)> + H.2S 

Гидроксобериллаты в водных растворах существуют лишь при 

большом избытке щелочи, в противном случае они полностью гидро- 

лизуются. Растворимы только бериллаты $-элементов | группы. 

Сульфид берилля BeS — кристаллическое вещество со структурой 

типа сфалерита (см. рис. 198, а). Образуется взаимодействием простых 

веществ. В горячей воде полностью гидролизуется. Амфотерная при- 

рода Веб проявляется при сплавлении с основными и кислотными 

сульфидами: 

Nas + BeS = Na .BeS3; BeS+ 9152 = BeSiS3 

КИСЛОТНЫЙ ОСНОВНЫЙ 

Сульфидобериллаты (П) разрушаются водой. 
Из галогенидов бериллия наибольшее значение имеют 

фторид и хлорид. Дифторид ВеЁ. существует в нескольких модифика- 

циях, аналогичных по структуре соответствующим модификациям 

диоксида кремния 510. (сравните рис. 60 и 69, Б). Как и кремнезем, 

BeF2 легко переходит в стеклообразное состояние. Стекловидный BeF > 

получают термическим разложением (МН4).ВеГ.. Другие галогениды 

Ве(П) также полиморфны. Одна из модификаций BeCl, имеет волок- 
нистое строение: 
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Вследствие координационной структуры температура плавления 

соответствующих модификаций Bek. выше (-800 °С), чем остальных 

галогенидов Be(II) (~450 °C). Галогениды ВеС], ВеВг. и Bel, гиг- 

роскопичны и на воздухе расплываются; при их растворении в воде 

выделяется теплота; они  растворимы также в органических 

растворителях. 

Амфотерность ВеНа|› наиболее отчетливо проявляется у фторида. 

Так, при нагревании BeF2 с основными фторидами образуются фторо- 

бериллаты (рис. 200), например: 

ЭКЕ + BeF2 = K.[BeF 4] 

При взаимодействии BeF2 с кислотными фторидами образуются соли 

бериллия: 

BeF > + Sik, = Be[SiF ‹] 

Тетрафторобериллаты по кристаллической структуре (рис. 201) и 

растворимости во многом напоминают однотипные тетраоксосульфаты, 

что объясняется одинаковой тетраэдрической структурой и близкими 

размерами ионов ВеЁ?` и 507. Кроме ВеЁ2`-иона возможны полимер- 

ные фторобериллат-ионы, например типа 

°C 
900 

400- 
ml on я 

0 50 100 
ВЪР BeF, 

Mon. éanu BeF2,% 

Рис. 200. Диаграмма плав- Рис. 201. Структура K2BeF, 
кости системы RbF - BeF» 
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Из подобных цепных анионов построен, например, NaBeFs. 

Структурное сходство между BeF2 и SiO2 распространяется и на их 

производные. Полимерные фторобериллаты по структуре аналогичны 

оксосиликатам; например, МаВеЁГ; имеет однотипное строение с 

CaSi03; Na2BeF 4 С Са251О4, NaLiBeF, С CaMgsSi0,; Li2BeF , с 21129104 И 

т.д. Сходны Также диаграммы плавкости соответствующих систем. 

Полимерные фторобериллаты могут находиться в стеклообразном 

состоянии. 

Другие галогенобериллаты не характерны. 

Присущая бериллию как амфотерному элементу склонность образовывать 

катионные и анионные комплексы проявляется и при расплавлении его соеди- 

нений. Tak, расплавленный Ве(]5 состоит из ионов Вес! и BeCl;: 

ВеС]5 + ВеС15 == BeCl*:+ BeCls 

ОСНОВНЫЙ КИСЛОТНЫЙ 

Tak же ведут себя при расплавлении соединения и других элементов амфотер- 

ного характера, например: 

2А1С = AICI? + AIC; = 2ТаСб == TaClt + TaCl; 

Таким образом, и в этом случае амфотерные элементы не образуют простых 

ионов, а лишь комплексные. Однотипные же соединения металлических эле- 

ментов при этом распадаются на слабо сольватированные простые ионы, на- 

пример: 

СаС]5 == Са2* + 2СГ 

В соответствии со сказанным ‚расплавленные соединения металлических 

элементов проявляют высокую, а амфотерных элементов — пониженную элект- 

рическую проводимость. 

Нитрид ВезМ№ — кристаллическое вещество, получается при нагре- 

вании бериллия в атмосфере азота выше 1000 °С. Бесцветен, очень 

тверд, тугоплавок (т. пл. 2200 °С). Разлагается водой при нагревании: 

ВезМ2(т) + 6Н.О(ж) = 3Ве(ОН)2(т) + 2H3N(r) 

При действии кислот разложение протекает достаточно активно. 

516 |



Об амфотерном характере ВезМ№ свидетельствует существование 

двойных нитридов, например Веб1№. и LiBeN, которые можно рассмат- 

ривать соответственно как нитридосиликат (IV) бериллия и нитридо- 

бериллат (II) лития. 
Гидрид BeH2 — твердое полимерное вещество, по свойствам подоб- 

ное А|Нз. При его разложении водой выделяется водород. Сильный 

восстановитель. Гидрид бериллия (AG; = 115,7 кДж/моль) из прос- 

тых веществ не образуется. Его можно получить взаимодействием 
Ве]. с LiH в эфирном растворе: 

Соли бериллия и кислородсодержащих кислот выделяются из 
растворов обычно в виде кристаллогидратов, которые по структуре и 
свойствам, естественно, существенно отличаются от безводных произ- 
водных. Большинство солей бериллия растворимо в воде, нераствори- 
мы ВеСО.:, Be3(PO4)2 и некоторые другие. Для бериллия весьма ха- 
рактерны двойные соли — бериллаты со сложными лигандами, на- 
пример: 

Na SO, + BeSO, Na,[Be(SO,4)o] ` 

(МН4)2СО: + ВеСО. = (МН4)2[Ве(СО:)?] 

За счет последней реакции нерастворимый в воде ВеСО:з раство- 
ряется в насыщенных растворах карбонатов 5$-элементов | группы или 
аммония. В разбавленных растворах эти бериллаты разлагаются. 

Соединения бериллия ядовиты. 

$ 2. МАГНИЙ 

Магний заметно отличается от бериллия размерами атома и иона 

(радиусы ионов Ве?* и МЕ?* соответственно равны 0,034 и 0,078 нм). 

От своего соседнего элемента по периоду — алюминия — магний отли- 

чается меньшим числом валентных электронов и относительно боль- 

шим размером атома. Поэтому у магния металлические признаки про- 

являются сильнее, чем у бериллия и алюминия. В частности, для 

магния менее характерно образование ковалентной связи и более 

характерно образование ионной связи. В этом отношении он ближе к 

типичным‘ металлическим элементам — элементам подгруппы кальция. 

Магний — один из наиболее распространенных элементов на Земле. _ 

Он входит в состав силикатных минералов (среди них преобладает 
оливин М5251О4), карбонатных минералов — доломита СаМ5(СОз)2, 
иалнезита М5СОз. Важное техническое значение имеет минерал кар- 
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наллит KCl-MgClo-6H20. Большое количество магния содержится в 

морской воде (до 0,38% MgCl.) и в воде некоторых озер (до 30% 

Простое вещество. Магний в виде простого вещества — белый ме- 

талл (пл. 1,74 г/см3, т. пл. 650 °С, т. кип. 1095 °С), на воздухе окисля- 
ется и приобретает матовый оттенок. Он мягче и пластичнее бериллия. 

Магний — активный металл. Легко взаимодействует с галогенами; 

при нагревании сгорает на воздухе, окисляется серой и азотом. С 

соответствующими металлами образует эвтектические смеси, твердые 

растворы и интерметаллические соединения, которые входят в состав 

его сплавов. Наиболее важный сплав магния — электрон (3—10% Al, 

0,23% Zn, остальное Mg), который благодаря его прочности и ма- 

лой плотности (1,8 г/см3) применяют в ракетной технике и авиастро- 

ении. 

В электрохимическом ряду напряжений магний расположен перед 

водородом (Y508 = —2,36 В). С холодной водой взаимодействует очень 

медленно, так как образующийся при этом Mg(OH), плохо растворим; 

при нагревании реакция ускоряется за счет растворения Mg(OH)o;B 

кислотах растворяется очень энергично, за исключением кислот (HF, 

НзРО.4), образующих с ним малорастворимые соединения. Со щелоча- 

ми магний практически не взаимодействует. 

Основную массу производимого магния получают электролизом 

расплавленного карналлита или дихлорида магния, в который для 

понижения температуры плавления (до 720—750 °С) добавляют NaCl 
или другие хлориды. Магний получают также металлотермическим и 

углетермическим методами. При металлотермическом методе прокален- 

ный доломит CaO-MgO восстанавливают в электропечах (при 1200— 
1300 °С) в вакууме ферросилицием или алюмосилицием: 

2(СаО.МдО) + Si = Са251\04 + 2Mg 

При углетермическом методе магний получают восстановлением его из 

соединений углем в электропечах (при 2100 °С). Для получения 

чистого магния (99,999% Mg) технический магний многократно 
сублимируют в вакууме. 

Магний в основном используется для производства "сверхлегких" 

сплавов, в металлотермии — для производства Ti, Zr, У, Ци др. Смеси 

его порошка с окислителями применяются для осветительных и зажи- 

гательных ракет, снарядов, в фото- и осветительной технике. 

Соединения магния (П). Во всех устойчивых соединениях степень 
окисления магния +2, а координационное число 6. Ниже приведены 

некоторые сведения о соединениях Mg (II). 
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МЕ251 Mg3P2 Megs MgCle 

АН; a9) кДж/моль......... —-26 -107 -177 —641 

К. ч. МЕ... нь... 4 4 6 6 

К. ч. 9... еее нье 8 6 6 3 

Степень окисления +2 часто проявляется и в металлидах (MgsAlo, 

Mg3Sb2, Mg2Pb). Бинарные соединения Mg в зависимости от электро- 

отрицательного элемента могут быть соединениями преимущественно 
от металлических до ионных. Так, МрзА]› — типично металлическое 
соединение, а MgCl, — ионное. | | | 

По химической природе соединения Mg(II) преимущественно ос- 
новные. Некоторые из них, например, МС], MgSO4, Mg(NOs)o, в 
обычных условиях гидролизу не подвергаются, другие создают слабо- 
щелочную среду. 

Большинство солей М;(П) растворимы в воде. Плохо растворимы 
соли слабых кислот (Mg3(PO,4)2, MgCO3, MgF.). В водных раство- 
pax ионы Mg2*+ находятся в виде бесцветных гексааквакомплек- 
сов [М=(ОН>)6]?*, которые входят в состав ряда его кристаллогидратов: 
MgCl,-6H20, Meg(NOs3)o°6H2O, Meg(ClO,).°6H,O, 'Мё>Ез-6Н2О и др. 

Структура гексагидрата дихлорида магния MgCl,-6H2,O (минерал 

бишофит) показана на рис. 202. Существуют также кристаллогидраты 

с 1—12 молекулами воды (рис. 203). 
Безводные соли Mg(II) весьма гигроскопичны, в особенности 

Mg(ClO,)o, который энергично поглощает влагу (до 60% от своей 
массы). Вследствие чрезвычайной гигроскопичности Mg(ClO,)2 (под 

t MgCl 2H,O 

10 MgCl,-4H,O 

1207 

80Г MgCl, 6H,O 

40° мось-ан,о 

pee) 
-404 

[Mg (ОН) ] 2+ ® Hal 0 10 70 30 40 50 
Mac. доли NgCl2,% 

Рис. 202. Структура бишо- Рис. 203. Диаграмма плавкости 
‚ puta МёС].-6 НО системы Н2О - MgCle 
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названием анзидрон) широко используют для сушки газов (Hz, СО., 
O2, Н25 и ap.). 

Анионные комплексы для Mg(II) не характерны, но весьма pa3HO- 

образны двойные соединения типа смешанных карбоната СаСОз- 
"МЕСОз (доломит), нитрида LisN-Mg3N2 (LiMgN) и др. Весьма харак- 
терны также кристаллогидраты типа KCl-MgCl2-6H20 (карналлит), 

М25О04-М55О04-6Н2О (шеениты) и др. Доломит применяют в качестве 

облицовочного материала. 

Оксид MgO (жженая малнезия) — тугоплавкое (т. пл. 2800 °C) 
вещество. В технике его получают термическим разложением карбо- 
ната: 

Мелкокристаллический MgO химически активен, является основ- 
ным соединением. Он взаимодействует с водой, поглощает СО2, легко 

растворяется в кислотах. Но сильно прокаленный MgO становится 
очень твердым, теряет химическую активность. 

Жженую магнезию применяют в производстве магния, в качестве 
наполнителя в производстве резины, для очистки нефтепродуктов, в 
производстве огнеупоров, строительных материалов и др. 
Гидроксид Mg(OH)2 — кристаллическое вещество со слоис- 

той структурой (см. рис. 236, 6). В воде растворяется незначительно, 

является основанием средней силы (Ap, = 2,5.10-3). В частности, из 

насыщенных растворов соединений НМ: вытесняет аммиак: 

2NH,Cl + М&(ОН)› = MgCl. + 2МНз + 2H,O 

Кроме оксида широкое применение находит MgCl. Его кристаллы 

образованы октаэдрическими структурными единицами MgCle, объеди- 
ненными в слой (см. рис. 236, 6). Дихлорид получают хлорированием 

MgO, в присутствии угля: 

MgO + Cl, + С = MgCl, + CO 

или обезвоживанием MegCl,-6H20O, добываемого из морской воды. 

Дихлорид в основном применяется для получения магния, в производ- 

стве иалнезиальнозо цемента. Последний получают смешиванием пред- 

варительно прокаленного MgO с 30%-ным водным раствором MgCl. 

Вследствие образования полимерных цепей эта смесь постепенно прев- 

ращается в белую твердую массу, устойчивую по отношению к кисло- 

там и щелочам. 

С водородом Mg непосредственно не взаимодействует, но косвенным 

путем можно получить гидрид состава МЕН. По сравнению с преиму- 
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щественно ковалентными гидридами ВеН. и AlH3 в МёН. более отчет- 

ливо проявляется ионная связь. Гидрид магния — нелетучее твердое 

вещество, более термически устойчивое, чем гидриды бериллия и 

алюминия. МёНо разлагается водой. Известны также гидридоборат 

М=[ВН.4]› и гидридоалюминат М5[А1Н4]2 магния. 

$ 3. ПОДГРУППА КАЛЬЦИЯ 

Кальций Са, стронций Sr, барий Ва и радий Ка в отличие от ранее 

рассмотренных элементов имеют относительно большие атомные ра- 
диусы и низкие значения потенциалов ионизации. Поэтому в условиях 
химического взаимодействия кальций и его аналоги легко теряют 

валентные электроны и образуют простые ионы 9Э2*. Поскольку ионы 
92+ имеют электронную конфигурацию 52р6 и большие размеры (т.е. 
слабо поляризуют), комплексные ионы с неорганическими лигандами 
у элементов подгруппы кальция неустойчивы. 

В земной коре кальций находится в виде смеси шести, стронций — 

четырех, барий — семи стабильных изотопов, ‘из которых наиболее 

распространены 40Са (96,97%), 8859г (82,56%) и 138Ва (71,66%). Радий 
устойчивых изотопов не имеет. 

'Кальций — один из наиболее распространенных элементов на Зем- 
ле. Большая его часть содержится в виде силикатов и алюмосиликатов 
в изверженных горных породах (граниты, гнейсы и др.). Из других 
пород наиболее распространены известняк и мел, состоящие в основ- 
ном из минерала кальцита СаСОз. Значительно реже встречается 

окристаллизованная форма кальцита — мрамор. Широко распростра- 
нены анидрит CaSO, и tunc СаЗО4-2Н2О. Важны для промышленнос- 

ти минералы флюорит CaF2, апатит Cas(PO,4)3 (Е, Cl, ОН) и др. В 
качестве продуктов выветривания минералов соединения кальция 
содержатся в большинстве природных вод и в основном обусловливают 
их жесткость. | 

Важнейшие минералы стронция и бария: стронцианит SrCQOs, 

витерит BaCO3, целестин 5т5О., барит (тяжелый штат) ВабО.. 
Радий обычно содержится в урановых рудах. 

Простые вещества. В виде простых веществ кальций и его аналоги — 

серебристо-белые. металлы (см. табл. 28). На воздухе, правда, они 

тотчас покрываются желтоватой пленкой продуктов взаимодействия с 
составными частями воздуха. Кальций довольно тверд, стронций и 
барий мягче. Барий в этом отношении напоминает ‘свинец. Приведем 
основные константы рассматриваемых металлов (и для сравнения 
константы Be и Mg): 
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Ве Mg Ca Sr Ba Ra 

Пл., r/em8... 2... 1,85 1,74 1,54 2,63 3,76 ~ 6 

Тип решетки......... гекс. гекс. гр. ц. к. Tp. ц. к. об. ц. к. 

гекс. гекс. 

Timm, °С.......:.... 1287 650 842 768 727 991 
Т. кип., °С........... 2507 1095 1495 1390 1640 1500 
558» Дж/(К-моль)..... 9,35 32,7 41,6 558 62,5 69 

Электрическая MpOBo- - 

MMOCTb.......-44-. 5 21 21 4 - _ 

AH? sar ров, КДж/моль.. 3274 150,2 1910 1518 1950 162 

Propo? + 2е=Э,В.... -185 -2,36 -2,87 -2,89 -2,90 - 

Кальций, стронций и барий энергично взаимодействуют с активны- 

ми неметаллами уже при обычных условиях. С менее активными (таки- 
ми, как азот, водород, углерод, кремний и др.) щелочно-земельные 
металлы реагируют при более или менее сильном нагревании. Реакции 
сопровождаются выделением большого количества теплоты. Актив- 
ность взаимодействия в ряду Ca—Sr—Ba возрастает. При нагревании 
щелочно-земельные металлы взаимодействуют с другими металлами, 
образуя сплавы, в состав которых входят различные интерметалличес- 
кие соединения. 

В электрохимическом ряду напряжений кальций и его аналоги 
располагаются далеко впереди водорода. Взаимодействие с водой, 

даже на холоду, сопровождается растворением, поскольку образуются 
при этом более или менее растворимые гидроксиды. Активность взаи- 
модействия с водой в ряду Ca—Sr—Ba заметно возрастает. 

Кальций получают электролизом его расплавленного хлорида. 
Барий и стронций обычно получают алюмотермическим методом из 
оксидов. 

Вследствие высокой химической активности щелочно-земельные 
металлы хранят под керосином в запаянных сосудах (кальций в плот- 
но закрывающихся металлических банках). 

Соединения кальция (I), стронция (Il), бария (П). Неорганические 
соединения кальция и его аналогов представляют собой кристалличес- 
кие вещества, в большинстве с высокими температурами плавления. 
Оксиды получают в лаборатории термическим разложением 

соответствующих карбонатов или нитратов: 

CaCO, = CaO + CO»; 2Ва(МОз)2 = 2BaO + 4МО. + О, 

в технике — термическим разложением природных карбонатов. Окси- 

ды энергично взаимодействуют с водой, образуя более или менее 
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растворимые основания Э(ОН)2 и выделяя большое количество тепло- 

ты. Энтальпия гидратации A Агидр в ряду CaO—SrO—BaO возрастает. 

Гидроксиды Э(ОН)2 — сильные основания, по силе уступаю- 
щие лишь гидроксидам 5-элементов [ группы. 

Приведем некоторые сведения об оксидах и гидроксидах рассмат- 
риваемых элементов (а Также, для сравнения, об оксидах и гидрокси- 
дах Веи Mg): 

Ве Mg Ca Sr Ba 

Радиус иона 02+, нм.... 0,034 0,074 0,104 0,120 0,133 

Теплота гидратации ЭО | 

АН; идр, кДж/моль... -23 .-37 65 _83 106 

Растворимость Э(ОН)> 
при 20°С, моль/л..... 8.106 5.104 2.102 7-10 2.10-1 

Koo Э(ОН)........... - 2,5.10-3 4,0.10-3 1,5°107 =2,3-10°! 

В ряду Be(OH)2—Mg(OH).—Ca(OH).—Sr(OH)2—Ba(OH). усиливается 
основный характер гидроксидов. В том же направлении усиливаются 
растворимость и термическая устойчивость. 

Раствор Ва(ОН). (баритовая вода) — лабораторный реактив для 
открытия СО.. Гидроксид Ca(OH). (известковое молоко, зашеная 
известь) применяется в качестве дешевого растворимого основания. 

Об усилении основных свойств в ряду BeO—BaO можно судить по 
значениям AG),, реакций их взаимодействия с соответствующим 

оксидом: | 

ЭО(к) + СО.2(г) = ЭСО.„ (к) 

ЭО(к) + SiO2(K) = 9910. (к) 

ЭО(к) + SO.(r) = 9SO3(k) 

Из рис. 204 видно, что отрицательное значение AG, 5, этих реакций 

возрастает с увеличением атомного номера Э. Аналогично можно пока- 
зать усиление основных свойств в ряду Ca(OH)2—Sr((OH)2—Ba(OH)2 по 
значениям ДС..; реакций образования ЭСО:: 

Э(ОН)2(к) + CO2(r) = ЭСОз(к) + Н2О(ж) 

BeCO3 MgCO3 CaCO3 SrCO3 BaCO3 

АС. gg: кКДж/моль..... 30 —38 —75 -110 -112 

Об усилении основных свойств однотипных соединений в ряду 

Са(П)—5г(П)—Ва(П) свидетельствует также увеличение устойчивости 
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Дб» ‚кДж/моль солей с одинаковым сложным 

1007 анионом. Сравнение термической 

устойчивости карбонатов щелочно- 

земельных металлов было рассмот- 

-/00 |- 95:0, рено ранее (ч. 2, раздел I, гл. 4, 
CO; 3 § 1). 

wy А вот другой пример: 

309 - 

-400+ 3SQ, MBeF 4(x) = МЕ.(к) + ВеР.(к) 

_sqgl 1 , По мере усиления основных приз- 
4(Be) 12(Mg) 20(Са) 38(Sr) 5892 наков в ряду СаЁР._5тЕ._ВаР. 

Рис. 204. Зависимость AGjo, ре- устойчивость в ряду CaBeF,— 

акции образования 95103, ЭСО; и ЭТВеР—ВаВеЁ4 заметно возрастает: 
9504 из оксидов ЭО от атомного фторобериллат бария плавится без 

номера разложения (при 1080°С), а 
‘‘фторобериллат кальция при нагревании (до 890 °С) разлагается на 

СаР. и ВеР.. 

Из солей и солеподобных соединений в воде хорошо растворимы 
‘лишь ЭС], ЭВг.о, ЭТ, Э(М№О:)2; более или менее растворимы OS, 

Э(ОН)., O(SH)2, а также большинство кислых солей: Э(НЗО.4)2, 

O(HCOs)2 и др. 
Соли и солеподобные соединения кальция и его аналогов гидроли- 

зу либо не подвергаются [OHal,, Э(М№Оз)2, OSiFg и др.], либо дают 
щелочную среду: 

OH, + 2Н20 = Э(ОН). + 2Н.; 93N2 + 6Н2О = 39(OH), + 2H3N 

В качестве производных катионных комплексов Ca(II) и его анало- 
гов можно рассматривать их некоторые кристаллогидраты. Например: 
CaCl2:6H20, ([Са(ОН2)6]С15). Склонностью к образованию кристалло- 
гидратов объясняется гигроскопичность соединений. В частности, из- 
за высокой гигроскопичности CaCl. применяется в качестве обезвожи- 
вающего средства. 

С солями $-и 52-элементов соли Са(П), 5г(П) и Ва(П) образуют 
либо твердые растворы (KMnO,—BaSO,4, КВЕ.—Ва5О.4), либо эвтекти- 

ческие смеси (NaCl—BaCl,, CaCl.—BaCl,). 
Высокая активность кальция и его аналогов проявляется также в 

их способности образовывать многочисленные перекисные 
соединения, например пероксиды QOo, надпероксиды Э(О2)2, персульфи- 

ды Э5, (п = 2—5), перкарбиды ЭС. В ряду Са(П)—5г(П)—Ва(П) устой- 
чивость этих соединений возрастает. 

524



Вяжущие материалы. Природные соединения кальция широко при- 
меняются в производстве вяжущих материалов. Последние пред- 
ставляют собой порошкообразные вещества, образующие при смеше- 

нии с водой пластичную массу, затвердевающую в твердое прочное 
тело. Вяжущие материалы используются в строительных растворах 
(для скрепления камней, кирпичей, отдельных элементов сооружений), 
для изготовления бетона, строительных деталей и конструкций. K вя- 
зущим веществам относятся цементы, итсовые материалы, известь 
и др. 

По химическому составу цементы представляют собой главным 
образом силикаты и алюминаты кальция, т.е. в их состав входят 51 и 
А] — химические элементы, особо склонные к образованию гетероцеп- 
ных полимеров (в основе которых лежат связи Si—O—Si и Al—O—Al). В 
зависимости от относительного содержания силикатов и алюминатов 
различают силикатный цемент (портландцемент) и алюминатный 
(злинозелистый). 

Силикатные цементы синтезируют обжигом (при 1400—1600 °С) до 
спекания тонкоизмельченной смеси известняка и богатой 510. глины. 

При этом частично разрушаются связи Si—O—Si и Al—O—AI, образу- 
ются относительно простые по структуре силикаты и алюминаты каль- 
ция и выделяется СО.. Тонко измельченный цементный клинкер, 
будучи замешан с водой в тестообразную массу, постепенно твердеет. 

Этот переход (схватывание цемента) обусловливается сложными про- 
цессами гидратации и поликонденсации составных частей клинкера, 
приводящими к образованию силикатов и алюминатов кальция. 

Гипсовые материалы — это прежде всего жженый tunc, или але- 
бастр, — гидрат состава 2СабО.-Н2О. Его получают обжигом гипса 

(при 150—180 °С). При замешивании теста из порошка 2СабО4. НО с 
водой происходит присоединение воды, сопровождающееся отвердева- 
нием всей массы вследствие закристаллизовывания: 

2[СабО4.0,5Н20] + 3H2O = 2(CaSO4-2H20] 

На этом основано применение гипса при изготовлении строительных 
перегородочных плит и панелей, слепков с различных предметов, а 
также в виде известково-гипсовых растворов для штукатурных работ и 
т.д. 

В качестве вяжущего материала служит также смесь гашеной извес- 
ти с песком и водой (известковый раствор). Известковый раствор 
затвердевает за счет перехода Ca(OH), при поглощении. СО. воздуха в 
кристаллический СаСО.: 

Ca(OH), + CO, = CaCO; + H2O 

Одновременно образуются силикаты кальция (за счет SiO, песка). 
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Жесткость воды. Как уже говорилось выше, наличие в природной 

воде солей кальция и магния обусловливает ее жесткость. Различают 

временную и постоянную жесткость воды. Временную жесткость 

придают воде гидрокарбонаты, постоянную — сульфаты и хлориды 

Са(П) и М#(П). 
Жесткость воды устраняют физическими и химическими методами. 

Временная жесткость устраняется кипячением воды. При этом гидро- 

карбонаты переходят в нерастворимые карбонаты: 

Са(НСО:3)2 = СаСО. + CO, + HO 

Химическое умягчение воды основано на введении в воду реагентов, 
обогащающих ее анионами СО?” и OH’, в результате чего образуются 

малорастворимые CaCO; и Mg(OH)2. Для этого природную воду обра- 
батывают гашеной известью или содой: 

CaSO,4(p) + Ма2(СОз)(р) = СаСОз(т) + Na2SO,(p) 

Ca(HCOs3)2(p) + Ca(OH)2(p) = 2СаСОз(т) + 2Н2О(ж) 

MgSO,(p) + Са(ОН)2(р) = Мд(ОН)2(т) + CaSO,(p) 

Для удаления ионов Ca2* и Mg2* можно применять также фосфаты 

натрия, Oypy, поташ и др. 

Широкое распространение в технике получил метод устранения 

жесткости воды путем ионообмена. В этом методе используется 

способность некоторых природных и искусственных высокомоле- 

кулярных соединений — ионитов — обменивать входящие в их состав 

радикалы на ионы, находящиеся в растворе. 

По характеру обмениваемых ионов среди ионитов различают ка- 

тиониты и аниониты. Катионитами являются алюмосиликаты типа 

цеолитов, например Na.[Al.SizOg|-nH2O, искусственно приготовленные 

гидратированные алюмосиликаты — nepuymumel, ряд силикатов и др. 

Происходящий между алюмосиликатом и жесткой водой обмен ионами 

можно схематически представить следующими уравнениями реакций: 

NaoR + Са(НСОз)2 = CaR + 2МаНСО. 

NaoR + CaSO, = CaR + № 250.4 

где К, — сложный алюмосиликатный анион [Al,Si20g-nH2O]2. 
Для умягчения воды применяют также различные искусственные 

органические высокомолекулярные вещества, называемые ионообмен- 

ныли смолами. Катионообменные смолы содержат активные группы 

—SO3H, —СООН, —ОН, в которых атом водорода способен замещаться 
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на катионы. В анионообменных смолах активными являются основные 

группы —NH2, =NH, =N. Обменными анионами служат ОН-группы, 

которые образуются на поверхности смолы в процессе ее гидратации. 

Пропуская природную воду через систему катионитов и анионитов, 

можно получить дистиллированную воду: 

катионный обмен: 2ВН + Ca2* = В2Са + 2H* 

анионный обмен: ВОН + 50: = В250. + 20H" 

где В, — сложный органический радикал. 
Кроме умягчения и обессоливания воды иониты широко использу- 

ются в гидрометаллургии для извлечения благородных, цветных и 
редких металлов (Ag, Cu, Ni, Со и др.), а также для разделения близ- 
ких по химическим свойствам элементов. Ионный обмен широко ис- 
пользуется в аналитической химии. 

ГЛАВА 9. зЭЛЕМЕНТЫ I ГРУППЫ 
ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

5-Элементы I группы являются щелочные металлы — литий Li, 

натрий Ма и элементы подгруппы калия — калий К, рубидий ВЬ, 

цезий Сз и франций Ег. Некоторые сведения об этих элементах приве- 

дены ниже: 

3Li Ма 19К 37Rb 55CS g7 Fr 

Атомная Macca.... 6,94 22,99 39,1 85,47 132,9 [223] 

Валентные элект- | 

роны......... (2)2st = (8)3s! — (8)4АЯ (8)5s! (8)6s! = (8) 7s! 
Металлический pa- 

диус атома, HM.. 0,155 0,189 0,236. 0,248 0,268 0,280 

Радиус иона, 

Э*, нм........ ‚ 0,068 0,098 0,133 0,149 0,165 0,175 

Энтальпия гидра- 

тации 

A Н;идр Э* 

кДж/моль..... —500 —390 —305 —280 —246 - 

Энергия иониза- 

90%5*....... 5,39 5,14 4,34 4,18 3,89 3,98 
9* + 92*...... 75,6 47,3 31,8 27,5 25,1 - 
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Содержание в зем- 

ной коре, % 
(мол.доли)..... 0,02 2,4 1,4 7. 10-3 9,5.10-9 - 

Природные 

изотопы....... "Li 23Na 399K 85Rb 133С5 - 

(92,70%) (100%) (93,10%) (72,15%) (100%) - 
6] 1 4lk 87Rb 

(7,30%) (6,88%) (27,85%, 
‚ 40K В-рад.) 

(0,02%, 
В-рад.) 

Атомы рассматриваемых элементов имеют один валентный элект- 

рон. По сравнению с элементами других подгрупп у них наиболее 

низкие первые энергии ионизации, а размеры атомов и ионов наиболь- 

шие. Таким образом, у щелочных металлов наиболее сильно выражены 

металлические признаки. При этом с увеличением атомного номера в 

подгруппе возрастает размер атомов (см. рис. 15) и уменьшается их 

энергия ионизации (см. рис. 12). Все это свидетельствует об усилении 
в ряду Li—Fr металлических признаков элементов. 

Так. как вторая энергия ионизации атомов щелочных металлов 

значительно больше, чем первая, они проявляют степень окисления‘ 

+1. Для некоторых из них получены соединения, в которых они про- 

являют степень окисления —1. В подобного типа соединениях они 

существуют в виде отрицательного заряженных ионов O°. Возможность 

таких соединений определяется тем, что атомы щелочных металлов 

обладают сродством к электрону (см. табл. 6). 

$1. ЛИТИЙ 

Литий Li от остальных щелочных металлов отличает большее зна- 

чение энергии ионизации и небольшой размер атома и иона. Литий по 

свойствам напоминает магний (диагональное сходство в периодической 

системе). 
Для лития наиболее характерно образование ионной связи. Поэто- 

му координационное число Ш в соединениях в отличие от остальных 

элементов 2-го периода больше 4. Вместе с тем вследствие небольшого 

размера ион лития характеризуется высокой энергией сольватации, а в 

литийорганических соединениях литий образует ковалентную связь. 

Литий достаточно широко распространен в земной коре. 

Наиболее ценны минералы сподумен LiAl(SiO3)2, амблионит 

LiAl(PO,)F и лепидолит Li2Al2(SiO3)3(F, ОН). 
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Простое вещество. В виде простого вещества литий — мягкий сереб- 
ристо-белый металл (т. пл. 180,5 °C, т. Kun. 1336,6 °С). Из металлов 

он самый легкий (пл. 0,539 г/смз). 
Литий химически очень активен. С кислородом и азотом взаимо- 

действует при обычных условиях, поэтому на воздухе тотчас окисляет- 
ся, образуя темно-серый налет продуктов взаимодействия (1120, LigN). 
При температуре выше 200 °С загорается. В атмосфере фтора и хлора, 
а также брома и иода самовоспламеняется при обычных условиях. При 

нагревании непосредственно соединяется с серой, углем, водородом и 
другими неметаллами. Будучи накален, горит в CO». 

С металлами литий образует интерметаллические соединения. С 
магнием, алюминием, цинком и с некоторыми другими металлами, 
кроме того, образует ограниченные твердые растворы. Заметно отли- 
чаясь атомным радиусом от остальных щелочных металлов, дает с 
ними эвтектические смеси. 

Литий придает сплавам ряд ценных физико-химических свойств. 
Например, у сплавов алюминия с содержанием до 1% Ш повышается 

механическая прочность и коррозионная стойкость, введение 2% Ш в 

техническую медь значительно увеличивает ее электрическую прово- 
ДИМОСТЬ И Т.Д. 

По химической активности литий уступает некоторым металлам. 
Его стандартный электродный потенциал имеет наиболее отрицатель- 
ное значение (р›.; = —3,05 В) по сравнению со всеми другими метал- 

лами. Это обусловлено большой энтальпией гидратации иона Li*, что 

обеспечивает значительное смещение равновесия 

(к) = Li*(p) + е 

в сторону ионизации металла. Для слабо сольватирующих растворите- 

лей (например, в расплавах солей) значение его электродного потен- 

циала соответствует его меньшей химической активности в ряду ще 

лочных металлов. 

Литий энергично разлагает воду, выделяя из нее водород, еще 

.‚ легче взаимодействует с кислотами. 

Получают литий электролизом расплава эвтектической смеси 

LiCl—KCl. Его хранят под слоем вазелина или парафина в запаянных 
сосудах. 

Важнейшей областью применения лития является атомная энерге- 

тика. Его используют как источник получения трития: 

SLi + in = 3H + AHe 

‚а также в качестве теплоносителя в атомных реакторах. 
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Соединения лития (I). Бинарные соединения лития — бесцветные 
кристаллические вещества; являются солями или солеподобными 
соединениями. По химической природе, растворимости и характеру 
гидролиза они напоминают производные кальция и магния. Плохо 
растворимы LiF, [12СО%, LigPO,4 и др. 

Пероксидные соединения для лития малохарактерны. Однако для 
него известны пероксид 11202, персульфид 141252 и перкарбид Li2C>. 

Оксид лития №420 — белое твердое вещество. Получается взаи- 

модействием простых веществ. Активно реагирует с водой, образуя 
гидроксид. С кислотами, кислотными и амфотерными оксидами обра- 
зует соли. 
Гидроксид лития МОН — бесцветное очень гигроскопичес- 

кое вещество, растворимое в воде. Сильное основание (Ky = 6,75-1071). 

Однако по растворимости и силе МОН уступает гидроксидам осталь- 

ных' 5-элементов I группы. При накаливании [ОН (в отличие от QOH 
других щелочных металлов) разлагается: 

2LiOH(k) = Li,O(k) + Н2О(ж); AG, 298 = 85 КДж 

LiOH получают электролизом водных растворов LiCl. Применяется 
как электролит в аккумуляторах. 

В отличие от Ве(П) аквакомплексы Li (1) менее устойчивы. 

В кристаллогидратах молекулы воды часто участвуют в образовании мости- 

ковых связей. Так, в LiOH-H2O ион Li* окружен четырьмя атомами кислорода 

(два от ОН-групп и два других от молекул Н2О), образующими искаженный 

тетраэдр. Тетраэдры попарно соединены общими ребрами (за счет атомов 

кислорода ОН-групп). Соседние пары тетраэдров связаны общими вершинами 

(через атомы кислорода молекул Н2О) и образуют бесконечную цепь состава, 

LiOH: H20: 

Цепи связаны друг с другом за счет водородной связи. 

В кристалле МСО. -3ЗН2О каждый ион Li* находится в центре октаэдра из 

молекул Н2О; но каждая молекула Н2О принадлежит двум таким октаэдрам, 
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образуя гексагональные столбики состава [[12(ОН2)]2*, между которыми 

помещаются ионы СО.. 

При взаимодействии (совместной кристаллизации или сплавлении) 
солей лития с однотипными соединениями других щелочных металлов 
образуются эвтектические смеси, например LiNO;—KNO 3 (т. пл. 

132 °С), ИМО. —МаМО:—КМО. (т. пл. 350 °C) и др. Значительно реже 

образуются двойные соединения, например M?*!LiSQ,, Маз 4($О04)2 
.6Н2О, и твердые растворы. 

Расплавы солей и их смесей составляют важный класс неводных раствори- 

телей. В них растворяется большинство металлов. Эти растворы имеют интен- 

сивную окраску и являются очень сильными восстановителями. Растворенные 

металлы находятся в них либо в атомном состоянии, либо в виде сольватиро- 

ванных ионов необычно низкой степени окисления (Al*, Ва*, Са*). Растворе- 

ние металлов в расплавленных солях важно для многих электрометаллургичес- 

ких и металлотермических процессов; для рафинирования металлов, проведе- 

ния различных синтезов. 

Соединения, растворяясь в расплавленных солях, ионизируются, образуя 

сольватированные ионы. Например, при растворении СоС]5 в расплавленной 

эвтектике LINO3—KNO3 образуется сольватированный ион [Со(№Оз)6 |4", а при 

добавлении к этому раствору КС] получается ион [СаС!14]2*. В расплавленных 
солях могут протекать реакции как: без изменения, так и с изменением степени 

окисления элементов. 

$ 2. НАТРИЙ 

Натрий — один из наиболее распространенных элементов на Земле. 
Он обнаружен в атмосфере Солнца и в межзвездном пространстве. 
Важнейшие минералы натрия: NaCl (каменная соль, залит), Ма25О4- 
-10H,O (мирабилит, злауберова соль), NagAlFg (криолит), Ма›ВаОт- 

-10H20 (бура) и др. В сочетании с другими элементами он входит в 

состав многих природных силикатов и алюмосиликатов. Огромно 
содержание солей натрия в гидросфере (около 1,5: 1016 т). 

Соединения натрия входят в растительные и животные организмы, 
в последнем случае главным образом в виде NaCl. В крови человека 
ионы Na* составляют 0,32%, в костях — 0,6%, в мышечной ткани — 

0,6—1,5%. 
Простое вещество. В`виде простого вещества натрий — легкий (пл. 

0,97 r/cm’), мягкий серебристо-белый металл со сравнительно 
невысокими температурами плавления (97,8 °С) и кипения (882,9 °С). 

По химическим свойствам это активнейший металл. На воздухе 
`’ тотчас окисляется, образуя рыхлые продукты окисления. При обыч- 
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ной температуре самовоспламеняется в атмосфере фтора и хлора. При 

небольшом подогревании энергично взаимодействует с жидким бро- 

MOM, серой, иодом, водородом и др. 

С. многими металлами натрий образует интерметаллические соеди- 
нения. Например, с оловом он дает ряд соединений: NaSng, Мабпа, 

Мабпз, NaSn2, NaSn, Na2Sn, NagSn и др. С некоторыми металлами дает 

твердые растворы. Эвтектический сплав 24% Ма и 76% К в обычных 
условиях представляет собой жидкость (т. пл. —12,6 °С). 

Натрий используется в металлотермии. Металлический натрий и 

его жидкий сплав с калием используются в органическом синтезе. Как 
восстановитель часто применяется амальгама натрия. Натрий исполь- 
зуется также в качестве теплоносителя в ядерных энергетических 
установках, в клапанах авиационных двигателей, в химических произ- 

водствах, где требуется равномерный обогрев в пределах 450—650 °С. 
Натрий получают электролизом расплавленного NaCl и реже 

NaOH. При производстве натрия из NaCl (т. пл. 800 °С) температуру 
плавления электролита снижают (до 575—585 °С) добавкой KCl, 
CaClo, NaF или других солей. Натрий хранят в запаянных сосудах 
или под слоем керосина. 

Соединения натрия (I). Для натрия (Г) наиболее характерны ион- 
ные соединения. Его соединения имеют кристаллическое строение, 

‚ отличаются большей или меньшей тугоплавкостью, в расплавленном 
состоянии являются электролитами, хорошо растворяются в воде. 
Труднорастворимы немногочисленные производные со сложными 
анионами, например гексагидроксостибат(У) Na[Sb(OH).]. Сравни- 
тельно мало растворим (в отличие от карбоната) его гидрокарбонат. 

Поскольку поляризующее действие иона Na* незначительно, комп- 

лексные соединения для натрия нехарактерны. Даже аквакомплексы 
малоустойчивы. Поэтому большинство его солей кристаллогидратов не 
образуют. Относительно устойчивые кристаллогидраты типа Ма25О4. 

-10H20, Ма2СО. -10Н5О являются соединениями включения. 

Для натрия образование пероксидных ‚соединений более характер- 
но, чем для лития. Так, взаимодействуя с кислородом, он (в отличие 
от лития) образует не оксид, а пероксид: 

2Ма(к) + O2(r) = Ма›О-(к), ДС’ = —447 кДж 

Оксид же натрия Ма2О получают косвенным путем — восстанавливая 

Ма2О› металлическим натрием. Известны также малостойкие озонид 

МаОз и надпероксид натрия МаО2. При сплавлении натрия с серой 
образуются персульфиды типа М№а252, М№а253, М№а25. и Nass. 

Из соединений натрия важное значение в технике имеют его хло- 

pug, гидроксид, карбонаты и многочисленные другие производные. 
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Хлорид натрия встречается в природе в _ я 
3 

огромных месторождениях. Он является 845 Н.С 
основой для целого ряда важнейших м 4 
производств, таких, как производство 54 г NaCl 
натрия, едкого натра, соды, хлора и др. DIF 

Гидроксид натрия (едкий HaTp, каусти- yg 
ческая сода) — очень сильное основание — 8 25k 
щелочь (Kp = 5,9). В громадных количест- я NH,HCO, 

вах потребляется самыми разнообразными == 

отраслями промышленности, главные из Sf NaHCO; 
которых — производство мыл, красок, цел- § /0F 

5 
люлозы и др. Получают NaOH либо элект- & 5 я zh = > Г 

_ 40 50 60 ролизом водных растворов NaCl, либо xu Температура, °C 
мическими методами. Из последних наибо- 
лее распространен известковый способ. В Рис. 205. Растворимость в 
его основе лежит реакция взаимодействия 8078 NaCl, _ NH4HCOs, pean д МаНСОз и МНаС! 
раствора карбоната натрия (соды) с гид- 
роксидом кальция (гашеной известью): 

Na2CO3 + Ca(OH), = 2МаОН + СаСОз 

Равновесие реакции смещено в сторону образования NaOH из-за 

плохой растворимости СаСО.. Обработанная Таким образом сода ста- 
новится едкой (по-гречески каустической). Поэтому-то получаемый 

таким путем гидроксид натрия и называется каустической содой. 
Потребляют карбонаты натрия многие отрасли промышленности: 

химическая, мыловаренная, бумажная, текстильная, пищевая и др. 
Карбонаты натрия вырабатываются или в виде Ма›СОз (кальциониро- 

ванная сода), или в виде кристаллогидрата Ма2СО.-10Н2О (кристалли- 

ческая сода), или в виде гидрокарбоната МаНСО: (питьевая сода). 
Сода чаще всего производится по аммиачно-хлоридному методу, 

основанному на реакции 

NaCl + МН4НСО: == NaHCO; + NH,Cl 

равновесие которой смещается в сторону образования гидрокарбоната — 
натрия ввиду его сравнительно малой растворимости. Кривые раство- 
римости для солей, составляющих рассматриваемую систему, приведе- 
ны на рис. 205. 

Cony Na ,CO3 можно получить также восстановлением сульфата 
натрия углем в присутствии карбоната кальция: 

Ма.5О4(к) + 2С(к) + CaCO3(k) = Саб(к) + Ма›СО.(к) + 2CO,(r), 
AH, 4, = 190 кДж, AS,,, = 370 кДж, A Gog, = 80 кДж 
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Поскольку эта реакция эндотермична, но протекает с увеличением 

энтропии системы, для ее осуществления необходимо нагревание. 

$ 3. ПОДГРУППА КАЛИЯ 

Элементы подгруппы калия — калий К, рубидий Rb, цезий Cs и 

франций Ег — наиболее типичные металлические элементы — катионо- 

гены. При этом с повышением порядкового номера этот признак у 

элементов усиливается. Для них наиболее характерны соединения с 

преимущественно ионным типом связи. Вследствие незначительного 

поляризующего действия ионов (малый заряд, устойчивость электрон- 

ной структуры, большие размеры), комплексообразование с неоргани- 

ческими лигандами для К*, Rb*, Cst нехарактерно, даже кристалло-. 

гидраты для них почти неизвестны. 

Наиболее важными минералами калия являются: сильвин KCl, 

сильвинит NaCl-KCl, карналлит — КС. МЕСЬ.6Н2О, каинит 

Рубидий и цезий содержат- 

ся в минералах калия. Фран- 

ime АНат, ций радиоактивен, стабиль- 
206) Li «Дни ных изотопов не имеет. Он 
foot \ к Rb Cs открыт в 1939 г. в продуктах 

oldi к, Ton. - радиоактивного распада 
K Rb Chay, урана (4-10-28 г на 1 г при- 

| родного урана). Его получа- 
ют искусственно. Наиболее 

долгоживущий изотоп 202Fr 
0 20 40 60 2 (Ty), = 20 мин) образуется 

Рис. 206. Зависимость теплоты атомиза- ПРИ облучении урана прото- 
ции и температуры плавления щелочных нами: 
металлов от атомного номера элемента, 2381] (р 6p21n)2!2Fr 

) 

Вследствие малого периода полураспада изотопов сколько-нибудь 

‘заметных количеств франция накопить не удается, поэтому его свойст- 

ва изучены недостаточно. 

Простые вещества. В виде простых веществ калий и его аналоги — 

блестящие серебристо-белые (за исключением золотисто-желтого 

цезия) металлы. Как Li и Ма, они имеют объемно-центрированную 

кристаллическую решетку (см. табл. 28). Основные физические конс- 

танты этих металлов (и для сравнения лития и натрия) приведены 
ниже: 
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Li Na K Rb Cs 

Пл., г/см... eee eee eee 0,539 0,97 0,86 1,5 1,9 

Твердость (алмаз-10).......... 0,6 0,4 0,5 0,3 0,2 

So в, Dok /(K:Momb). 22.0.0 ee 28,6 51,6 71,5 76,7 84,4 
Теплоемкость (Н2О = 1)....... 0,83 0,29 0,17 0,08 0,05 

Электрическая проводимость 

(Hg=1)................ . 11 21 14 8 5 

АН, oar кДж/моль....... ..... 159,3 92,0 90,4 82,1 78,5 

Т. nm, °С... еее. 180,5 97,8 63,6 39,5 28,4 

Т. кип., °С... eee eee eee ee 1336,6 8829 760 750 685 

Ф5д Э* +Е = Э, В (раств.).... -3,05 —2,71 —-2,92 —2,93 —2,92 

Э+*+е =9, В (распл.)..... -2,1 —2,43 -2,61 —2,74 2,91 

Как видно из приведенных данных, плотность К, Rb и Cs невелика 

(Калий, подобно Li и Na, даже легче воды), температуры плавления и 
кипения невысокие. В соответствии с уменьшением энергии связи 
(АН. г) температуры плавления и кипения в ряду простых веществ 

уменьшаются (рис. 206). Эти металлы очень мягки и легко режутся 

ножом. Существенно, что от лития к натрию и далее к калию значе- 

ния большинства констант меняется довольно резко. 

Калий и его аналоги — исключительно реакционноспособные метал- 

лы. На воздухе калий быстро окисляется, образуя рыхлые. продукты 

взаимодействия; цезий и рубидий самовоспламеняются. 

В атмосфере фтора и хлора эти металлы самовоспламеняются. 

Взаимодействие их с жидким бромом сопровождается взрывом. При 

нагревании они легко взаимодействуют с серой, водородом и другими 

неметаллами. С металлами образуют большей частью интерметалли- 

ческие соединения. 

Калий и его аналоги располагаются в самом начале ряда напряже- 

ний. Взаимодействие калия с водой сопровождается самовоспламене- 

нием выделяющегося водорода, а взаимодействие рубидия и цезия — 

Даже взрывом. 

Рассматриваемые металлы при нагревании и освещении сравнитель- 

но легко теряют электроны. Эта способность делает их ценным мате- 

риалом для изготовления фотоэлементов. 

В технике калий получают натрийтермическим методом из расплав- 

ленного гидроксида или хлорида, рубидий и цезий — методами метал- 

лотермии и термическим разложением соединений. Калий и его анало- 

ги хранят в запаянных сосудах. Калий, кроме того, можно сохранять в 

керосине. 
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Рис. 207. Кристаллическая решетка оксидов М2О (a) 
и надпероксидов МО. (6) зэлементов | группы 

Соединения калия (I), рубидия (Г), цезия (I). Производные калия и 
его аналогов являются преимущественно солями и солеподобными 
соединениями. По составу, кристаллическому строению, растворимости 
и характеру сольволиза их соединения проявляют большое сходство с 
однотипными соединениями натрия. 

Кристаллы соединений щелочных металлов характеризуются высокими 

координационными числами. Так, гидриды ЭН имеют структуру типа NaCl, 

галогениды ЭНа]! — структуру типа NaCl и CsCl. Оксиды 920, сульфиды 925, 

селениды Э25е, теллуриды Э2Те калия и рубидия (а также Li и Ма) имеют 

структуру типа антифлюорита (рис. 207, а), т.е. тетраэдро-кубическую коорди- 

нацию атомов. 

В соответствии с усилением химической активности в ряду 

K—Rb—Cs возрастает тенденция к образованию пероксидных соедине- 

ний. Так, в отличие от лития, дающего при сгорании на воздухе ок- 

сид, и натрия, переходящего в тех же условиях в пероксид, К, Rb и 

Cs при сгорании образуют надпероксиды ЭО. (рис. 207, 6). 
Косвенным путем можно получить также пероксиды IQs, 

которые менее устойчивы, чем Ма2О.. 

Пероксиды и надпероксиды — сильные окислители. Водой, а тем 

более разбавленными кислотами они легко разлагаются: 

2КО. + 2Н* = 2K* + Н2О. + Op 

Еще более сильными окислителями являются озониды ЭО..Они 

образуются при действии озона на твердые гидроксиды: 
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4КОН + 40. = 4КО. + О. + 2Н2О 

При хранении озониды постепенно разлагаются уже в обычных усло- 

ВИЯХ: 

2KO3 = 2KO2 + Oar, A Gog = —86 кДж 

ав воде — бурно выделяя кислород: 

4KO; + 2H2O = 4К* + 40H” + 502 

Персульфиды (полисульфиды) калия и его аналогов могут 

быть получены кипячением сульфидов с избытком серы (или при 

сплавлении сухих сульфидов с серой). Устойчивость полисульфидов в 

ряду K—Rb—Cs также увеличивается. Для калия и его аналогов выде- 

лены и изучены все члены ряда Э25, плоть до п = 6 (тогда как для 

Ма до п = 5, а для М доп = 2). 
Оксиды (белый К>О, желтый Rb2O и оранжевый С$2О), подоб- 

но Ма2О, — очень реакционноспособные вещества, энергично взаимо- 

действуют с водой, образуя гидроксиды. Об усилении химической 

активности в ряду ›О-—Ма2О-—К.О-—ВЪ2О—С$20 можно судить по 

изменению значений энергии Гиббса для реакций 

1/292О(к) + !/2Н2О(г) = DOH(x) 

которая для LiOH составляет —47 кДж/моль, для NaOH —78, для 

KOH —102, для. ВЬОН —105, для CsOH —111 кДж/моль. Этот же при- 
мер свидетельствует о значительном изменении свойств при переходе 

от Li k Na и от Мак К. 9,0 можно получить восстановлением JO, 

металлами: 

КО. + 3K = 2K20 

Гидроксиды OOH — бесцветные очень гигроскопические 

вещества. При накаливании они, подобно МаОН, возгоняются без 

разложения. Хорошо растворяются в воде; при этом выделяется зна- 

чительное количество теплоты. В растворе ЭОН ионизированы почти 

нацело и являются самыми сильными основаниями — щелочалми. Из 

них наибольшее значение в технике имеет КОН (едкое кали). Его 
получают электролизом водного раствора КС]. 

В противоположность аналогичным соединениям Li* и Nat их оксо- 

хлораты (УП) 9ClO4, хлороплатинаты (IV) 92PtCle, нитритокобальта- 
ты (ПП) Эз[Со(МО-2)6] и некоторые другие труднорастворимы. 

Из производных подгруппы наибольшее значение имеют производ- 

ные калия. Около 90% солей калия потребляется в качестве удобре- 

ний. Его соединения применяются также в производстве стекла, мыла 

и др. 
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ГЛАВА 10. > И рэЭЛЕМЕНТЫ УШ ГРУППЫ 
ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

В главную подгруппу VIII группы входят гелий He, неон Ne, аргон ` 

Аг и элементы подгруппы криптона — криптон Kr, ксенон Xe, радон 

Rn. Их атомы имеют завершенную конфигурацию внешнего электрон- 

ного слоя 152(Не) и п? пре: 

2Не 10№ 18 Аг 36Kr 54Хе g6kn 

Атомная Macca... 4,0026 20,984 39,948 83,80 131,30 [222] 

Валентные элект- 

роны........ 152 (2)2522р6 (8)3523р6 (18)4524 рб (18)5525р6 (18)6526р 

Радиус атома Э, 

нм......... 0,122 0,160 0,192 0,198 0,218 0,22 

Энергия иониза- 

ции 9 > OF, 

эВ......... 24,59 21,57 15,76 14,00 12,13 10,75 

Содержание в зем- 

ной атмосфере, 

% (об. доли) .. 5.10-4 1,8.10-3 9,3.10-1 1,1.10-4 8,6.10-6 6-10-20 

$ 1. ГЕЛИЙ 

Гелий Не по сравнению с другими элементами обладает наиболь- 

шей энергией ионизации атома (24,59 эВ). Особая устойчивость элект- 
ронной структуры атома отличает гелий от всех остальных химических 

элементов периодической системы. 

Гелий по физическим свойствам наиболее близок к молекулярному 

водороду. Вследствие ничтожной поляризуемости атомов гелия у него 

самые низкие температуры кипения (—269 °С) и плавления (—272 °С 
при 2,5. 106 Па). 

Гелий хуже других газов растворяется в воде и других растворите- 

лях. В 1 л воды, например, растворяется при 0 °С менее 10 мл He, т.е. 

в два с лишним раза меньше, чем Ho, ив 51 000 раз меньше, чем НС]. 
В обычных условиях гелий химически инертен, но при сильном 

возбуждении атомов он может образовывать молекулярные ионы 

He3[o2o $1]. В обычных условиях эти ионы неустойчивы; захватывая 

недостающий электрон, они распадаются на два нейтральных атома. 

Возможно также образование ионизированных молекул НеН* [0%]. 
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‘Гелий — наиболее распространенный после водорода элемент кос- 

моса — состоит из двух стабильных изотопов: 4Не и ЗНе. Спектральный 

анализ показывает присутствие его в атмосфере Солнца, звезд, в ме- 

теоритах. Накапливание ядер 4He во Вселенной обусловлено термо- 

ядерной реакцией, служащей источником солнечной и звездной энер- 

run: 

41H = 4He + 2f* + 20 
В земной коре гелий накапливается за счет a-paciiagqa радиоактив- 

ных элементов, содержится растворенным в минералах, в самородных 

металлах. Изотоп ЗНе образуется за счет ядерных реакций, вызывае- 

мых космическим излучением, например: 

ММ + ш = С 49T; 3T = ЗНе + $ 

Ядра гелия (а-частицы) чрезвычайно устойчивы и широко использу- 

ются для проведения различных ядерных реакций. 

В промышленности гелий в основном выделяют из природных 

газов методом глубокого охлаждения. При этом он, как самое низко- 

кипящее вещество, остается в виде газа, тогда как все другие газы 

конденсируются. 

Газообразный гелий применяется для создания инертной атмосфе- 

ры при сварке металлов, при консервации пищевых продуктов и Др. 

Жидкий гелий применяется в лаборатории ‘в качестве хладоагента в 

физике низких температур. 

$ 2. НЕОН 

Неон, как и гелий, обладает очень высоким ионизационным потен- 

циалом (21,57 эВ), поэтому соединений валентного типа не образует. 

Основное отличие его от гелия обусловливается относительно боль- 

шей поляризуемостью атома, т.е. несколько большей склонностью 

образовывать межмолекулярную связь. Неон имеет очень низкие тем- 

пературы кипения (—245,9 °С) и плавления (—248,6 °С), уступая лишь 
гелию и водороду. По сравнению с гелием у неона несколько большая 

растворимость и способность адсорбироваться. 

Как и гелий, неон при сильном возбуждении атомов образует моле- 

кулярные ионы типа №: 

020.2 ond ут м б2 

Неон получают совместно с гелием в качестве побочного продукта в 

процессе сжижения и разделения воздуха. Разделение гелия и неона 
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осуществляется за счет адсорбции или конденсации. Адсорбционный 

метод основан на способности неона в отличие от гелия адсорбировать- 

ся активированным углем, охлажденным жидким азотом. Конденсаци- 

онный способ основан на вымораживании неона при охлаждении смеси 

жидким водородом. 

Неон применяется в электровакуумной технике для наполнения 

стабилизаторов напряжения, фотоэлементов и других приборов. Раз- 

личные типы неоновых ламп с характерным красным свечением упот- 

ребляют на маяках и в других осветительных устройствах, в световой 

рекламе и т.п. 

Природный неон состоит из трех стабильных изотопов: 21№ и 22Ne. 

$ 3. АРГОН 

Валентный слой атома аргона, как и неона, содержит восемь элект- 
ронов. Вследствие большой устойчивости электронной структуры 

атома (энергия ионизации 15,76 эВ) соединения валентного типа для 
аргона не получены. Имея относительно больший размер атома (моле- 
кулы), аргон более склонен к образованию межмолекулярных связей, 

чем гелий и неон. Поэтому аргон в виде простого вещества характери- 
зуется несколько ` более высокими температурами плавления 
(—184,3 °С) и кипения (—185,9 °С). Он лучше адсорбируется. 

Аргон образует молекулярные соединения включения — клатраты 
— с водой, фенолом, толуолом и другими веществами. Гидрат аргона 

примерного состава Аг-6Н2О представляет собой кристаллическое 

вещество, разлагающееся при атмосферном давлении и температуре 
—42,8 °C. Его можно получить непосредственным взаимодействием 

аргона с водой при 0 °С и давлении порядка 1,5-107 Па. С соединени- 
ями H2S, SO2, CO», HCl аргон дает двойные гидраты, т.е. смешанные 

клатраты. 
Аргон получают при разделении жидкого воздуха, а также из 

отходов газов синтеза аммиака. Аргон применяют в металлургических 
и химических процессах, требующих инертной атмосферы (аргоно-ду- 
говая сварка алюминиевых и алюмо-магниевых сплавов), в светотех- 
нике (флюоресцентные лампы, лампы накаливания, разрядные труб- 
ки), электротехнике, ядерной энергетике (ионизационные счетчики и 
камеры) и т.п. 

На Земле аргон значительно более распространен, чем остальные 
благородные газы. Его объемная доля в земной атмосфере составляет 

(0,93%). Он находится в виде смеси трех стабильных изотопов: 4°Ar 
(99,600%), 38Аг (0,063%) и 36Аг (0,337%). Изотоп 4°Ar образуется в 
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природных условиях при распаде изотопа 4°K за счет электронного 

захвата (15-электрона калия ядром): 

40 - > 40 
К +е > Аг 

$ 4. ПОДГРУППА КРИПТОНА 

Криптон Kr, ксенон Хе и радон Rn характеризуются меньшей 

энергией ионизации атомов, чем типические элементы УШ группы. 

Поэтому элементы подгруппы криптона дают соединения обычного 

типа. Tak, ксенон проявляет степени окисления +2, +4, +6 и +8. По 

характеру соединений ксенон напоминает близкий к нему по значению 

энергии ионизации иод. 

Элементы подгруппы криптона отличаются от других благородных 

газов большими размерами атомов (молекул) и большей их поляризуе- 

MOCTBIO. | 
Увеличение поляризуемости молекул по мере роста размера атомов 

в ряду He—Ne—Ar—Kr—Xe характеризуется следующими соотношения- 

ми: 1:2:3:12:20 (поляризуемость молекуля Хе в 20 раз выше, чем He). : 
Возрастание поляризуемости сказывается на усилении межмолекуляр- 

ного взаимодействия, а это последнее —— на возрастании температур 

кипения и плавления простых веществ: 

Не Ne Ar Kr Xe Rn 

Радиус атома Э, нм.... 0,122 0,160 0,192 0,198 0,118 0,22 

Т. кип., С........... —269 -246 -186 —153 -108 —62 

Т. nm, °С..:........ -272* -249 -189 —157 -12 -71 

Растворимость в 1 JI воды 

при 0 °С, мл........ 10 _ 60 _ 50 — 

В ряду He—Ne—Ar—Kr—Xe—Rn усиливается также растворимость 

газов в воде и других растворителях, возрастает склонность к адсорб- 

ции и т.д. В твердом состоянии, подобно № и Аг, криптон ксенон и 

радон имеют кубическую гранецентрированную кристаллическую 

решетку (см. рис. 66, а). 
В ряду He—Rn возрастает и устойчивость соединений включения. 

Так, температура, при которой упругость диссоциации клатратов 

Аг.6Н2О, Кг-6Н2О и Xe-6H,O достигает атмосферного давления, соот- 

*При давлении 2,5- 106 Па. 
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ветственно равна: —43, —28, и —4 °С. Наоборот, чтобы получить при 

0°С гидрат ксенона, достаточно применить давление чуть большее 

атмосферного. Для получения гидратов криптона, аргона и неона 
необходимо давление соответственно в 1,5-10®, 1,5.10Т и 3.107 Па. 
Можно ожидать, что гидрат гелия удастся получить лишь под давле- 
нием порядка 108 Па. 

Кроме гидратов, для элементов подгруппы криптона получены и 
другие молекулярные соединения клатратного типа (Б.А. Никитин). 
Различие в устойчивости клатратных соединений используется 
для разделения благородных газов. В промышленном масштабе крип- 
тон извлекают вместе с ксеноном при ректификации жидкого воздуха. 

Криптон применяется в электровакуумной технике, смеси его с 
ксеноном используются в качестве наполнителей различного рода 
осветительных ламп и трубок. Радиоактивный радон находит примене- 
ние в медицине (например, "радоновые ванны"). 

Таблица 37.Соединения благородных газов 

Тип Соединения со степенью окисления благородного газа 

соединений 

+2 +4 +6 +8 

Галогениды KrF, - - - 

XeFo, ХеС]› XekFy4, ХеС XeF 5 - 

(RnF>) (RnF 4) (RnF¢) - 

Оксиды - - ХеОз ХеО4 

Оксофториды - - XeOF, XeO3F > 

XeQ2F 2 

Фторокомп- [XeF][MF] [XeFs][MFe]  [XeFs][MFe] [XeOF's][MF 6] 
лексы * [КтЕ][МЕ‹] [XeOF3][MF] _ 

- Сз2[ХеЕз] - 
Соли оксо- Хе[С10.4]2 - BagXeOg Ва2ХеОб 
кислот [XeF] [NOs] - - ~ 

Кислоты _ - H,XeO, H4XeOg 

* М = Pt, Ir, Os, Ru, Au, Nb, Ta, Sb. 

Соединения криптона, ксенона, радона. Все многообразные соеди- 

нения благородных газов получают, исходя из фторидов. Фториды же 

получают прямым синтезом из простых веществ. Образование фтори- 

дов ксенона происходит с выделением теплоты: 
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Хе(г) + Е2(г) = XeF2(k), АН»... = -176 кДж 298 

Хе(г) + 2Е2(г) = XeF4(k), ДАН. =-252 кДж 

Хе(г) + 3F2(r) = ХеЕ‹(к), ДАН. = -295 кДж 

Ксенон горит в атмосфере фтора ярким пламенем. Состав получаемых 

продуктов окисления ксенона фтором зависит от состава исходной 

смеси, времени и условий взаимодействия. Синтез фторида криптона 

протекает сложнее. Этот процесс требует затраты энергии. Общий 

обзор соединений благородных газов приведен в табл. 37. 

Как показывают расчеты, перевод р-электрона Кг и Хе в другие 

энергетические состояния требует большой затраты энергии. Так, 
возбуждение атома Хе от его нормального состояния 552516 в состояние 

5s25p56s! и 5525554 требует 795 и 960 кДж/моль, а возбуждение в 
состояние 5525р4542 и 5525р4546я — 1760 и 1930 кДж/моль. Столь 
большая затрата энергии не компенсируется при формировании двух- 
электронных двухцентровых связей. 

Для объяснения образования соединений элементов подгруппы 

‚ ксенона привлекают представление о трехцентровых четырехэлектрон- 

ных (гипервалентных) связях (см. рис. 145). Так, в линейной молекуле 
XeF, за счет одной 5р-орбитали атома Хе и двух 2р-орбиталей атомов 

фтора образуются три молекулярные орбитали — связывающая, несвя- 
зывающая и разрыхляющая (рис. 208). На эти молекулярные орбита- 

ли приходится четыре электрона, которые располагаются на связы- 
вающей и несвязывающей орбиталях. В результате образуется доволь- 
но прочная связь. Несвязывающая орбиталь практически сосредоточе- 

на у атомов фтора. В молекуле ХеЁ. происходит смещение электрон- 

ной плотности от атома Хе к атому F и эффективный заряд последне- 

го оказывается отрицательным (5. = 0,5—). 

Таким образом, роль лигандов в соединениях благородных газов 

могут играть лишь наиболее электроотрицательные атомы типа фтора 

AO; MOxer, AOxe MO 

‘SAL ++ ИА 
3 VAIN VY ATK, YW YK 

| 
Рис. 208. Трехцентровые орбитали молекулы ХеГ. 
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Рис. 209. Структура кристаллов ХеР. (а) и ХеГ. (6) 

и кислорода. Кроме того, поскольку центральный атом выступает в 

роли донора электронной пары, то прочность связи должна в общем 

уменьшаться с увеличением значения его энергии ионизации. Отсюда. 

становится понятным, почему наиболее устойчивы соединения ксенона, 

а для He, Ne и Аг соединения неизвестны. 

Поскольку каждая 5р-орбиталь атома ксенона способна к образова- 

нию линейного фрагмента F—Xe—F, аналогичным образом можно 

объяснить строение квадратной молекулы XeF4 (см. рис. 51, к). 

На рис. 209,4,6 приведены структуры кристаллов XeF, (т. пл. 

140°C) и XeF, (т. пл. 114 °С). Гексафторид ксенона ХеЁРз — белое 
кристаллическое вещество (т. пл. 46 °С), устойчивое при комнатной 
температуре, чрезвычайно химически активное. Например, 

взаимодействует с 510.2: 

SiO. + 2XeF, = 2XeOF, + SiF, 

Приведенный обзор показывает, что с ростом степени окисления 

ксенона наблюдается общая закономерность — ослабление основной и 

усиление кислотной природы однотипных соединений. Так, XeF2 

является основным соединением и может образовывать катионные 

комплексы, например, при взаимодействии с такими ярко выраженны- 

ми кислотными соединениями, как SbFs (или PtFs, NbFs, TaFs и пр.): 

ХеР. + SbF; = [XeF][SbF] 
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В отличие от XeF, и ХеЁР. фторид ксенона(УТ) уже проявляет 

амфотерные свойства. При взаимодействии ХеЁз с более кислотными 

фторидами образуются производные катионного комплекса ХеЁ+, 

например [XeFs][SO3F]. При взаимодействии же с более основными 
фторидами образуются гепта- или октофтороксенаты (УТ), например: 

CsF + XeFg = Cs[XeF7] 2CsF + XeF, = Сз2[ХеЕз] 

Фтороксенаты (УТ) цезия и рубидия устойчивы (разлагаются выше 

400 °С). 
О наличии у оксофторида ксенона (VI) XeOF, основных признаков 

свидетельствует существование соединений катионного комплекса 
XeOF* (например [ХеОЕз][5ЪЕ‹], кислотных — комплекса XeOF; (на- 

пример [NO][XeOFs]). Кислотная природа оксида ксенона (VI) ХеО; 
проявляется в наличии производных анионного комплекса ХеО?`, т.е. 

солей — оксоксенатов (VI), которые во многом напоминают оксосуль- 
фаты (VI). Ксенаты образуются при взаимодействии ХеО.; с щелочами. 

'Триоксид ксенона ХеО. — белое, нелетучее, чрезвычайно взрывча- 
тое соединение (АН, = 401,7 кДж/моль). Молекула ХеО. имеет струк- 

туру тригональной пирамиды (ZXeOXe = 103°, dy. 0 = 0,176 um). Tpu- 
е 

оксид легко образуется в результате гидролиза ХеЁРз, XeOF, или окис- 

лительно-восстановительного  (диспропорционирование) гидролиза 
XeF4, например, действием на эти соединения влажного воздуха: 

XeF, + H,O = XeOF, + 2HF 
XeOF, + 2Н2О = ХеО. + 4HF 

6XeF, + 12H2O = 2Хе0О. + 4Xe + 302 + 24HF 

Оксотетрафторид ксенона XeOF, — бесцветная жидкость, замерза- 

ющая при —28 °С. Молекула XeOF, имеет форму квадратной пира- 
миды. 

Производные ксенона (VIII) — оксид ХеО., оксофторид ХеО.Е. — 

преимущественно кислотные соединения. 

Молекула ХеО. имеет форму тетраэдра с атомом Хе в центре 

(1. 0 = 0,16 нм). Тетраоксид получают действием безводной HSO, на 

оксоксенат (УШ) бария при комнатной температуре: 

Ba,XeOg + 2Н250О.4 = 2BaSO, + XeQ, + 2Н2О 

В обычных условиях ХеО. — газ; медленно разлагается на Хе, ХеО. и 

О2. В твердом состоянии взрывается даже при —40 °C.



Раздел ill 

Химия а-элементов 

ГЛАВА 1. ОБЩИЕ ЗАКОНОМЕРНОСТИ 

$ 1. ЭНЕРГИЯ ИОНИЗАЦИИ И РАДИУСЫ АТОМОВ 
“ЭЛЕМЕНТОВ 

Элементы называются Также перегодными. Они расположены в 
периодической системе в больших периодах между s- и рэлементами. 
Как известно (см. табл. 3) характерной особенностью переходных 
элементов является то, что в их атомах заполняются орбитали не 
внешнего слоя (как 5 и рэлементов), a предвнешнего [(n—1)d- 
состояние] слоя. У 4-элементов валентными являются энергетически 
близкие девять орбиталей — одна п5-орбиталь, три пр-орбитали и пять 

(п — 1) 4-орбиталей: 

Приведем электронные конфигурации (валентные электроны) ато- 

мов 4-элементов 4-го периода периодической системы Д.И.Менделеева 

(и — для сравнения — кальция и галлия): 

Са Sc Ti № Ст Мп Fe Co Ni 

452 3445? 342492 3d34s2 3054s! 3449 3d84s2 3d74s2 348452 
Cu Zn Ga 

31049 349452 4524p! 

Во внешнем слое у атомов 4-элементов находятся 1—2 электрона 

(пз-состояние). Остальные валентные электроны расположены в 

(п — 1)4-<остоянии, т.е. в предвнешнем слое. 
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Подобное строение электронных оболочек атомов определяет ряд 

общих свойств 4-элементов. Так, их атомы характеризуются сравни- 

тельно невысокими значениями первой энергии ионизации. Как видно 

на рис. 12, при этом характер изменения энергии ионизации атомов по 

периоду периодической системы в ряду 4-элементов более плавный, 

чем в ряду s- и рэлементов. При переходе от 4-элемента Ш группы к 

4-элементу II группы значения энергии ионизации изменяются немо- 

HOTOHHO. Tak, на участке кривой рис. 12 Sc—Zn хорошо видны две 

площадки, соответствующие энергии ионизации атомов, в которых 

заполняются 34-орбитали по одному и по два электрона. Заполнение 

34-орбиталей по одному электрону заканчивается у Мп (34452), что 
отмечается некоторым повышением относительной устойчивости 4s?- 

конфигурации за счет проникновения 452-электронов под экран 34- 

конфигурации. Наибольшее значение энергии ионизации имеет Zn 

(3 410452). Это находится в соответствии с полным завершением 34- 
подслоя и стабилизацией электронной пары за счет проникновения 

под экран 349-конфигурации. Значения третьих энергий ионизации 

(см. табл. 5) также показывают, что наиболее устойчивы конфигура- 

ции Фу Мпи do y Zn. | 

В подгруппах 4-элементов значения энергии ионизации атомов в 

общем увеличиваются. Это можно объяснить эффектом проникновения 

электронов к ядру. Так, если у 4-элементов 4-го периода внешние 45- 

электроны проникают под экран 34-электронов, то у элементов 6-го 

периода внешние 65-электроны проникают уже под двойной экран 54- 

и 4Ёэлектронов. Например: 

9211 ... 3 42457; Ey = 0,66 МДж/моль 

40 ZY ... 3 40452464 425 52; Ey = 0,91 МДж/моль 

72H ... 4404} 145525 р65 426 52; Еи = 0,72 МДж/моль 

Поэтому у 4-элементов 6-го периода внешние 65-электроны связаны 

с ядром более прочно и, следовательно, энергия ионизации атомов 

больше, чем у 4-элементов 4-го периода. 

Размеры атомов 4-элементов являются промежуточными между 

размерами атомов 5- и р-элементов данного периода. Изменение ра- 

диусов их атомов по периоду более плавное, чем для 5- и р-элементов. 

В подгруппах 4-элементов радиусы атомов в общем увеличиваются. 

Важно отметить следующую особенность для подгруппы 4-элементов. 

Увеличение атомных и ионных радиусов в подгруппах 4-элементов в 

основном отвечает переходу от элемента 4-го к элементу 5-го периода. 

Соответствующие же радиусы атомов 4-элементов 5-го и 6-го периодов 

данной подгруппы примерно одинаковы. Это объясняется тем, что 
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увеличение радиусов за счет возраста- 

ния числа электронных слоев при пере- 

ходе от 5-го к 6-My периоду компенси- 

руется Ёсжатием*, вызванным заполне- 
нием электронами 4Ёподслоя у fone- 

ментов 6-ro периода. При аналогичных 

электронных конфигурациях внешних 

слоев и примерно одинаковых размерах 

атомов и ионов для 4-элементов 5-го и 

6-го периодов данной подгруппы харак- 

терна особая близость свойств. 

Отмеченным закономерностям не 

подчиняются элементы — подгруппы 

EsB 

140 |- с скандия. Для этой подгруппы типичны 
150! у : . 4 закономерности, характерные для co- 

‚ седних подгрупп $-—элементов. 

Рис. 210. Зависимость энер- Различие в закономерностях измене- 
гии ионизации атомов в под- ния энергии ионизации (рис. 210) и 
группах s-, р- и Фэлементов от | атомного номера элемента: атомных радиусов в подгруппах 4-эле- 

. для I группы приведены значения Ментов и подгруппах 5- и рэлементов 

Е,‘ для П группы — Е\ + Ey, для проявляется в различии характера 
Ш - + - .. П- Л + Ey + В, для IV груп- изменения свойств элементов и образуе- 
пы — Е] + Е? + Eg + Ед ;. 

мых ими соединений. Это видно, 

например, из характера изменения температуры плавления простых 

веществ (см. рис. 127), теплот образования однотипных соединений 

(см. рис. 132) 

$ 2. СТЕПЕНИ ОКИСЛЕНИЯ 4+ЭЛЕМЕНТОВ 

За немногим исключением 4-элементы проявляют переменную 

степень окисления. Почти для всех 4элементов, в частности, возможна 

степень окисления +2 — по числу внешних электронов в атомах. Выс- 

‘Waa степень окисления большинства 4-элементов отвечает номеру 

группы периодической системы, в которой они находятся, например, 

проявляется в оксидах: 

+3 +4 +5 +6 +7 +8 

Sc203 TiO, V2.0; CrO3 Mn2O7 FeO, 

В отличие от подгрупп 5- и рэлементов с увеличением атомного 

номера значение устойчивой степени окисления в подгруппах d- 

Е 
В этом случае }сжатие называется лантаноидным. 
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элементов возрастает. Так, оксид железа (VIII) FeO, неустойчив, в то. 

время как ОзО. — устойчивое соединение (ЛС. = —302 кДж/моль). 

Вследствие. разнообразия степеней окисления для химии 4-элемен- 

тов очень характерны окислительно-воестановительные реакции. По 

этой же причине почти каждый из 4-элементов имеет соединения, 

резко отличающиеся по своим кислотно-основным свойствам, напри- 

мер: 
+ 2 + 3 + 4 + 6 + 7 
Mn(OH). Mn(OH)3 Mn(OH), Н.МпО. HMnO, 

основание OcCHOBaHMe амфотерный кислота кислота очень 
средней силы‘ слабое гидроксид сильная сильная 

Общим закономерностям в химии 4-элементов не подчиняются 
подгруппы скандия и цинка. Первые по своим свойствам напоминают 
щелочно-земельные металлы и в подгруппе скандия проявляются 
закономерности, характерные для $-элементов. Подгруппа цинка рас- 
положена рядом с подгруппой галлия и является как бы переходной. 
В подгруппе цинка, одновременно с рядом признаков (элементов, 

заметно проявляются закономерности, характерные для р-элементов. 

§ 3. ПРОСТЫЕ ВЕЩЕСТВА 4-ЭЛЕМЕНТОВ 

‚Простые вещества, образованные переходными элементами, являют- 

ся металлами (число валентных электронов в их атомах заметно мень- 

ше числа валентных орбиталей). | 
Основной вклад в энергетику межатомной связи в простых вещест- 

вах 4-элементов вносят электроны 4-орбиталей, образующие ковалент- 
ные связи. Это особо заметно для 4-элементов середины семейства, 

атомы‘ которых имеют максимальное число непарных электронов. 

Вследствие прочности связи 4-металлы отличаются высокой энергией 

атомизации. Это определяет также их высокую температуру плавления 

(см. рис. 127) и кипения. 
В отличие от 5- и рэлементов в подруппах 4-элементов с увеличе- 

нием их атомного номера энергия химической связи в простых вещест- 

вах возрастает. Как полагают, причиной этого является усиление доли 

ковалентной связи, образованной за счет электронов (п — 1)4-орби- 

талей. 

Об упрочении химической связи свидетельствует увеличение эн- 

тальпии атомизации простых веществ. С упрочением химической связи 

в ряду металлов однотипной структуры в подгруппе возрастают эн- 

тальпии плавления и кипения, а следовательно, и температуры плавле- 

ния, кипения, возгонки (согласно Т = АН/А5), например: 
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Ti Zr Hf 

A Hay, K]UK/MONIb 1. ee ee eee 471 608 703 

A Han, Дж/(К-моль)........ и... 15,83 167 21,8 
А бил, Дж/(К+моль).......-..-..... 8,15 7,8 8,8 

Tan К... ee eee ... 1940 2125 2500 

A Нисп (при Ткип), кКДж/моль......... 429,1 582 661 

А исп (при Ткип), КДж/моль......... 121,0 125,2 120,2 

Thum К... еее ee es 3600 4610 4890 

Характер изменения энергии связи в 4-металлах объясняет, почему 
с увеличением атомного номера устойчивая степень окисления элемен- 
тов подгруппы увеличивается. Tak, для титана устойчивы оксиды Т1О, 
Ti,03, ТЮ.2 и фториды TiF,, ПЕ. TiF4, а для циркония и гафния — 
2х0, НЮ. И ZrF 4, HfF 4. 

Этот экспериментальный факт на примере фторидов можно объяснить 

следующим образом. Образование соединения из простых веществ сопровожда- 

ется затратой энергии для разрыва связей в простых веществах и выделением 

энергии при взаимодействии образовавшихся атомов. Энергия разрыва, связей 

в металле (энтальпия атомизации) значительно больше, чем энергия разрыва 

связей в молекуле фтора. При образовании OF2, OF3, ЭЕ. затрата энергии Ha 

атомизацию металла одна и та же. Но при соединении атомов Э и Е в случае 

‘образования ЭЕ2 энергии выделяется меньше, чем в случае образования OF3 и 

ЭЕ.. Следовательно, если энергия атомизации металла достаточна велика, то 

энергетически оправдано, когда образуются высшие, а не низшие фториды. 

Поскольку в подгруппах 4-элементов теплота атомизации с увеличением атом- 

ного номера элемента возрастает, наиболее характерными становятся фториды 

для высших степеней окисления элементов. 

ГЛАВА 2. КООРДИНАЦИОННЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
4-ЭЛЕМЕНТОВ 

Значительная часть соединений переходных элементов относится к 
числу координационныг. Среди последних весьма разнообразны комп- 
лексные соединения 4-элементов. Напомним, что для координацион- 
ных соединений характерно то, что в структуре их кристаллических 
решеток нет отдельных молекул данного соединения (например, NaCl, 
CoO, K4[Fe(CN)g]). Каждый атом (ион) в таких соединениях окружен 
‘некоторым числом лигандов (атомы, ионы или группировки атомов). 
Если подобные комплексы (центральный атом и окружающие его 
лиганды) при переходе соединения в раствор не разрушаются, то 
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такие координационные соединения относятся к колтлексным. Сопо- 
ставим структуры двух координационных соединений: CoO (структур- 

ный тип NaCl, см. рис. 69, А) и [№(МН3)в]СЁ (см. рис. 68). Очевидно, 
что последнее соединение является комплексным, a CoO к комплекс- 

ным соединениям не относится. 
Для объяснения образования и свойств комплексных соединений в 

настоящее время применяются теория валентных связей (TBC), тео- 

рия кристаллическозо поля (ТКП) и теория молекулярных орбиталей 
(TMO). . 

Описание комплексных соединений с позиций TBC было дано 

ранее. В настоящее время теория валентных связей применительно к 
комплексным соединениям потеряла свое былое значение. При всех 
своих достоинствах она не объясняет ряд важных свойств соединений, 
в частности их спектры поглощения, магнитные свойства и др. 

$ 1. ОПИСАНИЕ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ С ПОЗИЦИЙ 
ТЕОРИИ КРИСТАЛЛИЧЕСКОГО ПОЛЯ 

Теория кристаллического поля основана на предложении, что 

между комплексообразователем и лигандами осуществляется чисто 

электростатическое взаимодействие (ионная связь). Однако в отличие 

от классических электростатических представлений в теории кристал- 

лического поля учитывается влияние электростатического поля лиган- 

дов на энергетическое состояние электронов комплексообразователя. 

Первоначально теория кристаллического поля была применена для 

объяснения свойств кристаллических веществ и отсюда получила свое 

название. Однако она равно применима к любым системам геометри- 

чески правильно расположенных электрически взаимодействующих 

частиц, например к отдельному комплексному иону. 

Рассмотрим основные положения теории кристаллического поля на 

примере одноядерных комплексов 4-элементов. Напомним, что пять 4- 

орбиталей по разному располагаются в пространстве относительно 

атомного ядра. Орбиталь 4,3 сконцентрирована вдоль оси 2, орбиталь 

42-2 — вдоль осей ги у, тогда как орбитали 4ху, 4х; и dyz расположе- 

ны по биссектрисам между осями (см. рис. 8) *. 
В свободном атоме или ионе все пять 4-орбиталей одного и того же 

*Орбитали dio и 4.2.2 обычно обозначают d,, a орбитали dry, drz и dyz 

обозначают 4. 
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Рис. 211. Орбитали 4 2-1 (а) и dzy (6) в октаэдрическом поле ли- 

гандов 

уровня имеют одинаковую энергию, т.е. они вырождены. Если ион d- 

элемента внести в центр сферы равнораспределенного отрицательного 

заряда (гипотетический случай), то на все пять электронных облаков 

будет действовать одинаковая сила отталкивания. В результате оттал- 

кивание между этой сферой и 4-электронами приведет к возбуждению 

d-ypOBHA, однако вырождение не снимается. 

Иная картина возникает, если ион попадает в октаэдрическое, 

тетраэдрическое или иное окружение (менее симметричное, чем сфери- 

ческое). Допустим, положительный ион 4-элемента находится в ок- 

таэдрическом — окружении отрицательно заряженных ионов 

или полярных молекул (рис. 

Ef dy2_y2, d,2 211). В этом случае 4.2 ~ И 

42-2 - электроны испытывают 

dey Paid * большее электростатическое 

р Ак, отталкивание OT лигандов, чем 
= 49 Kors dzy-, dyz- И dzz - электроны 

(puc. 211). 
р. my Следовательно, энергия 4- 

d == dy2-y2,d,2, электронов в этих условиях не 

= day dea» dys одинакова: в 42- и d,, -2- 

Свободный cepa: Мон oon ое состоянии энергия выше, чем 
ческом поле поле В ту -, ат» -, dyz ~ СОСТОЯНИИ. 

Таким образом, если в свобод- 

Рис. 212. Расщепление фуровня крис- HOM или находящемся в сфе- 
таллическим полем разной симметрии рическом поле ионе пять 4- 
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орбиталей имеют одинаковую энергию, то в октаэдрическом поле 
лигандов они разделяются на две группы с разными энергиями — в 
три и две орбитали (рис. 212). 

Для тетраэдрического окружения картина расщепления 

будет обратной. В этом случае наиболее близки к лигандам dzy -, 4х; - и dyz - 

орбитали (рис. 213). Следовательно, 4ху -, dyz - и dyz - электроны испытывают 

_ большее электростатическое отталкивание, чем 42-и 4,2. у2 - электроны. 

Поэтому 42-и 4,2..2- орбитали обладают низкой, a dry -, хх - и 4: -. -y2 y 

орбитали — более высокой энергией (cM. рис. 212). 

Энергетическая разность 4-уровней А называется энерзией pacwen- 

дения. Степень расщепления 4-уровня зависит от конфигурации комп- 

лекса, природы лиганда и природы комплексообразователя. Как видно 

из рис. 212, разным пространственным конфигурациям комплексов 

соответствует разное значение A. 

Для тетраэдрического окружения значение A меньше, чем для октаэдри- 
ческого окружения. Если лиганды и их расстояние от комплексообразователя 
одинаковы, то А для тетраэдрического окружения составит 4/9 октаэдрическо- 
го окружения (Атетр = 4/эДокт). 

При одном и том же центральном ионе и одинаковой конфигурации 
комплексов значение А тем больше, чем сильнёе поле, создаваемое 
лигандами. По способности вызвать расщепление 4-уровня лиганды 
можно расположить в следующий ряд: СО, СМ>МО;>МНз>МС5`> 

>ОН>.>ОН`>Е`>СГ>Вг`>Г. Этот ряд, называемый ‘спектрогимичес- 
кии, был найден в результате экспериментального исследования спект- 
ров комплексов и квантово-механических расчетов. 

| 

1 
а 0 

Рис. 213. Орбитали 4 2 (а) и 4х (6) в тетраэдрическом поле 

лигандов 

553



На величину расщепления уровней энергии кристаллическим полем влияют 

заряд центрального иона и тип имеющихся у него 4-электронов. С возрастани- 

ем заряда иона значение А увеличивается, так как лиганды ближе подходят к 

иону и, следовательно, вызывают большее расщепление 4-уровня. В подгруп- 

пах 4-элементов при переходе от 4-го к 5-му и в особенности к 6-му периодам 

значение А однотипных комплексов заметно возрастает. Это объясняется тем, 

что 44- и 54-орбитали простираются в пространстве дальше от ядра, чем 3d- 

орбитали. Это отвечает более сильному отталкиванию электронов и лигандов и 

соответственно большему расщеплению 44- и 54-уровней по сравнению с 34- 

уровнем. 

Низко- и высокоспиновые комплексы. Теория кристаллического 
поля достаточно просто и наглядно объясняет магнитные свойства 
комплексов, их спектры и ряд других свойств. Для понимания этих 
свойств необходимо знать характер распределения электронов по 4- 
орбиталям иона, находящегося в поле лигандов. Последнее зависит от 
соотношения значений энергии расщепления A и энергии отталкива- 
ния электронов друг от друга. 

Если энергия межэлектронного отталкивания оказывается больше 
энергии расщепления, то пять 4-орбиталей последовательно заполня- 
ются сначала по одному, а затем по второму электрону. Это случай 
слабого поля. Если же энергия расщепления А превышает 
энергию межэлектронного отталкивания, то сначала полностью запол- 
няются орбитали с меньшей энергией, а затем орбитали с большей 

энергией. Это случай сильного поля. 
В качестве примера рассмотрим характер распределения 34-элект- 

ронов иона Со3* при образовании октаэдрических комплексов [СоЁЕ6|3` 
и [Со(МНз)в]3*. В свободном ионе Со3* (34) электроны располагаются 
следующим образом 

Coit (dS) ЖЕ — — — —. 

4p 

Рассчитано, что энергия отталкивания электронов одной и той же 
орбитали для иона Со3З* равна 251 кДж/моль, энергия расщепления 

его 34-орбиталей в октаэдрическом поле ионов Е^ составляет 156 
кДж/моль, а в поле молекул NH3 — 265 кДж/моль. 

Таким образом, в поле ионов F- значение A невелико. Поэтому 

число непарных электронов на орбиталях расщепленных уровней Co%t 
такое же, как и в свободном ионе (рис. 214). Но в сильном поле, созда- 

ваемом молекулами МНз, энергия расщепления ббльшая, и энергети- 
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А —28эВ 

Высокоспиновый Ион Со?* (45) Низкоспиновый 
комплекс в сферическом комплекс 

3— [CoF,] поле [Co(NH;),]** 

Рис. 214. Распределение d-onextpoHoB по орбиталям иона 
Co?+ октаэдрических комплексов [СоЁРв]3` и [Со(МНз)в]3* 

чески более выгодно, когда фэлектроны иона Со3* располагаются 

только на нижних 4-орбиталях. 
По характеру распределения электронов по орбиталям Со3* ион 

[СоЕв]3` является высокоспиновым (четыре непарных электрона), а ион 
[Со(№МНз)6|3* — низкоспиновым комплексом (непарные электроны отсут- 
ствуют). 

Приведем еще один пример. Можно показать, что из двух октаэд- 
рических комплексов Со?* (47) — [Со(ОН.)6]2* и [Со(СМ)в]4^ — первый 
является высокоспиновым (три непарных электрона), второй — низко- 
спиновым (один непарный электрон). 

В соответствии с характером распределения электронов по 4-орби- 
талям комплекс [Со(МНз)6]3* диамагнитен, а комплексы [CoF]*, 
[Со(ОН2)6]?* и [Со(СМ)6]4 парамагнитны. Об этом же свидетельствуют 
экспериментальные данные. 

Как уже указывалось, в подгруппах 4-элементов при переходе от 4- 
го к 5-My и в особенности к 6-My периодам значение А однотипных 

комплексов возрастает. Поэтому комплексы 44- и 54-элементов почти 
всегда низкоспиновые. 

Значение параметра расщепления обычно определяют по спектрам поглоще- 

ния соединений. Кванты света, возбуждающие переход электронов с нижних d- 

орбиталей на верхние, соответствуют видимой области спектра, и значения А 

лежат в пределах (1—4) эВ. Этим объясняется тот факт, что соединения d- 

элементов обычно окрашены. 

Теория кристаллического поля позволяет объяснить многие свойства d- 
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элементов и их соединений. Так, представления ТКП можно использовать для 

описания кристаллических соединений. Если допустить, что кристалл состоит 

из ионов, то каждый из ионов 4-элемента находится в поле отрицательных 

ионов. Это приводит к расщеплению 4-уровня иона 4-элемента, что определяет 

магнитные свойства его соединений, их окраску и другие свойства. 

Рассмотрим, как влияет 4-электронная конфигурация на радиус двухза- 

рядного иона, находящегося в октаэдрическом окружении ионов лигандов в 

кристалле. На рис. 215 приведен график зависимости радиусов ионов ряда 

Ca2*—Zn2* от атомного номера элемента. Эти ионы имеют электронные конфи- 

гурации: 

Са?* 5с2* Т12* \2* Cr2* Mn2* Fe2* Со2* Ni2* Cu2* Zn?2t 

40 gd dd 4 dd $ dé ФТ d8 9 20 

Если бы не было влияния кристаллического поля, то радиусы ионов долж- 

ны были бы монотонно уменьшаться по мере увеличения заряда ядра, (атомно- 

го номера элемента), что на рис. 215 показано пунктирной кривой. Она прохо- 

дит через точки, соответствующие сферически симметричным ионам Ca?*(d°), 

Mn?*(d>), 7п2*( 419). 

“4H гидр 

Ly Lye, yy yy ys 1 ОО О ОВ ОНИ ОИ 
Ca? i? cre Fet NZ m2" Са?* Ti2* Сг?* Fe2+ №42* 702 

56? v2 Ма” Со? Си? Sc?* У? Мп? Co?* Си 
OG 

a 

Рис. 215. Изменение энтальпии гидратации (а) и радиусов двухзарядных 
ионов (6) в ряду Ca** — Zn2* 

Действительные же значения радиусов ионов (кроме Са?*, Мп?*, Zn?2*) 

лежат ниже пунктирной кривой. Объяснить этот факт можно с. позиций ТКП. 

Отрицательный заряд электрона, находящегося на, 4,-орбитали, концентриру- 

‚ется в области между лигандами (см. рис. 211, 6). Заряд же @„голектрона 

‚ концентрируется непосредственно в направлении лигандов (см. рис. 211, а). 

Следовательно, 4.-электроны экранируют ядро иона (заслоняют его от лиган- 

дов) в меньшей степени, чем 4 „-электроны. Поэтому появление электрона на, 

4. -орбитали приводит к относительному усилению притяжения отрицательно 

заряженного лиганда к положительно заряженному иону элемента и их 
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‚ сближению. Это объясняет уменьшение эффективного радиуса в ряду Ca2*(d?) 

— Sc?t( 4; )—Ti?*( d? )—V?*( 4. ) И Мп?*( 4 do) Fe 4 Со” 4 4.) 

—№2*( 4 4.) Появление же электрона на 4„-орбитали усиливает 

экранирование ядра иона и препятствует приближению к нему лиганда, что 
вызывает относительное увеличение радиуса в ряду V2*( 43)—Сг?*( 4. 4.)— 

—Mn( 43 4? №12*( 46 d2 u2*( 46 d3)—Zn( 46 44). n(d2d2) и Ni?*(d8d2)—Cu?*( dB d8)—Zn( dB a) 
Отмеченная ‘закономерность ‘позволяет объяснить характер изменения в 

ряду Са2*—7п2* теплот гидратации ионов (рис. 215). Теплота гидратации 

ионов (при одинаковом заряде) зависит от их радиуса. Наибольшая теплота 

гидратации у иона с наименьшим радиусом (№2*), наименьшая теплота гидра- 

тации — у иона с наибольшим радиусом (Са?*). 
Поскольку от размеров ионов зависят энергия кристаллической решетки, 

энтальпия образования, энергия Гиббса образования и др., то в изменении 

этих свойств в ряду 4-элементов наблюдаются аналогичные закономерности 

(см., например, рис. 131, в, a рис. 150). 

`Теория кристаллического поля, как мы видим, дает возможность 

объяснить многие свойства соединений. Однако, поскольку в ней учи- 

тывается лишь воздействие лигандов на комплексообразователь, а 

сами лиганды рассматриваются как неизменные частицы, ее примене- 

ние существенно ограничено. 

$ 2. ОПИСАНИЕ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ С позиций 
ТЕОРИИ МОЛЕКУЛЯРНЫХ ОРБИТАЛЕЙ 

Наиболее обобщенной и перспективной теорией, объясняющей 

строение и свойства комплексов, является теория молекулярных орби- 

талей. Она рассматривает комплексообразователь и лиганды как еди- 

ное целое — комплекс. _ 

Октаэдрические комплексы без л-связывания. Рассмотрим октаэд- 

рические комплексы 4-лементов. Система координат взаимного распо- 

ложения комплексообразователя и лигандов октаэдрического комплек- 

са состава МЬ показана ниже: 

7.4 

| 
L Г 

---L—-M—L--=2 
и | 

/ Г 
| 
| 
[| 
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Рис. 216. Орбитали центрального атома и 
отвечающие им по симметрии сочетания ор- 
биталей лигандов 

Валентными у 4-элементов. 

являются энергетически 

близкие п5-, пр-внешнего и 

(n—1) 4-орбитали пред- 
внешнего уровней. Kak 
указывалось ранее, молеку- 

лярные орбитали образуют- 

ся при энергетической 

близости и определенном 

пространственном соответ- 

ствии орбиталей взаимо- 

действующих частиц. Пред- 

положим, что у лигандов в 

образовании связи прини- 

мают участие лишь орбита- 

ли, которые расположены 

на осях по направлению к 

центральному атому, а 

потому по условиям сим- 

метрии к л-связыванию они 

не способны. Иными слова- 

ми, рассмотрим случай 

октаэдрических комплексов 

без л-связей. 

На рис. 216, а,б показаны возможные комбинации о-типа валентных 

орбиталей центрального атома и отвечающие им по симметрии сочета- 

ния орбиталей лигандов. Если совместить изображения соответствую- 

щей орбитали центрального атома и изображение орбиталей лигандов, 

то возникает картина их перекрывания. Как видно на рис. 216, s-op6n- 

таль комплексообразователя благодаря сферической симметрии оди- 

74 

Рис. 217. 4х,-Орбиталь центрального атома, и сочетания орбиталей лигандов 
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наково перекрывается с орбиталями каждого из шести лигандов, рас- 

положенных по осям октаэдра. Это приводит к образованию семицент- 

ровых связывающей и разрыхляющей молекулярных оорбиталей (с. 

* M os). 

Каждая из трех орбиталей р-типа может перекрываться с орбиталя- 

ми лигандов, расположенных по оси вытянутости гантели. Это отвеча- 

ет образованию трехцентровых, трех связывающих и трех разрыхляю- 
м , жж ож щих о„-орбиталей (о бу O/H OF, бу, 0’). 

Орбитали 4, -yo Ml do-Tulla перекрываются с орбиталями лигандов, 

расположенных по оси вытянутости их лепестков. При этом образуют- 
ся две связывающие и две разрыхляющие молекулярные в-орбитали 

* * 

(92-2, 4.2 И 9 52-2 И 92). 

Что же касается орбиталей dyy-, 4,г и 4хотипа, то, поскольку их 

лепестки вытянуты по биссектрисам углов октаэдра, с орбиталями 
лигандов они не комбинируются (рис. 217). В октаэдрических комп- 
лексах без л-связывания они играют роль одноцентровых несвязываю- 
щих орбиталей, локализованных при центральном атоме. Их обознача- 
ют ло; (т, 

| 
E 

| 

п, т. 
ту уг’ 12 

талям: 

АО о АО АО MO AO 

№ fe 

\ Ox ву © | 0х of of ate ve eee} У 2 

4р /” os \ Е | / сх \ -+ и \ 4p / —_— | 

\/ * \\ | / 4 6:2 о’: \\ 
4s 9х2? O72 \ 4s У И \\ 

i \ TW \ 
3d \y `\\ м Ane, же, хо, Wl 

Apt tt о мон \ |: Hay \ 
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Рис. 218. Схема распределения валентных электронов по молекулярным орби- 

низкоспинового комплекса [Co(NH3)¢]°* 
а- октаэдрического высокоспинового комплекса [СоЕб]3`; 6 — октаэдрического 
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Относительное энергетическое расположение молекулярных орбита- 

лей октаэдрических комплексов 4-элементов показано на рис. 218. 

Октаэдрические комплексы в основном состоянии имеют семь энер- 

гетических уровней, три из которых связывающие, три — разрых- 

ляющие и один — несвязывающий. 

В зависимости от степени вырождения молекулярные энергетические 

уровни обозначают: а — однократно, е — двукратно и { — трехкратно вырож- 

денные уровни. Соответственно молекулярные б.-орбитали обозначают симво- 
* e * , _ _ *, _ _ лами аси а, ; Oy орбитали eg M ©: 0 орбитали ИН, т 

орбитали — tg. Индексы 9 14 29, lu означают симметрию орбиталей, 

звездочка — разрыхляющую орбиталь. (О смысле символов 9 и и см. 

пояснение к табл. 7.) 
Рассмотрим распределение электронов по МО высокоспинового 

комплекса [CoF.]® (рис. 218, а) и низкоспинового комплекса 
[Со(МНз)6]3* (рис. 218, 6). Как видно, из 18 валентных электронов Со3* 
(6 электронов) и лигандов (12 электронов) 12 электронов находятся на 
шести связывающих молекулярных o- орбиталях. Остальные 6 элект- 
ронов в ионе [СоЁ‹]3* распределяются на несвязывающих лу-и раз- 

рыхляющих ту - орбиталях: 

276 оАл°А т *2 бота 1”, 

а в ионе [Со(МНз)6]3* — только Ha несвязывающих лд-орбиталях: 

2 76 °6 бт . 

Различие в характере распределения электронов на т.- и OG - 

орбиталях зависит от значения А и определяется условиями, 

рассмотренными в предыдущем параграфе. 

Сопоставление теорий МО, ВС и КП. Теория молекулярных орби- 
талей дает самый общий подход к описанию свойств комплексных 

соединений, объединяя идеи теории валентных связей и теории крис- 

таллического поля (рис. 219). Шести электронным парам связываю- 
щих о-орбиталей октаэдрического комплекса в рамках теории валент- 

ных связей отвечает шесть о-связей. Они возникают за счет донорно- 

акцепторного. взаимодействия 425р3-гибридных орбиталей комплексо- 

образователя и электронных пар шести лигандов. Что же касается 

молекулярных ту- и о 1-орбиталей, то в теории кристаллического поля 

они соответствуют 4-орбиталям, возникающих при расщеплении 4- 
уровня в октаэдрическом поле лигандов (см. рис. 212). 
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Рис. 219. Сопоставление теорий молекулярных орбиталей (ТМО), 
валентных связей (ТВС) и кристаллического поля (ТКП) примени- 
тельно к октаэдрическому комплексу фэлемента, 

Спектрохимический ряд лигандов. Последовательность расположе- 

ния лигандов в спектрохимическом ряду в рамках теории молекуляр- 

ных орбиталей можно объяснить следующим образом. Чем больше 

степень перекрывания исходных орбиталей, тем больше энергетическое 

различие между связывающими и разрыхляющими орбиталями и тем 

больше А. Иначе говоря, значение A растет с усилением связывания 

металл — лиганд. На значение A, кроме того, существенное влияние 

оказывает л-связывание между центральным атомом и лигандами. 

Рис. 220. 4; Орбиталь центрального атома (а) и отвечающие ей по 
симметрии сочетания р- (6) и п”- (в) орбиталей лигандов, приводящие 
к образованию молекулярных орбиталей октаэдрического комплекса 
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Если лиганды имеют орбитали (пустые или заполненные), которые по 

условиям симметрии способны к перекрыванию с 4у- dyz- и dzz - 

орбиталями центрального атома, то диаграмма молекулярных орбиталей 

комплекса существенно усложняется. В этом случае к молекулярным 

орбиталям б-и в*-типа добавляются молекулярные орбитали 7- и т *- типа. 

Орбитали лигандов, способные к х-перекрыванию, — это, например, р-и 

d-aToMHble орбитали или молекулярные л- и т*- орбитали двухъядерных 

молекул. Ha рис. 220 показаны сочетания орбиталей лигандов и 4хгорбиталь 

центрального атома, которые по условиям симметрии могут комбинироваться с 

образованием молекулярных л- орбиталей. Аналогичным образом могут 

комбинироваться 4х; - орбиталь и сочетание молекулярных л- орбиталей или 

атомных 4- орбиталей, а также сочетания других типов орбиталей лигандов. 

Участие dy -, 4у;-и 4х, - орбиталей в построении л- орбиталей приводит 

к изменению А. В зависимости от соотношения энергетических уровней 

орбиталей центрального атома и комбинируемых с ними ‘орбиталей лигандов 

значение А может увеличиваться или уменьшаться (рис. 221). Как видно на 
рис. 221, а, если в л-взаимодействии принимают участие орбитали лигандов, 

лежащие выше, чем орбитали центрального атома, то А возрастает. Подобный 

случай имеет место при участии в перекрывании свободных 4- или п*- 

орбиталей лигандов. При образовании Л- орбиталей комплекса часть 

электронной плотности центрального атома переносится к‘лигандам М > L. 

Такое л-взаимодействие называют дативным. 

Если же в т-взаимодействии участвуют орбитали лигандов, энергетически 

более низкие, чем 4гу-, dyz- и 4х. - орбитали центрального атома, то A 

становится меньше значения, характерного для комплексов с одними лишь o- 

связями (рис. 211, 6). Подобный случай характерен при Участии занятых 

| Е oo 
x / \ 

х / \ 

или 4 | \ 
36 м * 

\ с. \_ _ 0. —_—-__ Ci 

\ \ А 7” a ` 

ом и м 
\ „=“ . \ х 

LL х 7 илир *, N / 

Ty 
ds или Орбитали Орбитали Орбитали р- или 
R= комплекса комплекса комплекса п - 

орбитали Cc O-4H с в-связями Co-HR- орбитали 
лиганда х-связями связями — лиганда 

а 6 

Рис. 221. Влияние т-связывания на величину А 
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> * > 
электронами р- или т- орбиталей лигандов. При образовании т `- орбиталей 

комплекса некоторая часть электронной плотности от лигандов переносится к 
Л 

центральному атому [ -% М. В таком случае тл-взаимодействие называют 

донорно-акцепторныл. 

В комплексах между лигандами и центральным атомом кроме о0- 

связывания возможно два типа л-взаимодействия: 

дативное M—L ‚ где М - донор, L — акцептор, 

донорно-акцепторн09е МТ, ‚ где М -акцептор, L — донор. 

Лиганды, являющиеся л-акцепторами, вызывают большее расщеп- 

ление 4-уровня; лиганды, являющиеся л-донорами, наоборот, вызыва- 

ют малое расщепление 4-уровня. По характеру o- и л-взаимодействия 

лиганды можно подразделить на следующие группы: 

б-Доноры...... еее ен, NH3, МВ, NCS 

o-JloHophl, слабые л-доноры....... F-, ОН`, Н›О, ROH, В2О 

о, т-Доноры, слабые л-акцепторы .. СТ, Вт’, Г, SH”, SCN” 

с-Доноры, л-акцепторы.......... CN’, СО, NO, PRs, N О, 

л-Доноры, л-акцепторы.......... СеНв, С2На 

Сказанное объясняет порядок расположения лигандов в спектрохи- 
мическом ряду: 

CO, CN" > МО; > МН: > NCS” > ОН. > ОН" >F > МСУ, СГ >Вг > Г 
‘ a - - —/ = * — - = 7 

0-доноры, 0-доноры 0-, л-доноры O-, п-доноры, 

л-акцепторы слабые л-акцепторы 

Тетраэдрические комплексы с л-связыванием. В тетраэдрических комплек- 

сах и молекулах 4- элементов типа MnO;, СгО?`, TiCl, и им подобных в обра- 

зовании связей принимают участие пять (n—1)d-, одна ns- u три пр - орби- 

тали центрального атома и по три р - орбитали от каждого из четырех лиган- 

дов. Из 21 исходной атомной орбитали центрального атома и четырех лигандов 

образуется 21 молекулярная орбиталь (рис. 222). 

В отличие от молекул и комплексов типа СНа, NHj, BH; (см. рис. 45) в 
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‘AO MO АО тетраэдрических комплексах и 

молекулах 4- элементов вклад в 
ка (2 0х о oF образование 0- орбиталей вносят 

р 2. Ry: Я у не только $- и р- но и 4ту, 

пр , p— on \ dyz-, @;- орбитали центрального 

| \ атома. Кроме того, в тетраэдри- 
as \ м ae i Ree Я Bry \ ческих комплексах (молекулах) 

W Ae o%, 0%} 4- элементов большую — роль 

Wo, ——\\ играет  л-связывание, которое 
х2—у2 ®,2 \ 

(n-1)d \ осуществляется с участием как 
К Ро о я ях 

р- так и всех 4- орбиталей 
x 

комплексообразователя. 

Из 21 молекулярной орбитали 

x бу 9: | тетраэдрического комплекса 
в. в в. | xz бу: ый | четыре играют роль O- и четыре 

в, o*-, пять являются л-, пять 7 *- 

Рис. 222. Энергетическая диаграмма ор- И ТРИ Р- орбитали, принадлежа- 
биталей тетраэдрического комплекса с = щие  лигандам, играют роль 

связями несвязывающих л”- орбиталей. 

Распределение электронов по молекулярным орбиталям тетраэдрического 

комплекса рассмотрим на примере иона MnO]. Этот ион содержит 24 валент- 

ных электрона (семь электронов Мп, по четыре электрона от каждого из ато- 
мов О и один за счет заряда иона). 

Электронная конфигурация иона MnO} в свободном состоянии: 

a8 107° 6, 

В представлениях теории валентных связей это распределение электронов 

означает, что в ионе МпО’ имеются четыре 09- и пять т- связей, а атом Мп 

находится в гибридном $р3- (или &3-) состоянии, стабилизированном л-связы- 

ванием. 

Аналогичный характер распределения валентных электронов в ионах и 

молекулах типа VO3$", CrO2-, 11047, TiCly, изоэлектронных иону MnOj. В 

подобных ионах и молекулах электроны располагаются только на связываю- 

щих и несвязывающих МО, что определяет их устойчивость. 

Окраска комплексов. Соединения 4-элементов обычно окрашены. 

Это объясняется переходом электронов с более низкого на более высо- 

кий свободный энергетический уровень, который осуществляется за 

счет поглощения квантов видимого света. Например, водный раствор 

соединений Ti (Ш) имеет фиолетовую окраску. Цвег объясняется. 
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спектром поглощения комплекса [Т(ОН>)в|3* (рис. 223). Этот октаэд- 
рический комплекс имеет электронную конфигурацию 

91210. 

Возбуждение электрона с т. в oa состояние требует поглощения 

кванта энергии Д: 

at 

} 4 
A 

+ 
Как видно из рис. 223, это соответствует поглощению излучения с 

‚ длиной волны 500 нм. Таким образом, растворы [ТКОН.)6]3*, поглоща- 
ющие желтые лучи, пропускают синие и красные, поэтому окраска 

растворов оказывается фиолетовой. 

Изучение спектров поглощения соединений позволяет определить 

A: 

A= EN) Е = ви = he/X. 

Для иона [ТКОН>)в|3* А равно 238 кДж/моль. 
Спектры поглошения комплексов, содержащих более одного Tq - 

электрона, сложнее, так как в этом случае возможно большее число 
переходов электронов. Рассмотренный 

тип электронного перехода называется 
4-—-4-переходом. 100 

Причиной окраски комплексов могут 

‚быть также так называемые электронные 

переходы с переносом заряда. Tak, 

окраска ионов типа MnO; (фиолетовый) и 

По
гл
ощ
ен
ие
, 

Vo
 

З | 

'СгО?” (желтый) объясняется переходом 

несвязывающих 7° — электронов (локализо- 0 | l 

ванных при атомах кислорода) Ha 7 4- aad que оны 4m и 

и с. . Сп КТ 
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$ 3. ЭЛЕКТРОННАЯ КОНФИГУРАЦИЯ 
КОМПЛЕКСООБРАЗОВАТЕЛЯ И СТРОЕНИЕ КОМПЛЕКСОВ 

Проявление той или иной пространственной конфигурации комп- 

лексов существенно зависит от характера распределения электронов по 

молекулярным орбиталям и от значения A. Так, в октаэдрическом 

комплексе электронная плотность наиболее симметрично распределя- 

ется при следующих электронных конфигурациях: 

Комплекс Центральный атом (ион) 

01213 а3 - Cr (Ш), Mn (IV) 

012т* 8g #2 45 - Ма (II), Ее (Ш) 

012160 12 d 8 - Ni (II) 

012т°6 46 - Со (Ш), Fe (II), Pt (IV), Pd (IV) 

Следовательно, октаэдрические комплексы наиболее характерны 
для ионов с конфигурацией 43, d u 48, а при болыпом значении A —с 

конфигурацией @. 
При других электронных конфигурациях наблюдается большее или 

меньшее искажение октаэдрической структуры. Так, при конфигура- 
циях электронной оболочки центрального иона (атома) 4 — Ст (П).. 
Mn (Ш) и d — Cu (II) распределение электронов по молекулярным 
орбиталям уже несимметричное: 

от Зо И 12 тва 43, 

Наличие одного (при d‘) или трех (при 4) электронов Ha молеку- 
лярных 9 5 орбиталях соответствует ослаблению двух из шести о0- 

связей металл — лиганд. Поэтому четыре из шести лигандов Ё, распо- 

ложенные по углам квадрата, оказываются ближе к центральному 

иону, чем два других, расположенных над и под этим квадратом: 

L 

Lester 
nin 

L 

При большом значении A описанное искажение конфигурации может 

оказаться столь существенным, что приведет к пПерерождению октаэдра в 

566



плоский квадрат. Последнее наблюдается в ряде комплексов Cu (II) — 43, 

например Cu(CN)2°. 

Для конфигурации 48 при болыпом значении А октаэдрическая структура 

также не характерна, так как два электрона располагаются на сильно разрых- 

ляющих © г орбиталях. В таком случае типичны комплексы в виде плоского 

квадрата. Именно такие комплексы дают Pt (II), Pd (П) и Au (III) (электрон- 
ная конфигурация 43), как 4- элементы 5-го и 6-го периодов, обладающие 

высоким значением Д. 
Поскольку ионы CN™ создают сильное поле (значение А велико), квадрат- 

ное строение имеет также ион №(СМ)2` [конфигурация № (II) — 4]. 

При большом значении А октаэдрические комплексы не характерны также 

для атомов и ионов с конфигурацией 47, так как при этом один электрон 

заселяет сильно разрыхляющую 70 орбиталь. В этом случае (например, с 

лигандами сильного поля С№ или СО) более типичны димерные комплексы с 

б-связями металл — металл: 

L L 

oS en a HG L 
L L L 

Ha проявление той или иной структуры влияет также размер ли- 
гандов, которые, естественно, взаимно отталкиваются. Так, Мп?* и 
Ре3* (4) с фторид-ионами Е` дают октаэдрические комплексы Мп и 

FeF3", а с более крупными по размерам хлорид-ионами СГ — тетраэд- 

рические MnCl?” и ЕеС]?2`. 

Другие факторы, определяющие строение комплексов, будут рас- 

смотрены при изложении соответствующего материала. 

$ 4. КОМПЛЕКСЫ С ОРГАНИЧЕСКИМИ ЛИГАНДАМИ 

Для химии 4- элементов очень характерны комплексы с молекулами 

органических соединений с m- связями (CgHe, CoH4, С2Н2 и др.). 

Комплекты с циклическими ненасыщенными молекулами. Рассмотрим 

производные 4- элементов типа Cr(CgHg)o и Fe(CsHs)o. Дибензолхром 

Cr(CgHg)2 (т. пл. 284°C) и ферроцен Ее(С5Нь)› (т. пл. 173°C) — устойчивые 

кристаллические вещества соответственно темно-коричневого и оранжево-ко- 

ричневого цветов. Эти соединения диамагнитны. 
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ОЭ Сг, Ее @c он 

Рис. 224. Строение дибензолхрома Сг(СёНв)2 и фер- 
роцена Fe(CsHs)o 

Как показывают рентгеноструктурные исследования, в молекулах подобных 

соединений атом металла находится посередине, а по обе стороны от него в 

параллельных плоскостях расположены органические циклические молекулы 

(рис. 224). Такие соединения получили название сэндвичевых (бутербродных) 

структур. 

Образование подобных соединений обусловлено способностью лигандов 

типа CgHg и CsHs к т-дативному и л-донорно-акцепторному взаимодействию с 

атомом (ионом) элемента за счет подходящих по условиям симметрии запол- 

ненных и свободных молекулярных л- орбиталей. Как указывалось ранее (см. 

рис. 54), в молекуле бензола 2p, - электроны шести атомов углерода образуют 

нелокализованную л- связь. Согласно теории молекулярных орбиталей этому 

представлению отвечает возникновение из шести атомных 2p, - орбиталей 

шести молекулярных т- орбиталей, три из которых оказываются связывающи- 

ми, три другие — разрыхляющими: 

Ей 
п 

++ 
++. 

+ 

2p,-AO углерода л -МО бензола 
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Шесть 2р.- электронов шести атомов С занимают три связывающие 

орбитали. 'Гри л- орбитали остаются свободными. 

Химическая связь в Cr(CgHg)2 образуется по т-донорно-акцепторному и 

дативному механизмам: 

34 4s 4p 

X у ПО) 

На связи со На связи с Я -электронными 
свободными парами C,H, 
ях” -орбита- 
лями СбНб 

При этом возникает система из 18 электронов, которые находятся на девя- 

ти многоцентровых молекулярных орбиталях и движутся в поле тринадцати 

ядер (атом хрома и двенадцать атомов углерода двух бензольных колец). 

$5. ИЗОМЕРИЯ КОМПЛЕКСНЫХ СОЕДИНЕНИЙ 

Напомним, что изомерией называется такое явление, когда вещест- 
ва, имеющие одинаковый состав, различаются строением и, следова- 
тельно, свойствами. В химии комплексных соединений это явление 

весьма распространено и является одной из причин многообразия 
комплексных соединений. Различают геометрическую, координацион- 
ную, ионизационную и другие виды изомерии. 

Геометрическая (цис-транс) изомерия проявляется для комплексов 
с разнородными лигандами, например, для ‚соединений состава 
[Р(МНз)2С14] и [Р(МНз)2СЫ]. Диамминтетрахлороплатина 
[Pt(NH3)oCl4] существует в виде двух соединений октаэдрического 
строения: 

Cl С 

Cl a N —|--- 
(Seo ST C1l&==—4 iy H,N&-— 1 ИС 

] 

цис- изомер транс- изомер 
(оранжевого цвета) (желтого цвета) 

В первом соединении молекулы аммиака расположены в соседних 

вершинах октаэдра. Такие соединения называются цис-изомерами (cis 

— по одну сторону). Во втором соединении молекулы аммиака 

расположены в противоположных вершинах октаэдра. Такого типа 

соединения называются транс-изомерами (trans — по ту сторону). 
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Соединения [Pt(NH3)2Clo] — квадратный комплекс также существует 
в виде цис- и транс-изомера: 

_--- Cle----- НМ ool 1 7NH, 
/ / / 

H,N&<----~c] H,N&<<---~q 

транс- изомер цис-изомер . 
(светло-желтый) (оранжево-желтый) 

Изучение геометрической изомерии важно для установления пространствен- 

ной конфигурации комплексов. Так, Вернер изучал комплексы состава МА4В. 

и МА_В.. Для шестикоординационных комплексов октаэдрическая модель 

допускает существование двух геометрических изомеров, а модель шестиуголь- 

ника и тригональной призмы — трех геометрических изомеров. Для комплек- 

сов типа МА.Во Вернеру не удалось синтезировать более двух изомеров, из 

чего он сделал вывод, что шестикоординационные комплексы имеют октаэдри- 

ческое строение. 

Четырехкоординационные комплексы MA,2By могут иметь квадратное или 

тетраэдрическое строение. Для квадратных комплексов возможны два геомет- 

рических изомера, тогда как для тетраэдрического строения существование 

геометрических изомеров невозможно. Таким образом, изомеры соединений с 

координационным числом комплексообразователя 4 могут иметь только квад- 

ратное строение. Выводы Вернера впоследствии были подтверждены экспери- 

ментально и теоретически на основе квантово-механических представлений. 

Координационная изомерия выражается в различной координации 

двух типов лигандов относительно двух разных комплексообра- 

зователей, например: 

[Со(МНз)в][Сг(СМ)в] [Cr(NH3)6][Co(CN)g] 

Ионизационная изомерия проявляется в неодинаковом распределе- 

нии анионов между внутренней и внешней сферами, например, для 

соединений состава 

[CoBr(NH3)5]SO4 [CoSO4(NH3)s]Br 

красно-фиолетовый красный 

Из раствора изомера красно-фиолетового цвета не удается осадить 

бромид-ионы Вг’, HO при действии ионами Ba2* осаждается BaSO,. В 

растворе изомера красного иона, наоборот, не удается осадить 502-- 

ионы, но действием АеМО. осаждается бромид серебра AgBr. 
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т ЛАВА 3. 4ЭЛЕМЕНТЫ Ш ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

4-Элементы Ш группы периодической системы Д.И.Менделеева — 

полные электронные аналоги (n—1)d!ns?. Скандий Sc, иттрий У, лан- 
тан Га и актиний Ас составляют nodipynny скандия. Основные конс- 
танты скандия и его аналогов (а также бора и алюминия) приведены 
ниже: 

5В 13А] 215 39 Y 57La ggAc 

Атомная масса.... 10,811 26,8815 44,956 88,905 138,91 [227] 

Валентные элект- 

роны.......... 2522! 3523 3414? 4459 5d 1652 641752 
Металлический ра- . 

диус атома, нм... 0,091 0,143 0,164 0,181 0,187 0,203 

Условный радиус 

иона Э3*, нм.... 0,021 0,057 0,083 0,097 0,104 0,111 

Энергия ионизации 

90 -5Э+, эВ... 8,298 5,986 6,562 6,22 5,58 5,1 

Содержание в зем- 

ной коре, 

% (мол.доли).... 6-104 6,6 3.10-4 2,6-.10-4 25.10-4 5.1075 

Стабильные при- 

родные изотопы 10B 27A) 45Sc 89у 139 4 
(19,61%) (100%) (100%) (100%) (99,91%) Не имеет 
ИВ 138 [д 

(80,39%) (0,089%) 

Скандий и его аналоги, каждый в своем периоде, являются первы- 

ми элементами, т.е. у них первых начинают заполняться 4-орбитали 

предвнешнего слоя. Наличие лишь одного электрона в 4<остоянии 

обусловливает малую устойчивость @52-конфигурации и отражается на 

всех свойствах элементов подгруппы скандия. В частности, в отличие 

от других 4-элементов скандий и его аналоги проявляют постоянную 

степень окисления +3. 

Сопоставление электронных структур атомов и ионов скандия, 

галлия и алюминия показывает, что по строению внешних электрон- 

ных слоев невозбужденных атомов элементы подгруппы скандия не 

имеют ничего общего с алюминием, тогда как электронная структура 

трехзарядных ионов этих элементов одинакова: 

Al (2,8,3) > А13*(2,8) 
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Sc (2,9,2) + 5с3*(2,8) 

Ga (2,18,3) > Ga3*(2,18) 

Элементы подгруппы галлия, наоборот, проявляют с Al сходство атом- 

ных структур и резкое отличие структур ионов Э3*. 

Кроме того, в ряду B—Al—Sc—Y—La—Ac (в противоположность ряду B—Al- 

—Ga—In—T]) монотонно увеличиваются атомные и ионные радиусы (см. рис. 

16). Таким образом, следует ожидать, что в ряду B—Ac свойства однотипных 

соединений должны = изменяться 
СЕВ) AH 38 ‚ монотонно в противоположность ряду 

140 |- 70; ine “в ВТ] Сказанное подтверждается, 

например, при сопоставлении суммы 

41-1000 первых трех энергий ионизации 

атомов и энтальпий образования 

1-9 соединений элементов подгрупп 

4-70 ‚ скандия и галлия И типических 

элементов третьей группы (рис. 225). 

4-2500 Как видно из рис. 225, во всем 

| т Ас. ряду В—Ас (р- и 4- элементов) 
р т "ОИ монотонно уменьшаются — энергии 

20 40 60 9 2 трехкратной ионизации: (М + Е + 

Рис. 225. Сумма трех первых энер- 23) и увеличиваются  энтальпии 
TMM ионизации атомов и энтальпии образования высших оксидов. В ряду 
образования оксидов 9203 элементов де BT] (одних лишь р - элементов) 
Ш группы . 

подобной монотонности не наблюдает- 

ся. Рассмотренная закономерность 

является одним из примеров проявления вторичной периодичности (см. 

рис. 16). 

В ряду B—Al—Sc—Y—La—Ac усиливаются признаки металлических 

элементов. Скандий напоминает алюминий и является амфотерным 
элементом, а его аналоги по свойствам приближаются к щелочно-зе- 
мельным металлам. 

$ 1. ПОДГРУППА СКАНДИЯ 

В земной коре элементы подгруппы скандия очень распылены и 
отдельных минералов не образуют. Из-за этого их трудно выделить в 
чистом (без примесей) состоянии. 

Простые вещества. В виде простых веществ элементы подгруппы 
скандия — белые металлы (см. табл. 28). 
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Sc Y La Ac 

ПЛ., rem? oo. eee ee eee 3,0 4,47 6,16 10,1 
Tin, °C. eee cee eee 1541 — 1528 — 920 1050 
Т. кип., °С............ 2850 3322 3450 3590 
Pas uo? В............ -208 297 -2,52 -2,6 

Скандий и его аналоги по химической активности уступают лишь 

щелочным и щелочно-земельным металлам. В ряду Sc~Y—La—Ac 

химическая активность заметно возрастает, о чем свидетельствуют, в 

частности, значения их электродных потенциалов Ф5ов- При более или 

менее сильном нагревании все они реагируют с большинством неметал- 

лов, а при сплавлении — с металлами. 

В электрохимическом ряду напряжений Sc и его аналоги находятся 

Далеко впереди водорода (см. значения Yoga): Скандий вследствие 

пассивирования с водой не реагирует, а лантан уже при обычных 

условиях медленно разлагает воду: 

2Га + 6H,O = 2Га(ОН)з + 3H» 

Рассматриваемые металлы легко взаимодействуют с разбавленными 

кислотами, причем разбавленную НМО. они восстанавливают до 

МНаМОз: 

0 +3 - 3 

8Sc + 30HNO3; = 8Sc(NO3)3 + 3NH4NO3, + 9H,O 

В свободном состоянии Sc, У и Га получают электролизом расплав- 

ленных хлоридов или металлотермическим методом. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
СКАНДИЯ 

В соответствии с усилением в ряду 5с—У—Га—Ас признаков метал- 

личности в том же ряду у соединений O(III) ослабевают кислотные и 
усиливаются основные признаки. Соединения Э(Ш) — чаще всего 
белые кристаллические вещества. 

Их структура характеризуется высокими координационными числами атома 

Э. Так, координационное число La(III) в кристаллах LaCls и Га(ОН)з равно 9, 

a в кристаллах [Га29з и LaN — 8. 

В воде растворяются нитраты, сульфаты, галогениды (кроме OF3), мало- 

растворимы гидроксиды, карбонаты, фосфаты, фториды, силикаты. (Как и 
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для 5- элементов II группы, растворимость сульфатов в ряду Sc—Y—La 

быстро уменьшается). Из водных растворов выделяются кристаллогидраты с 

переменным числом молекул воды, например: $с2(5$О4)з-5Н2О, Y2(SO4)3°7H20, 

DHals ° 6Н>О, La2(SO4)s3 ° 8Н2О. 

Оксиды Э203 — тугоплавкие белые кристаллические вещества 
с высокими энтальпиями образования (АН; от —1650 до —2000 

кДж/моль) Взаимодействие [Га2Оз с водой сопровождается выделением 

теплоты (гашение): 

La,O3 + ЗН.О = 2La(OH)s, AH<0 

Активность взаимодействия с водой в ряду ScyO3—Y203—La,03— 
—Ас2Оз возрастает. 

В ряду гидроксидов Sc(OH)s—Y(OH)3—La(OH);—Ac(OH)s 
усиливаются основные признаки и возрастает растворимость в воде. 
Так, Sc(OH)3 амфотерен, а La(OH)3 — довольно сильное основание. В 
обычных условиях он взаимодействует с кислотами, поглощает COs, из 
аммонийных соединений при нагревании вытесняет аммиак. При на- 

гревании 5с2Оз или Sc(OH)3 с основными оксидами или щелочами 
+1 

образуются оксоскандиаты (Ш) MScO2, а в растворах образуются 
гидроксоскандиаты: 

3NaOH + Sc(OH)3 = Nag[Sc(OH)g] 

При взаимодействии гидроксида с кислотами образуются соли: 

25<(ОН)з + 3H SO, = Sco(SO4)3 + 6H,O 

В ряду галогенидов ScHals—YHals—LaHals—AcHals также наблю- 

дается усиление основных признаков. Так, к образованию комплексных галоге- 

нидов в растворах склонен лишь ScF3, для которого известны фтороскандиаты 
+ 

Ма [Е Фтороскандиаты 3- элементов I группы растворимы в воде и доволь- 

но устойчивы. Что же касается фтороиттриатов, то они получаются лишь при 

сплавлении УЁГз с фторидами наиболее типичных металлических элементов, 

таких, как цезий, рубидий (Csa[YFe], Rbs[YF]). Из фторолантанатов достаточ- 

но устойчивы только производное цезия Сзз[ГаЕ‹). 

Как и для алюминия (III), фториды Sc(III) и его аналогов существенно 
отличаются от остальных галогенидов: они тугоплавки (т. пл. 1450—1550 °С), 
негигроскопичны, в воде не растворяются. Хлориды, бромиды и иодиды (т. пл. 

800—900 °С), напротив, гигроскопичны и легко гидролизуются, образуя поли- 

мерные оксогалогениды ЭОНа]. 

Подобно алюминию, скандий и его аналоги образуют двойные соли, напри- 
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+1 +1 +1 . 
мер М[Э($04)2], М2[Э(МОз)5],  M[S(COg)2]. Образованием двойных солей 

объясняется растворение карбонатов скандия и его аналогов в насыщенных 
растворах карбонатов щелочных металлов и аммония: 

К2СОз + Га2(СОз)з = 2К[Га(СОз)?] 

С малоактивными неметаллами скандий и его аналоги образуют тугГоплав- 

кие соединений типа интерметаллических, например, ScBo, YBz, LaBg, Sis, 

YC», ГаСо, ScC и др. 

Из приведенного обзора вытекает, что скандий и его аналоги по 

свойствам напоминают 5-элементы, т.е. являются переходными между 

5- и 4-элементами больших периодов. 

Соединения элементов подгруппы скандия применяют в полупро- 

водниковой технике. 

ГЛАВА 4. 4ЭЛЕМЕНТЫ IV ГРУППЫ 
ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

4-Элементы ГУ группы — титан Ti, цирконий Zr, гафний Hf и кур- 
чатовий Ки — полные электронные аналоги (1—1) 42152. Они образуют 
подгруппу титана: 

2271 40 72Hf 104Ки 

Атомная масса. ............... 47,90 91,22 178,49 [261] 

Валентные электроны........... 342452 4472552 5426$ 642752 

Металлический радиус атома, HM... 0,146 0,160 0,159 0,16 

Условный радиус иона Э4*, нм.... 0,064 0,082 0,082 0,078 

Энергия ионизации 90 + Э+*, эВ... 6,82 6,84 7,5 - 

Содержание в земной коре, % | 
(мол.Доли) 2... ee eee eee 0,25 4-10°% 5-10°5 - 

Элемент 104 был впервые получен группой ученых под руководст- 

вом Г.Н.Флерова (1964) при облучении в мощном ускорителе плуто- 
ния-242 (2 = 94) ядрами неона-22 (Z = 10): 

242 22 260 1 4 РИ + 10№ —> то4Ки + 4 р 

Новый элемент был назван курчатовием в честь выдающегося 
ученого И.В.Курчатова. (В США этот элемент назван резерфодием.) В 

весомых количествах курчатовий не получен, его свойства исследуются 
с использованием единичных атомов. 
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Как видно из приведенных данных, в ряду Ti—Zr—Hf несколько 

увеличиваются первые энергии ионизации. При переходе от Ti к Zr 

возрастают атомные и ионные радиусы, а цирконий и гафний из-за 
лантаноидного сжатия имеют почти одинаковые размеры атомов и 
ионов. Поэтому свойства Zr и Hf очень близки и их разделение — одна 

из сложнейших проблем неорганической технологии. 

В отличие от элементов подгруппы германия в подгруппе титана с 
ростом атомного номера устойчивая степень окисления повышается. 
Для титана и его аналогов наиболее характерна степень окисления +4, 
но известны также соединения Ti(III) и реже Ti(II). Так, для титана 
устойчивы оксиды TiO, ТО, ТО. и фториды TiF2, ПЕ, TiF4, а для 
циркония и гафния — ZrOo, НЮ_ и ZrFy, НЁЕ.. 

Для титана типично координационное число 6 и реже 4 (табл. 38). 

Для циркония и гафния более характерны высокие координационные 
числа Ти 8. 

Таблица 38. Степени окисления титана и структурные единицы его 

соединений 

Степень Коорди- Структурные Примеры 

окисления национное единицы 

элемента, число 

+2 6 Октаэдр TiO, TiFs, TiCle 

+3 6 » [Ti(OH2)¢]**, [Т1Е6]3°, Ti2Os, 

TiCls 

+4 4 Тетраэдр TiCl4, Ва2Т1О4 

6 Октаэдр НЕХ, ТО», СатЮз 
(провскит), ЕКеТ1Оз (ильменит) 

$ 1. ПОДГРУППА ТИТАНА 

В земной коре титан довольно распространен (см. табл. 26, 27), 

встречается главным образом в виде минералов рутила Т1О., ильмени- 

ma FeTiO3 и перовскита СаТ1О.. Цирконий и гафний — рассеянные 
элементы; из наиболее важных минералов циркония можно назвать 
циркон ZrSiO4g баддалеит ZrO2. Гафний самостоятельных минералов не 

образует, а всегда сопутствует цирконию. 
Простые вещества. В виде простых веществ титан, цирконий и 

гафний — серебристо-белые металлы. Титан относится к легким, а 
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цирконий и гафний к тяжелым металлам. Все они тугоплавки, имеют 

одинаковый тип кристаллической решетки (см. табл. 28). 

Основные константы рассматриваемых простых веществ приведены 

ниже: 

Ti ZI Hf Ku 

Пл., г/см „ен 4,50 6,50 13,1 -18 

Т. mm, °C..... нее. 1668 1855 -2230 -2100 

Т. кип., °C... еее ee ee -3330 -4340 -4110 -5550 

5598» Дж/(Кмоль)....... 30,6 — 39,0 43,6 - 

Электрическая проводимость 

(Hg =1)............006. 1 2 3 - 
A Fs oar,298? кДж/моль...... 471 608 703 _ 

Чистые металлы хорошо поддаются механической обработке. Сле- 

дует отметить, что у металлов, содержащих в качестве примесей О, М, 

С, Н, пластичность, ковкость, тягучесть, твердость, прочность на раз- 

рыв и другие механические характеристики резко изменяются. 

При обычной температуре металлы коррозионно-устойчивы на 

воздухе, что объясняется наличием на их поверхности защитной плен- 

ки ЭО.. При нагревании же их активность заметно возрастает. Так, 

при температуре красного каления они сгорают в кислороде, образуя 

ЭО.. При 800`°С активно реагируют с азотом, образуя ЭМ. С галогена- 
ми взаимодействуют при 150—400 °С, образуя DHal, и т.д. В порошко- 

образном состоянии металлы пирофорны. 

Титан, цирконий и гафний химически устойчивы во многих агрес- 

сивных средах. В частности, титан устойчив против действия раство- 

ров сульфатов, хлоридов, морской воды и др. В НМО: все они пасси- 

вируются. В отличие от циркония и гафния титан при нагревании 

растворяется в соляной кислоте, образуя в восстановительной атмосфе- 

pe аквакомплексы Ti (Ш) — [ТКОН2)6]3*: 

0 +3 

2Ti + 6OH} + 6Н›О = 2[ТКОН2)6|3* + ЗН» 

Ti8* + Зе = Ti, 955, = —1,23B 

Цирконий и гафний взаимодействуют с кислотами лишь в тех 

случаях, когда создаются условия их окисления и образования анион- 

ных комплексов Э (IV). Tak, мелкораздробленные Zr и Hf, как и Ti, 
относительно легко растворяются во фтороводородной кислоте: 

0 +4 

Э + 6 НЕ = Н2[ЭЕ] + 2H, 
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TiF§ + 4е` = Ti+ 6Ё`, 95,, = —1,19B, 

в смеси кислот HF + HNO3 и HCl + НМО: (царская водка): 

0 +4 
39 + 4HNO + 18НЕ = ЗН-[ЭЕ‹] + 4NO + 8Н.О 

0 +4 
3Zr + 4HNO3 + 18HCI = 3H.[ZrCle] + 4NO + 8Н›О 

Мелкораздробленные титан, цирконий и гафний взаимодействуют 

при нагревании с концентрированной серной кислотой: 

Zr + 5H SO, = H,[Zr(SO4)3] + 2502 + 4H.O 

Цирконий и гафний, в меньшей степени титан, устойчивы в растворах 

щелочей. 

Поскольку при высоких температурах Т\, 

Zr и Hf проявляют высокую химическую 

активность, выделение их в чистом виде 

представляет значительные ‘трудности. 

Обычно эти металлы получают магнийтер- 

мическим и натрийтермическим восстановле- 

нием тетрагалогенидов в атмосфере аргона 

или гелия: 

TiCl, + 2Mg = 2MgCl, + Ti 
K,[ZrFe] + 4Na = 4NaF + 2KF + Zr 

Рис. 226. Получение Очень чистые металлы получают термичес- 
особо чистого титана ким разложением тетраиодидов Ol, при иодидным методом - Pp раиодид 4 ПР 
термическим разложени- BbICOKOM температуре в вакууме. 

. ем иодида титана (ТУ 
(IV) На рис. 226 изображен сосуд из стекла пирекс 

для получения чистого титана. Через отверстие 1 поступают порошкообразный 

титан и иод, через отверстие 2 откачивают воздух. В ходе процесса сосуд 

нагревают до 600°С в электрической печи, а титановая проволока 3 

нагревается электрическим током. При 200 °С титан и иод взаимодействуют с 

образованием 'ТИ4, который при 377 °C сублимирует. Пары Til, при 

соприкосновении с титановой ‘проволокой, нагретой до 1100—1400°С, 

разлагаются: металлический титан‘ оседает на проволоку, а пары иода 

конденсируются на холодных частях прибора. Таким путем удается получать 

титан очень высокой степени чистоты, поскольку большинство примесей, 

содержащихся в исходном металле, или не реагирует с иодом, или не образует 

летучих при 377 °С иодидов. 
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‚ Используемые в металлургии титан и цирконий получают в виде: 

ферротитана и ферроциркония (15—20% Ti или Zr) путем совместного 
восстановления углем минералов титана или циркония и железных 

руд. 
Титан благодаря легкости, высокой термической и коррозионной 

устойчивости — важный конструкционный материал. Он используется 

для строительства самолетов, подводных лодок, химических реакторов 

и пр. Цирконий (освобожденный от Гафния) и его некоторые сплавы 

применяются в атомной энергетике в качестве конструкционных мате- 

риалов, отражающих нейтроны. Масштабы применения гафния более 

ограничены: он также используется в атомной энергетике, но как 

поглотитель нейтронов; применяется в электронной технике (катоды 

телевизионных трубок). 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
ТИТАНА 

Металлические и металлоподобные соединения. Порошки титана, 
циркония и гафния поглощают водород, кислород и азот. При этом 
растворенные неметаллы переходят в атомное состояние и принимают 
участие в образовании химических связей. Наряду с сильно делокали- 
зованной возникает локализованная связь. Благодаря этому система 
приобретает повышенную твердость и хрупкость. Способность Ti, Zr u 

Hf поглощать газы используется для получения глубокого вакуума, 

удаления газов из сплавов и т.д. 

Гидриды Ti, Zr u Hf — хрупкие металлоподобные порошки 

серого или черного цвета. Их идеализированный состав отвечает фор- 
муле QH2, они являются промежуточными между твердыми растворами 
и солеподобными (ионными) гидридами типа CaHy. 

Разложение гидридов титана, циркония и гафния используется для 
получения металлов в порошкообразном состоянии и для нанесения 
металлов на поверхность соответствующих изделий. 

Последовательные стадии окисления титана кислородом можно выразить 

схемой: 

Ti + Og 3 ТО + Т:0 $ 1.0 — TiO + ТО: — TiO, 

твердый 

раствор 

По мере увеличения содержания кислорода доля металлической связи падает, 

а ковалентной — увеличивается. Т13О и Tig0 — типичные металлические, а 

'ПО.2 — преимущественно ковалентное соединение (ДЕ = 3,06 эВ). 
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Карбиды и нитриды элементов подгруппы титана образуются 

непосредственным взаимодействием простых веществ при высокой температуре. 

Соединения ЭМ и ЭС (переменного состава) — кристаллические вещества, 
очень твердые, тугоплавкие (3000-—000 °C), хорошо проводят электрический 

ток и химически инертны. Аналогичными свойствами обладают силици- 

ды 99.2 бориды ЭВ, ЭВ.. Все они, конечно, обладают переменным 

составом. Соединения TiC, TiN, TiO, ZrN, С, НЕС имеют структуру типа 

NaCl и друг с другом образуют твердые растворы. 

Ценные физико-химические свойства металлоподобных соединений элемен- 

тов подгруппы титана определяют их большое значение для техники. Напри- 

мер, сплав состава 20% НЕС и 80% ТаС — один из самых тугоплавких (т. пл. 

4200 °С). 

Характер взаимодействия титана и его аналогов с металлами зави- 

сит от положения последних в периодической системе. Так, с близки- 

ми к нему по свойствам хромом и ванадием титан образует непрерыв- 

ный ряд твердых растворов замещения: 

Ti № Cr Mn Fe Co Ni 

Валентные электроны ..... 4252 4352 d5sl Pst %$ dist 435 

Растворимость в Ti, 

% (мол. доли)....:..... - 100 100 28 20 13 10 

В ряду Mn—Fe—Co—Ni возможность образования твердых растворов 

с титаном уменьшается и, наоборот, усиливается склонность к образо- 

ванию интерметаллических соединений. 

Tak, при сплавлении титан весьма энергично взаимодействует с железом, 

образуя ГезТ1 и FeTi. Аналогично ведут себя Со, Ni, Сии Zn, образующие с 

титаном соединения типа M3Ti и МТ:. 

Введение титана и циркония в сплавы придает им ценные физико- 
химические свойства. Так, добавка к стали 0,1% Ti придает ей твер- 

дость и эластичность. Подобные стали используются для изготовления 
рельсов, вагонных осей, колес и пр. Стали с добавкой циркония отли- 
чаются повышенной твердостью и вязкостью и применяются для 
изготовления бронебойных плит и щитов. 

Соединения Ti (IV), Zr (IV), Hf (ТУ). Для титана и его аналогов 
известны тетрагалогениды ЭНа|4, диоксиды ЭО., дисульфиды OSo, 

дисульфаты 9($504)2 и т.п. Кроме того, известны многочисленные 
производные анионных комплексов Э (IV) — титанаты, цирконаты и 
гафнаты: 
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ЭНа|4 902 952 9(504) 

[ЭНа1‹]2` 903 59597  [9($04)}7 

Для титана (IV) наиболее характерно координационное число 6 и 
реже 4. Цирконий (IV) и гафний (IV), кроме того, проявляют коорди- 

национные числа 7 и 8. 

В одной из модификаций TiO, — рутиле — координационное число титана 

равно 6 (см. рис. 69, Б); в кристаллах ZrO, и НЮ2 координационные числа Zr 

и НЁ достигают 7 и 8 (рис. 227, а). 

Диоксиды OO, — тугоплавкие белые вещества с высокими энталь- 

пиями и энергиями Гиббса образования: 

TiO, ZrOo НЮ. 

Т. пл. °C... ec ee ee eee .. 1870 2850 2900 
АН. 99) кДж/моль............. . 944 —1100 —1118 

ДС. og: КДж/моль............. 889 1043 1061 

Химически они довольно инертны. В кислотах и щелочах не растворя- 

ются. Лишь при длительном нагревании QO, медленно взаимодейству- 

ют с кислотами, а при сплавлении — со щелочами. 

Из диоксидов наиболее широ- 

кое применение находит Т1О.. 

Вследствие химической инерт- 

ности он используется в качест- 

ве наполнителя в производстве 

пластмасс, красок, резины, а 

ZrO, — для изготовления огне- 

упорных тиглей и плит. Разра- 

ботана технология получения 

крупных прозрачных кристал- 

6 @Zr ©OO,F 

Рис. 227. Взаимное расположение ато- 
лов 210) с примесью НЮ», мов в восьмивершинниках оксо- (a) и 
названных фианиталми. Послед- фторопроизводных (6) 
ние имеют высокий показатель 
преломления, отличаются высокой твердостью, прочностью, исключи- 
тельной химической стойкостью. Их применяют в технике и для изго- 
товления украшений. 

Из тетрагалогенидов ЭНа|. хлориды, бромиды и иоди- 
ды в твердом состоянии имеют молекулярные решетки. 'Тетрафториды 
полимерны. 
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Устойчивость тетраэдрических молекул ЭНа]4 обусловливается л-связями, 

образованными за счет свободных орбиталей атомов Э и неподеленных элект- 

ронных пар атомов галогенов: 

Haly seal 
92 

4 ~ 

Hal Sual 

Это отвечает следующей электронной конфигурации (cM. рис. 222): 

0811016. 

Кристаллы ГЕ. образованы из октаэдров Tiks; структурной единицей 

ZrF, и HfF4 является восьмивершинник OF, — квадратная антипризма (рис. 

227, 6). 

Почти все галогениды (кроме TfBrq и O14) бесцветны. В обычных условиях 
(3a исключением жидкого 'Т1С]4) тетрагалогениды — твердые вещества. В ряду 

TiHal,—ZrHal,—HfHal, температура плавления однотипных галогенидов возрас- 

тает. Например, TiCl, — жидкость (т. пл. —23 °С), а Си и НЁСЫ плавятся 

(под давлением) примерно при 430 °С. | 

Галогениды Э(ГУ) обычно получают нагреванием ЭО. с углем в 
атмосфере галогена: 

'Тетрагалогениды молекулярной структуры летучи, химически 
активны. Из них наиболее широко используется 'Т1 а, в основном для 

получения металлического титана и Т1О.. Иодиды Э(У) при высоких 

температурах (1000—1400 °С) распадаются на иод и металл, что 
используется, как указывалось, для получения особо чистых Ti, Zr u 

Hf. 
Гидроксиды IV) — студенистые осадки переменного 

состава ЭО›-пН2О. Свежеполученные осадки (а-форма) имеют относи- 
тельно болышое число ОН-групп. Поэтому они более реакционноспо- 

собны (растворимы в кислотах), чем состарившиеся осадки (В-форма), 
в которых ОН-группы замещены на О-мостики. Гидроксид титана (IV) 
растворим в концентрированных щелочах; гидроксиды циркония (IV) 
и гафния (IV) с щелочами практически не взаимодействуют. 

Гидратированные ионы Ti4*, Zr4* и Hf4* вследствие большого заря- 

да в растворах существовать не могут. Поэтому растворимые производ- 
ные Э (IV) сильно гидролизуются. Гидролиз протекает с образованием 

разнообразных многоядерных комплексов. Как первую стадию гидро- 
лиза TiCl, можно рассматривать его координационное насыщение до 

TiCl4-2H2O с последующим отщеплением молекул HCl: 
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о ‚ | о 
Cl С HO OH 
ri “|+ 4H,0 == Pie + 4HCl 

сб | “a HO~ | “SoH, 
ОН, ОН | 

На последующих же стадиях. образуются полимерные гидроксо- и 

оксопроизводные: 

Н 

о РР 

о 7 
Н 

Этому переходу способствуют повышение температуры, щелочная 
среда и длительное стояние раствора. При дальнейшей полимеризации 
полиядерные комплексы разрастаются до размеров коллоидных час- 
тиц. Возможно даже выделение свободных гидроксидов ЭО2. пН2О. 

В многоядерных комплексах молекулы воды и ОН-группы могут 

замещаться на имеющиеся в растворе анионы. Поэтому при взаимодей- 
ствии оксидов или гидроксидов с кислотами образуются не средние 
соли, а соответствующие оксо- и гидроксопроизводные, например, 
типа ЭОХ, (где X = Cl, Br, I’, NO3, 1/2S02>): 

Ti(OH), + 2HCl = TiOCl, + 3H,0 

ТО. + H2SO, = TiOSO, + НО 

Из кислых растворов выделяются кристаллогидраты TiOCl,:2H20, 

TiOSO,:2H,0, ZrOCl,:8H,0, ZrOSO,:8H,O, НЮС]..8Н.2О. 

Кристаллы TiOSO, содержат катионы в виде цепи —Т-О—Т1-—О-, кото- 

рые связаны ионами 502”. Выделяемый из раствора ZrOCl2:8H2,O содержит 

тетрамерный ион [714(ОН)з(ОН2)168*: 
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Здесь атомы Zr имеют координационное число 8 и связаны посредством ОН- 

мостиков. Каждый атом окружен еще четырьмя молекулами Н2О. Атомы О 

молекул Н2О и ОН-групп расположены в вершинах квадратной антипризмы. 

Соединения простого состава получают лишь в неводных растворах. 
Так, Т($О4)2 образуется при взаимодействии TiCl, и SO3g в жидком 
хлориде сульфурила 5О2(]5 или сплавлением TiO, с дисульфатом: 

TiCl, + 4SO3 = Ti(SO4)2 + 2502СЬ 

Ti0, + 2K2S207 = Ti(SO4)o + 2К.5О4 

а Zr(NO3)4 — взаимодействием безводных ZrCl4 и N2Os. 

Из анионных комплексов Э (IV) относительно более просты 
по составу галогенопроизводные (рис. 228, а). Наиболее устойчивы в 

растворах и легко образуются фторокомплексы. Они образуются при 
растворении JO, во фтороводородной кислоте и при взаимодействии 
ЭЕ. с фторидом 5-элемента: 

6 НЕ + IO, = Н2[ЭЕ‹] + 2H2O 

Для циркония и гафния более характерны фтороцирконаты (фто- 
+1 + 2 

рогафнаты) типа М3[2тЕт|] и M,.[ZrF.]. Фторотитанаты, фтороцирко- 
наты и фторогафнаты 5-элементов I группы хорошо растворимы в 

воде. 

t, °C 2, °C 

800 
|_ 71800 - 

600 |- Г 
Г 1600 |- 

400 |- _© Г < 

ГЕ mis) 8 le Ен = 

20-5 а | Г = 
Zz. fea) aa) = | 

2 \ | | 1200 ! С: a Rs | 

0 20 4 60 10 JO 40 30 60 70 8 90 100 

NaCl HECl, Bad TiO, 
Мол. доли HEC1,,% Mon. боли TiO,, % 

а 6 

Рис. 228. Диаграмма плавкости системы NaCl - НЁКИл (а) и BaO - ТО. (6) 
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Производные других анионных комплексов Э(ТУ) обычно образу- 

ются сплавлением соответствующих соединений, например: 

2KCl + ЭС = K2I9Cle¢ 

2KOH + IO, = K,903 + HO 

CaCO, + TiO, = CaTiOg + СО. 

Состав оксотитанатов (IV), оксоцирконатов (IV) и оксогафнатов 
(IV) весьма разнообразен (рис. 227, 6). Простейшие из них отвечают 

+ + + 
формулам МЭО. М,Э0: и M904. Структура оксотитанатов часто 
соответствует структурному типу перовскита CaTiOg (см. рис. 70) и 

ильменита FeTiO3. Большинство оксотитанатов, оксоцирконатов и 

оксогафнатов представляют собой смешанные оксиды. В воде они не 
растворяются, производные щелочных металлов гидролизуются. 

Для титана и его аналогов весьма характерны анионные комплексы, 
в которых роль лиганда играет пероксид-радикал O2°. Пероксотитана- 

ты и пероксоцирконаты образуются при действии Н2О. на соответст- 

вующие соединения, например: 

9(504)2 + H202 = Н2[Э(02)(504)2] 

При этом растворы соединений Ti (ГУ) приобретают желто-оранже- 

вую окраску. На этом основан один из аналитических методов обнару- 
жения соединений Ti(IV) и пероксида водорода. 

Соединения 'Т{(Ш). Как указывалось, степень окисления +3 отчет- 
JIMBO проявляется лишь у Титана. Производные ТК(Ш) получают 

восстановлением соединений Ti (IV), например: 

2TiO, + Hy ‘22 © Ti,0, + H,0 
; 650°C . 

2TiCl, + Ho = 2TiCl, + 2HCl 

При электрохимическом или химическом восстановлении соедине- 
ний Ti(IV) в водных растворах образуется фиолетовый аквакомплекс 
Ti(OH2)3*. 

Устойчивое координационное число Т(Ш) равно 6; ero октаэдри- 
ческие комплексы имеют электронную конфигурацию 

127°] 121. 

Переход пу-электрона на молекулярную ©4-орбиталь определяет ок- 

раску комплексов. Для соединений Ti (Ш) это обычно (при А = 2,1 — 
— 2,5 эВ) отвечает фиолетовой окраске (см. рис. 223). 
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В соответствии с устойчивым координационным числом Ti(III) ero 

оксид Т12Оз (фиолетовый) имеет структуру типа a-Al,O3 (см. рис. 69, 
Г); хлорид TiCls (фиолетовый) — слоистую структуру; в кислых 

растворах существует аквакомплекс [ТКОН.)в|3*, который входит в 
+1 

состав ряда кристаллогидратов титановых квасцов  МТИ$О4)2: 
-12H,0O, придавая им фиолетовую окраску. 

В воде Т!.О. практически не растворяется. Грязно-фиолетовый 

осадок Ti,03-nH,O, получаемый при добавлении щелочи в растворы 
солей Ti (Ш), является основным; в избытке щелочи не растворяется. 

Производные Ti (Ш) — восстановители. Например, они легко окис- 
ляются кислородом воздуха: 

ATiCl, + О. + 2H,O = 4TiOCI, + 4HCI 

Окисление соединений Ti(III) в кислых растворах сопровождается 
исчезновением фиолетовой окраски за счет образования соединений 
ТУ). Для соединений ТК) возможны также реакции 
диспропорционирования. Tak, при нагревании до 400 °C TiCls 
распадается по уравнению 

+3 +2 +4 

2TiCla(x) = TiCl(x) + TiCl(r), АН, = 142 кДж, 

AS, = 170 Дж/К 

Легко показать, что эта реакция эндотермична, но сопровождается 

большим возрастанием энтропии, поскольку один из продуктов — газ. 

При дальнейшем нагревании TiCl, также диспропорционирует: 

+2 0 +4 
2TiClo(k) = ТКк) + ТО (г), АВ. = 274 кДж, 

AS?,, = 155 Дж/К 
98 

Хотя эта реакция еще более эндотермична, возрастание энтропии 

обеспечивает протекание процесса, но уже при ‘более высокой темпера- 

туре. 

ГЛАВА 5. ЭЛЕМЕНТЫ У ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

Элементы У группы — ванадий У, ниобий Nb, тантал Та и нильсбо- 

рий № входят в подгруппу ванадия: 
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23V 4iNb 73 Га 

Атомная масса... ... еее ееннье 50,942 92,906 180,948 

Валентные электроны ............... 3447 4d45s! 5465 

Металлический радиус атома, нм....... 0,134 0,145 0,146 

Условный радиус иона Э$*, нм......... 0,040 0,066 0,066 

Энергия ионизации Э° > Э*,эВ........ 6,74 6,88 7,89 

Содержание в земной коре, % (мол.доли). 6:1073 2.10-4 1,8-10-5 

Природные изотопы... ..... 51 ЭЗМЬ 181Та, 

(99,75%) (100%) (99,99%) 
52\/ 180T а, 

(0,25%) (0,01%) 

В отличие от подгруппы мышьяка в подгруппе ванадия по мере увели- 

чения атомного номера элемента уплотняются электронные оболочки 

атомов. Об этом свидетельствуют рост в ряду V—Nb—Ta первой энер- 

гии ионизации и характер изменения атомных и ионных радиусов. 

Вследствие лантаноидного сжатия атомные и ионные радиусы № и Та 

практически одинаковы, поэтому ниобий и тантал по свойствам ближе 

друг к другу, чем к ванадию. 

Ванадий в соединениях имеет степень окисления +2, +3, +4 и +5. 

Для ниобия и тантала, как и для других 4d- u 54-элементов, наиболее 

устойчива высшая степень окисления, т.е. +5. Высшая степень окисле- 

ния ванадия стабилизируется в фторо- и оксопроизводных. 

Устойчивые координационные числа ванадия, отвечающие соответ- 

ствующим степеням окисления, приведены в табл. 39. 

Таблица 39. Степени окисления ванадия и структурные единицы его 

соединений 

Степень Координаци- [Структурная единица | Примеры соединений 

окисления | онное число 

+2 6 Октаэдр (У(ОН2)6]2*, VO 

+3 4 Тетраэдр Ус 

6 Октаэдр [У(ОН2)в]3*, [УЕв]3°, У2Оз 

+4 4 Тетраэдр VCl,4 

6 Октаэдр VO2, [УО(ОН2);]2* 
+5 4 Тетраэдр VO3", VOCI; 

‚ Тригональная бипи- | УЕ; 

рамида, 
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Первые ядра нильсбория были синтезированы` под руководством 

Г.Н.Флерова в Дубне (1970) бомбардировкой америция-243 ядрами 
неона-22 (с энергией порядка 120 МэВ): 

| 1 243 Ат + 22 № > 15 № (?erNs) + 55n (45n) 

В США этот элемент называют ганием Ha. 

$ 1. ПОДГРУППА ВАНАДИЯ 

Ванадий в земной коре более распространен (см. табл. 26), чем 

медь, цинк и свинец, но его соединения редко встречаются в виде 

крупных месторождений. Ванадий относится к рассеянным элементам. 

Содержится в железных рудах, высокосернистых нефтях. Наиболее 

важные его минералы патронит \У$52, ванадинит Pbs(VO4)3Cl. Ниобий 

и тантал почти всегда встречаются совместно, чаще всего в составе 
+ 

ниобат-танталатовых минералов типа M9,0¢ (M = Fe, Mn). 

В случае преобладания тантала минерал M(TaQO3). называется 

танталатом, при преобладании ниобия — колумбитом М(М№ЪЬОз)>2. 
Простые вещества. В виде простых веществ У, Nb и Та — серые 

тугоплавкие металлы с объемно центрированной кубической решеткой 

(см. табл 28). Некоторые их константы приведены ниже: 

У Nb Ta 

Пл, r/cMe oe ee ee ee ee 6,11 8,57 16,6 

Т. пл., “Co... cee ee ee eee ... 1920 2500 2014 
Т. кип., °С... eee ee ee 3400 4927 —-5500 
455 ов ‚ Дж/(К-моль)............... 28,9 36,6 41,5 

А Ньозг. 298 кДж/моль. .............. 515 742 782 

Электрическая проводимость (Нё = 1)... 4 5 6 

Физико-химические свойства ванадия, ниобия и тантала существенно 

зависят от их чистоты. Например, чистые металлы ковки, тогда как 

примеси (особенно О, H, N u С) сильно ухудшают пластичность и 
повышают твердость металлов. 

В обычных условиях У и особенно № и Та отличаются высокой 

химической стойкостью. Ванадий на холоду растворяется лишь в 

царской водке и концентрированной HF, а при нагревании — в НМОз 

и концентрированной Н25О.. Ниобий и тантал растворяются в смеси 
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фтороводородной и азотной кислот с образованием отвечающих их 

высшей степени окисления анионных фторокомплексов: 

0 +5 

3Ta + 5HNO, + 21HF = 3H,[TaF7] + 5NO + 10Н20 

Ванадий, ниобий и тантал взаимодействуют также при сплавлении со 

щелочами в присутствии окислителей, т.е. в условиях, способствующих 

образованию отвечающих их высшей степени окисления анионных 

оксокомплексов: 

0 +5 

При нагревании металлы окисляются кислородом ‘до 920s, фтором — 

до ЭЁЕ5. При высокой температуре они реагируют также с хлором, 

азотом, углеродом и др. 

Для получения ванадия, ниобия и тантала их природные соедине- 

ния сначала переводят в оксиды либо в простые или комплексные 

галогениды, которые далее восстанавливают металлотермическим 

методом: 

V203 + 3Ca = 3CaO + 2V 

K,[NbF7] + 5Na = 2KF + 5NaF + Nb 

Ниобий и тантал получают также электролизом Э2О5 в расплавленных 

комплексных фторидах, например K.[TaF7], K2[NbF7]. 
Вследствие близости свойств ниобия и тантала их отделение друг 

от друга представляет значительные трудности. Особо чистые металлы 

получают термическим разложением иодидов. 

Для технических целей обычно выплавляют феррованадий ферро- 
ниобий и ферротантал. Основной потребитель ванадия — черная 

металлургия. Ценные физико-химические свойства V, № и Ta позво- 

ляют использовать их при создании атомных реакторов. Ниобий и в 

еще большей степени тантал представляют интерес как конструкцион- 

ные материалы для особо агрессивных сред в химической промышлен- 

ности. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
ВАНАДИЯ 

Металлические и металлоподобные соединения. Порошкообразные 
У, Nb и Ta абсорбируют значительные количества водорода, кислоро- 

да, азота, образуя твердые растворы внедрения. При этом неметаллы 
переходят в атомное состояние и их электроны участвуют в построе- 
нии 4-зоны металлического кристалла. При нагревании растворимость 
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неметаллов возрастает; вместе с тем изменяются характер химической 

связи и свойства образуемых соединений. 

Так, при образовании оксидов постепенное окисление ниобия (как и 

У и Та) кислородом протекает через ряд стадий: 

Nb + O02 -+ М№Ь-О > М№Ь.О — NbO — NbO2 — Nb2Os 

твердый 

раствор 

По свойствам Nb2O — металлическое соединение. NbO (серого цвета) — соеди- 

нение переменного состава (NbOpo,98-1,04) с металлическим блеском и металли- 

ческой проводимостью. Диоксид МЬО. (черного цвета) также переменного 

состава (МЬО! 5-2,09), но уже полупроводник. И, наконец, Nb2Os имеет более 

или менее постоянный состав и электронной проводимостью не обладает „Таким 

образом, по мере увеличения содержания кислорода постепенно уменьшается 

доля металлической связи и увеличивается доля ковалентной, что обусловли- 

вает изменение свойств оксидов. 

Гидриды ванадия и его аналогов ЭН — хрупкие металлоподобные 

порошки серого или черного цвета, имеют переменный состав. Гидриды хими- 

чески устойчивы, не взаимодействуют с водой и разбавленными кислотами. 

Высокой коррозионной стойкостью обладают также нитриды (ON, 

Nb2N, Та2№), карбиды (ЭС, Э2С), бориды (ЭВ, ЭВ», ЭзВа), ряд 

других соединений ванадия и его аналогов с неактивными неметаллами. 

Ванадий, ниобий и тантал между собой и с металлами, близко 

‚ расположенными к ним в периодической системе (подгрупп железа, 

титана и хрома), образуют металлические твердые растворы. По мере 

увеличения различий в электронном строении взаимодействующих 

металлов возможность образования твердых растворов уменьшается, а 

интерметаллических соединений, например типа Соз\У, Ее.У, NisV, 

АУ и др., возрастает. 

Интерметаллические соединения ванадия и его аналогов придают 

сплавам ценные физико-химические свойства. Так, ванадий резко 

повышает прочность, вязкость и износоустойчивость стали. Ниобий 

придает сталям повышенную коррозионную стойкость и жаропроч- 

ность. В связи с этим большая часть добываемого ванадия и ниобия 

используется в металлургии для изготовления инструментальной и 

конструкционной стали. 

Сплавы на основе карбидов, нитридов, боридов и силицидов нио- 

бия и тантала, отличаются твердостью, химической инертностью и 

жаростойкостью. 
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Соединения У\(П). Из производных, в которых элементы подгруппы вана- 
дия проявляют степень окисления +2, относительно более устойчивы соедине- 

ния ванадия. Координационное число ванадия (II) равно 6, что отвечает 
октаэдрическому строению его структурных единиц в соединениях. 

Оксид ванадия (П) VO (VOo,9-1,2) имеет кристаллическую решетку типа 

NaCl. Он серого цвета, обладает металлическим блеском и сравнительно высо- 

кой электрической проводимостью. Получают VO восстановлением \У2О5 в токе 

водорода. С водой VO не взаимодействует, но как основное соединение доволь- 

но легко реагирует с разбавленными кислотами: 

VO + 20H; + 3H2O0 = [У(ОН2)6]2* 

Ион [У(ОН2) фиолетового цвета. Такую же окраску имеют кристаллогидра- 

ты, например "М250.: У5О.4 . 6Н2О, У5О 4: 7ТН2О, УС]. 6Н2О. 

Соединения У(П) — сильные восстановители. Фиолетовые растворы произ- 

водных [У(ОН2)6]2* довольно легко окисляются до [У(ОН2)5]3* и их окраска 

становится зеленой. В отсутствие окислителей (например, кислорода воздуха) 

растворы. соединений У(П) постепенно разлагают даже воду с выделением 

водорода. ' 

Производные Nb(II) и Та(П) относятся к соединениям кластерного типа, 
(см. ниже). 

Соединения У(Ш). Координационное число ванадия (III) равно 6. По 
структуре соединения V(III) аналогичны однотипным производным A\(III). 

Черный оксид ванадия (ПТ) V203 (VOj,60-1,80) имеет кристаллическую решет- 

ку типа корунда а-А]Оз (см. рис. 69) Из щелочных растворов соединений 

У(ПТ) выделяется зеленый гидроксид V(OH)3 переменного состава \У2О. 
.пН2О. Эти соединения амфотерны, но с преобладанием основных свойств. 

Так, У2Оз и У(ОН)з растворяются в кислотах: | 

V203 + вОН} + ЗН2О = 2[У(ОН2)6]3* 

Образующиеся аквакомплексы [У(ОН2)6|3* и производимые от них крис- 
таллогидраты УСз-6Н›О, VI3-6H2O имеют зеленую окраску. Фиолетовую 

+ 
окраску имеют ванадиевые квасцы М (50.4 12H,O, которые при растворе- 

нии дают зеленые растворы. 

Тригалогениды ванадия УНа|]3 — кристаллические вещества. Трихлорид 

УС: имеет слоистую структуру. С соответствующими основными галогенидами 

УНа]з образуют галогенованадаты — производные ионов [УМНа]6]3 и [\У2С1э]3` 
(см. рис. 61, в): 

ЗКЕ + УЕ. = K3[VF 6] 

3KC] + 2УС = Ka[V2Clo] 591



Производные ванадия (ПГ) — сильные восстановители; в растворах они 

довольно легко окисляются кислородом воздуха до производных V(IV). Три- 

галогениды при нагревании диспропорционируют: 

2VCl3(k) = VClo(k) + VCl,(r) 

Эта реакция эндотермична, и ее протекание обязано энтропийному фактору 
(за счет образования летучего УС14). 

Производные МЫПГ) и Та(Ш) в основном относятся к соединениям 
кластерного типа. 

Соединения V(IV). При обычных условиях степень окисления +4 
для ванадия наиболее характерна. Соединения У(ПГ) довольно легко 
окисляются до производных V(IV) кислородом, а соединения У(У) 

восстанавливаются до производных V(IV). Координационное число 

ванадия (ГУ) равно 6, а также 4 и 5. 
Из производных V(IV) известны синий VO2, (УО! 83-211) коричне- 

вый УЕ. и красно-бурая жидкость VCl4, а также оксогалогениды типа 
VOHal,. Диоксид VO, образуется при осторожном восстановлении 
\У2О; водородом, а УС]. — при окислении ванадия (или феррованадия) 
хлором. 

Диоксид имеет кристаллическую решетку типа рутила TiO, (см. 
рис. 69, Б). Молекула УС], как и ТС], имеет тетраэдрическую 

форму. 
По сравнению с однотипными производными У(П) и У(Ш) бинар- 

ные соединения V(IV) кислотные свойства проявляют более отчетливо. 
Tak, нерастворимый в воде УО. относительно легко взаимодействует 
при нагревании со щелочами. При этом образуются оксованадаты (IV) 
бурого цвета, чаще всего состава М.[У4Оо): 

4УО. + 2KOH = K,[V4O9] + HO 

Еще легче VO, растворяется в кислотах. При этом образуются не 

простые аквакомплексы V‘4*, а аквапроизводные оксованадила VO?*, 
характеризующиеся светло-синей окраской: 

VO2 + 2Н* + 4Н.О = [УО(ОН.):|2* 

Оксованадильная группировка VO2* отличается высокой устойчиво- 
стью, так как ‘связь VO близка к двойной: 

О ]2* 
н.о Ol, 
H,O~ | oH, 

L OH 2 J 
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Группировка УО?* остается неизменной в ходе различных реакций. 

В зависимости от природы лигандов она может входить в состав как 

катионных или анионных комплексов, так и нейтральных молекул. 

Взаимодействие VHal, с основными галогенидами не характерно, но для У 

(IV) весьма типичны производные анионных комплексов оксованадила типа 

K2[VOF4], (NH4)3[VOFs). 

Тетрагалогениды ванадия легко гидролизуются. Так, в воде VCl4 мгновен- 

но переходит в УОС]. (дихлорид ванадила): 

УС + Н20О = VOCIl, + 2HCl 

Для ниобия и тантала известны диоксиды OOo, тетрагалогениды QHal,. В 

этих соединениях проявляется связь металл — металл, т.е. они относятся к 

кластерам. 

Соединения V(V), Nb(V), Та(У). В ряду V(V) — Nb (У) — Та(У) 
устойчивость соединений возрастает. Об этом, в частности, свидетель- 

ствует сопоставление энергий Гиббса образования однотипных соеди- 

нений, например: 

\У2О.5(к) Nb20s(k) Та2О.(к) 

ДС; ogg) КДж/моль........... 1427 1776 -1908 

Для ванадия (V) известны лишь оксид \У2О; и фторид VFs, тогда как 

для ниобия (У) и тантала (У) известны и все другие галогениды 
QHals. Для Э(У), кроме того, характерны оксогалогениды типа 
QJOHals. Все указанные соединения типично кислотные. Некоторые 

отвечающие им анионные комплексы приведены ниже: 

OF; JOF3 920; 

[SF 6} [SOF]? [904]3`, [903] 

Для V(V) наиболее типичны координационные числа 4 и 6, а для 

МЬ(У) и Ta(V) — 6 и 7. Кроме того, существуют: соединения, в 
которых координационное число Nb(V) и Ta(V) достигает 8. 
Оксиды — красный VO; (т. пл. 670 °C), белые Nb2Os (т. пл. 

1490 °C) и Та2О; (т. пл. 1870 °С) — тугоплавкие кристаллические ве- 
щества. Структурная единица Э2О5 — октаэдр IOs. Оксиды имеют 

высокие энтальпии и энергии Гиббса образования. Значения AH, и 

AG; для Nb2Os и Ta,Os близки (следствие лантаноидного сжатия) и 

заметно отличаются от таковых для V2Os. 

Оксид ванадия (V) получают термическим разложением NH,VOs: 

593



2NH4VO3 = V2Os + 2NH3 + Н2О 

Он весьма плохо растворим в воде (0,007 г/л при 25 °С), образует 
кислый раствор светло-желтого цвета; довольно легко растворяется в 
щелочах, а в кислотах — лишь при длительном нагревании. Оксиды 
Nb (У) и Та (У) химически неактивны, в воде и кислотах практически 
не растворяются, а со щелочами реагируют лишь при сплавлении: 

Э20; + 2KOH — 2КЭО: + HO 

Оксованадаты (V), оксониобаты (У) и оксотанталаты (У) — крис- 
таллические вещества сложного состава и строения. О их многообра- 

зии и сложности состава можно судить по характеру соответствующих 

диаграмм плавкости (например, рис. 229). Простейшие по составу 
+ + 

соединения типа МЭО; и М:Э0.. В большинстве своем они — поли- 
мерные соединения. Так, МаМЬО: кристаллизуется по типу перовскита 

(см. рис. 70), а Fe(NbO3)2, Мп(ТаОз)2 являются смешанными оксидами 
со структурой типа рутила (см. рис. 69, Б). В воде растворимы лишь 

производные 5-элементов [ группы и МН. Из ванадатов наибольшее 

значение имеет NH,VO3 — исходное вещество для получения других, 

соединений ванадия. 

Кислоты, действуя на растворы оксованадатов, вызывают полиме- 

ризацию ванадат-ионов вплоть до образования осадка гидратирован- 

ного оксида V2Os-nH,O. Изменение состава ванадат-ионов сопровож- 

дается изменением окраски от почти бесцветного VO? до оранжевого 

У.О;.пН2О.. 

Пентагалогениды ЭНа]5 имеют островную структуру. Поэтому они 

легкоплавки, летучи, растворяются в органических растворителях, 

химически активны. Фториды бесцветны, остальные галогениды окра- 

шены. 

Кристаллы NbFs (т. пл. 80 °С, т. кип. 235 °С) и ТаЁ (т. пл. 95 °С, т. 
кип. 229 °С) состоят из тетрамерных молекул (OF4), а ЭС\5 и OBrs (т. пл. и 

т. кип. порядка 200—300 °С) — из димерных молекул (ЭНа|5)2: 

Е 

a IN 
FN. F F F Cl 

Foo IN — 
| FEF I~ ci [er |e 
FTF Cl 1 

Е 
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Рис. 229. Диаграмма плавкос- атомов в ионе [МЬЕ1|?` (a) и [NbF¢]3- 
ти системы Та2О; — К2О 

Пентафторид ванадия VF; — вязкая жидкость (т. пл. 19,5 °С), по 
строению подобен SbF;. Будучи кислотными соединениями, пентагало- 
гениды легко гидролизуются, образуя аморфные осадки гидратиро- 

ванных оксидов: 

2ЭНа|5 + 5Н2О = Э20; + 10HHal 

Галогениды Э (У) реагируют с соответствующими основными гало- 
генидами с образованием анионных комплексов [ЭЕ‹]`, а в случае 
Nb (У) и Та (У), кроме того, [DF7]2", [ЭЕз 3 и [ЭС 6]`, например: 

КЕ + УЕ, = K[VF6]; 2KF + 'ТаЕ; = K,[TaF7] 

Структура ионов [OF7]2" и [ЭЕз|3` показана на рис. 230. 

Оксогалогениды. ЭОНа]; — обычно твердые вещества, в боль- 

шинстве летучие, а VOCl3 — жидкость (т. пл. —77 °С, т. кип. 127 °С). 

Молекула VOClg имеет форму искаженного тетраэдра с атомом ванадия в 

центре: 

В решетке NbOCl3 димерные группы №.5С]6 соединены через мостики 

Nb—C—Nb, образуя бесконечные цепи из октаэдров М№ЬО2СИ: 
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Оксогалогениды легко гидролизуются с образованием гидратированных 

оксидов Э2О5* пН2О и HHal 

290Hals + ЗН2О = 9205 + 6HHal 

и вступают во взаимодействие с основными галогенидами (рис. 231), например: 

2KF + VOFs3 = K2[VOFs] 

ЗКЕ + NbOF3 = K3[NbOFg] 

При взаимодействии с водными растворами, содержащими KF и HF, Nb2Os 

дает K2[NbOFs], а Та2Оз образует К2[ТаЕ7: 

Nb,Os + 4KF + 6HF = 2K,[NbOFs] + 3H,0 
TagOs + 4KF + 10HF = 2K2[TaF7] + 5Н2О 
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Рис. 231. Диаграмма плав- 

кости системы CsCl - 

МОС 

На различии в растворимости K2[TaF7] и 
K2[NbOFs] основан один из методов разделе- 

ния ниобия и тантала. 

Для ванадия (V) и его аналогов весьма 
характерны — пероксокомплексы Tuna 
желтого [УО2(О2)2]3`, сине-фиолетового 
(У(О-)«]|3` и бесцветных [М№МЬ(О.2)43 и 
[Та(О2)«]3`. По строению [Э(02)4|3` пред- 
ставляют собой восьмивершинник (см. 
рис. 227). 

Пероксованадаты, пероксониобаты и 

пероксотанталаты образуются при дейст- 
вии пероксида водорода на соответствую- 
щие соединения O(V) в щелочной среде. 

Например: 

Vos + 2Н.О. = [УО2(0О.2)2]3- + 2Н2О 

320s + 8Н2О2 + 6KOH = 2K3[9(O2)4] + 11H,O 

В твердом состоянии эти соединения устойчивы. При действии кислот 

пероксованадаты разлагаются. 
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Производные ванадия (У) в кислой среде проявляют окислитель- 

ные свойства, например окисляют концентрированную соляную кис- 

лоту: 

У20: + 6НС! = 2VOCI, + Cl, + ЗН.О 

Для перевода же ниобия (V) и в особенности тантала (V) в более 
низкие степени окисления требуются энергичные восстановители и 

нагревание. 
Соединения ванадия используются в химической промышленности 

в качестве катализаторов (производство серной кислоты), а также 
применяются в стекольной и других отраслях промышленности. 

ГЛАВА6б. ЭЛЕМЕНТЫ VI ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

Хром Cr, молибден Мо и вольфрам W — элементы УТ группы — 

образуют подгруппу хрома. 

24Cr 42Mo 74W 

Атомная масса...... ee ee ee ee es 52,01 95,95 183,92 

Валентные электроны ............... 3ф4Я 4ф5Я 549652 
Металлический атомный радиус, HM..... 0,127 0,139 0,140 

Условный радиус иона Э6*, нм......... 0,035 0,065 0,065 

Энергия ионизации 99> Э*, эВ...... 6,77 7,10 7,98 

Содержание в земной коре, % (мол.доли). 8-10`3 6-10°5 1. 10-5 

Как видно из приведенных данных, в ряду Cr—Mo—W увеличивает- 

ся энергия ионизации, т.е. уплотняются электронные оболочки атомов, 

в особенности сильно при переходе от Мо к W. Последний вследствие 

лантаноидного сжатия имеет атомный и ионный радиусы, близкие к 

таковым у Мо. Поэтому молибден и вольфрам по свойствам ближе 

друг к другу, чем к хрому. 

Характерные степени окисления хрома +3 и в меньшей мере +6. 

Для молибдена и вольфрама, как и для других 44- и 54-элементов, 

наиболее характерна высшая степень окисления, т.е. +6. Возможны 

также соединения, где хром и его аналоги проявляют степени окисле- 

ния 0, +1, +2, +4, +5. 

Для хрома, молибдена и фольфрама наиболее типичны кордина- 

ционные числа 6 и 4. Известны также производные, в которых коорди- 

национное число Мо и W достигает 8. Степени окисления элементов 
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подгруппы и отвечающие им координационные числа приведены в 

табл. 40. 

Таблица 40. Степени окисления хрома и структурные единицы 

его соединений 

Степень Координа-| Структурная 

окисления ционное единица ‘ Примеры соединений 

число 

0 6 Октаэдр Э(СО)в 
+2 6 Искаженный |[Сг(ОН2)6]2*, CrFo, CrCl. 

рктаэдр 

+3 6 Октаэдр [Сг(ОН2)6]3*, [СгС1в] 3°, СгоОз, | 
СТС 

+6 4 Тетраэдр [СгО4]2°, CrO2Cle, CrO3, 

6 Октаэдр СтЕв 

Как и для других 4-элементов, для хрома при низких степенях 
окисления более характерны катионные комплексы, а при высоких — 
анионные комплексы. Так, для Сг(П) характерны катионные комплек- 

сы, а для Сг(Ш) возможны и катионные и анионные комплексы. Тог- 
да как для Cr(VI), так и для Мо(УГ) и W(VI), типичны анионные 
комплексы. | 

$ 1. ПОДГРУППА ХРОМА 

В природе хром и вольфрам находятся в виде соединений с кисло- 

родом, а молибден — с серой (см. табл. 27). Из минералов наибольшее 
значение имеют Ее(СгО.). — хромистый железняк; MoS, — молибде- 

num, CaWO, — шеелит, (Fe, Mn)WO,4 — вольфралмит. 

Наличие в почве следов молибдена необходимо для нормального 

развития растительных организмов. Особенно это относится к растени- 
ям семейства бобовых. Соединения молибдена играют роль катализа- 

торов процесса фиксации атмосферного азота. 

Простые вещества. В виде простых веществ хром, молибден и воль- 

фрам — серовато-белые блестящие металлы. Устойчивые в обычных 

условиях модификации Cr, Мо и W имеют ‘структуру объемно центри- 

рованного куба (см. табл. 28). Их основные константы приведены 

ниже: 
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Cr Mo М 

Пл., г/смЗ.... еее, 7,2 10,2 19,3 

Т. пл., °С... ce eee eee 1890 2620 3380 

Т. кип., С... eee 2680 ~4800 ~6000 

Электрическая проводимость (Hg = 1)... 7,1 20,2 19,3 

A Ньозг, 298» КДж/моль .............. 398 656 850 

5298} Дж/(К моль)... ce ee ee eee 23,6 28,6 32,6 

В ряду Cr—Mo—W наблюдается повышение температуры плавления 

и теплоты атомизации (возгонки). Это объясняют усилением в метал- 

лическом кристалле ковалентной связи, возникающей за счет 4-элек- 

тронов. Вольфрам является самым тугоплавким из металлов. Теплота 

атомизации для него наибольшая. 

На свойства металлов в болышей степени влияют примеси. Так, 

технический хром трудно поддается прокату, в то время как чистый 

хром пластичен. Обычные образцы этих металлов отличаются высокой 

твердостью (царапают стекло). | 

Как и в других подгруппах элементов, с ростом атомного номера 

элемента в ряду Cr—Mo—W химическая активность заметно понижает- 

ся. Хром взаимодействует с разбавленной соляной и серной кислотами. 

Вольфрам разрушается в горячей смеси фтороводородной и азотной 

кислот, создающей условия для образования анионных фторокомплек-. 

сов W(VI) типа WF, WF. Аналогично взаимодействует молибден: 

0 +6 
Э + 2НМО: + 8HF = H2[OFs] + 2NO + 4H2O 

За счет образования оксоанионных комплексов Э (VI) — 9O2 молиб- 

ден и вольфрам взаимодействуют при сплавлении со щелочами в при- 
сутствии окислителя: 

0 +5 | + 6 +3 
Э + 3МаМО. + 2МаОН = М№а2Э0.4 + 3МаМО. + HO 

В концентрированных HNO 3 и H2SO, хром пассивируется. При нагре- 

вании, в особенности в мелкораздробленном состоянии, Cr, Мои W 
довольно легко окисляются многими неметаллами, например сгорают в 
кислороде: 

2Сг(к) + 3/2О2(г) = Сг2Оз(к), A Gogg = -1059 кДж 

Mo(W)(x) + 3/202(r) = МоОз(\МО:)(к), АС... = -668 (-764) кДж 

При этом образуются оксид хрома (Ш) и оксиды молибдена (УГ) и 
фольфрама (VI), что соответствует устойчивым степеням окисления Cr, 

599



Мо и У. Образование СгО. (A С’ 298 = —506 кДж/моль) термодинами- 

чески менее вероятно, чем образование Cr2O3 (A Gr 298 = —1059 

кДж/моль). 
Хром легко пассивируется, поэтому широко используется в качестве 

гальванических защитных покрытий и для получения коррозионно 

стойких сталей. Молибден применяют для изготовления химической 

аппаратуры, вольфрам — в электротехнической промышленности (в 

частности, для ламп накаливания). Молибден и вольфрам используют 

в качестве катализаторов. 

Относительно чистый хром получают методом алюмотермии: 

Сг2Оз(к) + 2АЦк) = 2Скк) + АБО: (к), АС.., = —523 кДж 

а молибден и фольфрам —-восстановлением их оксидов водородом. В 

газофазном методе получают вольфрам при взаимодействии галогени- 

дов вольфрама с водородом при высокой температуре (1200 °С). 

Для металлургии хром получают в виде сплава с железом (ферро- 

тром, содержащий до 60% Сг) восстановлением хромистого железняка 

углем в электрической печи: 

+2 +3 оо 0 42 
Ее(СгО_)2 + 4С = Ее + 2Cr + 4CO 

Выплавляют также ферромолибден и ферровольфрам, которые ис- 

пользуются для получения высококачественных специальных сталей. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
ХРОМА 

Соединения Cr (0), Мо (0), W (0). Нулевая степень окисления у 4- 
элементов проявляется в соединениях с о-донорными и л-акцепторны- 
ми лигандами, например с молекулами СО. Для хрома и его аналогов 
известны гексакарбонилы Э(СО)5. Это бесцветные легко возгоняющи- 
еся твердые вещества (т. пл. 150—170 °С). Их молекулы диамагнитны, 

‚ имеют форму октаэдра с атомом 4-элемента в центре. 
В нулевой степени окисления атомам хрома и его аналогов можно 

приписать электронную конфигурацию 46. 

3d 4s 4p 

cro,a + +e} —— — ——— 
\_ 1х __ 

yw —— 
На д-связь На ©-связь 

Cr— CO Ст —— СО 
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Молекула СО имеет электронную конфигурацию: 

20214 0°21*0 д*0 0°20214 0210 9 *0. 
0 22УС ТУ 2 

Две занятые электронами несвязывающие 9’-орбитали соответству- 

ют двум несвязывающим парам электронов, одна из которых принад- 
лежит атому О, другая — атому С. Электронная пара с энергетичес- 

ки более выгодна для участия в донорно-акцепторном взаимодействии, 

чем электронная пара oO" Поэтому в качестве лиганда молекула CO 

чаще всего координируется через атом углерода. За счет шести сво- 
бодных 3424514 р3-орбиталей атома Cr (0) и несвязывающих электрон- 
ных пар при атоме С шести молекул СО образуются шесть о-связей 

Cr « CO (рис. 232) и молекула Cr(CO)g. 
Стабилизация молекулы гексакарбонила хрома Cr(CO)g достигает- 

ся за счет л-дативного взаимодействия Ст > СО, в котором принимают 
участие 34-электронные пары атома хрома и свободные л*-орбитали 

молекул СО (рис. 232). Вследствие переноса заряда от СО к атому Cr 
(при 0-донорно-акцепторном взаимодействии) и от атома Cr к молеку- 
ле СО (при л-дативном взаимодействии) результирующий заряд на 

атоме хрома оказывается положительным bo = 0,4+. 

Перенос заряда при образовании o-cpasn М +— CO и л-связи М —> CO 

приводит к уменьшению порядка связи в молекуле СО. Tak, согласно инфра- 

красным спектрам для свободной молекулы СО волновое число составляет 

и = 2155 cml, а для координированных СО-групп меньше — примерно 2000 

см". 

Рис. 232. Схема образования o- и л- связей М - СО в кар- 
бонилах фэлементов: 
заштрихованные орбитали содержат электроны; незаштрихованные — 

свободны 
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Карбонилы 4-элементов (табл. 41) — жидкости или кристалличес- 
кие вещества, хорошо растворимые в органических растворителях. Как 
и СО, они чрезвычайно токсичны. Термическим разложением карбо- 
нилов получают чистейшие металлы. Кроме того, их используют в 
химическом синтезе. 

Таблица 41. Некоторые карбонилы 4-элементов У1-—УШ групп 

таблицы Д.И.Менделеева 

VI УП УШ 

d 6 ad? 48 d9 q 10 

Cr(CO)g¢ бес- | Mno(CO))o жел-ф Fe(CO)s жел-| Co2(CO)g opax4 Ni(CO),4 
цветный, воз- |тый, т. пл. ный, Т. ПЛ. жево-красный, бесцветный, 

гоняется 155 °С, возгоня-[-20 °С, т. кип. | т. пл. 51 °С г.пл. —19 °C, 

ется 103 °С т.кип. 43 °С 

Mo(CO)g бес- | Те2(СО)1о бес- | Ru(CO)s бес- | Rho(CO)g - 
цветный, воз- |цветный, т. пл. цветный, т. пл. | оранжевый, 

гоняется 160 °С г22 °C т. пл. 76 °С 

W(CO)¢ бес- | Ве›(СО)1о бес- | Os(CO)s бес- | Iro(CO)g зеле-| - 
цветный, воз- |цветный, т. пл. цветный, T. ПЛ. | Но-желтый, 

гоняется 177 °C, возго- [15 °C возгоняется: 

няется 

Карбонилы могут быть одно-, двух- и многоядерными. Одноядерные 

карбонилы образуют 4-элементы с четным числом валентных электронов. 4- 

Элементы с нечетным числом электронов образуют двухъядерные карбонилы 

со связью металл — металл (см. табл. 41). Обычно карбонилы металлов 

получают восстановлением их соответствующих соединений в присутствии СО. 

Как указывалось, по многим свойствам с молекулой СО сходна молекула, 

№. В частности, молекула № способна к 0-донорному и т-дативному взаимо- 

действию и может выступать в качестве лиганда. Болышой теоретический и 

практический интерес представляют соединения, в которых роль лиганда 

играют молекулы №, например, в соединениях [Ви(МНз)5(№)] С, 

[((NHg)sRuN2Ru(NH3)s] Cla. 

Образование комплексов с участием № играет важную роль при фиксации 

атмосферного азота микроорганизмами, а также в процессе каталитического 

синтеза аммиака. В естественных условиях биохимическое связывание атмос- 

ферного азота осуществляется с участием комплексов Fe и Мо. 
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Соединения Сг(П). Для хрома в степени окисления +2 характерно коор- 

динационное число 6. Это соответствует образованию, как правило, высокоспи- 

новых комплексов (и структурных единиц) с электронной конфигурацией: 

12° т *1 о12т ой о. 

Поскольку из двух орбиталей вз-уровня занята только одна орбиталь, высоко- 

спиновые октаэдрические комплексы геометрически искажены: два лиганда 

находятся на большем расстоянии, чем четыре остальных. Так, в кристалле 

CrClg четыре атома хлора удалены от Сг(П) на 0,239 нм, а два других — на 

0,290 нм. 

При удалении электрона с разрыхляющей орбитали возникает особо устой- 

чивая конфигурация (012т 3): 

к 

Eh a -— 

et t+ +448 
Поэтому соединения хрома (II) — сильные восстановители. 

Для хрома (П) известно лишь небольшое число бинарных соединений, в 

частности дигалогениды СгНа|. Оксид хрома (II) CrO (черный) получить 

очень трудно (факт его существования подвергается сомнению). 

Бинарные соединения хрома (II), а также Cr(OH)2 проявляют практически 
лишь основные свойства. Например, Сг(ОН)2 (желтый) взаимодействует только 
с кислотами: | 

СкОН)> + 20H; + 2H,O = [Cr(OH2)¢6]2* 

Образующиеся при этом аквакомплексы [Сг(ОН2)6]2* синего цвета; такую 

же окраску имеют кристаллогидраты, например Cr(ClO4)2°6H2O. Дигалогени- 

ды Довольно легко поглощают газообразный аммиак, образуя аммиакаты, 

например [Сг(МНз)6|С12. 
Будучи сильными восстановителями 

Cr38* + е = Cr?*t, Yo98 = —0,407 В 

comm Cr (II) B растворах легко окисляются кислородом воздуха: 

4[Сг(ОН2)6]2* + Oo + 4H* = 4[Сг(ОН2)6]3* + 2Н2О 

а при отсутствии окислителя даже восстанавливают воду, постепенно ее разла- 

гая с выделением водорода: 

2CrClp + 2Н2О = 2СКОНСЬ + He 
603



Соединения Cr(II) получают восстановлением соединений Cr(III), например 

водородом в растворе в момент выделения, или нагреванием в атмосфере Hy. 

Дигалогениды можно получить также взаимодействием металла с газо- 

образным HHal (при 600—700 °С). 

Кластерные соединения. Для 4-элементов характерны соединения, в 

которых содержатся группировки из двух и большего числа непосред- 

ственно связанных друг с другом атомов 4-элементов. Такие группи- 

ровки называют кластерами (от англ. cluster — группировка, гроздь). 

Известные в настоящее время кластерные соединения распадаются на 

два больших класса: 1) низшие галогениды и оксиды и 2) многоядер- 

ные карбонилы. 
Кластеры первого типа в основном образуются 44- и 54-элементами 

У—УП группы (Nb и Та, Мо и У, Тс и Ве). Среди галогенидов и 
оксидов найдены двух-, трех- и шестиядерные кластеры. Примером 

шестиядерного (октаэдрического) кластерного соединения 

является дихлорид молибдена MoCl, (желтого цвета). По данным 

рентгеноструктурного анализа, MoCl, отвечает формула [МобС\з] Са. 

Комплекс [МобС\з]4* диамагнитен, его строение показано на рис. 233. 
Шесть атомов молибдена находятся в центрах граней куба, образуя 

октаэдр Mog; восемь атомов хлора расположены в’ вершинах куба, 

каждый атом С] связан с тремя атомами Мо. Внешнесферные ионы СГ 

выполняют роль мостиков, объединяющих кластеры [MogCl,g]4* между 
собой. 

ем Ox 
Рис. 233. Структура октаэдрических кластеров типа MgXg на 

примере иона Моб С1&* и типа MgX12 на примере иона №5С1% 

Для объяснения строения комплекса воспользуемся качественными 

представлениями. Каждый из атомов Мо на образование ковалентных 

связей Mo—Mo с четырьмя соседними атомами Мо представляет четы- 

ре электрона. Четыре свободные орбитали от каждого атома Мо ис- 

пользуются на образование донорно-акцепторных связей Mo—Cl: 
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44 55 Sp 

мор,“ + + ++ — ——— 
oe “у” я \— Y 4 LY 

На связь На связь На связь 

Мо-—Мо Mo-Cl Mo-L 

Кластерная группировка [MogCle]4* устойчива и может, не изменяясь, 

переходить в другие соединения 

Так, при действии на MoCl, щелочей образуется основание [Моб С18|(ОН)л, 

которое при взаимодействии с кислотами дает соли этого иона. Группировка 

[МовС3|4*, кроме того, может выступать в качестве комплексообразователя, 

координируя шесть лигандов по одному к каждому из атомов Мо, с образова- 

нием комплексов ([MogClgLe]2".Hanpumep, получены производные иона 

[((MogClg)Clg]2", а также соединение [(MogClg)(OH)4(OH2)2]-12H20 и др. 
Строение МоВго, WCle, WBr2 аналогично строению Мо. 

Среди шестиядерных кластеров весьма распространена группировка типа 

МвС!2 (рис. 233). Она обнаружена в PtClo(PtgCliz), У\МОз(М С 2] С), 

NbCli4([NbgCli2]Clz) и др. 
К треугольным кластерам относятся галогениды рения (Ш) и их 

производные. Tak, кристалл КеС]з построен из группировок Re3Clg, в которых 

атомы Ве непосредственно объединены в треугольник (рис. 234). Межъядерное 

расстояние Ч Ве составляет 0,248 нм. Оно на 0,027 нм короче межъядерного 

расстояния в металлическом кристалле рения (4p eRe = 0,275 нм). Следовате- 

льно, связь металл — металл здесь прочная; ей приписывают кратность, рав- 

ную двум: Ве-Ве. Поэтому группировка ВезС]9 очень прочная и сохраняется 

при переводе ВеС]з в газовое состояние (вплоть до 600 °С). При взаимодей- 

em Эх 

Рис. 234. Структура треугольных кластеров со связью металл-ме- 
талл типа МзХо и типа МзХ12 

МзХо 
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ствии ReCls с концентрированной НС] образуется 

тримерный ион [ВезС!2]3` (рис. 234) а ReRe = 

= 0,248 нм. Примерами производных кластеров 

[ВезНа\12]3° являются соли типа Мз[ВезНа\?] 

(красного цвета). 

К двухъядерным кластерам отно- 

сятся ионы [Мо2С13]4 и [Ве2Хз]2° (X = Cl, 
Br, SCN). Экспериментально установлено, 

что в ионе [Ве2С]з]2` (рис. 235) межъядерное 

МХ. 
ом Ox 

Рис. 235. Структура 
двухъядерного кластера расстояние а R составляет всего 0,224 нм, 
типа M2Xg на примере ene 
K[Re2Clg] -2Н2О т.е. на 0,051 нм короче, чем dn eRe в металле 

(0,275 нм). Столь необычно короткое рас- 
стояние и диамагнетизм этого иона свидетельствует о четверной связи 
[Ве==Ве] (одна о-связь, две л-связи и одна д-связь). Аналогичным 

образом четверная связь [Мо=Мо] проявляется в диамагнитном ионе 
Mo2Clg)4", а = 0,214 нм (в металле а = 0,278 нм). [ 2 8) ’“МоМо ) ( МоМо ’ ) 

Если принять, что ось Z проходит через атомы Re, то возникнове- 

ние связи можно объяснить следующим образом: o-CBA3b образуется 

перекрыванием d „орбиталей, две п-связи — взаимодействием гг И 
7A 

аугорбиталей и 6-cBaA3b — перекрыванием 4,уюрбиталей: 

ке a (п-1)а ns np. 

Mo! aD, q*# Y 7 
Ha ct CBA3b На связь На связь 

МЕМ М— С! M-—L 

В качестве производных кластера ([Re2Clg]2 можно назвать 
M2[Re2Clg] ° 2H,O0: 

Двухъядерным кластерным оксидом является МоО.. Этот оксид в твердом 

состоянии имеет структуру, близкую типу рутила (рис. 69, Б), с межъядерны- 

ми расстояниями d ‚ равными 0,250 и 0,310 нм. Более короткое из них 
МоМо , 

является расстоянием для пары связанных между собой атомов молибдена. 

Соединение диамагнитно, что соответствует такому объяснению. Найдено, что 

кластерная группировка М2 для диоксидов со структурой типа рутила прояв- 

ляется в WOd, ТсО., ВеО2, УО.. 
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Соединения кластерного типа весьма характерны для ниобия и тантала. 

Среди кластеров этих элементов лучше изучены галогениды. Вследствие осо- 

бенностей структуры состав галогенидов обычно не отвечает целочисленным 

степеням окисления элементов, например: 

Состав Кластерная Примеры соединений 

группировка . 

Hal, sg или ЭвНа| 1 ЭвНаВ* [№1813 

DHale 33 или ЭвНа|а ЭвНа]25 [№6С112|С@ь, [TagCl2]Cle 

ЭНа 5 или ЭвНа\ ЭвНа [NbgFi2]F3, [ТавСИ2]С1з 

ЭНа]2 67 или ЭзНав ЭзНа]в Nb3Clg, NbgBrg,Nbglg 

Атомы Nb и Та чаще всего объединяются в октаэдрические и треугольные 

группировки (см. рис. 233 и 234). Устойчивые октаэдрические кластерные 

группировки Э6На|2 обнаружены также в кристаллогидратах Tuna 

МЫС! 4-7Н2О, TagCl4:7H,O. Последние в растворе распадаются на ионы 

[Э‹На112|?* и 2НаГ. При действии солей Ag* из раствора сразу осаждается 

только 2 моль галогенид-ионов в расчете на 1 моль соединения. 

К соединениям кластерного типа, относятся также низшие оксиды ниобия и 

тантала. Так, МЬО состоит из кластерных группировок №ЬбО]2. 

В кластерных галогенидах атомы 4-элемента используют в образо- 

вании связи M—M и M—Hal все свои валентные электроны (Tc и Re—7, 
Мо и W—6, № и Та—5) независимо от степени окисления. Таким 
образом, стремление к использованию всех своих валентных электро- 

нов на образование химических связей у 44- и 54-элементов осуществ- 

ляется либо за счет образования соединений, в которых они проявля- 

ют высшую степень окисления, либо за счет образования кластерных 

соединений. 

‘Следовательно, переход от металла к галогениду (или оксиду) не 

обязательно связан с разрушением всех связей между атомами металла 

и полной заменой их на связи металл — галоген. Обычно многие ме- 

таллы 4-элементов характеризуются высокими энтальпиями атомиза- 

ции, т.е. разрыв связей между атомами 4-элементов требует большой 

затраты энергии. Поэтому при образовании низшего галогенида не- 

кластерного типа энергия, выделяемая при образовании связей 

M—Hal, оказывается недостаточной для компенсации энергии, затра- 

чиваемой на разрыв всех связей ММ. 

Соединения Cr (Ш). У хрома степень окисления +3 является наи- 
более устойчивой. Координационное число хрома (III) равно шести, 
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его структурные единицы имеют форму октаэдра. Валентные электро- 
ны в октаэдрических комплексах Ст(Ш) располагаются только на 
связывающих и несвязывающих орбиталях: 012т 3. 

Наличие трех непарных электронов обусловливает парамагнетизм 
производных Cr (Ш). Большинство соединений Cr (Ш) интенсивно 
окрашено. | 

Оксид хрома (III) Сг>О. — темно-зеленый порошок, а в крис- 

таллическом состоянии — черный с металлическим блеском. Структура 
Cr2O3 соответствует октаэдро-тетраэдрической координации атомов 
(структура типа а-А]5Оз, см. рис. 69, Г). Оксид хрома (Ш) тугоплавок 
(т. пл. 2265 °С), химически инертен. В воде, кислотах и щелочах не 

растворяется. Его амфотерная природа проявляется при сплавлении с 
соответствующими соединениями. Так, при сплавлении Ст2Оз с ди- 
сульфатом калия образуется сульфат хрома (III): 

3K25 2O7 = 3K2SO 4 + 3503 

Cr.03 + 350. = Ст2($04)3 

Сг2Оз + 3K2S 207 Cro(SQOq)3 + 3K2S0, 

При сплавлении же Cr2O3 со щелочами и соответствующими основ- 

ными оксидами образуются оксохроматы (Ш), называемые хромиталии: 

2KOH + Cr.03 = 2KCrO, + H,O 
кислот- 

НЫЙ 

+ 
Оксохроматы (ПТ) фэлементов типа M(CrOs) являются координационны- 

ми полимерами, те. смешанными оксидами (типа шпинели MgAl2O,). 

В их кристаллах атомы М (II) находятся в тетраэдрическом, а атомы Cr (III) 

в октаэдрическом окружении атомов кислорода. Смешанным оксидом Cr (ПТ) и 

Fe (II) является природный хромит — хромистый железняк ГеСгоОд4. 

Осаждаемый из растворов серо-голубой гидроксид Сг(ОН): 

Cr3* + 30H" = Сг(ОН)з 

имеет переменный состав Cr2O3:nH2,O. Это многоядерный слоистый 

полимер, в котором роль лигандов играют ОН` и ОН», а роль мостиков 

— ОН-группы: | 
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OH, H yo H OH, 
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H OH, H OH, 
HO OH 

H H y 

Cr 

Его состав’ M структура зависят OT условий получения. При стоянии и 

в особенности при нагревании Cr,03,-nH2O вследствие замены связей 

Cr—OH—Cr на связи Cr—O—Cr теряет активность. Свежеполученный 
Сг(ОН)з (т.е. Сг›Оз. пН2О) — аморфный осадок. Хорошо растворяется 
в присутствии кислот и щелочей, которые вызывают разрыв связей в 
полимере: 

Сг(ОН)з + ЗОН} = [Cr(OH2).]** 
ОСНОВНЫЙ 

Сг(ОН)з + ЗОН: = [Сг(ОН) |3 
КИСЛОТНЫЙ 

Получение гидроксида хрома (Ш) и его переход в катионные 

[Сг(ОН2)6]3* и анионные [Ст(ОН)е]3` комплексы можно выразить сум- 
марным уравнением: 

ОН 3+ 

[Сг(ОН2)6] ОН Сг(ОН):з OH? [Cr(OH)g]|* 

Аквакомплекс [Cr(OH2)¢]*° сине-фиолетового цвета, входит в состав 
ряда кристаллогидратов Cr (Ш), например в фиолетовые CrCl3-6H2O, 

+1 
CrBr3:6H20, МС!г($04)2.12Н.О (квасцы). Результаты рентгенострук- 
турного анализа и окраска хромовых квасцов говорят в пользу струк- 
туры [М(ОН2)[Сг(ОН.2)6]($О4)2. Квасцы образуются при взаимодейст- 

+1 
вии растворов М25О4 и Cr2(SO4)3. Квасцы, как и некоторые другие 

производные Cr (Ш), используются в качестве протравы в красильном 

деле и при дублении кожи. 

В зависимости от условий (температура, концентрация, РН) состав катион- 

ных аквакомплексов изменяется, что сопровождается изменением их окраски 

от фиолетовой до зеленой. Например: 
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Г ОН. ]3+ | ОН. |+ 
H20\_ | „ОН? Н2О- | 7 Ole 

Cr Cr 

Н2О on, OF pe С! Cl 

сине-фиолетовый | темно-зеленый | 

Так, твердый шестиводный кристаллогидрат CrCl3-6H,O в зависимости от 

ориентации молекул воды и хлорид-ионов имеет следующие изомерные 

формы: 

[Сг(ОН2)6]С1з [Сг(ОН2)5 СС . Н2О [Сг(ОН2)а С] С! . 2Н2О 

сине-фиолетовый светло-зеленый темно-зеленый 

Изомерия, обусловленная неодинаковым распределением молекул воды и 

внешнесферных ионов между внутренней и внешней сферами комплексных 

соединений, называется зидратной. 

Существование указанных изомеров можно доказать с помощью следующего 

эксперимента. При высушивании в эксикаторе с концентрированной серной 

кислотой [Сг(ОН2)6]С1з воду не теряет, [Сг(ОН2)5С]С]5: Н2О теряет 1 моль, a 

[Сг(ОН2)4С1]С1-2Н2О — 2 моль воды в расчете на 1 моль взятого изомера. 

При действии же AgNOg3 на растворы, содержащие 1 моль соответствующего 

соединения, немедленно осаждается соответственно 3, 2и 1 моль AgCl. Допол- 

нительные доказательства правильности выбранных формул можно получить 

при измерении электрической проводимости: наибольшей электрической прово- 

димостью обладает раствор  [Сг(ОН2)6]С1з, меньшей — раствор 

[Сг(ОН2)5 СС: Н2О и еще меньшей — раствор [Cr(OH2)4Cly]Cl-2H20, что 
находится в полном согласии с уменьшением числа ионов, на которые распада- 

ются при одинаковой молярной концентрации эти соединения. 

'Трихлорид хрома CrCl3 (красно-фиолетового цвета) получают при пропус- 

кании хлора над раскаленным металлом или нагретой докрасна смесью Сг2О: 

и древесного угля: 

Сг2Оз + 3C + 3Cle = 2CrCls + 3CO 

Здесь уместно отметить, что безводные соединения по своей структуре и 

свойствам существенно отличаются от соответствующих кристаллогидратов. 

Tak, СгС]з полимерен (слойстая структура, рис. 236, а), тогда как кристаллы 

CrCl3-6H2O имеют островную структуру. В частности, CrCls в отличие от 

CrCl3-6H2O в воде растворяется исключительно медленно. 

Аналогично Сг2(5О4)з (розового цвета) в воде растворяется плохо, a 

Сг2($О4)з: 18Н2О (фиолетового цвета) хорошо. 
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(о а ОА OB 6 
Рис. 236. Структура слоя, образованного октаэдрическими струк- 
турными единицами ABg, соединения типа АВ (а) и соединения ти- 
па АВ. (6) 

В растворе соли Ст (ПТ) в большей или меньшей степени гидроли- 

зуются. Как первую стадию гидролиза галогенидов, сульфата, нитрата 
Сг(ПТ) можно рассматривать образование гидроксоаквакомплексов 
[Cr(OH)(OH2)s]2*, [Сг2(ОН)›(ОН2)]4* (табл. 24): 

[Сг(ОН2)6]3* + НО == [Cr(OH)(OH2)5]?* + OH? 

Cr3* + HOH == CrOH?* + Н* 

2[Ст(ОН2)6]3* == [Cr2(OH)2(OH2)s]4* + 20H3 

2Cr3* + 2HOH == Cr,(OH)3" + 2H* 

Далее может происходить полимеризация этих комплексов. 

Кроме гидроксоаквакомплексов образуются также комплексы, роль лиган- 

дов в которых играют анионы растворенной соли. Например, в случае сульфа- 

та хрома в зависимости от температуры, рН, концентрации образуются продук- 

ты типа: 

г. H Г H 72- 
HQ хо OH, H,0 0 OH, 

woo Neon, но Ко он, 
\ #H /\ — J\ HS/\ _ 

но © о он, 0,50 0 О 0530; 

XK ; Х 1 9% 
При этом раствор из фиолетового становится зеленым. 
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При попытке получить в водном растворе по обменным реакциям 
Ст25з или Cr2(CO3)3 вследствие гидролиза выделяется гидроксид: 

2Ст3+ + 3СО? + ЗН2О = 2Ст(ОН)з + 3СО. 

`'Кроме аквакомплексов для Cr (III) известны катионные амминокомплексы 

Cr(NH3)8* (фиолетового цвета). Аммиакаты в твердом состоянии устойчивы. В 

водных же растворах они постепенно разрушаются: 

[Cr(NH3)¢]Cls + 3H,0 = Cr(OH)s3 + 3NH,Cl + ЗМН. 

Поэтому получение аммиакатов Cr (Ш) легче всего осуществляется в неводных 

растворах или в жидком аммиаке. 

Производные анионных комплексов хрома (III) — хроматы 
(ПГ) — весьма разнообразны. Ниже приведены уравнения реакций их 

получения: 

ЗКОН.+. Сг(ОН)з = Кз(Сг(ОН)6] 

3KCl + CrCls = K3[CrCle] 

Гексагидроксохромат (Ш)-ионы [Ст(ОН)6]3` окрашены в изумрудно- 
зеленый цвет. Гидроксохроматы (III) устойчивы только в твердом 

состоянии, а в растворах — лишь при большом избытке щелочи. 

Гексахлорохромат (Ш)-ионы [СгСв]3*' 
окрашены в зеленый цвет. Известны также 

tC комплексные хлориды coctapa 3KCl- 

1150 L *2CrCl3 (рис. 237), которые являются 

1100+ ^^. производными двухъядерных комплексов 

wool “, [Сг›С1з]3. Структура последних отвечает 
‘ сдвоенным октаэдрам CrClge с общей 

900\ ‚гранью (см. рис. 61, в). 

Ион [Cr2Clg]8- парамагнитен, имеет три 
G00. - непарных электрона. Однотипный же ион 

700+ = 3 [W2Cly]®° диамагнитен. Расстояние между 
ПИ ы =. атомами Cr в [Сг2С]ч]3° на 0,07 нм больше, 

я 20 40 60 80 и чем расстояние между более крупными 

Мол, доли KCl, % атомами W в [М/С] 37. Все это показыва-. 
ет, что в отличие от [Сг2С1з]3` в ионе 
[W2Clg]®- осуществляется тройная связь 

Рис. 237. Диаграмма плавкос- между атомами W (одна из связей би две 
ти системы CrCls - KCl rn): 
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=$- =3-— 

С! с Cc} Га Га и] 
Ccil—Cr —<( aA <a AN 

ci” %а7 Ха a” cu Na 

| 0,31 ны | | 0,24 нм р 

3d 4s 4p 58 6s 6p 

eq — — — ——— wun +4+4+—— — —_— 
| у J \ JN —y _ 

На связи Сг— С На cram На связи. \/— С 

Поэтому межъядерное расстояние dw в ионе (W2Clo]®- значительно короче 

(0,240 нм), чем в металлическом вольфраме (0,280 нм). 

Соединения Cr (VI), Мо (VI), W (VI). Степень окисления +6 xpo- 
ма, молибдена и вольфрама проявляется в галогенидах, оксогалогени- 
дах, оксидах и отвечающих.им анионных комплексах: 

ЭНа\6 ЭОНа14 ЭО2На] ЭОз 

- - [(CrO3Hal}- [CrO4}?- 
[MoFy]°, (МР [МоО2На14]?2` [MoO3F3]*- [МоО4]2` 

[МоЁз]?`, [М/Ез]2` [WO2Hal4]?” [WOsF3]* — [WO4]? 

Для хрома (VI) характерно координационное число 4, что отвечает 
тетраэдрическому строению его анионных комплексов и структурных 
единиц. Координационные числа молибдена (VI) и вольфрама (VI) 
разнообразнее; относительно более устойчивы 4 и 6. 

В ряду однотипных производных Cr(VI) — Mo(VI) — W(VI) устой- 
чивость заметно повышается. Об этом, в частности, свидетельствует 
сопоставление значений энергии Гиббса образования соединений, на- 

пример: 

СгОз(к) МоО.з(к) \/Оз(к) 

АС’, кДж/моль....... -506 618 -764 

CrO2Clo(*) — Моо.СЫж) WO2Clo(x) 

АС’, кДж/моль....... -524 —623 —753 

СгО?“(р) Мо0?`(р) \!О1-(р) 

АС’, кДж/моль....... -730 —916 -920 

Для хрома (VI) относительно устойчивы лишь оксид СтОз и оксо- 
галогениды CrOoCly и CrO2F2. Для молибдена (УГ) и вольфрама (VI) 
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характерны, кроме того, фториды OF, (а также MoCle, WCle и WBre), 
оксогалогениды ЭОНа14, сульфиды OS3. 

Гекса фторид хрома CrFg — очень неустойчивый лимонно-желтый 

порошок. Гексафториды аналогов хрома: Mos — бесцветная жидкость (т. пл.. 

18 °С, т. кип. 34 °С) и WF, — бесцветный газ (т. пл. 2°С, т. кип. 17 °C) — 
значительно устойчивее. Образуются при взаимодействии простых веществ. В 

отличие от SFg они весьма реакционноспособны, например, легко разлагаются 

водой с образованием оксогалогенидов и НР. 

Оксогалогениды хрома (VI) — коричнево-красный CrO2F2 (т. пл. 30 °С) и 
красно-бурый СтО2Сфь (т. пл —97 °C, т. кип. 117 °С). Последнее соединение 

(тлористый тролил) — жидкость образуется при взаимодействии сухого СгОз 

с газообразным HCl: 

СтОз + 2Н( = СгО2СЬ + Н2О 

Молекулы ЭО2На]2 имеют форму искаженного тетраэдра, с атомом Э. в 

центре: 

Для молибдена и вольфрама кроме ЭО2На]› характерны оксогалогениды 

состава ЭОНа]4. Оксогалогениды Мо (УГ) и W (УГ) — твердые вещества, 
обычно летучие. Оксогалогениды — кислотные соединения с некоторыми 

признаками амфотерности. В отличие от однотипных производных серы 

SO2Hal, гидролиз ЭО2На|› обратим: 

ЭО2На]. + 2H2O == Н2ЭО. + 2ННа 

Равновесие гидролиза СтгО2(]5 смещено вправо, а МоО2С]5 и \О2С]5 гидроли- 

зуются в меньшей степени. Это свидетельствует об ослаблении кислотных. 

признаков в ряду СгО2С!.—МоО.›С]—УМО2СЬ.. 
. + 1] 

Оксогалогенидам хрома (VI) отвечают соли типа М[СгОзНа], а производ- 
+ | +] 

ным молибдена и вольфрама — M.[90O2Hal,] (Hal = Е, Cl) и М3ЭОзЕ3]. 

'Триоксохлорохроматы (УГ) — кристаллические вещества оранжевого цвета. Их 
можно получить взаимодействием растворов СгОз и основных хлоридов, на- 
пример: 

К + CrO3 = К СгОзС] 
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Триоксогалогенхроматы (VI) в воде постепенно гидролизуются. Соответству- 

ющие соединения Мо (УГ) и W (VI) устойчивее. 

Триоксиды — кристаллические вещества: CrO3 — темно-крас- 
ный, МоОз — белый и WO; — желтый. МоОз имеет слоистую, а WO; — 
координационную решетку (см. рис. 69, В), структурной единицей 
которых являются октаэдры ЭОв. СгОз имеет цепочечную структуру, 

образованную тетраэдрами СгО.. oo, 
При нагревании СтО; (т. пл. 197 °С) довольно легко разлагается, 

выделяя кислород, a MoO; (т. пл. 801 °С, т. кип. 1155°C) и WOsz (т.. 
пл. 1473 С, т. кип. -1670 °С) в газовую фазу переходят без разложе- 
ния. Триоксид хрома — энергичный окислитель. Со многими окисля- 
ющимися веществами он реагирует со`взрывом. СтОз3 ядовит. 

'Триоксид хрома СтОз в отличие от MoO3 и WOs3 легко растворяет- 

ся в воде, образуя хромовую кислоту, т.е. является кислотным окси- 
дом: 

Н2О + CrO3 = H2CrO, 

Кислотная природа MoO; и У!О: проявляется при растворении в 
щелочах: 

2КОН + 03 = К2ЭО. + НО 

'Тетраоксохромат (VI) водорода H2CrO, в свободном состоянии не 

выделен. В водном растворе — это сильная кислота; она называется 
тромовой (Ka, = 1,6101, Kaz = 3,2-1077). 

Растворимы в воде оксохроматы (УТ), оксомолибдаты (УГ) и оксо- 
вольфраматы (VI) 3-элементов I группы, а также М=2* и Са?*. Ионы 
CrO2° имеют желтую окраску, ионы MoO2- и \/О?` бесцветны. 

Для Mo(V1) и W (VI) известны многочисленные производные поли- 
мерных оксоанионов весьма сложного состава и строения. Способность 
к полимеризации иона СтО2 выражена менее отчетливо, тем не менее 

известны, например, К›Сг.От — дихромат, K2Cr30;9 — трихромат, 
К›Сг4О!3 — тетрахромат. Все они содержат анионы, образованные 
тетраэдрами CrO,4, соединенными в цепь. Строение иона Сг2О?` пока- 

зано ниже: 
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Полихроматы образуются при действии кислот на хроматы. Так, 

если на концентрированный раствор хромата калия подействовать 

кислотой, то его окраска сначала станет красно-оранжевой, потом 

изменится до более темной за счет образования дихроматов, затем 

трихроматов и т.п.: 

2СтО1` + 2H* = Сг,О?` + H20 

3Cr202- + 2H* = 2Cr,0?, + Н2О ит.д. 

В результате дальнейшего подкисления раствора концентрированной 

серной кислотой при охлаждении выделяются темно-красные кристал- 

лы триоксида: | 

K,CrO, + H.SO, = CrO3 + К.5О4 + НО 

Если же действовать на растворы поли- 

хроматов щелочью, процесс идег в 

обратном направлении и в конечном 

счете получается снова хромат. Взаим- 

ные переходы хромата и дихромата 

можно выразить уравнением обратимой 

реакции: 

2СтО2` + 2H* == 2HCrO; == 

= Cr202 + Н2О 

Это равновесие очень подвижно. Ero 
можно сместить изменением характера 
среды, осаждением — нерастворимых 
хроматов Ва?2*, РЪ?* Ар* у которых 

02074050 30709 Произведение растворимости меньше, 
Температура, °C чем у соответствующих дихроматов. 

Рис 238. Растворимость хро- Из оксохроматов (VI) наибольшее 
матов (VI) и дихроматов (VI) значение имеют соли М а* и К*, которые 

калия и натрия получают сплавлением Cr2O3 или хро- 

мистого железняка с соответствующими 
карбонатами при 1000—1300 °С на воздухе. При этом Сг (Ш) 

окисляется до Cr (VI): 
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+3 +6 
4Fe(CrO2)2 + 8Ма2СО. + ТО. = 8Na,CrO,4 + 2Fe,03 + 8СО. 

Дихромат натрия Ма2Ст.От-2Н›О выделяют из подкисленных раст- 

воров Ма2СтО4. Из раствора Ма2Ст.От осаждением при помощи KCl 
получают менее растворимый К2СгоОт (рис. 238). 
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Для хрома известны разнообразные пероксокомплексы, на- 
пример голубой CrO(O2)2L (Г, — молекулы воды или эфира) и фиолетовый, 

вероятно, состава, [СтО(О2)2ОН]`. Эти комплексы имеют форму пентагональной 
пирамиды с атомом кислорода в вершине: 

[cro(o,)t] | [го(озьон] 

Голубой CrO(O2)2L образуется при. обработке кислого раствора дихромата 

пероксидом водорода: 

Cr202° + 4H,O. + 2H* + Г = 2СтО(О2)2Г, + 5Н2О 

В водном растворе СтО(О2)2Ё нестоек, более устойчив в эфире, при распаде 

выделяет кислород и превращается в аквакомплексы Ст (Ш). 

Для молибдена (УГ) и вольфрама (VI) известны сульфиды Э53, а 

также производные ионов [954], [9053], [Э90252]?, [Э9035]27. Они 
получаются при пропускании сероводорода через растворы молибдатов и 

вольфраматов: ` 

К2Э0О4 + 4Н25 = К2[Э54] + 4Н2О 

Соединения хрома (УТ) — сильные окислители, переходят в окисли- 
тельно-восстановительных процессах в производные Сг(П). В нейт- 
ральной среде образуется гидроксид хрома (Ш):. 

Cr,02° + 3(NH4)25 + Н2О = 2Cr(OH)3 + 3$ + 6 МН: + 20Н` 

в кислой — производные катионного комплекса [Сг(ОН.)в6]3*: 

Cr,02 + 35027 + 8H* = 2Сг3* + 35077 + 4Н›О 

в щелочной — производные анионного комплекса [Сг(ОН) 63 

2Cr,02° + 3(МН4)25 + 2ОН` + 2Н20 = 2[Cr(OH)6]* + 3$ + 6 МН: 

Наибольшая окислительная активность оксохроматов (УТ) наблюдается 
в кислой среде: 

Сг. О? + 14H* + 6е = 2Сг3* + 7Н›О, 95,5, = 1,33 В 

Окислительная способность соединений хрома (VI) используется в 
химическом анализе и синтезе. 

Окислительные свойства производных Мо (VI) и W (VI) проявля- 
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ются лишь при взаимодействии с наиболее сильными восстановителя- 
ми, например с водородом, в момент выделения. 

Из производных хрома и его аналогов применяются главным обра- 
зом соединения самого хрома. Так, Ст2Оз используется для приготов- 

ления красок и как катализатор, СтОз — для электролитического 
получения хрома и хромированных изделий. 

ГЛАВАТ. ЭЛЕМЕНТЫ УП ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

Марганец Мп, технеций Тс и рений Ве — полные электронные 
аналоги с конфигурацией валентных электронов (n—1)d°ns?. Они объ- 
единяются в подгруппу марганца. Некоторые сведения об этих элемен- 
тах приведены ниже: 

25Мп 43 ГС 75 Ве 

Атомная масса................ 54,9380 [99] 186,2 
Валентные электроны........... 344 4455 54652 

Металлический атомный радиус, нм 0,130 0,136 0,137 

Условный радиус иона Э4*, нм.... 0,052 _ 0,072 

Условный радиус иона Э7*, нм..... 0,046 0,056 0,056 

Энергия ионизации 90 + Э+, эВ... 7,44 7,28 7,88 

Содержание в земной коре, ‘ 

% (мол.доли)................ 3,2-10-2 следы  8,5-10-9 

Природные изотопы ............ 55Mn - 185Re 

(100%) (37,1%) 
187Re 

(62,9%) 

Как видим, атомные и ионные радиусы технеция и рения близки 

(следствие лантаноидного сжатия), поэтому их свойства более сходны 

между собой, чем с марганцем. 

Для марганца характерны степени окисления +2, +4 и +7, что 

отвечает устойчивой несвязывающей электронной конфигурации d° 

или 43, а также 4. Существуют соединения марганца, в которых OH 

проявляет степени окисления —1, 0, +3, +5 и +6. Для технеция и 

рения устойчива высшая степень окисления +7. 

Для марганца наиболее типичны координационные числа 6 и 4, 

‘для технеция и рения, кроме того, 7, 8 и даже 9. Степени окисления и 

отвечающие ей структурные единицы марганца приведены в табл. 42. 

С ростом степени окисления у марганца и у его аналогов тенденция 
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к образованию анионных комплексов возрастает, а катионных падает 
(усиливается кислотный характер их бинарных соединений). 

Для химии марганца очень характерны окислительно-восстанови- 
тельные реакции. При этом кислая среда способствует образованию 
катионных комплексов Mn (II), а сильнощелочная среда — анионных 
комплексов Мп (VI). В нейтральной среде (а также слабокислой и 
слабощелочной) при окислительно-восстановительных процессах обра- 
зуются производные Mn (IV) (чаще всего МпО)). 

Таблица 42. Степени окисления марганца и пространственная конфи- 

гурация структурных единиц его соединений 

Степень |Координаци- Структурная Примеры соединений 

окисления | онное число единица 

-1 6 Октаэдр [Мо(СО)5Н] 
0 6 To же Mn2(CO)10 | 

+2 4 Тетраэдр [MnCl4}2- 

6 Октаэдр [Мп(ОН2)6]2*, [МоЕ |4, MnO, 

МоЕРо, МоС]›, Mn(OH)> 
+3 6 To же Мп2О3 

+4 6 » » [MnCl.]2-, MnO 

+6 4 Тетраэдр [МпО4]2` 
+7 4 То же [МпО.4]`, Мп2О7 

| 

$ 1. ПОДГРУППА МАРГАНЦА 

В земной коре марганец встречается в основном в виде соединений 

с кислородом, а рений — с серой (см. табл. 27). Основным природным 

минералом марганца является пиролюзит МпО.2. Большое количество 

‘марганца содержат железо-марганцево-железные конкреции, находя- 

щиеся на дне океанов. Рений самостоятельные минералы образуют 

редко, а как рассеянный элемент сопутствует (0,05—21 г/т) молибдену 
в его минералах. Из минералов рения следует упомянуть джезказзанит, 

CuReS,. 

Существование Te ("экамарганца") было предсказано Д.И.Менделе- 

евым. Технеций — первый элемент, полученный искусственным путем. 

Из многочисленных изотопов технеция относительно более устой- 

чив Э7Тс (Т, и = 2,6-106 лет). Незначительные количества технеция 

встречаются в урановых рудах. 
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Простые вещества. Простые вещества марганца и его аналогов пред- 

ставляют собой серебристо-белые металлы (см. табл. 28). Некоторые 
физические константы простых веществ приведены ниже: 

Мп Tc Re 

Пл., г/см3.... eee ee ee 7,44 11,49 21,04 
Т. пл., °С... ee eee eee eee .....[ 1245 2200 3190 
Т. кип., °С......... уе eee eee 2080 4600 5600 
Электрическая проводимость (Hg = 1).... 0,3 - 4,5 
5598 ДЖ/(К* MOM)... eee eee ee ee 32,0 33 36,5 

АН, oar 298 КДЖ/моль ............... 280 649 777 

Ф5в Э2* +2е =Э,В............... 1,18 0,4 - 

90, + 8Н* + 76 =Э+4Н.О.......... - 0,47 0,37 

Возрастание теплоты возгонки (атомизации), температур плавления и 
кипения в ряду Mn—Tc—Re объясняют усилением доли ковалентной 
связи за счет электронов (n—1) 4-орбиталей. По тугоплавкости рений 

уступает лишь вольфраму (т.пл. 3420 °С). 
Химическая активность простых веществ в ряду Mn—Tc—Re пони- 

жается. Так, в электрохимическом ряду напряжений Мп располагается 
до водорода, a Тс и Re — после него. Марганец довольно активно 
взаимодействует с разбавленной НС] и Н›5О4, а технеций и рений 
реагируют лишь с НМО.. В соответствии с устойчивыми степенями 

окисления взаимодействие марганца с разбавленными кислотами при- 
водит к образованию  катионного аквакомплекса Mn(II) — 
[Mn(OH2)¢]?*: 

0 + 2 

Mn + 20H? + 4Н2О = [Мо(ОН.)6]2* + Ho 

`Взаимодействие технеция и рения с азотной кислотой приводит к 

образованию анионного оксокомплекса O(VII) — [904]: 

0 +7 _ 
3Tc + 7НМО: = ЗНТсО. + 7NO + 2H2O 

Вследствие довольно высокой активности марганец легко окисляет- 

ся при нагревании, в особенности в порошкообразном состоянии, кис- 

лородом, серой, галогенами. Компактный металл на воздухе устойчив, 

так как покрывается оксидной пленкой, которая препятствует даль- 

нейшему окислению металла. Еще более устойчивая пленка образуется 

при действии на Мп холодной азотной кислоты. Технеций и рений 

вступают в химическое взаимодействие с неметаллами при достаточно 
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сильном нагревании. В атмосфере кислорода они сгорают, образуя 

Э2От. 
Марганец получают электролизом водного раствора его сульфата и 

восстановлением из оксидов методом алюмино- и силикотермии: 

MnO, + Si = Mn + SiO, 

Рений обычно выделяют нагреванием МН.КеО., КВеО. в токе водоро- 
да (1000 °С): 

2МН.ВеО4 + 4Н. = 2Re + М. + 8Н2О 

Источником для получения технеция в относительно больших 
количествах являются продукты деления урана — отходы атомной 
промышленности. 

Основную массу марганца выплавляют в виде ферромарзанца (сплав 
60—90% Mn и 40—10% Fe) при восстановлении смеси железных и мар- 
ганцевых руд углем в электрической печи. Около 90% марганца при- 
меняется в металлургии для раскисления и легирования сталей. Он 
придает сплавам железа коррозионную стойкость, вязкость и твер- 
дость. Рений в основном используется в электротехнической промыш- 
ленности и как катализатор. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
МАРГАНЦА 

Соединения Мп (0), Тс (0), Ве (0). Как указывалось, нулевая сте- 
пень окисления у 4-элементов проявляется в соединениях с в-донор- 
ными и л-акцепторными лигандами. Tak, для марганца и его аналогов 
известны карбонилы состава O2(CO))0: 

СО СО COCO 
и и 

СО — Мп — Мп — СО 
и / 

СО coco co 

Эти соединения диамагнитны, следовательно, атомам марганца и его 

аналогов в степени окисления 0 можно приписать электронную конфи- 

гурацию d’: 

3d 4s 4p 

mo? НН — --- 
—_ Jue —, y) 

Ha х-связь На 0-CBA3b 

Mn —> CO Mn —=— CO 

Ha б-связь 
Mn-Mn 
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Образование карбонила марганца Мп2(СО)ю можно объяснить 

следующим образом. Атом Мп (0) за счет пяти свободных 3d-, 45-, 4p- 

орбиталей присоединяет пять молекул СО по донорно-акцепторному 

механизму. При этом образуется радикал Ми(СО)5. Устойчивость 

связи Мпи-СО повышается за счет дативного т-взаимодействия 

Мп—+СО, в котором принимают участие 34-электронные пары атома 

марганца и л*-орбитали молекул СО. За счет непарных электронов 

атомов марганца возникает с-вязь Mn—Mn, поэтому радикалы 

Mn(CO); объединяются в молекулу Мп2(СО)1о. 

В обычных условиях Мп2(СО)1о желтый (т. пл. 157 °C), Те2(СО)ло (т. пл. 
160 °С) и Ве2(СО)ьь (т. пл. 177°C) — бесцветные твердые легко возгоняющие- 

ся вещества. 
Карбонилы металлов способны к реакциям замещения и окисления — 

восстановления. Так, СО-группы в молекулах карбонилов могут замещаться на 
другие лиганды @-донорного и п-акцепторного типа (PF3, PCls, NO и др.), 

например Сг(РЕз)з(СО)з. | 
В качестве примеров окислительно-восстановительных реакций можно 

привести следующие: 

[Мп(СО):] + 2Na = 2Na{Mn(CO)s] 

[Mn(CO)s]2 + Bro = 2Mn(CO)sBr 

В первом случае Мп2(СО)1о восстанавливается, во втором — окисляется, что 

отвечает изменению степени окисления Мп от нуля до —1 и +1 соответст- 

венно. 

Ниже приведены фоэлементы, которые образуют нейтральные бинарные 

карбонилы и дают комплексы, содержащие помимо СО-групп атомы галогенов, 

например Mn(CO)sBr: 

Группы 

[У |] У | vir | Vill | rj] Wm | 
—————— г". 

У fcr Мп Fe Со № |! Cu ! Zn 

| ==="! ___! 
М | Мо Tc Ви ВВ| Pd {Ag Cd 

as 1 | 
Та |! W Re Os Ir Pt Au Hg! 

+ ! 
....--ъ-.ъ-.ъ-.-ъ-.-.ъ..-.-..-..-.--.-.--[.-.-..-.-.-.-.-.-.-.ъ.ъ5 J 

Сплошной линией обведены символы элементов, образующих бинарные 
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карбонилы; пунктирной линией — 4олементы, образующие карбонилгалоге- 
НИДЫ. 

Известны и другие соединения нулевой степени окисления 4-элементов, 
например Cr(PF3)g, Mo(PF3)¢, Cr(PF3)3(CO)3, Fe(NO)4, Fe(NO)2(CO)2. В этих 
соединениях молекулы-лиганды выступают в качестве о-доноров и л-акцепто- 
ров электронных пар. Координационные числа 4элементов здесь также обус- 
ловливаются числом свободных орбиталей, возникающих при спаривании 
валентных электронов комплексообразователя. 

Соединения Мп (П). Для марганца (П) характерно координацион- 
ное число шесть, что соответствует октаэдрическому расположению 
связей. Соединения Мп (П) парамагнитны. Строение высокоспиновых 
октаэдрических комплексов Мп (П) соответствует следующей элект- 

ронной конфигурации: 

бот ad +2. 

Бинарные соединения марганца (II) — кристаллические вещества, с коорди- 

национной или слоистой решеткой. Например, MnO и MnS имеют структуру 

типа NaCl, к структурному типу рутила относится МпРо (см. рис. 69, Б), 

слоистую структуру имеют MnCly, Мп(ОН)) (см. рис. 236, 6). 

Большинство солей Mn (II) хорошо растворимы в воде. Малораст- 
воримы MnS, Мп(ОН)2, MnCO3; и Мпз3(РО4)2. Аквакомплексы 
[Мп(ОН.)в|2* придают растворам розовую окраску. Такого же цвета 
кристаллогидраты Mn (II), например Mn(NO3)o°6H2O, Мп(С!О.4)2: 
.6Н2О. 

В кристаллогидратах с меньшим числом молекул воды роль лигандов, 

помимо ОНо-групп, играют их анионные составляющие. Например, в 

МпС]›-2Н›О и МпСЬ-4Н2О октаэдрическое окружение Мп (II) возникает 3a 

счет хлорид-ионов и молекул воды; в кристаллогидрате MnSO,4:4H2O группа 

SO2° играет роль связующего мостика между атомами Mn (II) | 

OH, OH» OH». 

C NAA C-AA 

OH. OH. ОН). 

MnCl, ° 2H20 
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H,O~ | Son, 07] | "No > | <u 
Cl OH, ox OH, 

O 
MnCl, . АН 20 Мп5О4 ° 4Н2О 

По химическим свойствам бинарные ‘соединения Мп(П) слабо 
амфотерны (преобладают признаки основных соединений). В реакциях 
без изменения степени окисления для них наиболее характерен пере- 
ход в катионные комплексы. Так, оксид MnO, как и гидроксид 

Мп(ОН)2, легко взаимодействует с кислотами: 

MnO + 20H? + ЗН2О = [Мп(ОН2)6]2* 

Со щелочами же они реагируют только при достаточно длительном нагрева- 

нии: — 

Мп(ОН)> + 4ОН` = [Mn(OH)g]* 

Из гидроксоманганатов (IJ) выделены в свободном состоянии K,[Mn(OH)6g], 
Ba2[Mn(OH)¢] (красного цвета) и некоторые другие. Все они в водных раство- 
рах полностью разрушаются. По этой же причине ни металлический марганец, 
ни его оксид и гидроксид в обычных условиях со щелочами не взаимодейст- 
вуют. 

Оксид МпО (серо-зеленого цвета, т. пл. 1780 °С) обладает полупро- 
водниковыми свойствами. Его обычно получают, нагревая MnO, в 
атмосфере водорода или термичёски разлагая МпСО.. 

Поскольку MnO с водой не взаимодействует. Mn(OH)2 (белого 
цвета) получают косвенным путем — действием щелочи на раствор 
соли Mn(II): 

MnSO, + 2КОН = Мп(ОН)› + K,SO, 

Известны аммиакаты Mn (II), например [Mn(NH3)¢]Clo, [Mn(NH3)¢](ClO4)>. 
Аммиакаты легко разрушаются водой: 

[Mn(NH3)¢]Clo + 2H20 = Мп(ОН)› + 2NH,Cl + 4МНз 

и могут существовать лишь в твердом состоянии или в растворах с большим 

избытком аммиака и солей аммония. 
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Кислотные признаки соединения Мп (П) проявляют при взаимодействии с 
однотипными производными щелочных металлов. Так, нерастворимый в воде 
Мп(СМ)2 (белого цвета) за счет комплексообразования растворяется в присут- 

ствии KCN: 

4KCN + Mn(CN)2 = K4[Mn(CN)g] 

Аналогичным образом протекают реакции 

4КЕ + MnF2 = К4[МоЕ 6] 

2KC] + MnClz = К2[МпС|4] 

Большинство манганатов (II) (кроме комплексных цианидов) в разбавлен- 
ных растворах распадаются. 

Манганаты(П) часто образуют кристаллогидраты, например 

K2[MnCl4]-2H20, K2Mn(SO,4)2°4H2O. Последние состоят из октаэдрических 

комплексов типа [MnCl4(OH2)2]2" и [Mn(SO4)2(OH2)4]2"- 

При действии окислителей производные Mn (II) проявляют восста- 
новительные свойства. Так, в щелочной среде Мп(ОН). легко окисля- 

ется даже молекулярным кислородом воздуха. Поэтому осадок 
Мп(ОН)2, получаемый по обменной реакции, быстро темнеет с образо- 

ванием МпО.-`пН2О. В сильнощелочной среде окисление сопровожда- 
ется образованием оксоманганатов (VI) — производных МпО?: 

+2 +5 + 6 

сплавление 
-1 

+ 2KCl + 3К›5О.4 + 6H20 

Сильные окислители, такие, Kak PbO, (окисляет в кислой среде), 
переводят соединения Мп (П) в оксоманганаты (УП) — производные 

MnO;: 

+ 2 +4 + 7 +2 

2MnSO, + 5PbO, + 6НМО. = 2НМпоО. + 3Pb(NO3)2 + 

+2 
+ 2PbSO, + 2H,O 

Последняя реакция используется в аналитической практике как ка- 
чественная реакция Ha соединения марганца. 

Соединения Тс (II) и Re (II) не характерны. 
Соединения Mn (IV). Как указывалось, для ионов с конфигурацией 

43 наиболее типичны октаэдрические комплексы с распределнием 
валентных электронов по орбиталям: 

1243. 
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Таким образом, для O(IV) наиболее характерно координационное 

число шесть. Можно привести лишь несколько примеров устойчивых 

бинарных соединений марганца (IV). Это диоксид МпО2, тетрафторид. 
МпЕ.. Относительно устойчивы также производные гексагалогеноман- 

ганат (ТУ)-комплексов типа MnF2- и МиС]2`, в то время как MnCl, 

‚легко разлагается, а МипЕ. очень реакционноспособен. 

Диоксид МпоО. — черно-бурое твердое вещество. Это наиболее 

устойчивое соединение марганца; оно широко распространено в земной 

коре (пиролюзит и др.). Кристаллы MnO, построены по типу кристал- 
лов рутила (см. рис. 69, 6). При обычных условиях MnO, в воде He 

растворяется и довольно инертен — без нагревания устойчив к дейст- 

вию большинства кислот. 

По химической природе MnO, амфотерен. Его основным признаком отвеча- 

ет черная соль Мп($О4)2, получаемая окислением MnSO,. В водных растворах 

это соединение гидролизуется нацело. При сплавлении со щелочами или 

основными оксидами MnO, играет роль кислотного оксида, например: 

MnO, + CaO = СаМпО: 

При этом образуются оксоманганаты (IV) весьма разнообразного и сложного 
+2 + 1 

состава. Простейшие из них ММпОз и M4MnQy,. 

Соединения Мп (IV) — сильные окислители: 

MnO, + 4Н+ + 2е` = Mn?2* + 2Н.О, = 1,23 B 
, о 

2298 

При нагревании с кислотами МпО. не образует аквакомплексы 

Mn‘4*, а проявляет окислительные свойства, например окисляет кон- 

центрированную соляную кислоту: 

+4 71 + 2 0 

MnO, + 4НС] = MnCl, + Cl. + 2H,O 

При взаимодействии же с H2SO, или НМОз диоксид марганца 

разлагается с выделением кислорода. В качестве дешевого окислителя 

MnO, широко используется в технике и лабораторной практике. В 

стекольном производстве применяется для обесцвечивания стекла, 

используется в спичечном производстве. 

При взаимодействии соединений марганца (У) с наиболее сильны- 

ми окислителями образуются производные Мп (УТ) и Мп (УП), напри- 
мер: 
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. +4 +5 “+6 -1 

3MnO, + KCIO; + 6KOH “a=. ЗК,МпО4 + KCl + 3H,0 
+4 +4 +7 +2 

2MnO, + 3PbO, + 6НМО: = 2HMnO, + 3Pb(NO3)2 + 2Н2О 

Соединения Mn (VI), Tc (VI), Ве (VI). Соединения, в которых степень 
окисления марганца и его аналогов +6, немногочисленны. Из них более устой- 
чивы соединения рения и технеция, для которых известны фториды и хлори- 
ды, ряд оксогалогенидов и оксиды, например: 

ВеЁб ReOF, ReO3 

бледно-желтый синий красный 

т. пл. 19 °С т. пл. 108 °С т. пл. 160 °С. 
т. кип. 34 °С т. кип. 172 °С — 

Галогениды, оксогалогениды и оксиды Tc(VI) и Ве(УГ) — кислотные 

соединения. Им соответствуют анионные комплексы, например: 

Rel’, ReOF 4 ReO3 

[ВеЕз]2` [ReOFs]” [ВеО4]2` 

Так, ВеГб взаимодействует с фторидами щелочных металлов с образовани- 

ем солей иона НеЕ?”: 

2КЕ + ВеЕз = K.[ReF 5] 

Степень окисления +6 марганца несколько стабилизируется в анионе 
МпО1`, называемом wanzanamo.u. Производные MnO2°, TcO2” и ВеО?` (темно- 

зеленого цвета) в водных растворах существуют лишь при большом избытке 
щелочи, в противном случае диспропорционируют по схеме 

+6 +7 +4 

39017 + 2H20 = 290; + 902 + 40H” 

Очевидно, что особо легко этот процесс происходит в кислой среде. 

Диспропорционированием сопровождается также гидролиз галогенидов и 

оксогалогенидов Tc (VI) и Ве (VI), протекающий весьма энергично с образова- 

нием НЭО4, DO. и ННа. При взаимодействии 9O3, ЭОНа]4, ЭЕв, ЭС в co 

щелочами образуются соответствующие соли и DO», например: 

+6 +7 +4 

39Cl, + 20КОН = 2КЭО. + 30, + 18KCl + 10H,O 

Соединения Mn (VI) — сильные окислители, в особенности в кислой среде: 

МпО?- + 4Н* + 2е = MnO, + 2H,0, $: 2,26 В. 
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Однако при действии хлора они превращаются в оксоманганаты (VII): 

+ 6 0 +7 | -1 

2KoMnQO, + Clo = 2KMnO, + 2KCl 

Производные Тс (VI) и Re (VI), наоборот, легко окисляются даже. молеку- 

лярным кислородом воздуха: 

+6 +7 ; 
4K,90,4 + Oz + 2Н2О = 4K90, + 4KOH 

Соединения Мп (VII), Tc (УП), Re (УП). Устойчивость соединений 
в ряду Мп (УП), Тс (УП) и Ве (УП) повышается. Так, для Мп (УП) 
известны лишь оксид Мп2От и оксофторид МпО:3Е, a для Re (VII) 
получена вся гамма соединений ряда ВеЕ-—Ке2От: 

MnO3F Mn,07 

ReF7 ReOFs ReO2F 3 ReOgF Re2O7 

Сведения o. некоторых соединениях Mn(VII) и Ве(УП) приведены далее: 
MnO3F — зеленый (т. пл. —38 °С); Мп2От — зеленый (т. пл. 5,9 °С); ReFy — © 

желтый (т. пл. 18,5 °С); ReOgF — желтый (т. пл. 147`°С); ВезгОт — желтый 
(т. пл. 301,3 °С). | | | 

Марганцу (УП), технецию (УП) и рению (УП) отвечают устойчивые 
анионные тетраэдрические комплексы типа QO. Максимальное коор- 

динационное число рения проявляется в соединениях К2[ВеЕз] и 

K[ReHg]. | 
О повышении устойчивости однотипных производных в ряду Мп 

(УП) — Tc(VII) — Ве(УП) свидетельствует характер изменения энталь- 
пии и энергии Гиббса образования этих соединений. | 

Значения ДН, и AG; для соединений Тс(УП) и Ве(УП) более 

отрицательные, чем для однотипных соединений Мп(УП), например, в 

ряду Э2От(к) и 90;(p): 

Мп2О7 Тс2О7т Re.O7 MnO, TcO, ReOQ, 

AG ogg, кДж/моль -544 -938  -198 — -449 630-699 

Оксид марганци (УП) Мп2О7 —- неустойчивая темно-зеленая масля- 
нистая жидкость. Его получают действием концентрированной Н25О4 

на оксоманганаты (УП): 

2KMnO, + H2SO4 = Mn2O07 + К25О. + Н2О 
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Если не применять специальных мер, Mn,O7 разлагается со взрывом: 

2Мп2О7 = 4МпО. + 302 

Оксид технеция (УП) Tc207 и оксид рения (УП) Ве2От — устойчи- 
вые кристаллические вещества желтого цвета. В отличие от Мп2От 

оксид технеция (VII) разлагается лишь при нагревании (260 °C), а 
оксид рения (УП) кипит без разложения (при 359 °C). Оксиды 
Tc(VII) и Ве(УП) получают непосредственным окислением простых 
‚веществ. 

В обычных условиях MnO3sF — жидкость. Его молекула имеет форму 

искаженного тетраэдра с атомом марганца в центре (д = 0,5-10°29 Ka): 

у 7 0,17 нм 

108,5°/ |. 0 
и 

inn omen ое те - 
= ome 
>. О’ 

Аналогичным образом построены молекулы TcO3Hal и ВеОзНа]. 

Галогениды, оксогалогениды и оксиды Э(УП) — типичные кислот- 

ные соединения. Они взаимодействуют с водой с образованием кислот 

НЭО., например: 

3207 + H,O = 2H90, 

JO3F + H,O = HOO, + НЕ 

'Тетраоксоманганат (УП) водорода HMnO, неустойчив (разлагается 
уже выше 3 °С). Тетраоксотехнат (УП) водорода HTcO, — красное 
кристаллическое вещество, тетраоксоренат (УП) водорода НВеО. не 

выделен. В водных растворах HOO, являются сильными кислотами 
(см. табл. 22), называемыми соответственно иарзанцевой, тетнециевой 
и рениевой. В ряду НМпО.-НТсО.—НВеО. сила кислот несколько 

‘уменьшается. 
Большинство производных MnOj, ТсО; и ВеО; (неудачно назы- 

ваемых еще пер-ианзанатами, пертетнатами и перренатами) хорошо 
растворимо в воде. Сравнительно трудно растворимы соли К*, Rb* и 
Cs*. Ион MnO; красно-фиолетового цвета, а ионы ТсО; и Ве О, бес- 

цветны. 
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Соединения марганца (УП) — сильные окислители. Например, при 
соприкосновении с Мп›От эфир и спирт воспламеняются. Тетраоксо- 
манганаты (УП) в качестве сильных окислителей широко используют- 
ся в лабораторной практике. Возможны следующие направления вос- 
становления иона MnO; в зависимости от среды. 

Кислая среда: 

MnO; + 8Н* + 5е = Mn?* + 4Н2О, 5,, = 1,51 В 

Нейтральная и щелочная среда: 

MnO; + 2Н2О + 3е = MnO, + 40H", ф.«, = 0,60 В 

Сильнощелочная среда: 

MnO, +e = MnO%, ф.о, = 0,56 В 

В кислой среде образуются катионы типа [Мп(ОН2)6]2*, в сильно- 
щелочной среде — анионы MnO%’, в нейтральной и щелочной — произ- 

водные марганца (IV), обычно МпО.. 
При нагревании оксоманганаты (УП) распадаются: 

2KMnO, =— K,MnO, + MnO, + О. 

Эта реакция применяется в лаборатории для получения кислорода. 

Из соединений элементов подгруппы марганца наибольшее приме- 

нение имеет МпО.. Это исходный продукт для получения всех осталь- 

ных производных марганца. Диоксид применяют также в качестве 

катализатора, дешевого окислителя, деполяризатора в гальванических 

элементах, в том числе батарей карманных фонариков, и т.д. Манганат 

(УП) калия используется в медицине. Ряд соединений используют в 

качестве микроудобрений. Соединения рения, как и сам металл, при- 

меняют в качестве катализаторов. 

ГЛАВА 8. 4ЭЛЕМЕНТЫ УШ ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА 

В УШ группу входят девять 4-элементов, которые составляют три 

подгруппы — подгруппу железа (железо Fe, рутений Ru, осмий Os), 

подгруппу кобальта (кобальт Со, родий Rh, иридий Ir) и подгруппу 
никеля (никель Ni, палладий Pd, платина Pt). 
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По мере заполнения (п — 1) 4-орбиталей вторым электроном усили- 

вается сходство соседних 4-элементов по периоду. Так, никель прояв- 

ляет большое сходство как с Со и Fe, так и с Cu. Кроме того, вследст- 

вие лантаноидного сжатия особая близость свойств наблюдается у 

диад Ru—Os, Rh—Ir и Pd—Pt. Поэтому эти элементы 5-го и 6-го перио- 

дов часто объединяют в семейство так называемых платиновых метадл- 

лов. Железо, кобальт, никель объединяют в семейство железа. 

$ 1. ПОДГРУППА ЖЕЛЕЗА 

Железо Fe, рутений Ru и осмий Os — каждый в своем периоде — 

являются первыми 4-элементами, у которых начинается заполнение 4- 
орбиталей предвнешнего слоя вторым электроном. Поэтому они явля- 
ются родоначальниками вторых подсемейств 4-элементов: 

27Ре — 44Ва 1608 

Атомная масса............. wee eee 55,847° 101,07 190,2 

Валентные электроны......... re 3449 445Я 5 d86 52 

Мегаллический радиус атома, HM..... .. 0,126 0,134 0,135 

Условный радиус иона, нм — 
er Dee eee 0,080 0,085 0,089 

> иене wee eens wee eee 0,067 0,077 0,081 

rr ы . - 0,062 0,065 

8 re veces oo ~ 0,054 
Энергия ионизации 99 > Ot, эВ........ 7,89 7,37 8,5 

Содержание в земной коре, % (мол. доли). 2,0 1.107 5.10-7 

Для железа наиболее характерны степени окисления +2 и +3, 

известны также производные железа, в которых его степень окисления 
равна —2, 0, +4, +6 и +8. Наиболее устойчивы соединения Ru (IV) и 

Os (VIII). 
Для элементов подгруппы железа характерны координационные 

числа 6 и 4. Влияние степени окисления на пространственную конфи- 

гурацию молекул и комплексов показано в табл. 43. 

Железо — один из наиболее распространенных элементов в земной 
коре (см. табл. 26). Оно входит в состав многочисленных минералов, 
образующих скопления железных руд. Важнейшие из них: бурые же- 

лезняки (основной минерал лимонит НЕеО2-пН2О), красные железняки 

(основной минерал зематит Fe,O3), манитные железняки (основной 
минерал иазнетит ЕезО4), сидеритовые руды (основной минерал cu- 
дерит FeCOs3) и др. Железо содержится в природных водах. Изредка 

встречается самородное железо космического (метеорного) или земного 
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Таблица 43. Степени окисления и пространственная конфигурация 

структурных единиц соединений элементов подгруппы железа 

Степень Коорди-| Структурная Примеры соединений 

окисления| национ- единица 

ное число 

-2 4 Тетраэдр [Fe(CO)4]?” 
0 5 Тригональная | Э(СО)5, Ее(РЕз)5 

бипирамида, 

+2 4 Тетраэдр [FeCl4]?” | 
6 Октаэдр [Ее(ОН2)5]2*, [S(NH3)6]?*, [S(CN)6]*, 

FeO, FeCl, | 

+3 4 Тетраэдр [(РеСы]`, Fe(III) в РезО4 

6 Октаэдр [Ре(ОН2)в]3*, [Э(МНз)в]3*, [S(CN)g]*, 
Ее›Оз, FeF3, FeCls, 

+4 6 » [Въ С16]?`, (03С4]?`, ВиО2 

+6 4 Тетраэдр (ЕеО4]2`, [RuO4}?” 
6 Октаэдр RuFg, ОзРв, [0$О02С14]?`, [0502(ОН)4]?` 

[ОзМС15]2° 

+8 4 Тетраэдр RuO4, OsO4, [0$ОзМ]` 

6 Октаэдр [ОзОзЕз]`, [ОзО4(ОН)?] 2 

происхождения. Метеорное железо обычно содержит значительные 

примеси кобальта и никеля. Железо — составная часть гемоглобина. 

Рутений и осмий сопутствуют платине и палладию в полиметалли- 

ческих рудах, а также встречаются в виде самородных сплавов с ири- 

дием и платиной. 

Простые вещества. В виде простых веществ Fe и Ви — серебристо- 

белые металлы, Os — голубовато-белый металл. Осмий — самый тяже- 
лый из всех металлов, очень твердый: 

Fe Ru Os 

Пл., г/см... еееененни, .... 7,87 12,37 22,61 

Т. пл. С... еее eee eee 1539 -2250 -3030 
Т. кип., С. eee ee eens 3200 -4200 -5000 
Электрическая проводимость (Hg = 1).... 10 10 11 

A By osr,298" кДж/моль .......:....... 416 600 670 

S398? Tox/(K+ Mom) еее. 27,2 28,5 32,6 

В соответствии с усилением вклада ковалентной связи за счет 34-, 

44- и 54-электронов соответственно в ряду Fe—Ru—Os энтальпия ато- 
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Рис. 239. Полиморфные превращения железа 

мизации, температуры плавления (см. рис. 127) и кипения заметно 

возрастают. 

Железо имеет несколько модификаций (рис. 239). До 769 °С устойчиво a- 

железо с объемно центрированной кубической решеткой и ферромагнитными 

свойствами. При 769 °С a-Fe переходит в В-Ее; исчезают ферромагнитные 

свойства и железо становится парамагнитным, но кристаллическая структура 

его существенно не изменяется. При 910 °С происходит полиморфное превра- 

щение, при котором изменяется структура — образуется гранецентрированная 

кристаллическая решетка 7—-Fe, но металл остается парамагнитным. При 

1400°С происходит новый полиморфный переход и образуется д-Ее с объемно 

центрированной кубической решеткой, существующее вплоть до температуры 

плавления железа (1539 °С). Рутений и осмий имеют гексагональную кристал- 
лическую решетку (см. рис. 28). 

Железо — металл средней химической активности. В отсутствие 
влаги в обычных условиях пассивируется на воздухе, но во влажном 
воздухе легко окисляется и покрывается ржавчиной. При нагревании 
(в особенности в мелкораздробленном состоянии) взаимодействует 

почти со всеми неметаллами. При этом в зависимости от условий и 
активности неметалла образуются твердые растворы (с С, Si, М, В, Р, 
H), металлоподобные соединения (Fe3C, Гез51, Fe3P, Ее.М, Fe.N) или 
соли и солеподобные соединения (FeF3, ЕеС]з, FeS). 

Железо легко взаимодействует с разбавленными кислотами в отсут- 
ствие кислорода, образуя производные Fe (II): 

Ее?* + 2e = Fe, = —0,44 В 
о 

2298 

В концентрированных HNO 3 и Н25О.4 пассивируется. В обычных усло- 

виях в щелочах железо не растворяется. 
Рутений и осмий (как и простые вещества большинства других d- 

элементов 5-го и 6-го периодов) химически малоактивны. В обычных 

633



условиях на компактные металлы не действуют даже наиболее актив- 
ные неметаллы. Но мелкораздробленный осмий постепенно окисляется 
кислородом и концентрированной HNO 3 до О$О4. Рутений медленно 
окисляется кислородом лишь выше 450.°С, давая RuO2, а при более 

высокой температуре — летучий ВлО.. 

В виде компактных металлов рутений и в меньшей степени осмий 
устойчивы по отношению к кислотам и их смесям. Они разрушаются в 
растворах оксохлоратов (Г) и при сплавлении со щелочами в присутст- 
вии окислителей, т.е. в условиях, способствующих образованию оксо- 
анионов с высокими степенями окисления элемента: 

0 +6 
Э + 3KCIO + 2NaOH = Ма2ЭО. + 3KCI + H2O 

Благодаря высокой твердости и высокой коррозионной устойчивос- 

ти осмий и его сплавы с рутением (и иридием) применяются для изго- 

товления ответственных деталей точных измерительных приборов, а 

также наконечников перьев авторучек. Осмий, рутений и железо — 

высокоэффективные катализаторы синтеза аммиака (см. рис. 160). 

Рутений и осмий — эффективные катализаторы процессов гидрогени- 

зации, синтеза углеводородов с длинными цепями. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
ЖЕЛЕЗА 

Металлические и металлоподобные' соединения. Подобно другим d- 

элементам, железо с малоактивными неметаллами образует соединения 

типа металлических. Так, с углеродом оно дает карбид состава КезС 

(цементит), твердые растворы, эвтектические смеси (железа с углеро- 
дом, железа с цементитом и др.). Изучение условий образования и 

свойств соединений . железа с углеродом имеет большое значение для 

понимания структуры, состава и свойств железоуглеродистых сплавов. 

В зависимости от условий кристаллизации и состава расплава Fe—C 

структура и соотношения компонентов существенно меняются, а следо- 

вательно, изменяются и физико-химические свойства получаемых 

сплавов. 

Железоуглеродистые сплавы, содержащие до 2% С, называются 
сталялми, содержащие 2—4% С — uyrynauu, менее 0,3% — wuarxoti 

сталью (мязким железом). 

На свойства сталей большое влияние оказывает их термическая 

обработка, вызывающая изменения в соотношении соединений и 

структуре сплавов. Так, при медленном охлаждении (отпуске) сталь 
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становится мягкой. При быстром же 

охлаждении (закалка) сталь приобре- 
тает большую твердость и некоторую 

хрупкость. 

Физико-химические свойства железо- 

углеродистых сплавов изменяются еще gO 

сильнее при добавлении легирующих 

компонентов (Cr, Mn, №, Co, Ti, W, 
Mo, Cu, Si, В, У, Zr и др.). При этом 
легирующие элементы вступают во 

взаимодействие с железом и угле 

родом и их соединениями с образова- 

нием новых металлических и металло- 

подобных соединений. В результате 

этого происходит изменение всего комплекса механических и физико- 

химических свойств стали. 

Чугун получают при восстановлении руд железа в доменных, печах. 

Восстановление руды суммарно может быть выражено следующим 

уравнением: 

Рис. 240. Строение молекулы 
пентакарбонила железа Fe(CO)s 

Ге2О; + 3СО = 2Fe + 3СО., А Giooo = —42 кДж 

Последующей переработкой чугуна (бессмерованием, мартеновским 
способом, электроплавкой в вакууме и др.) получают сталь и техничес- 
кое железо. Передел чугуна в сталь сводится к удалению избыточного 
углерода и вредных примесей (серы, фосфора) путем их окисления 
(выжигания) при плавке. Железо в чистом виде получают электроли- 
зом растворов его солей, термическим разложением ряда соединений. 

Соединения Fe (0), Ru (0), Os (0). Подобно элементам подгруппы 
марганца. и хрома, железо и его аналоги способны образовывать соеди- 
нения за счет только донорно-акцепторного взаимодействия. Так, 
нагреванием порошка железа в струе СО (при 150—200 °С)и повышен- 
ном давлении (1.107—2.107Т Па) образуется пентакарбонил железа 
Fe(CO)s: 

Fe + 5CO = Fe(CO)s 

Пентакарбонил железа Ее(СО)5 — желтая летучая жидкость (т. пл. 
—20 °С, т. кип. 103 °С), растворимая в бензоле и эфире и нераствори- 
мая в воде. Его молекула имеет конфигурацию тригональной бипира- 
миды (рис. 240), т.е. соответствует 45р3-гибридизации о-связывающих 

орбиталей атома железа: 
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но. Ht HE — — — 
их J 

——Y 
На лс %-CBA3b На o-cBa3b 

Fe — CO СО —> Ее 

Аналогично строение молекул пентакарбонилов рутения Вм(СО)5 
(т. пл. —22 °С) и осмия Os(CO)s (т. пл. —15 °С), представляющих 
собой при обычных условиях бесцветные жидкости. 

Получены также карбонилы железа и его аналогов более сложного состава. 

Так, при облучении Ге(СО); ультрафиолетовым светом выделяется СО и 

образуются темно-желтые кристаллы эннеакарбонила Ре›(СО)у (т. пл. 100°C). 
Это двухъядерное соединение со связью Fe—Fe, в котором атомы железа 

связаны как непосредственно, так и через СО-мостики: 

0 
р: 

OCH FHC 
007 < 

Кроме того, известны трехъядерные додекакарбонилы Э3(СО)!2. В обычных 

условиях это твердые вещества зеленого КЕез(СО)!2 (т. разл. 100 °C), 

оранжевого Виз(СО)12 (т. пл. 155. °С) и желтого Озз(СО)\2 (т. пл. 224 °С) 
цвета. 

При нагревании карбонилы разрушаются, что используется для 
получения чистейших металлов. Процесс получения и распада Fe(CO)s 
можно представить схемой 

230—330 °С 180-220 °C > Fe(CO); <a 

1.107-2.107 Па 

— Fe (чистый) + 5CO 

Fe(Heounm.) + 5CO 

На первой стадии процесса СО избирательно реагирует с железосо- 
держащим сырьем с получением Ее(СО)5; при этом происходит значи- 
тельная очистка от микропримесей других металллов. На второй ста- 

дии — при термическом разложении карбонила образуются чистое 
железо и СО, который повторно используется в процессе. . 

Как указывалось, карбонилы металлов могут окисляться и восстанавли- 

ваться частично или полностью, сохраняя координированные молекулы СО. 

Так, в жидком аммиаке Ее(СО)5 взаимодействует с натрием: 
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`0 -2 
Ре(СО)5 + 2Na = Na,[Fe(CO)4] + CO 

а в спиртовом растворе — со щелочью: 

Fe(CO)s + 4KOH = К2[Ее(СО)4] + КСО. +`2Н20 

+ |. 

Соединения типа Е е(СО)4] являются солями. Они легко гидролизуют- 
ся, образуя гидрокарбонил Нз[Ее(СО).]. Ион [Ее(СО)«]2` можно рассматривать 
как производное железа в степени окисления —2. В качестве производного 
‚железа в степени окисления —1 можно рассматривать ион [Рез(СО)з |2. Извест- 
ны также Ho[Ru(CO)4] и Н2[Оз(СО)4]. 

При осторожном окислении Fe(CO)s галогенами одна из СО-групп замеща- 
ется на два атома галогена: 

0 +2 

Fe(CO)s + [2 = (Ее(СО)4] 15 + СО 

Для Ее(0), Ru(0) и Os(0) известны также нитрозилы O(NO)4, нитрозилкар- 
бонилы 9(CO)o(NO)2, соединения типа Fe(NO)2(PF3)2 и др. 

Соединения Fe(II). Для железа (П) наиболее типично координа-. 
ционное число 6, что соответствует октаэдрическому расположению 
связей в комплексах и структурных единицах (см. табл. 43). Железо 
(II) шестикоординационно, например, в кристаллах FeO (структура 
типа NaCl), FeF2 (структура типа рутила), FeCl, (слоистая структура, 
рис. 236, 6) и в многочисленных комплексных ионах [Fe(OH2)6¢]?", 
(ГеЁ‹|4`, [Fe(CN).]4" и др. Имеются также тетраэдрические комплексы 
типа [РеС]]2`, [Fe(NCS)]2°. 

В водных растворах существуют катионные аквакомплексы 
[ге(ОН.)в]2*, имеющие бледно-зеленую окраску. Гексааквакомплексы 
образуются при растворении в воде солей Fe (II) или при взаимодей- 

ствии с разбавленными кислотами железа, оксида FeO. (черный), 'гид- 
роксида Fe(OH), (зеленый), сульфида FeS (черный), карбоната FeCO, 
(белый), например: 

FeO + 20H; + ЗН2О = [Fe(OH2)¢]?* 

FeCO3 + 20H; + ЗН2О = [Ее(ОН.)5]2* + COQ, 

Железо (П) образует соли почти со всеми анионами. При выпарива- 
нии из водных растворов обычно выделяются зеленые кристаллогид- 
раты, например Fe(ClO,).°6H2O, Fe(NO3)2°6H2,0, FeSO4-7H2O, FeBry: 
-6H2O, (NH4)oFe(SO4)2°6H2O (соль Мора). 
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Как и большинство других комплексов Fe(II), акваион [Ее(ОН2)]2* 

парамагнитен, что соответствует электронной конфигурации: 

127° 4 т *1 *] oer РР . 

За счет потери одного электрона ион [Ее(ОН.)‹|2* довольно легко 
окисляется до [Ее(ОН>)6}3*: 

Е} oF + + E\ of ++ 

ЮУ я 
Fe(OH,)?* Fe(OH,);* 

Стандартный потенциал системы Fe’+ + e = Ее2* равен 0,77 В, 

поэтому ион Fe2t может окисляться молекулярным кислородом: 

О» + 4Н* + 4е` = 2H,0, ов = 1,23 В 
2Fe2* + 1/02 + 2Н* = 2Ре3* + Н2О ¢%,, = 0,45 В 

В присутствии влаги постепенно окисляются кислородом воздуха 
твердые ЕеСО; и FeS, например: 

4FeS + O2 + 10H2O = 4Ее(ОН)з + 4H2S 

Особо легко окисление идет в щелочной среде. Tak, Fe(OH) в момент 
получения тотчас начинает переходить в Fe(OH)3, поэтому бледно- 
зеленый осадок быстро темнеет: 

4Ее(ОН)> + О2 + 2H,O = 4Ее(ОН)з 

В аналитической практике для количественного определения Fe2+* 

используется реакция 

5[Ее(ОН2)6]2* + MnO; + 80H; = 5[Ее(ОН2)в]* + [Мв(ОН.)в|2* + 6H,O 

или 

dFe2* + MnO; + 8H* = 5Ее3* + Mn2* + 4H20 
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Из катионных комплексов Fe(II) известны также `амминокомплексы 

Fe(NH3)2*. Аммиакаты образуются за счет взаимодействия аммиака с безвод- 

ными соединениями железа (II), например с его галогенидами. Аммиакаты 

устойчивы лишь в твердом’ состоянии и в насыщенных водных растворах 

аммиака. При растворении в воде аммиакаты Ее (П) легко разрушаются: 

([Fe(NH3)¢]Clo + 2Н2О == Fe(OH). + 2NH,Cl + 4МН. 

Значительно более устойчивы в растворах хелатные амминокомплексы. Важ- 
нейшим хелатным комплексом железа (II) является так называемый зелнкомп- 
лекс порфирина с Ее(П): 

D> \ и 

VMAS 
re Y 

Гем входит в состав гемоглобина, выполняющего в организме функцию пере- 

носчика кислорода. Активным центром в процессе связывания кислорода 

является атом железа (II) гема. Процесс присоединения кислорода обратим: в 

легких, где парциальное давление кислорода высокое, молекула Oy присоеди- 

няется к атому железа (II), а в тканях, где парциальное давление кислорода 

низкое, кислород освобождается. 

Производные анионных комплексов железа (II) — ферраты (II) — в 
большинстве малостойки и напоминают двойные соли. K ним относят- 

+ + 

ся, например, M,[FeCl4] и M,[Fe(N С5)4]..При кипячении (в восстанови- 
тельной атмосфере) в концентрированных щелочах Fe(OH). образует 
гексагидроксоферраты(П), например зеленые Ма.[Ее(ОН)‹], 
Ba,[Fe(OH).]. В воде гексагидроксоферраты (II) полностью разруша- 
ются. 

Для железа (П) наиболее устойчив и легко образуется цианидный 

комплекс [Ре(СМ)‹]4` (Ay = 8-103): 

6KCN + FeSO, = K,[Fe(CN)g] + K,SO, 
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Этот ион диамагнитен: o!27°,6, д а 

++ + 
Цианид железа (II) Fe(CN)2, как и цианиды других 4-элементов, в 

воде не растворяется, но за счет комплексообразования легко раство- 
ряется в присутствии основных цианидов: 

Образование цианидных комплексов объясняется так же, как и 

карбонильных (см. рис. 232). В образовании химической связи прини- 
мают участие все валентные электроны и орбитали 4-элемента (за счет 
донорно-акцепторного и дативного механизмов). Например, распреде- 
ление валентных электронов в ионе РЕе(СМ){ аналогично распределе- 

нию в изоэлектронной ему молекуле Cr(CO)g. 
Вследствие наложения O- и л-составляющих связь M—CN обладает 

высокой прочностью и потому цианидные комплексы отличаются 

большой константой устойчивости 

Общие константы образования цианидных комплексов ряда фэлементов 

имеют следующие значения: 

[Ее(СМ)‹]* [Аё(СМ)2  [Cu(CN)4]?”_ [Hg(CN)4]”" 

8. 1036 7. 1019 1.1031 4.1040 

Эти величины намного (на несколько порядков) выше, чем для соответст- 

вующих аммиакатов, фторидных и других комплексов: | 

(ЕеЕ6]3` [Ag(NH3)9]* [Ni(NH3)g6]?* [Fe( NCS)a]" 

1,26.1016 1,02-107 1,26- 108 3,39. 104 

Цианид-ион отрицательно заряжен, поэтому он относительно слабый т- 

акцептор и цианидные комплексы металлов в низких степенях окисления не 

так устойчивы, как соответствующие карбонильные производные. С другой 

стороны, благодаря наличию заряда СМ№-ион как O-JOHOp сильнее, чем СО, и 
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поэтому образует относительно устойчивые производные с элементами в доста- 

+4 
точно высоких степенях окисления, например [Мо(СМ)з]“`. 

При действии на гексацианоферраты (II) сильных кислот получает- 

ся На[Ее(СМ)] — белый мелкокристаллический диамагнитный поро- 
шок, хорошо растворимый в воде, весьма сильная (железистосинеро- 
дистая) кислота. 

Из цианоферратов (II) наиболее широко применяются 

К4[Ее(С№)в]-ЗН2О. Гексацианоферрат (II) калия получали сплавлением 
кровяных отбросов боен (в частности крови) с поташом и железными 

опилками, что дало ему название "желтой кровяной соли". В настоя- 
щее время исходным продуктом для ее получения служат цианистые: 
соединения, выделяемые в качестве побочного продукта при сухой 
перегонке каменного угля. 

Гексацианоферраты (II) 4-элементов, например  Сч2[Ее(СМ)‹|, 
Fe2[Fe(CN).¢], имеют координационную структуру. В их кристаллах 
атомы Fe ‘и соответствующего 4-элемента связаны через СМ-группы. 
Таким образом, они представляют собой смешанные цианиды. 

Многие из них имеют интенсивную окраску, в воде растворимы плохо. 
Желтая кровяная соль широко используется в аналитической прак- 

тике для обнаружения ионов Fe?*: 

+3 +2 +3 +2 

FeCl3 + К4[Ее(СМ)‹| = КЕе[Ее(СМ)‹] + ЗКС! 

или 

Fe8* + [Fe(CN)¢]* = [Ре2(СМ)‹]` 

При этом образуется соединение интенсивно синего цвета — 
К Ее (СМ)6], которое часто называют берлинской лазурьъю. 

Из производных рутения (П) и осмия (П) наиболее устойчивы 
+ 

комплексные цианиды типа M4[9(CN Ув]. 
Соединения Fe (Ш). Координационные числа Fe (III) равны 6 и 4, 

что соответствует октаэдрической и тетраэдрической структурной 

единице (комплексу). Так, в кристаллическом FeCl; координационное 
число равно 6. При растворении FeCl, в воде образуются октаэдричес- 

кие комплексы [Fe(OH2)¢]3*. При растворении в неполярных раствори- 
телях (например, в CS2) или при возгонке образуются молекулы 

Fe2Cle (типа А]Св, см. рис. 194): 
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cl. | С! 
. re 
Cl | “cl Г OH, 3+ 

a 

а ZK ве H,0._| 7 OF) | 
ра ря —> Fe + 3Cl1~ 

ci | ci~ | H,0~ | “on, 
Ch. | Cl | OH, 

ие = си | ~cl $ 
С] a кристаллизация 

| 2 из растворов 
возгонка или = 
растворение в CS, & 

| [5 
Cl а у 

о a a . FeC1,°6H,O CUl3°OMs 
ci) Nc” No у 

нагревание 
выше 750°С >< Cl 

ZA | 
Cl | Cl С.Н; 

1 

В отличие от слоистого FeCl; (т. пл. 308 °С, т. кип. 315 °C) трифторид 

FeF3, имеет координационную решетку, тугоплавок (т. возг. > 1000 °С), в воде 

не растворяется, химически неактивен. 

Оксид Fe2O3 (от темно-красного до черного цвета) существует в виде 

трех модификаций, по структуре подобных А15Оз. В кристаллах а-Ге2Оз (te 

иатит), как и в корунде, имеет место октаэдро-тетраэдрическая координация 

атомов (см. рис. 69, Г). a-Fe2O3 парамагнитен, а 7-Fe2O3 — ферромагнитен. 

Гидроксид Fe(OH)3, получаемый в виде красно-коричневого осадка, 

имеет переменный состав Fe2O3:nH2O. При ero обезвоживании образуются 

промежуточные высокомолекулярные оксо- и гидроксосоединения состава 

НЕеО. (являющиеся основой ряда минералов железа) и, наконец, Ее2Оз. 

Природные с примесями разновидности оксида Ре›Оз применяются в ка- 

честве желтых (охра), красных (мумия) и коричневых (умбра) пигментов для 

красок; 7—-Fe,O3 — рабочий слой магнитных лент. 

Основные свойства Fe2O3 и Fe,.03-nH2O проявляют при взаимодей- 

ствии с кислотами, образуя светло-фиолетовые аквакомплексы, 
[Ге(ОН2)‹]3*. Из кислых растворов выделяются кристаллогидраты, 

+.1 

например: FeCl3-6H20, Fe(NO3)3-6H20, Fe(NO3)3:9H20, MFe(SO,)o: 
- 12Н›О (железные квасцы) и др. 
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В нейтральных растворах соли Fe (Ш) гидролизуются в заметной 

степени, при этом окраска раствора становится желто-коричневой. 
Начальные стадии гидролиза можно описать уравнениями (см. табл. 
24): 

[Ре(ОН2)в]3* + Н2О = [Ее(ОН2)5ОН]?* + ОН}, К = 10-3,05 

[Fe(OH2);OH]2* + Н2О — [Fe(OH2)4(OH),]* + ОН, К = 10-3,26 

Г H,O H ОН. ] 

H,O~_| 70| „ОН? 
2[Ее(ОН2)6|3* == Fe Fe 

H,O~ | So | on, 
H,O H ОН, 

5 = 

4+ 

+20Н+, К= 10729 

В результате последующей полимеризации гидроксокомплексов (oco- 
бенно при нагревании) образуются многоядерные комплексы, произ- 
водные которых выделяются из растворов в коллоидном состоянии. В 
итоге выпадает Ре›Оз.пН2О в виде красно-коричневой студенистой 
массы. 

о Анионные комплексы Fe(III) устойчивее и легче образуются, чем 
таковые для Fe(II). Так, свежеполученный Fe(OH); (Ее›Оз.пН2О) 

заметно растворяется в концентрированных щелочах, образуя гекса- 
+1 

гидроксоферраты (Ш) тина Мз[Ее(ОН)6]. При сплавлении Ре2Оз или 
Fe(OH)3 со щелочами или карбонатами щелочных металлов образуют- 

+1 
‘ся полимерные оксоферраты (III) типа. МЕеО. называемые Peppuma.uu: 

Ма2СО. + Fe,0, = 2NaFeQ, + CO, 

Оксо- и гидроксоферраты (Ш) 5-—лементов (желтого или красного 
цвета) водой разрушаются, образуя Ре›О. - пН2О. 

В качестве оксометаферрата (III) железа (II) Fe(FeO 2). можно рас- 
сматривать смешанный оксид — магнетит Fe30,4 черного цвета. 

В кристаллах магнетита атомы Fe(II) находятся в октаэдрическом, а Fe(III) 
в октаэдрическом и тетраэдрическом окружении атомов кислорода. Аналогич- 
ную структуру имеют ферриты и других 4-элементов. Магнетит.и ферриты 
M(FeO2)2 (М = Mn, Co, Ni, Cu) ферромагнитны. Их применяют в’электро- 

технике, в частности в производстве магнитных звуковых лент. | 

Кислотные свойства проявляют и другие соединения железа (Ш), 

которым соответствуют | ферраты (Ш) ‘типа Ma[FeF], M[FeCli], 

Ma[Fe(NCS)<]. 
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Из анионных комплексов 

железа(П) — особо — устойчив 
гексацианоферрат (Ш)-ион 
[Ее(СМ‹]3` (65 = 8.10943). 

& Ero производные получаются. 

R Г окислением гексацианоферратов 
< wy (II), например: 

ь IF , , , A O 2K,4[Fe(CN)g + С = 

3 100+ = 2K,[Fe(CN).] + 2КС! 
- 

90 Наибольшее значение из ци- 

/ аноферратов (Ш) имеет 

80 о K3[Fe(CN).¢] (красная кровяная 
соль). Эта соль, в частности, 

‚ является реактивом на ионы 
Рис. 241. +Спектры берлинской ла- Ее?*; дает с ними интенсивно- 

ypu (a) и турнбуллевой о ни (6) и синий  гексацианоферрат (IIT) 

солей KFe[Fe(CN)g] и KFe[Fe(CN)e] — калия-железа (II) (турнбуллева 
в ‘синъ): 

Cxopocins, МИ/С 

+2 +3 +2 +3 

FeCl, + К[Ее(СЮ‹] = КРе[Ее(СМ)‹] + 2КС! 

Fe2t + [Fe(CNg)}* = [Feo(CN)g]- 

Как показали исследования, турнбуллева синь и берлинская лазурь 
полностью идентичны KFe[Fe(CN),]. Их кристаллы образованы поли- 
ядерными ионами [Ее›(СМ)‹| и ионами К*. 

Согласно результатам рентгеноструктурного исследования турнбуллева синь 

и берлинская лазурь имеют одинаковую кубическую решетку с атомами железа, 

в эквивалентных положениях. Показано также, что их 7-резонансные спектры 

практически одинаковы (рис. 241). В их кристаллах атомы Fe(II) окружены 

атомами углерода, а атомы Fe(III) — атомами азота цианидных групп и обра- 

зуют полиядерный координационный ион [Ре2(СМ№)в]` со структурой, близкой к 

структурному типу ВеО:з (см. рис. 69, В), в междоузлиях которой расположены 

ионы К*. 

Соединения Fe(III) проявляют окислительные свойства: 

ГеЗ* + e = Fe?*, Yoo3 = 0,77 В 

Fe(CN)3 +e = Fe(CN)$, P59. = 0,36 В 
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Вследствие окислительного действия Fe(III) неустойчивы ero иодид и 

цианид. При попытке их получения в растворах по обменным реакци- 

ям происходит окислительно-восстановительный процесс, например: 

КеС]з + 6KI = 2Fel2 + Ip + 6КС 

По этой же причине из растворов солей Fe(III) осадить Fe253 не удает- 

ся. При добавлении Н25 или сульфида к раствору солей Fe(III) 

образуется осадок, содержащий FeS и коллоидную серу. 
Для рутения (Ш) и осмия (Ш) известны соединения типа 

МЭ (Са и МЭС. 

Соединения Fe{IV), ВГУ), Оз(ТУ). Степень окисления +4 обычно прояв- 
ляют рутений и осмий. Для них известны оксиды, галогениды и многочислен- 

+1 
ные производные анионных комплексов общей формулы М2[ЭХ$|, например 
+ 1 «+1 + 1 
M.[9Clg], M,[9Brg], M,[9Br3Cls]. 

Оксиды и гидроксиды рутения (IV) и осмия (IV) — преимущественно 
кислотные соединения. Диоксиды ЭО2 (черного цвета) в воде не растворяют- 
ся, но взаимодействуют с галогеноводородными кислотами: 

IO, + 6 НИ = H2[9Cle] + 2Н2О 

Для железа степень окисления +4 стабилизируется в оксоферратах (IV) 
+2 ` 

типа М2ЕеО4. Это черные или темно-серые порошки, устойчивые при комнат- 

‚ной температуре и в отсутствие влаги. По строению они изотипны соответству- 
ющим оксотитанатам (IV). Оксоферраты (IV) — сильные окислители, напри- 
мер, окисляют концентрированную соляную кислоту. Оксоферраты (IV) 

можно получить окислением оксоферратов (III) в токе кислорода при нагрева- 

НИИ. 

Соединения Fe(VI), Ru(VI), Оз(УТ). Степень окисления +6 железа и 
рутения проявляется в тетраэдрических анионах типа ЭО?`, а осмия — 

в октаэдрическом  [ОзО2(ОН).4|?. Производные этих анионов 
образуются при окислении металлов или соответствующих соединений 
в сильнощелочной среде, при нагревании, например: 

Fe.O3 + 3KNO3 + 4KOH = 2K,FeO, + ЗКМО. + 2H,O 

Оксоферраты (IV) — кристаллические вещества, обычно красного 
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цвета. По структуре изоморфны соответствующим оксохроматам (VI) и 
оксосульфатам (УГ), образуют с ними твердые растворы. Подобно 

оксохроматам и оксосульфатам, растворимы оксоферраты (УТ) щелоч- 

ных металлов и кальция; оксоферраты (УГ) бария и стронция нераст- 
воримы. 

В растворах и при небольшом нагревании оксоферраты разлагают- 

ся, выделяя кислород. Оксоферраты (VI) — сильные окислители, 

превосходящие в этом отношении оксоманганаты (VII): 

РеО?` + 8H* + 3e° = Fe** + 4Н2О, Фо > 1,9 B 

Например, они окисляют Cr (Ш) до Cr (VI): 

2FeO? + 2С13* + 2Н* = We’ + Cr,02 + Н2О 
Окислительные свойства оксорутенатов(\УТ) (оранжевого цвета) 

‚выражены менее отчетливо, но все же они окисляют концентрирован- 
ную соляную кислоту. В соответствии с устойчивой степенью окисле- 

ния гидроксодиоксоосматы (VI) (розового цвета), наоборот, довольно 
легко окисляются до OsOg: | 

2K2[OsO.(OH),4] + O2 = 2030. + 4KOH + 2Н›О 

Соединения типа Н2ЭО.4 (железная, рутениевая, осмиевая кислоты) 
не получены: при действии кислот оксоферраты (УГ), оксорутенаты 
(УТ) и гидроксооксоосматы (УТ) разлагаются, например: 

2Na,RuQ, + 2H2SO, = 2Ма2504 + 2RuQ, + 02 + 2H20 

Получены также рутенаты (VI) и осматы (VI) следующих типов 
+ + 

М2[ЭО›На!4], M[OsN Hals]. 
Из бинарных соединений Э(УГ) известны гексафториды: RuFs 

(коричневого цвета, т.пл. 54 °С) и OsFs (желто-зеленый, т.пл. 33 °С). 
Гексафториды очень реакционноспособны, легко разлагаются на фтор 

и низшие фториды. 

Соединения Fe (VII), Ru (УШ), Оз (УШ). Для рутения и осмия 
известны тетраоксиды: RuO, (золотисто-желтый) и OsO, (бесцветный). 
Это легкоплавкие (т. пл. 25,5—40 °С), летучие вещества, так как их 

кристаллические решетки образованы молекулами ЭО.. Молекулы 

имеют тетраэдрическое строение и электронную конфигурацию (см. 
рис. 222): 

8110 °6. 
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Тетраоксид рутения получают окислением рутенатов (VI): 

Ма-ВмО4 + Cl. = RuQ, + 2NaCl 

Terpaokcuy, осмия образуется при окислении порошкообразного осмия 

или его соединений кислородом, азотной кислотой и другими окисли- 

телями. Оксид осмия (VIII) растворим в воде, но определенных соеди- 

нений при этом не образует. Кислотные свойства OsO, проявляет при 

взаимодействии с основными соединениями. Так, при взаимодействии 

OsO, с концентрированными щелочами образуются осматы (У) типа 
+1 
М2[ОзО4(ОН)?] (желто-коричневого цвета), а при взаимодействии с 

+1 
фторидами щелочных металлов — M.[OsO,F,] (красно-коричневого 
цвета), например: 

2КОН + 030. = К2[ОзО4(ОН)?] 

2KF + 0304 = К2[ОзО4Р-] 

При одновременном действии Ha OsO, концентрированного КОН и 

МНз образуется осмат (VIII) типа K[OsO3N] (желтые кристаллы): 

КОН + 0804 + Нз№ = К(0зОзМ] + 2H,0 

Рутенаты (VIII) неустойчивы. В щелочах КиО. растворяется, выде- 

ляя кислород: 

4NaOH + 2RuO,-= 2NaeRuO, + О2 + 2H20 

Тетраоксид рутения КаО. — сильный окислитель: окисляет KOH- 

центрированную соляную кислоту, со спиртами взрывает, при нагрева- 
нии со взрывом распадается на ВлО. и кислород. 

Имеются сведения о получении оксида железа (VIII) FeO. Это 
очень неустойчивое летучее соединение розового цвета. 

'Тетраоксиды осмия и рутения ядовиты. ОзО.4 по запаху напоминает 

хлор, а RuO, — озон. О$О. — наиболее часто применяемое соединение 

осмия. Его используют как мягкий окислитель и катализатор в орга- 
ническом синтезе (например, кортизона) и для подкрашивания живот- 
ных тканей при их микроскопическом исследовании. 
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$ 3. ПОДГРУППА КОБАЛЬТА 

Кобальт Со, родий Rh и иридий Ir — полные электронные аналоги. 

27Со 45Rh 77 
Атомная масса ....... ие иаилеититьвьниннинь» 58,933 102,905 192,2 

Валентные электроны .............ььььииние: 341452 448551 547652 

Металлический радиус атома, HM ..... 0,125 0,134 0,135 

Условный радиус иона, нм: 

et ....... шина иииииииининииаиининини © ‚ 0,078 - 0,089 

rr И . 0,064 0,075 0,081 

94+ ......... beceecescsccsccecsceees шение + = 0,065 0,065 

Энергия ионизации 90 -$ 3+, эВ ..... 7,87 7,46 9,1 

Содержание в земной коре, 

% (мол. Доли) ....... нее лиеиииниииь 1,5.10-3 1,7. 10-7 8,5 - 10-9 

Природные стабильные изотопы ....... 59Со 103Rh 191] 

(100%) (100%) (38,5%) 
193 т 

(61,5%) 

По сравнению с элементами подгруппы железа у кобальта и его 

аналогов происходит дальнейшая стабилизация (п — 1) 4-конфигура- 

ции. Поэтому высшая степень окисления кобальта и его аналогов 

ниже, чем у железа, рутения и осмия. Для кобальта наиболее типичны 

степени окисления +2, +3, а для иридия ‘степени окисления +3 и +4 

примерно равноценны. Получены также производные родия (IV) и 

иридия (VI). , 
Для элементов подгруппы кобальта характерны координационные 

числа 6 и 4 (табл. 44). 
Чисто кобальтовые руды встречаются редко. Относительно более 

распространен минерал кобальтин (кобальтовый блеск CoAsS). Ko- 

бальт содержится в некоторых медных, никелевых, серебряных, желез- 

ных, марганцевых и полиметаллических рудах, в животных и расти- 

тельных организмах. 

Иридий чаще всего встречается в виде сплава с осмием (осмистый 

иридий), как и родий, в самородной платине и в медно-никелевых 

полиметаллических рудах. | 

Простые вещества. В виде простых веществ, кобальт, родий и ири- 

дий — блестящие белые металлы: Со с желтоватым, Rh и Ir с серебрис- 

тым оттенком. По сравнению с железом кобальт более тверд и хрупок. 

Особо высокой твердостью отличаются родий и иридий. Основные 

константы Co, Rh и Ш приведены ниже: 
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Со Rh Ir 

Пл., WK). Ce : 8,90 12,41 22,65 

Т. пл., °С... еее иеиееннни . 1492 1963 2447 

Т. кип., °С ..... ели . 2960 ~3700 ~4380 
Электрическая проводимость (Hg = 1) ......... 108 19 16 
зав (92* + 2° = 9), В нее линии .... 30,27 0,6 1,1 

А Hosp, 298) КДж/МоОЛЬ .....csssseseccecesssesseceeeeesees 425 447 669 

5598 Дж/(К.* моль) ....... нью 30,0 31,5 35,5 

Таблица 44. Степени окисления и пространственная конфигурация. 

структурных единиц соединений элементов подгруппы кобальта 

к = gr Структурная Примеры соединений 
Е 3 | = = единица 

OS | 3s 

-1 4 Terpasap | [Co(CO)4]", [Rh(CO)4]- 
0 6. » Со2(СО)з 
+2 4 » [СоС4]?`, Со (II) в Co304 

6 Октаэдр CoCly, [Со(МНз]в]?*, [Со(ОН2)]2*, CoO, . 
Со(ОН)?2 

+3 6 » [Э(МНз)6}3*, [S(CN)¢]°~, [CoF’g]3~, [ВВС1в]3, 
| (2С6}3°, RhF3, IrF3 

+4 6 » [SF ¢]2", (IrClg]2°; IrO2 

+6 6 » RhF¢, IrF¢ 

Кобальт имеет две модификации. До 430°C устойчив а-Со (гексагональная 

плотноупакованная решетка); выше 430°C — @Co (гранецентрированная куби- 

ческая решетка). Родий и иридий кристаллизуются в гранецентрированной 

решетке (см. табл. 28). 

По химической активности кобальт несколько уступает железу. В 
обычных условиях он довольно устойчив, например кислородом начи- 
HaeT окисляться лишь при 300°C. При нагревании взаимодействует 

почти со всеми неметаллами, образуя, как и железо, от солеподобных 

соединений (CoHal2) до соединений металлического типа (СозС, СозВ, 

Co.N), а также твердые растворы (с Н, В, О).. По отношению к кисло- 
там кобальт также несколько устойчивее железа. С щелочами практи- 
чески не взаимодействует. 

Родий и особенно иридий отличаются высокой химической устой- 

чивостью. С неметаллами они взаимодействуют в мелкораздробленном 
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‘состоянии при температуре красного каления. Tak, на воздухе Rh 

начинает окисляться лишь при 600°C, а Ir — выше 1000°C: 

0 + 3 
2Rh (к) + 3/202 (г) = Rh2O3 (к), AG), = -277 кДж 

0 +4 
Ir (к) + O2 (г) = IrO2 (к), AG), = -188 кДж 

В отличие от других благородных металлов компактные Rh и Ir 

практически не растворяются ни в одной из кислот и их смесей. Усло- 

вия для перевода Rh и Ir в растворимые в воде производные хлоро- 

комплексов создаются хлорированием при температуре красного кале- 

ния смеси мелкораздробленного металла и NaCl: 

0 +4 
Ir + 20 + 2NaCl = Ма [С] 

С соответствующими металлами кобальт, родий и иридий образуют 

твердые растворы и интерметаллические соединения, что определяет 

физико-химические и механические свойства их сплавов. Особо широ- 

ко используются кобальтовые сплавы. Многие из них жаропрочны и 

жаростойки. Например, сплав виталлиум (65% Со, 28% Cr, 3% М и 
4% Мо), применяемый для изготовления деталей реактивных двигате- 

лей и газовых турбин, сохраняет высокую ‘прочность и практически не 

подвергается газовой коррозии вплоть до 800—900°C. Имеются также 

кислотоупорные сплавы, не уступающие платине.. Кобальтовые сплавы 

типа алнико (например, 50% Fe, 24% Co, 14% №, 9% Al и 3% Cu) при- 
меняются для изготовления постоянных магнитов. Для’ изготовления 

режущего инструмента важное значение имеют так называемые сверл- 

твердые сплавы, представляющие собой сцементированные кобальтом 

карбиды вольфрама (сплавы ВК) и титана (сплавы ТК). Большое 
значение имеет кобальт как легирующая добавка к сталям.: 

Кобальт обычно получают переработкой полиметаллических руд. 

Рядом последовательных пирометаллургических операций выделяют 

СозО4, который затем восстанавливают углем, водородом, иногда. 

методом алюмотермии. Особо чистый кобальт получают электролити- 
ческим рафинированием, а также термическим разложением некоторых 

его соединений. Основная масса производимого кобальта используется 

для получения сплавов; его применяют для электролитического пок- 

рытия металлических деталей. 

Области применения родия и иридия определяются их большой 

коррозионной стойкостью и высокой твердостью. Из этих металлов 

изготовляют ответственные детали контрольно-измерительных прибо- 

ров. Родий, обладающий высокой отражательной способностью, ис- 
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пользуется как покрытие в зеркалах и рефлекторах. Платиново-родие- 

вые сплавы применяются в качестве катализаторов окисления аммиака 

B производстве азотной кислоты. 

$ 4. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 

КОБАЛЬТА 

Соединения Co(0), Rh(0), Ir(0). Для кобальта и его аналогов в 
степени окисления 0 известны карбонилы. Простейший карбонил 

кобальта Со2(СО); — двухъядерное соединение: 

О 
оС С CO 

a” < 
OC—Co Cox~CO 
ос” `\*с”” “co 

О 

Строение молекулы октакарбонила можно объяснить следующим 
образом. В ней атомы Со образуют по шесть д-связей. Четыре связи 
обязаны донорно-акцепторному взаимодействию электронных пар 
четырех молекул СО и свободных орбиталей Со. Пятая связь образу- 
ется при участии одной 4-электронной пары атома Co и свободной x- 
орбитали молекулы СО. Связь Со—Со образуется за счет непарных 
электронов двух атомов кобальта. Стабилизация молекулы достигается 
за счет х-связей, на образование которых используются 34-электроны 

атома кобальта: | 

34 4s 4p 

со. ++ — ——— 
‘a Je > J 

На %-cBa3b Ha 0-cBa3b 

Октакарбонил Со2(СО)з получают, нагревая порошок Со в атмо- 
сфере CO (при 150—200°С и 2,5-107 Па). Октакарбонил — оранжевые 
кристаллы (т. пл. 51°C), нерастворимые в воде, но хорошо раствори- 
мые в органических растворителях. При 60°С октакарбонил кобальта 
начинает разлагаться. | 

При нагревании Со2(СО)з под давлением водорода образуется гидрокарбо- 

нил (карбонилгидрид), который можно рассматривать как производное кобаль- 

та в степени окисления -1: 
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Со2(СО)з + Hz = 2Н[(Со(СО)4] 

Известны также соли типа K[Co(CO)4], NH4[Co(CO)4]. В отличие от них 
производные типа Zn[Co(CO)4], Са[Со(СО)4]з являются ковалентными соедине 
ниями — смешанными карбонилами кластерного типа со связью M—Co. 

В ряду гидрокарбонилов HMn(CO)s—H2Fe(CO)4—HCo(CO)4 сила кислот 

увеличивается, а устойчивость, наоборот, уменьшается. Известны также произ- 
водные [Rh(CO),4]°. 

Для кобальта (0) выделены четырехъядерный карбонил Со4(СО)\12 (чер- 

ный, т. разл. 60°C), а также жидкие Co(NO)(CO)3 и Со(МО)(РЕз)з. Получены 
также карбонилы родия и иридия состава Э2(СО)з, Э4(СО)12, Эв(СО)в. 

Соединения Co(II). Степень окисления +2 характерна для кобаль- 

та. При этой степени окисления у него устойчивы координационные 

числа 6 и 4 (см. табл. 44). 

Октаэдрическая структурная единица лежит‘в основе строения координа- 
ционных кристаллов CoO (тип NaCl) и СоР. (тип рутила), слоистых кристал- 
лов СоС]5 и Со(ОН)> (см. рис. 236, 6). 

Оксид кобальта (II) CoO (серо-зеленые кристаллы) образуется при 
взаимодействии простых веществ или термическим разложением 
Co(OH)2, CoCO3. Галогениды СоНа|. также образуются при взаимо- 
действии простых веществ или обезвоживанием соответствующих крис- 
таллогидратов. Дигалогениды (кроме CoF2) растворимы в воде. 

Гидроксид Со(ОН). существует в виде синей и розовой модифика- 

ций. Синяя модификация получается при действии щелочей на соли 

Co (II) на холоду; при нагревании Со(ОН). переходит в розовую моди- 
фикацию. В воде Со(ОН)› не растворяется. По химической природе 

он, как и СоО, — амфотерное соединение, преимущественно проявляю- 
щее основные свойства. 

Из катионных комплексов для Co (II) наиболее характерны аква- 
комплексы [Со(ОН2)6]2*, придающие растворам ярко-розовую окраску. 
Эти катионы образуются при взаимодействии с кислотами кобальта, 

CoO, Со(ОН)2. Эта окраска (а также красная) характерна для крис- 
таллогидратов Co (II): Co(NO3)2°6H20, Со5О4-6Н2О, CoSO,4-7H,O. 

При нагревании или под действием водоотнимающих средств (CaClo, спирт 

и др.) окраска кристаллогидратов Co (II) меняется, что связано с изменением 

характера координации лигандов и появлением многоядерных ‘комплексов. 

Например, нагревание кристаллогидратов СоС]› сопровождается следующим 

изменением их состава и окраски: * 
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CoC]: 6 нго —4 С сост, -4Н.0 224 coci, -2H,0 22S 
розовый розовый ‚сине-фиолетовый 

С, coc, Ho AES coc, 
голубой голубой 

При действии воды на безводный СоС]2 снова образуются кристаллогидра- 

ты. Водный раствор СоС]5 применяется для изготовления индикаторной бума- 

ги, которая служит для определения влажности, поскольку в сухом состоянии 

ota бумага синего, а во влажном — розового цвета. 

Изменение окраски в указанном ряду обусловлено изменением характера, 

координации молекул Н2О и ионов СГ вокруг атома Со (II), а следовательно, 

изменением величины A. Структурные единицы розовых кристаллов 

CoCly:6H20 и СоС].-4Н2О — октаэдры [Co(OH2)4Cly], сине-фиолетовых крис- 

таллов СоС]:2Н2О — октаэдры [Со(ОН2)2С!4], а голубых кристаллов 

СоС]2:Н2О и Со]. — октаэдры CoClg. 

Безводные галогениды, тиоцианат, сульфат и другие производные 
могут присоединять молекулы аммиака с образованием гексааммино- 
комплекса [Co(NH3)¢]2*. Аммиакаты Co (II) устойчивее, чем Fe (II), но 
все же водой разрушаются: 

[Со(МНз)]СЬ + 2Н2О == Со(ОН)з + 4МНз + 2МН4С! 

Поэтому их образование в растворах достигается при большом избытке 

аммиака и в присутствии МН4С]. 

Аммиакаты Co (II) в растворах легко окисляются даже молекуляр- 

ным кислородом воздуха за счет перехода в низкоспиновый комплекс 

Со (Ш): 

[Со(МНз)в]3* + е` = [Со(МНз) 6] 2*, 59, = 0,1 В 

‚4 [Со(МНз)в]3* + O2 + 2Н2О = 4(Со(МНз)6]3* + 4ОН- 

Co(NH)),* — le~ — Co(NH,),* 

CO” чз ==» 

E| 

+. 
+++ ost H 4 

Анионные комплексы Co (II) обычно имеют тетраэдрическую 

структуру [CoX]2> (Х = СГ, Br, Г, NCS", OH"), окрашены в синий и 
фиолетовый цвета. Они образуются при взаимодействии соответствую-- 
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щих соединений Co (II) с однотипными основными соединениями. Так, 

при нагревании Co(OH), с концентрированными щелочами образуется 
(Со(ОН)4]?": 

2NaOH + Co(OH), = Na2[Co(OH)4] 

а при взаимодействии концентрированных растворов СоС]› и соляной 
кислоты — [СоС]4|2`. В присутствии оснбвных галогенидов из соляно- 

+ 1 
кислых растворов СоС]5 можно выделить соли М2[СоС\4]. 

Большинство производных анионных комплексов Co (II) — кобаль- 
+ 1 +'1 

таты (II) М2[СоНа14], M2[Co(NCS),4] и другие по устойчивости относят- 
ся к двойным солям; при разбавлении растворов ионы [СоХ4|2` обычно 
разрушаются. Реакция образования синего тиоцианатокобальта (П) 

2KNCS + Co(NCS) = К›[Со(М№С$)] 

используется для определения кобальта (П) при анализе. От сильного 
разбавления водой К2[Со(5СМ).| разрушается (lg 64 = -0,3) и окраска 
раствора становится розовой за счет появления ионов [Со(ОН.)6|?*: 

[Со(№С$).]2- + 6Н2О == [Co(OH,)¢]2* + 4NCS- 

Рассмотренные октаэдрические ионы — высокоспиновые комплексы с 

электронной конфигурацией 

9121.59 12. 

Низкоспиновые октаэдрические комплексы с электронной конфигура- 

цией 

127°6g *1 olen ba | 

для Co (II) не характерны. Они — восстановители. Например: 

(Со(СМ)в]3` + = = [Co(CN)¢]*", 96° = -0,83 В 

Это объясняется тем, что вследствие большого значения параметра 

расщепления A энергетический уровень оз-орбитали расположен до- 

вольно высоко. Поэтому электрон с оз-орбитали легко удаляется и об- 

разуются низкоспиновые октаэдрические комплексы Co (Ш), напри- 
мер: | 

[Co(CN)]4- — = — [Co(CN)¢]?- 
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FI oc — — 

“НН зн 
Высокоспиновые комплексы, напротив, характеризуются низким 

значением A и энергетическое различие 91- и ту-орбиталей незначи- 

тельно. Высокоспиновый комплекс СоЁ& окисляется лишь наиболее 

сильными окислителями: 

2КаСоЕв + Fo = 2КЕ + 2K3CoFs © 
[СоЕ‹] 4 —е — [СоЕ6]3- 

Соединения Co (Ш), Rh (Ш), Ir (Ш). В степени окисления +3 для 

кобальта, родия и иридия очень характерны многочисленные катион- 

ные, анионные и нейтральные комплексы, в которых они шестикоор- 

динационны. Почти все они диамагнитны, парагмагнитен ион СоЕ’ 
(табл. 45). 

Таблица 45. Характеристика октаэдрических комплексов 

Co (Ш), Rh (Ш), Ir (Ш) 

Комплекс Электроная A, кДж/моль Магнитные 
конфигурация свойства, 

[CoF в] 3" 0121401? 155 Парамагнитен 

(Со(МНз)в}3* 012.6 273 Диамагнитен 

[Со(С№)в] 3" То же 405 > 
[RhCl,]3- >> 241 > 
[ВЫ(МНз)в]3* >> 407 » 

{IrCl¢]3~ >> 297 > 

[Ir(NH3)¢]3* >> 477 > 

Бинарные соединения и соли для Co (Ш) нехарактерны. Относи- 

тельно устойчив коричневый СозО., который представляет собой 
+2+3 

смешанный оксид СоСо20.. Его получают осторожным нагреванием 
Со(МОз)2. Оксид этот — сильный окислитель. 

Для родия (Ш) и иридия (Ш) известны оксиды 9203, гидроксиды 
Э(ОН):з (точнее 9203-nH2O), галогениды OHals и ряд других соедине- 
ний, в частности соли типа 92(504)з, Rh(NO3)3. Соединения Ir (Ш) 
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более или менее легко окисляются, переходя в производные Ir (ТУ). 

Например, Ir(OH)3 на воздухе переходит в Ir(OH)4, при нагревании до 

400°C 120. диспропорционирует на О.) и Ir. Все соединения рассмат- 
риваемых элементов окрашены. Аквакомплексы Со (Ш) не стабильны, 

так как являются сильными окислителями: 

[Со(ОН)2)в]* +е = [Со(ОН2)6]?*, 508 = 1,81 B 

Ионы [Со(ОН2)в]3* окисляют даже воду. Поэтому, например, при взаи- 

модействии СозО.4 с кислотами выделяется кислород: 

+3 +2 

2СоСо2О4 + 12Н+ + 30H2O = 6[Co(OH2)¢]?* + О. 

а при взаимодействии с концентрированной соляной кислотой — хлор. 

Из катионных комплексов для Со (Ш) и его аналогов весьма устой- 
чивы многочисленные амминокомплексы. Для  гексааммин-иона 
(Со(МНз)в|3* (желтого цвета), например, не наблюдается сколько-ни- 
будь заметной диссоциации в растворах (4% = 2.1036); он устойчив по 
отношению к концентрированной HCl и медленно разрушается лишь 
H2S и NaOH. Ион [Со(МНз)в|3* образует многочисленные хорошо крис- 
таллизующиеся соли с целым рядом анионов, простые производные 
Со (Ш) для которых неизвестны. 

Для кобальта (III) и его аналогов весьма разнообразны катионные ком- 

плексы, в которых МНз-группы частично замещены на другие лиганды, напри- 

мер [Э(МНз)5(ОН2)] Хз, [Э(МНз)5 ХХ, [Э(МНз)4Х2Х и др. (где X — чаще всего 

СГ и №О)). В соответствии с этим окраска комплексов изменяется, например 
[Со(МНз)5(ОН)2]3* — красного, [Co(NHg)sCl]2* — малиново-красного, а 

[Со(МНз)4С!12]* может быть зеленого (транс-изомер) и синего (цис-изомер) 
цветов. 

Среди кобальтатов (III), родиатов (III) и иридатов (Ш) весьма 
+ 1 

многочисленны и часто очень устойчивы соединения типа Мз[Э(СМ)б] 

И Ma[9(NOz)¢]. 

Примерами гексанитритокобальтов (III) могут служить труднораст- 
+1 

воримые в воде производные элементов подгруппы калия Мз[Э(М№О2)‹]. 
Образованием желтого осадка Кз[Со(МО2)6] часто пользуются для 

обнаружения ионов К* при анализе. У калия, его аналогов и МН} 

плохо растворимы также гексанитритородиаты (Ш) и гексанитрито- 
иридаты (III). 
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Вззимодействие производных Со (П) с КСМ в присутствии окисли- 
теля ведет к образованию  гексацианокобальтата (III) калия 
Кз3[Со(СМ)в] (бледно-желтого цвета). Выделена также сильная трех- 
основная кислота H3[{Co(CN)]. По многим свойствам Ha гексацианоко- 
бальтат (III) калия весьма похожи бледно-желтый Кз[ВВ(СМ)в] и бес- 
‚цветный Кз[И(СМ)6]. 

В отличие от Со (Ш) комплексные галогениды у Rh (Ш) и Ir (Ш) 
очень устойчивы. Так, при взаимодействии ВВС] с HCl получается 
хорошо растворимая в воде зексатлорородиевая кислота Нз[ВЬС, 
соли которой (гексахлорородиаты) обычно ярко-красного цвета. .Зеле- 

‚ный гексахлороиридат (Ш) натрия Nag[IrCle] служит исходным про- 
дуктом при получении других производных иридия (Ш). Получают 
его восстановлением Nad[IrCle]. У Co (Ш) выделено лишь фторидное 
производное Кз[СоЁ‹]. Известны также двойные сульфаты типа квас- 

+ 

LOB M'9(SO,)9°12H,0. | 
Кроме катионных и анионных комплексов для Со (III) и его анало- 

гов известны многочисленные нейтральные комплексы, которые можно 
рассматривать как промежуточные продукты при переходе от катион- 
ных к анионным комплексам, например при переходе от [Со(МНз)в}3* к 

[Co(NO2)¢]**: 

[Co(NH)«]Cle, [Со(МНз)5 (МО СЬ, [(Co(NH;),(NO,),]Cl, 
[Со(МНз)з(МО2)з], K[Co(NHs)2(NO2)4], K2[Co(NH3)(NO2)s], Кз(Со(МО:)в] 

или при переходе от [ВЬ(МНз)6]з* к [ВВС]: 

[ВЫ (МНз) в) СЁ, [ВЫ (МНз)5 СС, [Rh(NH3)4Cl,JCl, [Rh(NH3)3Cls], 

K[Rh(NH,)2Cly], K2{Rh(NH,)Cl], Ka[RhCle] 
Образование нерастворимого [Rh(NH3)3Cl3] используется для отде- 

ления Rh от других платиновых металлов. При прокаливании 
[Rh(NH3)3Cl3] в токе водорода получают металлический родий. 

Переход от катионных комплексов Со (Ш) к анионным и обратно можно 
осуществить и в жидком аммиаке. Так, дигидронитрид (амид) Со(МН2)з, 

будучи амфотерным соединением, реагирует с аммонокислотами (например, с 

МНаС!]) и с аммонооснованиями (например, с КМН2): 

МН. NH} 

[Co(NHa)e}* ips CO(NHa)s NH: [Co(NH2)¢]*- 

Взаимодействие с кислотой полимерного Со(МН2)з сопровождается разрывом 

амидных мостиков (—МН2-) и координацией молекул растворителя МНз): 
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„27+. NH; МН: | , —. 
Хх МН „МН +2zNH, | Min, | ANH +22NH4 . SCoLNHSCoLNH, + | бо Com + 

“NH,” “МН: | “мну | “NH, 
NH; МН | 

HsN NH; НМ МН 
Sol —NH— S00 [(Со(МНз)в]3* 

нм” “NH; НМ МН 

4х + 

| +2zNH, . 

Взаимодействие с аммонооснованием приводит к разрыву амидных мости- 

ков (NH) и координацией к атому кобальта NH>-rpynn: 

пм. NH, 7277 
Ae МН goons || AHL „Ав +2zNH; | 
Pe МН_Хо МНо > oon, „Со > 

NH; H | “мну | “NH 
NH, NH, 

4т — нм М H.N м 
` „” —| Seon, S05 На [Co(NHz)6]*” 

нм “NH, вм’ NH, 

Многоядерные комплексы образуются также при аммонолизе аммиакатов 

Со (Ш), например: 

(Со(МНз)в]3* + МН: == [Со(МНз)5МН?]2* + NH; 

Г Н 2 14+ 

ANY 
2[Со(МНз)5МН2]2* == |(H3N) Cor „Со (NH3)4 + 2МН. 

N 

H» | 

_ Многочисленность комплексных соединений Co (ПТ), Rh (Ш) и 
Ir (Ш) обусловливается также наличием соединений-изомеров. Ниже 
приведены примеры комплексных соединений кобальта (ПТ), отвечаю- 
щих 
координационной изомерии: [Co(NHs3).][Cr(CN).] и 

[Сг(МНз) 6 [Со(СМ) в]; 
гидратной изомерии: [Со(МНз)«С15] С. Н2О и 

[Со(МНз)«С(ОН?)]СЬ; 
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ионизационной изомерии: [Со(МНз)55О4]Вг (красный) и 

[Co(NH3)sBr]SO,4 (красно-фиолетовый); 
геометрической — изомерии:  транс-[Со(МНз)(МО?)2]С1 

(оранжевый) и цис-[Со(МНз)«(МО?)2]С1 (желтый): 
МО 2 1+ Г МН 1+ 

HsN | МН: ЗМ, |= 
Со и 

НМ” | “МН; H,N = So. 
NO 2 р | NH 3 р 

Соединения родия(Г’) и иридия(ТУ). Степень окисления +4 
характерна для иридия. Для него известны нерастворимые в воде 
черные оксид ПО. и гидроксид П(ОН). (точнее IrO2-nH2O), галогени- 

ды ПНа|4. Последние при взаимодействии с водой полностью гидроли- 
зуются. 

Наиболее характерны для Ir(IV) комплексные хлориды типа 

Миксы темно-красного цвета. Как указывалось, их получают хлори- 

рованием смеси порошкообразного иридия с основным хлоридом или 
+1 

взаимодействием ПО. с МС] в соляной кислоте: 

IrO2 + 4HCl + 2NaCl = Ма [С] + 2H20 

Из гексахлороиридатов (IV) в воде хорошо растворим Ма2[С!\‹], a 

производные элементов подгруппы калия и МН4 растворимы плохо. 
Образование малорастворимого (NH,),[IrCle] используется для отделе- 
ния иридия от остальных платиновых металлов. При прокаливании 
(NH,4)2[IrCle] (в атмосфере водорода) получается чистый иридий. 

Из соединений Rh (ГУ) можно назвать труднорастворимый в воде 
зеленый гексахлорородиат (IV) цезия Сз2[ВВС\6], который является 
окислителем и частично отщепляет хлор уже при контакте с водой. 

Соединения Rh (VI) и Ir (VI). Степень окисления +6 проявляется у ири- 
дия и родия в гексафторидах OFs. Это легкоплавкие твердые вещества, НЫЕ 

(т. пл. 70°C) красно-коричневого, а IrFg (т. пл. 44°C, т. кип. 53°C) желтого 

цвета. Получают их сжиганием металлов в атмосфере фтора. 

Гексафториды, в особенности RhF., неустойчивы. Они сильные окислите- 

ли, энергично окисляют воду: 

Зи Рё + 15H2O = 3Ir(OH), + 18HF + О: 

в отсутствие воды окисляют даже свободный хлор и NO: 

2RhF, + 3Clo = 2RhF3 + 6CIF 

NO + Ре = NO* + [IrF¢} 
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Из соединений элементов подгруппы кобальта наиболее широко 

применяют производные самого кобальта. Кроме рассмотренных облас- 

тей применения его соединения идут для изготовления цветных эма- 

лей и красок. В сельском хозяйстве соединения кобальта используют- 

ся в качестве микроудобрений и для подкормки животных. Получае- 

мый по реакции 

59Со (п, 7) 6°Со 

изотоп 69Со (Т, / = 5,24 года) получил широкое применение в медици- 
2 

не в борьбе с раком ("кобальтовая пушка"). 

$ 5. ПОДГРУППА НИКЕЛЯ 

Никель Ni, палладий Pd и платина Pt характеризуются следующи- 
ми константами: 

28 № a6Pd = 7g Pt 
Атомная масса ...... „иене ети» 58,71 106,4 195,09 

Валентные электроны ..........sccssssssescsssesceeseeees 3447 401959 5496s! 
Металлический радиус атома, HM ..... ..csscccees . 0,124 0,137 0,138 

Условный радиус иона, нм: . 

92+ . ие. 0,074 0,088 0,090 

94+ dese че = 0,064 0,064 

Энергия ионизации 90 —> 3*, эВ ............... 7,64 8,34 8,9 
Содержание в земной коре, % (мол. доли) .... 3,2°10°3 2.10-Т 5.10-8 

Для никеля и палладия наиболее характерна степень окисления 
+2, а для платины +4. Известны также соединения Pd (VI) и Pt (VI). 
Для никеля и его аналогов наиболее устойчивы координационные 
числа 4 (тетраэдр или квадрат) и 6 (октаэдр). Степени окисления 
элементов и отвечающие им пространственные конфигурации комплек- 
сов приведены в табл. 46. 

Никель довольно распространен на Земле; палладий и платина, как 
и другие платиновые металлы, относятся к числу редких элементов 
(см. табл. 26). Из платиновых металлов наиболее распространена пла- 
тина. Никель обычно содержится в сульфидных медно-никелевых 
рудах (см. табл. 27), являющихся ценным полиметаллическим сырьем. 
Наряду с никелем они содержат Cu, Ag, AU, платиновые металлы, ряд 
редких и рассеянных элементов. Платина встречается также в само- 
родном состоянии в виде сплавов с небольшим содержанием других 
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Таблица 46. Степени окисления и структурные единицы 

элементов подгрушты никеля 

5 = о Структурная Примеры соединений 

23 es единица 
25 Be 
ГЕ eS 
98 | ЗЕ 

0 Тетраэдр |№(СО)а, Ni(PF3)4, [Ni(CN)4]4” 

+2 4 > №1С12` 
4 Квадрат [РКМ Нз)а]?, [S(CN Ya], [PtCl,]2°, 

[Pt(NH3)2Clo]°, PdO, PtO, РАСЬ 

6 Октаэдр —_|[Ni(OH2)¢]?*, [Ni(NH3)¢]2*, [Ni(SCN)g]*”, 
[Ni(CN),]4-, NiO, МЕ2, PdF2, №СЬ 

+4 6 » [РКМНз)в]4*, [Р4С1в]?`, [№Е6]2, [Pt(NH3)2Cl4]® 

“+6 6 » PtF. 

металлов (Ir, Pd, Rh, Fe, иногда Ni, Си и др.). Палладий сопутствует 

платине. Важным источником платиновых металлов являются суль- 
фидные полиметаллические медно-никелевые руды. _ 

Простые вещества. В виде простых веществ никель и его аналоги — 

блестящие белые металлы: № и Pt с серебристым, Pd — с сероватым 
оттенком. 

Никель образует две аллотропные модификации: гексагональную аМ, 

существующую ниже 250°C, и Ni, имеющую гранецентрированную кубичес- 

кую решетку. Палладий и платина кристаллизуются в гранецентрированной 

решетке (см. табл. 28). 

Важнейшие константы Ni, Pd и Pt сопоставлены ниже: 

Ni Pd Pt 
Пл., г/см? .......ccsssssscccsseessssscccccesescssnessceceeen, . 8,91 12,02 21,46 

Т. пл., °С. иене евжияжьннььия ‚. 1455 1554 1772 
Т. кип., °С... иининииинииинини .. 2900 ~2940 ~3900 
Электрическая проводимость (Hg = 1)......... 14 10 10 
АН, сз. 29g) КДЖ/МОЛЬ ...... ин енинииииененииииинии, 424 381 556 

5598» Дж/(К.- МОЛЬ) ....... иена 29,9 37,6 41,5 

Dogg Э2* +2Е =Э,В ..... нити —0,25 +0,98 +1,19 
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По химической активности никель несколько уступает железу и 

кобальту. С кислородом он начинает взаимодействовать при 500°С. 

При нагревании (в особенности в измельченном состоянии) легко 

окисляется галогенами, серой, селеном, фосфором, мышьяком, сурьмой 

и др. С большинством из них OH, как и другие 4-элементы, образует 

нестехиометрические соединения переменного состава, многие из кото- 

рых металлоподобны. 

По сравнению с другими платиновыми металлами палладий и пла- 

тина несколько более реакционноспособны. Однако. и они в реакции 

вступают лишь при высокой температуре (часто при температуре крас- 

ного каления) и в мелкораздробленном состоянии. Получающиеся при 

этом соединения обычно малостойки и при дальнейшем нагревании 

разлагаются. 

Отличительная особенность палладия — способность поглощать 

значительные количества водорода. Так, 1 объем Pd при 80°C может 
поглотить до 900 объемов Ho. Палладий и никель — хорошие катализа- 

торы гидрирования, восстановления водородом. В присутствии Pd 

водород переводит SO, в Н25, ClO3 в Cl, и т.д. Для платины наиболее 
характерно поглощение кислорода. Болышое значение платина имеет 

как катализатор окисления кислородом аммиака (в производстве 

НМО:), водорода (для очистки O2 от примеси Но) и в других процес- 

сах каталитического окисления. 

В электрохимическом ряду напряжений никель расположен до 

водорода, палладий и платина — после водорода. По отношению к 

кислотам и щелочам никель ведет себя подобно железу и кобальту. В 

отличие от остальных платиновых металлов палладий (подобно. сереб- 

ру) довольно легко растворяется в концентрированной азотной кислоте 

и горячей концентрированной серной кисллоте, а платина растворяет- 

ся при нагревании лишь в царской водке: 

0 : +4 

3Pt + 4НМО: + 18НС1 = 3H.[PtCl.] + 4NO + 8H,0 

При сплавлении с щелочами, цианидами и сульфидами щелочных 
‘металлов в присутствии окислителей (даже О2) палладий и платина 
переходят в соответствующие производные анионных комплексов. 

Никель получают главным образом из медно-никелевых сульфид-` 
ных руд. Выделение никеля из руд — сложный многостадийный про- 

цесс. В результате ряда пирометаллургических операций получают 
NiO. Свободный металл выделяют, восстанавливая NiO (чаще всего 
углем). Очищают никель электролитическим рафинированием в раст- 
воре сульфата. Попутно образуется анодный шлам, из которого путем 
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сложной переработки выделяют присутствующие в нем в качестве 

примеси платиновые металлы, серебро и золото. 

Основная масса выплавляемого никеля (около 80%) используется 

для получения никелевых сплавов и легированных сталей (нержавею- 

щих, бронебойных, жаростойких и др.). Из никеля изготавливают 

специальную аппаратуру химических производств. Он применяется 

также для декоративно-защитных покрытий на других металлах. 

Палладий и платина используются для изготовления коррозионно- 

стойкой лабораторной посуды, аппаратов и приборов химических 

производств, для термометров сопротивления и термопар, а также 

электрических контактов. Из платины изготавливают нерастворимые 

аноды, например, для электрохимического производства надсерной 

кислоты и перборатов. Палладий и платина применяются в ювелирном 

деле. 

$6. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ 
НИКЕЛЯ 

Металлические и металлоподобные соединения. Никель с металла- 

ми VIII группы (кроме Ru и Os), марганцем и медью дает непрерыв- 
ные твердые растворы. У никеля весьма разнообразны также интерме- 

таллические соединения, например, ряда: М№13Ее—М№3Ми—М13Сг—М№3У— 

—М№15Т1—М№3А1. Интерметаллические соединения никеля часто отлича- 

ются высокой жаростойкостью и жаропрочностью, являются основой 

многих конструкционных: материалов для ракетной, газотурбинной и 

атомной техники. Интерметаллиды входят в состав сплавов никеля, 

придавая им ценные физико-химические и механические свойства. 

К жаропрочным сплавам относятся инконель (73% Ni, 15% Cr, 7% Fe, 

2,4% Ti, остальное Al, Nb, Мп и Si), нимоник (59% №, 20% Cr, 16% Co, 
2,3% Ti, 1,4% Al, остальное Fe, Mn, Si). Жаропрочностью, жаростойкостью и 

высоким электросопротивлением обладают хромоникелевые сплавы — нихромы; 

некоторые из них (например, состава 80% № и 20% Сг) устойчивы к газовой 

коррозии до 1000—1100°С. Нихромы широко применяются в качестве матери- 

ала нагревательных элементов в электротехнике. Высокой химической устойчи- 

востью обладают монельшеталл (твердый раствор Ni с 30% Си), применяемый 

в химическом аппаратостроении и в домашнем обиходе. Широкое распростра- 

нение имеют магнитные сплавы никеля с алюминием типа ални (22—24% №, 

11—14% Al, остальное Ее) и др. 
Из железо-никелевых сталей отметим нержавеющую сталь (18% Сг и 

8% Ni), магнитный сплав инвар (36% Ni, 0,5% Мп и 0,5% С), практически не 
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расширяющийся при нагревании; платинит (0,15% С и 46% Ni), имеющий 

коэффициент термического расширения, как у стекла, и применяемый как 

заменитель платины для пайки со стеклом, и пр. 

Соединения Ni (0), Pd (0), Р+ (0). Как и у других 4-элементов, 
нулевая (а также отрицательная) степень окисления у никеля и его 
аналогов проявляется в соединениях с лигандами од-донорного и л- 
акцепторного типа: СО, PF3, СМ-. При этом при электронной конфи- 

гурации центрального атома d!9 строение комплексов с лигандами 
сильного поля чаще всего отвечает структуре тетраэдра (рис. 242). В 
рамках теории валентных связей это соответствует 5р3-гибридизации 
валентных орбиталей центрального атома: 

(пра ns np 

OHHH — —-- 
\. ~— о. ~— _ 

На д-связь ‚ На связь М —— 1. 

M— L 

Никель в нулевой степени окисления образует тетракарбонил 

Ni(CO)4. В обычных условиях — это бесцветная жидкость (т. пл. 
—19,3°С, т. кип. 43°C). Его получают 
действием СО на порошок никеля при 

60—80°С. При 180°C карбонил никеля 

разлагается, что используется для полу- 
чения чистого никеля и его покрытий на 
металлах. Ni(CO), применяется также в 
органическом синтезе в качестве катали- 
затора. Легкость образования Ni(CO), 
используется для разделения никеля и 
кобальта, так как для получения карбо- 

Рис. 242. Строение моле- “yuna кобальта требуются более высокие 
кулы тетракарбонила нике- 
ля Ni(CO)q температура и давление. Поскольку к 

тому же летучесть Co2(CO)g меньше, чем 
Ni(CO)4, разгонкой их смесей удается достичь высокой степени 
разделения Ni и Co. 

Для Ni (0) и Pd (0) получены комплексные цианиды К4[№(СМ)4| и 
K,[Pd(CN)4] — соответственно медно-красное и желтоватое твердые 
вещества. Получаются они восстановлением К.[Э(СМ)4] в жидком 
аммиаке калием. Эти соединения — сильные восстановители; напри- 
мер, вытесняют водород из воды: 

К4[Э(СМ)4] + 2Н20 = К2[Э(СМ).] + 2KOH + H, 
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Для элементов VIII группы (при электронной конфигурации &—4°) из- 

вестны комплексы, в которых роль лигандов играет молекула О2, например 

М(О->) [P(CeHs)s]2 (M = Ni, Pd, Pt) И М(О2) Hal(CO)[P(CgHs)s3]2 (M = Ir, Rh; 

Hal = Cl, Br, 1): 

OCR ae i> _ 

——>На!| 

lca 

Молекула O2 — лиганд типа (подобно CN’, CO, №, NO). Ero присоеди- 

нение к комплексообразователю реализуется за счет донорно-акцепторного и 

дативного взаимодействия М-—О2 с участием o-, m и т*-орбиталей молекулы 

Oo. 

Такие соединения по аналогии с нитрогенильными и карбонильными 

соединениями можно назвать оксшенильными. Оксигенильные соединения — 

хорошие передатчики кислорода и катализаторы; за счет активации О? 

являются хорошими окислителями уже при обычных условиях. Tak, 

М[Р(СН5)з]4 поглощает кислород: 

M[P(CeHs)3]4 + O2 = М(О2)[Р(СвН5)3]2 + 2P(CeHs)3 

а образовавшийся М(О2)[Р(СьН5)з]2 является окислителем, например: . 

Pt(O>)[P(CeHs)s]> + 2NO2 = Pt(NOs)2[P(CeHs)s]z 

при гидролизе дает пероксид водорода. 

Изучение образования и свойств оксигенильных, нитрогенильных и им 

подобных соединений имеет важное значение для развития теории катализа. 

Каталитические функции комплексных соединений можно объяснить следую- 

щим образом. Сначала за счет внедрения во внутреннюю сферу комплекса 

соответствующего лиганда L (часто с изменением координационного числа 

комплексообразователя) образуется промежуточное соединение. В нем под 

влиянием взаимодействия M—L электронные уровни системы смещаются и 

разрыхляются. Так, в случае оксигенильных комплексов происходит увеличе- 

ние межъядерного расстояния О—О до 1,13—0,147 нм против 0,121 нм в сво- 

бодной молекуле Op. В таком состоянии внедренная молекула легче вступает в 

следующую стадию реакции. 
Активация молекулярного кислорода за счет комплексообразования имеет 
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большое биохимическое значение. Классическим примером является присоеди-. 

нение кислорода к гемоглобину. 

Соединения Ni (II), Pd (I), Pt (П). Несмотря на одинаковую элект- 
ронную конфигурацию ионов М№2*, Pd2* и Р4?* — 4, большинство 

комплексов № имеет октаэдрическое строение, в то время как для. 
Pd (II) и Pt (II) типичны плоскоквадратные комплексы. Октаэдричес- 
кие комплексы Ni (П) парамагнитны, а плоскоквадратные комплексы 

Pd (II) и Pt (II) диамагнитны. Подобное различие связано с сущест- 
венным различием в величинах параметра расщепления A. В Р4?* и 
Pt2* как 4-элементов 5-го и 6-го периодов величина параметра расщеп- 

ления А значительно больше, чем у элемента 4-го периода М№1?*. 
При большом значении А в октаэдрическом комплексе два элект- 

рона оказываются на сильно разрыхляющих молекулярных о1-орбита- 

лях. Поэтому энергетически выгодней становится потеря этих электро- 
нов и переход Pd (II) и Pt (II) в степень окисления +4 либо перерож- 
дение октаэдрического комплекса в плоскоквадратный. Распределение 
электронов по молекулярным орбиталям, возникающим при расщепле- 
нии 4-орбиталей Pd и Pt, в октаэдрическом и плоскоквадратном комп- 

лексах показано на рис. 243. Как видно из рисунка, распределение 

восьми электронов на орбиталях плоскоквадратного комплекса оказы- 
вается энергетически выгоднее, чем на молекулярных орбиталях окта- 
эдрического комплекса. Сосредоточение восьми электронов на четырех 
молекулярных орбиталях определяет диамагнетизм комплексов 
плоскоквадратного строения. : 

_ Соединения Ni (II), Pd (II) и Pt (II) интенсивно окрашены. У никеля (II) 
‘плоскоквадратное строение имеет диамагнитный ион [№(СМ)4]2`, что также 

Oxy? 

>t х | 
E| 0:2 0х2 | 

— = | A, 

fo | 
/ 

] ae 

/ Аокт [| 7 Ryy 

| А: ae 
| й || mae, 

= 
. / т, Пу: Пх: И ТЗ 

а и d 7 Ях: Пу: 
чаю сие oe ао и 

6 
Рис. 243. Энергетический порядок некоторых орбиталей октаэд- 
‚рического (а) и плоскоквадратного (6) комплексов 
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объясняется высоким значением A, создаваемым на этот раз лигандом сильно- 

го поля СМ". 

Тетраэдрические комплексы Ni (П) редки: к ним относятся, например, 

[NiCl4]?°, [№1Вг4]2`. В соединениях Ni (II) чаще всего проявляет координацион- 

ное число 6. Так, NiO имеет структуру типа NaCl; №МЕ2 — типа рутила; NiClo, 

№Вг., Nile, М№М(ОН)2 — слоистую структуру типа, изображенного на 

рис. 236, 6, и т.д. Таким образом, по строению однотипных соединений № (II) 

подобен большинству остальных 34-элементов в степени окисления +2. 

Структурной единицей соединений Pd (II) и Pt (П) является квадрат. Так, 

в кристаллах РАО и PtO (рис. 244) атомы Pd и Pt окружены четырьмя атома- 

ми кислорода по вершинам четырехугольника. Эти квадраты соединены сторо- 

нами в цепи, которые перекрещиваются под углом 90°. Аналогично построены 

PdS и Pts. 

ePt Oc 

PdO, PtO u PdS Рис. 245. Структура PdCl, 
Рис. 244. Структура 

Кристаллы РАС]. (рис. 245) имеют цепное строение с квадратной структур- 

ной единицей: | 

ZK pon ZI 

Ра, „Ра „Ра 

Cl Cl Cl 

Дихлорид платины имеет совершенно другое строение. Красно-черные 

кристаллы Р+С]5 состоят из октаэдрических кластерных группировок Pt¢Cl,2 

(см. рис. 233). 

Дицианиды Ра(СМ)› и Ni(CN)2 — полимеры сетчатого строения с квадрат- 

ной структурной единицей: 
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` —Р4—СЕМ=РЗ—СЕЕМК-РЗ- 

м N N 
|| | lil 
С С С 

—Pd—-C=N—Pd—-C=N—P d— 
| | ] 
N N N 
|| || || 
С С С 

Оксид и гидроксид никеля (II) зеленого цвета. Получают NiO 
термическим разложением гидроксида, карбоната или нитрата № (П). 

Гидроксид №(ОН)› образуется при действии щелочей на растворы 
соединений Ni (II) в виде объемистого зеленого геля, который при 
стоянии постепенно кристаллизуется. NiO и М№(ОН)2 в воде не раство- 
ряются, но взаимодействуют с кислотами. 

Оксиды и гидроксиды Pd (II) и Pt (II) черного цвета, в воде не 
растворяются; PtO устойчив также по отношению к кислотам. 

Сульфиды Ni(II) и его аналогов OS черного цвета; образуются 
осаждением сероводородом из растворов соединений Э (П). Свежеполу- 
ченный №5 растворяется в кислотах. PdS и PtS в кислотах не раство- 

ряются. В противоположность Pd (II), и в особенности Pt (II), для 
№ (П) характерны соли оксокислот. 

Из катионных комплексов никеля (П) устойчивы октаэдрические 
гексааква- И гексаамминокомплексы, имеющие следующую электрон- 
ную конфигурацию: 

- 012 1*6 д *2, 

Е! 

4+ + 
“+ + + 

Аквакомплекс [№(ОН>)6]2* имеет ярко-зеленую окраску (A = 101 
кДж/моль). Образуется при растворении в воде солей № (П) или же 
при растворении в кислотах №, NiO и МКОН)2. Такая же окраска 
(различных оттенков) характерна для шестиводных кристаллогидра- 
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тов №(М№0з)2-6Н2О, №50.-6Н20, №(С104)2-6Н20, NiSnCle-6H20, а 
также №504.7Н20, K2Ni(SO4)2°6H20 и др. 

Как показывают структурные исследования, в ряде гексагидратов 

NiX2°6H2O все молекулы воды входят во внутреннюю сферу аквакомплекса 

[М1(ОН2)в]Х2, где Х = СЮз, BrO3, NO3, ClO; или 2X = $504, $50%`, 916 и 
др. В другом типе гексагидратов №Х2.6Н>2О октаэдрическая координация 

атома № (II) создается за счет двух атомов Х (Cl, Br) и четырех молекул 
воды [Ni(OH2)4X2]°2H2O. Оставшиеся две молекулы H2O связывают между 

собой молекулы [№(ОН2)4Х2]. Аналогично построен CoCl2-6H20. 

Кристаллы №С15-2Н>О имеют цепную структуру: 

ОН2 OH 2 OH 2 

OH 2 ОН. ОН. 

Безводные соли Ni (II), например NiF2, NiClz, №504, Ni(NOg)z, Ni(CN)2 и 

др., обычно желтого цвета (разных оттенков), №2 черного цвета. 

В отличие от ярко-зеленого [№(ОН>)6|*  амминокомплекс 
[Ni(NH3)¢]2* имеет интенсивно синюю окраску. Аммиакаты ‘образуются 
довольно легко (В„ = 1-108). Например, при взаимодействии твердого 

№(]5 с аммиаком 

№С(]5 + 6МН. = [Ni(NH3)6]Cl. 

Кроме [Ni(OH2)6]?* и [Ni(NH3)¢]2* возможны смешанные акваамминокомп- 
‘лексы [Ni(OH2)6-n]2*, (п = 1 — 6). Замена лигандов Н2О на лиганды МНз 
приводит к изменению окраски комплексов от ярко-зеленого до синего цвета. 
Это объясняется увеличением параметра ‘расщепления А (изменением энергии 
4 — 4-переходов), что приводит к сдвигу полос поглощения в сторону меньших 
длин волн (рис. 246). Еще больший сдвиг полос поглощения наблюдается в 

случае этилендиаминовых комплексов [Ni(en)3]2*, окраска которых интенсивно- 
синяя. 

За счет образования аммиакатов М№(ОН)2 легко растворяется в 

присутствии аммиака и солей аммония: 

Ni(OH)2 + 6 МН; = [Ni(NH3)6](OH)2 

На образовании устойчивых аммиакатов основаны гидрометаллурги- 

ческие методы извлечения. никеля и руд. 
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Рис. 246. Электронные спектры поглощения ионов 

[2%(ОН2)в]?* (1), [№(МНз)в]?* (2) и [Ni(en)s]?* (3) 

Для палладия (П) известен тетраква-ион [Pd(OH2),4]2* и несколько 
кристаллогидратов красновато-бурого цвета: РА(С!О4)2-4Н2О, 
PdCl2-2H20, Ра(МОз)2-4Н.О, Р9$О4-4Н2О. Для платины (II) аква- 
комплексы и соли оксокислот неустойчивы. 

Из катионных комплексов Pd (II) и Pt (II) очень устойчивы 
и легко образуются амминокомплексы [Э(МНз)4|?*: 

Известно также большое число производных катионных комплексов 
№ (П), Ра (П) и Р+ (П) с органическими лигандами. 

Из анионных комплексов Ni (II) наиболее устойчив желтый 
[М(СМ)4]2 (84 = 1-1031). Его производные образуются при действии 
на соединения Ni (П) основных цианидов. Вначале получается нераст- 
воримый в воде Ni(CN)2, который затем растворяется в избытке основ- 
ного цианида: 

№1504 + 2KCN = Ni(CN), + К.50. 
М(СМ)2 + 2KCN = K,[Ni(CN),] 

Еще более устойчивы тетрацианидопалладат (П) [Pd(CN),]?- и 
тетрацианидоплатинат (II) [РКСМ)4]?`-ионы (для последнего ра = 
= 1.1041). Известен также H2[Pt(CN),4]-3H2O; в водных растворах — это 
двухосновная сильная кислота (называемая платиносинеродистой). 

+1 
Довольно легко образуются также никелаты (II) типа M,[NiHalg], 

+ 
M,[Ni(NCS),] и др. В водных растворах эти соединения распадаются. 

В отличие от никелатов (П) палладаты (П) и платинаты (П) много- 
образнее и устойчивее. Например, комплексные галогениды Pd (II) и 
Pt (П) характеризуются следующими константами устойчивости: 
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Ион ............ [PdCl4]?” [PdBr4]2- [Ра14]2 [РСМ] [PtBr4]2- [РИ4]2 
ление, 15,5 131 525 16,0 20,5 ~30 

Увеличение устойчивости комплексных ионов в ряду .производных 
СГ—Вг`—Г можно объяснить усилением роли л-дативного взаимодейст- 
вия Э —> Hal по мере увеличения размеров свободных 4-орбиталей 
ионов Hal’. Усилением л-дативного взаи- 
модействия Э —> Х (по мере увеличения 
подвижности электронных Пар цент- ORO? 

— я рального атома) можно также объяснить F< 
увеличение устойчивости галогенидных и 

цианидных комплексов при переходе от 

Pd (II) & Pt (II). 

TA [tm Aaa 1 

+ 
Соли МЭС] (красного цвета) обра- OK <> [РЫСИ 7 

зуются при взаимодействии соединений 

Pd (П) и Pt (II) в соляной кислоте с Рис. 247. Структура K2[PtCly] 
соответствующими солями щелочных | в 
металлов. Наиболее важны растворимые в воде K2[PtCl4] и Ма>[Р%СИ4] 
(рис. 247), являющиеся исходными веществами для синтеза различных 
соединений платины. При синтезе соединений палладия обычно исхо- 
mat из PdCl.-2H20. 

Известны также соединения, в которых Pd (II) и Pt (II) входят одновре- 
менно в состав и катиона, и аниона, например [Pt(NHg)4][PtCl4]. Это соедине- 
ние (зеленого цвета) осаждается при смешении растворов [Pt(NH3)4]Clo и 
K2[PtCly]: ) 

Получен красный [Pd(NH3)4][(PdCly]. 

Наряду с катионными и анионными комплексами весьма разнооб- 
разны нейтральные комплексы Pd (II) и Pt (П) типа [9(NH3)4X2] (где 

Х = С, Br, МО)5). Для соединений этого типа характерна геометри- 

ческая (цис-транс) изомерия. Например, составу [Pt(NH3)2Cl2] отвеча- 
ют два соединения, которые отличаются свойствами, в частности ок- 
раской: цис-изомер — оранжево-желтый, транс-изомер — светло-жел- 

ТЫЙ. 

В отличие от транс-изомера цис-изомер обладает ярко выраженной 
противораковой физиологической активностью. Существенно различ- 
ны и способы получения этих изомеров. Цис-изомер образуется при 
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замещении двух хлорид-ионов молекулами аммиака в тетрахлоропла- 

тинат (П)-комплексе: 

K.[PtCl4] + 2МНз = [РИМНз)2СЫ + 2KCl 
цис-изомер 

Транс-изомер получается при замещении двух молекул аммиака на 

хлорид-ионы в комплексе тетрааммин-платина (II): 

[Pt(NH3)4]Cl2 + 2HCI = [РИМНз)2СЫ] + 2NH,Cl 
транс-изомер 

Для понимания направления течения реакций замещения лигандов 

в комплексах важное значение имеет принцип транс-влияния, установ- 

ленный И.И. Черняевым (1926). Согласно этому принципу некоторые 

лиганды облегчают замещение лигандов, находящихся с ними в 

транс-положении. Экспериментально установлено, что для соединений 

Pt (II) транс-влияние лигандов увеличивается в ряду 

Н2О < МН. < OH” < Cl < Br < NCS’, Г < №О; < CO, С№ 

Различным транс-влиянием МН; и СГ можно объяснить приведен- 

ные выше реакции получения цис- и транс-изомеров [Р4(МН+)2С]]: 

H3N МН. | 2* . С] МН. | * _ Cl МН. |0 

pie < 
Н.М МН Н. М МН. НМ Cl 

бесцветный желтый - светло-желтый 

Cl Cl, | 2° Н. М С |- H3N Cl} 9° 

pie На, СРК +МНз СРК. 
Cl Cl Cl Cl H3N Cl 

красный оранжевый оранжево-желтый 

Поскольку транс-влияние Cl выражено сильнее, чем. МНз, на BTO- 

рой стадии этих реакций замещается лиганд, находящийся в транс- 
положении к СГ. Таким образом, исходя из иона [Pt(NH3)4]2*, можно 
получить только транс-изомер, а из иона [Р+С14]2` — только цис-изо- 
мер. Принцип транс-влияния сыграл выдающуюся роль в развитии 
синтеза комплексных соединений. 

Соединения Ni (IV), Pd (IV), Pt (ГУ). Степень окисления +4 харак- 
TepHa для платины. Производные Pd (IV) малочисленны, являются 
окислителями. Еще менее устойчивы и очень редки соединения 
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№ (IV). Для Pt (IV) известны коричневые (разных оттенков) оксид 
Р%О2, гидроксид Pt(OH), (правильнее PtO2:nH2O), галогениды PtHal,, 
сульфид Р*5. и многочисленные производные его катионных, нейт- 

ральных и анионных комплексов. 
Координационное число Pd (IV) и Pt (IV) равно шести, что отвеча- 

ет октаэдрической конфигурации комплексов. Последние диамагнит- 
ны, имеют следующую электронную конфигурацию: 

12196 
0 Ta: 

Бинарные соединения Pt (ТУ) получают прямым взаимодействием 

‚простых веществ при нагревании или путем разложения соответствую- 

щих комплексных соединений. 

У бинарных соединений Pt (ТУ) кислотные свойства преобладают 
над оснбвными. При растворении гидроксида платины (IV) PtO,-nH20 

в кислотах и щелочах образуются комплексы анионного типа, напри- 

мер: 

Pt(OH)4 + 2NaOH = Na,[Pt(OH)g] 
Pt(OH), + 2HCl = H.[PtCle] + 4H,O 

Для тетрагалогенидов PtHal, очень характерно взаимодействие с 

галогеноводородными кислотами и оснбвными галогенидами с образо- 
ванием комплексов типа [Р4На\|6]2` (Hal = Cl, Br, I): 

2HCl + PtCl, = Ha[PtCl,] 
2NaCl + PtCl, = Na,[PtCle] 

Ионы [PtHalg]2 (за исключением [PtF¢]2") очень устойчивы. Tak, 
при действии AgNOg3 на растворы гексахлороплатинатов (IV) образует- 

ся светло-бурый осадок Ag.[PtCle], а не AgCl. В противоположность 

Na,[PtCle] гексахлороплатинаты (IV) К*, Pb*, Сз* и NH4 плохо раство- 
ряются в воде и выделяются в виде желтых осадков, что используется 
для открытия указанных ионов в аналитической практике. Гексатлоро- 
платиновая кислота H.[PtCle]-6H20 — расплывающиеся на воздухе 

красно-коричневые кристаллы, легко растворимые в воде, спирте, 
эфире. Получают ее выпариванием растворов продуктов взаимодейст- 
вия PtCl, с соляной кислотой или растворения платины в царской 

водке. 
Помимо [Р4Х‹]2` (Х = Cl, Br, Г, С№, №С$`, ОН`) известны много- 

численные анионные комплексы с разнородными лигандами, напри- 
+1 + 1 + 1 

мер, ряда: M.[Pt(OH)g], M.[Pt(OH)sCl], M.[Pt(OH),Cly], 
+ 1 + 1 + 1 + 1 

М2РКОН)зС13], M,[Pt(OH)2Cly], M.[Pt(OH)Cls], M.[PtCleg]. Некоторые 
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из платинат ([У)-комплексов этого ряда могут быть получены при 
гидролизе PtCl.: 

PtCl, + 2HOH = Н2[Р(ОН)2СН] 

или действием щелочей на хлороплатинаты (ТУ): 

Na.[PtClg] + 6NaOH = Na.[Pt(OH)g] + 6NaCl 

О разнообразии комплексов Pt (IV) можно судить также по следую- 
щему ряду производных: [Pt(NH3)6]Cla, [Pt(NH3)sCl]Cls, 
[Pt(NH3)4Clo]Clz, [Pt(NH3)3Cls]Cl, | [Pt(NH3)2Cl4],  K[Pt(NH3)Cls], 
K[PtCle]. 

Характер координации хлорид-иона в этих соединениях можно легко 

установить химическим путем. Так, при взаимодействии растворов 

[Р(МНз)6]С\4 и А&МОз осаждаются 4 моль AgCl в расчете на 1 моль Pt. Из 

растворов [Pt(NH3)sCl]Cl3 и [РИМНз)4СЬ]С5 выделяются соответственно Зи 2 
моль AgCl, а из раствора [РИМНз)2С14] хлорид серебра осаждается только в 

результате долгого стояния раствора при нагревании. В соответствии с харак- 

тером ионизации меняется и электрическая проводимость растворов. Понятно, 

что при одинаковой молярной концентрации максимальной электрической 

проводимостью обладает раствор [Pt(NHg3)g]Cl4, минимальной — раствор 

[Pt(NH3)oCl4] (рис. 248). 

Для соединений состава [Р4(МНз)4С12] СШ и [Pt(NH3)2Cl4] характерна 
геометрическая изомерия: yuc-[Pt(NH3)oCl4] имеет оранжевую, a транс- 
[Pt(NH3)2Cl4] — желтую окраску. Расположение транс-комплексов 
[Р(МНз)2С14] в кристалле показано на рис. 249. | 

=: Er 
За 
СЕ | 5 

А 

es HO ¥ a 
Z Г 

> 5 
я ss So Ч «а с | 0 saZ 

5 4 SF 2 ft 2  F quero Moned =” zal 
< =! 

+ ¢ & Fe = Ш Sum ZS; везет 
==... 

— w ~ 4 -“ ый 2 в зв & 
>, 5 5 5 5 = a 

& &F & & & YW y ePt @ci Ом, 
Рис. 

мость соединений Pt (IV) в зависимости от ‘` vanna (Pt NH) Cli} крис- 
их состава 

Рис. 248. Молярная электрическая проводи- 
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Соединения никеля (IV) можно получить при окислении фторида 
никеля (II) фторидом ксенона (II) в присутствии основного фторида, 
например: 

+2 +4 

МЕ. + 2CsF + XeF, = С МЕ + Хе 

Соединения Ni (IV) — сильные окислители. 
Соединения Pd (VI) и Pt (VI). Платина, подобно ряду других 54- 

элементов, образует гексафторид PtFs. Это летучее кристаллическое 

вещество (т. пл. 61°С, т. кип. 69°С) темно-красного цвета, получают 
его сжиганием платины во фторе. | 

Устойчивость гексафторидов уменьшается в ряду WF, > ВеЁз > 

> OsFs > IrFg > PtFs >. Особо неустойчивый Pts относится к числу 

наиболее сильных окислителей (сродство к электрону 7 эВ), является 
фторирующим агентом. Так, он легко фторирует ВгЁЕз до Bris, бурно 

реагирует с металлическим ураном, образуя ОЕз, разлагает воду с 

выделением кислорода, реагирует со стеклом. Гексафторид платины 

окисляет также молекулярный кислород до Оз[Р4Е‹|`. Так как первый 

v + 
ионизационный потенциал молекулярного кислорода Oz —> Oz равен 

12,08, т.е. почти как у ксенона (12,13 В), было высказань предположе- 

ние о возможности образования соединения Хе*[Р+Е‹ |: 

Хе + РЁ = Хе*[Р4Е 6] 

Вскоре это соединение было получено. Хе[Р4Е‹] — кристаллическое 

вещество оранжевого цвета, устойчиво при 20°С, в вакууме возгоняется 

без разложения. Синтез Xe[PtF.] явился началом широких исследова- 

ний, приведших к получению соединений благородных газов. 

Получен также гексафторид палладия РаЁЕ5 — твердое темно-крас- 

ное вещество; легко разлагается. 

$ 7. ПОЛУЧЕНИЕ ПЛАТИНОВЫХ МЕТАЛЛОВ 

Основную массу получаемых платиновых металлов извлекают из 

анодного шлама, образующегося при электролитическом рафинирова- 

нии никеля и меди. Отделение платиновых металлов друг от друга 

(аффинаж) производят сложной химической переработкой, которая 

слагается из следующих основных операций. 

1. На анодный шлам (после обогащения) действуют царской водкой 

при нагревании. Pt, Pd, Rh, Ш и Ru переходят в раствор в виде 

H.[PtCle], H2[PdCl,], НВС, H[IrClg] И H2[RuCleg], a Os остается в 

шламе. 

2. Из раствора действием NH,Cl сначала осаждают (NH4)2[PtCle], a 
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затем (NH,)2[IrCle] и (NH4)2[RuCl.]. После ряда операций действием 
NH осаждают [Ра(МНз)2СЁ] и [ВВ(МНз)зС|3]. 

3..Не растворившийся в царской водке осадок сплавляют с BaQz. 

‚ Образующийся при этом Оз$О4 отгоняют. Аналогичным образом посту- 

пают для отделения рутения от иридия. 

4. При прокаливании полученных соединений в восстановительной 

атмосфере (часто в присутствии водорода) выделяют свободные ме- 

таллы. 

Платиновые металлы высокой степени чистоты получают много- 

кратным повторением операций перевода их в раствор, осаждения и 

разложения соответствующих соединений. 

. Для получения чистых платиновых металлов используется способ 

разделения их с помощью ионообменных смол. 

ГЛАВА 9. 4ЭЛЕМЕНТЫ I ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

Медь Cu, серебро Ag и золото Au каждый в своем периоде являют- 

ся предпоследними 4-элементами. Таким образом, в атомах элементов 
подгруппы меди в (п — 1) 4-<остоянии должны находиться по девять 
электронов. Однако вследствие устойчивости @9-конфигурации энерге- 

тически оказывается более выгодным переход одного из п5-электронов 
в (п — 1) 4-<остояние. Поэтому Cu, Ag u Au в з-<остоянии внешнего 
слоя имеют по одному, а в предпоследнем слое по 18 (52646) электро- 
нов. Некоторые данные об элементах подгруппы меди приведены 

ниже: 

` ggCu avAg = 7gAu 
Атомная масса .....cccccecsccececscccccvccsceccseeseesescsces 63,62 107,87 196,97 

Валентные электроны ..........ь.ньь. Veceeteceeeeeeeeees 34104Я 4405Я 54069 

Металлический радиус атома, HM ...,... и. иьниьь, 0,128 0,144 0,144 

Условный радиус иона Э*, НМ ......ccseceseceesvenes 0,098 0,113 0,137 

Энергия ионизации, ЭВ ........ и иииииининньининнь: 

90 3: .......... ини ииениииниининнини .. 7,73 7,58 9,23 

in Eo | A 20,29 21,49 20,5 

92* 393+ .......... линии ниьниннни . 36,8 34,8 43,5 

Сродство к электрону, ЭВ ........ и ниилинньнитние 1,8 1,3 2,8 

Содержание в земной коре, % (мол. доли) .... 3,6.10`3 1,6.10`4 5. 10-8 

Природные изотопы ........ ин ниниининиииининииииииииие: 63Cu 107Ар =: 197 Au 

(69,1%) (51,35%) (100%) 
65Си 109 Ag 

(30,9%) (48,65%) 
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У элементов подгруппы меди первая энергия ионизации существен- 
но выше, чем у э-элементов I группы. Это объясняется проникновени- 
ем внешнего п5-электрона под экран (п — 1) @°-электронов. Уменьше- 
ние первой энергии ионизации при переходе от Cu к Ag обусловлено 
большим значением главного квантового числа п. Дальнейшее же 

увеличение энергии ионизации у Au обусловлено проникновением 65- 
электрона не только под экран 545-электронов, но и под экран 44“- 
электронов. Что касается второй энергии ионизации [удаление элект- 
рона из (п — 1) 45-подслоя], то у всех трех элементов она близка и по 
значению заметно меньше, чем у щелочных металлов. 

В соответствии со сказанным элементы подгруппы меди проявляют 
не только степень окисления +1, но и +2 и +3. Для меди наиболее 

характерна степень окисления +2, для золота +3, а для серебра +1. 
Особая устойчивость степени окисления +1 у серебра объясняется 

прочностью конфигурации 449. Эта конфигурация образуется уже у 

палладия, предшествующего серебру в периодической системе. 
Интересно отметить, что сродство к электрону у Cu, Ag u Au зна- 

чительно больше не только сродства к электрону 3-элементов 1 группы, 
но у Au даже кислорода и серы. Этот факт обязан эффекту проникно- 

вения 5-электронов внешнего уровня к ядру. 
Все это обусловливает большую склонность меди и ее аналогов к 

образованию ковалентной связи, чем у щелочных металлов. 

Таблица 47. Отепени окисления и пространственная конфигурация 

структурных единиц соединений элементов подгруппы меди 

— 
5 | = 5} Пространст- Примеры соединения 

ЕВЕ = = | венная кон- 

= 8 | & | фигурация 
вх 8 = 
Os < 5. 

+1 2 | Линейная (CuO, Ag2O, AgCN, AgNCS, Аш, [А(МНз)2]*, 

[Ag(CN)2]° 
3 | Треугольная К(Сщ(СМ))?] 
4 | Тетраэдри- СиНа, (Си(СМ)4]3°, [А(№С$)4]3- 

ческая 
6 | Октаэдричес-ИАдНа] 

кая 
+2 4 | Квадратная CuO, Сиб] 

6 | Октаэдричес-СиуС]> *2Н2О, K[CuF3] 

кая 
+3 4 | Квадратная JKCuQ2, AuHals, [AuHal,}- 
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Особенность электронной структуры атомов элементов подгруппы меди 

обусловливает относительно большую устойчивость двухатомных молекул Cup, 

Ago, Aug (энергия диссоциации соответственно 174, 167 и 210 кДж/моль) по 

сравнению с молекулами Ky, НЪЬ> и (Сз2 (энергия диссоциации порядка 40 

кДж/моль). Прочность молекул Cuz, Ago и Au? обусловливается дополнитель- 

ным я-связыванием за счет свободных пр-орбиталей и (п — 1) 4-электронных 

пар. 

Элементы подгруппы меди могут образовывать как катионные, так 

и анионные комплексы. Понятно, что по мере повышения степени 

окисления тенденция к образованию анионных комплексов возрастает. 

Степени окисления элементов подгруппы меди и отвечающие им коор- 

динационные числа и пространственные конфигурации комплексов 

приведены в табл. 47. 

Все растворимые соединения меди, серебра и золота ядовиты. 

$ 1. ПОДГРУППА МЕДИ 

Из природных соединений меди наибольшее значение имеют мине- 
ралы: медный колчедан (халькопирит) CuFeS2, медный блеск Cu2S, a 
также xynpum Cu,0, малахит CuCO2-Cu(OH)2 и др. Серебро входит в 
состав сульфидных минералов других металлов (Pd, Zn, Cd и др.). 
Для Cu, Ag u Au довольно обычны также арсенидные, стибидные и 

_ сульфидарсенидные минералы. Медь, серебро и особенно золото встре- 
чаются в природе в самородном состоянии. 

Простые вещества. Медь, серебро и золото представляют собой 
металлы (соответственно красного, белого и желтого цветов) с гране 
центрированной кубической решеткой (см. табл. 28). Поскольку у меди 
и ее аналогов в образовании связи принимают участие как п5-, так и 
(п — 1) 4электроны, теплоты возгонки и температуры плавления у 
них значительно выше, чем у щелочных металлов. Медь, серебро и 
золото характеризуются исключительной (особенно, золото) пластич- 
ностью; они превосходят остальные металлы также по теплопроводнос- 
ти и электрической проводимости. Некоторые константы рассматри- 
ваемых металлов приведены ниже: 

Cu Ag Au 

Пл., г/см? .......... еее линии, иен... 8,94 10,5 19,3 
Твердость (алмаз 10)................изиннннннин: 3,0 2,7 2,5 

5°, Дж/(К-моль) ........ лолит, 33,1 42,5 47,4 
Электрическая проводимость (Hg = 1) ........ 57 59 40 
Теплопроводность (Н2О 1) ..............ььььньььв 3. 46 49 35 
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Т. пл., °С... sosssseeceesessseeseesoscessesees ... 1084,5 961,2 1064,4 

Т. кип., nO .. 2540 2170 2880 

Д Ньозг. 298, кДж/моль ......... .. seceecesescesees 339,6 283,6 366,6 

Yoga) | О И .. 

93*+ eC ии иньнии и +0,520 +0,799 +1,692 

92*+2е =Э.... ee +0,34 - - 

Э3* +36 =Э..... re - - +1,498 

Химическая активность меди и ее аналогов невелика и убывает с 

возрастанием порядкового номера элемента. Об этом, в частности, 

свидетельствуют значения энергии Гиббса образования их бинарных 

соединений. Металлы легче всего реагируют с галогенами (Си при 

обычной температуре, Ари Au при нагревании). 

Соединение .................. СиС (к) AgCl(k) AuCl(k) CuClo(k) AuCl3(x) 
АС’ ogg) КДж/моль ..... -120  -110, 18-171 -64 

С кислородом непосредственно взаимодействует только медь. При 

температуре красного каления образуется CuO, a при более высокой 
температуре — Си2О, с серой непосредственно взаимодействуют Си и 

Ag. 

Соединение ... ........ CugO(k) AggO(k) СиуО(к) Аи›Оз(к) СизО(к) Ав25(к) 
AG 298) кДж/моль ....... -151 —11,1 -129 +79 —86 —41 

Вследствие окисления медь на воздухе покрывается плотной зеле- 
но-серой пленкой основного карбоната. При наличии в воздухе 
сероводорода серебро покрывается черным налетом AgoS. С водородом 
медь и ее аналоги не реагируют. 

Об уменьшении химической активности в ряду CumAg—Au свиде- 
тельствуют также значения стандартных электродных потенциалов. 
Поскольку Cu, Ag и Au расположены в электрохимическом ряду нап- 

ряжений после водорода, кислоты могут окислять их лишь за счет 
аниона: Cu и Ag растворяются в НМОз и концентрированной Н25О., 
Au — в горячей концентрированной Н.5еО.. Лучшим растворителем 
для золота являются насыщенный хлором раствор HCl и царская 
водка. Как в том, так и в другом случае взаимодействие происходит за 
счет окисления AU атомным хлором и образования анионного комп- 
лекса: 

Au + HNO, + 4НС! = H[AuCl,] + NO + 2H,0 
Au + 3Cl + НС! = Н[АиС.] 
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В отсутствие окислителей Cu, Ag и Au устойчивы по отношению к 

щелочам. 
Медь и ее аналоги растворяются в растворах оснбвных цианидов в 

присутствии кислорода, например: | 

0 + 1 
4Au + O2 + 8СМ- + 2Н20 = 4[Ац(СМ)2]- + 4ОН- 

Медь, кроме того, в присутствии кислорода растворяется в водных 
растворах аммиака: 

0 

4Cu + O2 + 8NH3 + 2Н2О = 4(Cu(NH3)2]* + 4ОН- 

Си(МНз)2 + e& = Cu + 2NH3, фо = -0,12 В. 

Друг с другом и со многими другими металлами Cu, Ари Au обра- 

зуют сплавы. Из сплавов меди наибольшее значение имеют бронзы 
(90% Си, 10% Sn), томпак (90% Cu, 10% Zn), мельтиор (68% Cu, 
30% №, 1% Mn, 1% Fe), нейзильбер (65% Си, 20% Zn, 15% Ni), латунь 
(60% Cu, 40% Zn), а также монетные сплавы. 

Для получения меди применяют пиро- и гидрометаллургические 
процессы. Нирометаллургический процесс извлечения меди из сернис- 
тых руд типа CuFeS, можно выразить суммарным уравнением: 

2CuFeS2 + 50. + 2910. = 2Си + 2Ееб1О; + 450. 

Для отделения меди от железа и пустой породы медную руду обжигают на 

воздухе. При этом сульфиды железа переходят в FeO и выделяется $О.. 

Затем к образовавшемуся огарку добавляют кремнезем и кокс; шихту направ- 

ляют на плавку. При плавлении шихты образуются две жидкие фазы. Верх- 

ний слой — сплав оксидов и силикатов (шлак), в который переходит часть 
железа (в виде FeSiO3) и компонентов пустой породы. Нижний — сплав суль- 

фидов (штейн), в котором концентрируется медь (в основном в виде 

Cu2S:FeS) и сопутствующией ей ценные элементы (Au, Ag, Se, Te, Ni и др.). 

Далее жидкий штейн подвергает окислительному обжигу, пропуская через него 

сжатый воздух. При этом происходит дальнейшее выгорание серы, переход 

железа в шлак и выделение металлической меди. 

Образующийся при пирометаллургической переработке руды SO. идет на 
производство серной кислоты, а шлак используется для производства шлакобе- 

тона, каменного литья, шлаковаты и пр. Получаемая медь обычно содержит 

95—98% Си. Для получения меди высокой степени чистоты проводится элект- 

ролитическое рафинирование электролизом раствора CuSO, с медным анодом. 

При этом сопутствующие меди благородные металлы, селен, теллур и другие 

ценные примеси концентрируются в анодном шламе, откуда их извлекают 

специальной переработкой. 
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Гидрометаллургические методы получения меди основаны на селек- 

тивном растворении медных минералов обычно в разбавленных раство- 

pax Н25О4 или аммиака. Из полученных растворов медь вытесняют 

железом либо выделяют электролизом. 

Для отделения самородного золота от пустой породы применяют 

промывку водой, растворение Аи в жидкой ртути с последующей 

разгонкой амальгамы. Лучшим методом отделения золота от пустой 

породы является цианидный метод. Этот метод основан на растворе- 

нии Au в растворе МаСМ за счет окисления кислородом воздуха и 

перехода в анионный комплекс Na[Au(CN),] с последующим вытесне- 
нием из цианоаурата (Г) цинком: 

2Ма[Ач(СМ)?] + Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Au 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ МЕДИ 

Соединения Cu (I), Ag (Г), Au (Г). Меди и ее аналогам в степени 
окисления +1 отвечает электронная конфигурация 45. 

Как уже указывалось, степень окисления +1 наиболее характерна 
для серебра. У меди и в особенности у золота эта степень окисления 
проявляется реже. В водных растворах она в основном стабилизирует- 
ся в присутствии лигандов т-акцепторного типа. Так, в растворах 
равновесия 

+1 0 +2 + 1 0 + 3 

2Cu(p) == Cu(k) + Cu(p) и 3Au(p) == 2Аи(к) + Au(p) 

смещаются в сторону образования производных Э (Г) в присутствии, 
например, ионов С№ и Г. | 

Для меди (I) и ее аналогов наиболее характерны координационные 
числа 2 и 4, а для Ag (Г) — также 6. 

В кристаллах Си2О и Аё2О имеет место 

линейно-тетраэдрическая координация атомов 

(рис. 250), в CuHal координационное число 

меди равно 4 (см. рис. 198, а), а в AgHal 
координационное число серебра равно 6 

(структурный тип NaCl). Кристаллы AgCN, 

AgNCS, AgN3 образованы цепочками типа 

—Ag C=N—Ag—-C=N— 

Бинарные соединения Cu (I), Ag (I) и Ри с. 250. Структура CuO 

Au (I) — твердые кристаллические соле- (куприт) 
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подобные вещества, в большинстве нерастворимые в воде. Производ- 
ные Ag (Г) образуются при непосредственном взаимодействии простых 
веществ, а Су (Г) и Au (Г) — при восстановлении соответствующих 
соединений Cu (II) и Au (Ш). Из солей кислородсодержащих кислот 

относительно более устойчивы производные серебра (растворимые в 
воде AgNO3, AgClO,, AgClO3, плохо растворимые Ag2SO4, А&›СО: и 
др.). 

Для Э (I) аквакомплексы малостойки и кристаллогидраты не ха- 
рактерны, но для Cu (I) и Ag (I) устойчивы амминокомплексы типа 
[Э(МНз)2]*. Поэтому большинство соединений Cu (Г) и Ag (Г) довольно 
легко растворяется в присутствии аммиака, например: 

CuCl + 2NH3 = (Cu(NH3),]Cl 

Ag,O + 4NH, + Н2О = 2[Аз(МНз)? (ОН) 

Гидроксиды типа [Э(МНз)2|(ОН) значительно устойчивее, чем QOH, 
и по силе приближаются к щелочам. Это объясняется уменьшением 

поляризующего действия катиона Э* на ионы ОН` за счет экранирова- 

ния молекулами аммиака. | 
Гидроксиды ЭОН — основания (для АОН К = 5,0-10°3); они 

неустойчивы. При попытке их получения по обменным реакциям выде- 
ляются оксиды Cu2O (красный), Аё2О (темно-коричневый), например: 

2АБМОз + 2NaOH = Ag,O + 2NaNO; + Н2О 

Кислотная природа бинарных соединений Э (Г) проявляется при 
взаимодействии с соответствующими оснбвными соединениями. При 
этом образуются различного рода купраты (Г), аргентаты (Г) и аураты 
(I). Tak, 920 несколько растворимы в концентрированных растворах 
щелочей: | 

Си2О + 2NaOH + Н2О = 2Na[Cu(OH),] 

Нерастворимые в воде и кислотах галогениды ЭНа| довольно значи- 
тельно растворяются в растворах галогеноводородных кислот или 
основных галогенидов: 

CuCl + HCl = H[CuCl,]; Agl + KI = K[Agl,] 

Аналогично ведут себя нерастворимые в воде цианиды OCN, сульфи- 
ды 925 и пр. Из подобных реакций большое значение имеет реакция 

растворения галогенидов серебра в растворах тиосульфата натрия: 

AgBr + 2Na2S.O3 = Маз[А (5203)? + NaBr 

Эта реакция имеет место при закреплении фотоматериалов гипосуль- 

фитом. 
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Из комплексов Э (Г) наиболее устойчивы цианидные производные: 

[Cu(CN)} [А5(СМ)? [Аз(СМ)>]” 
Bry csssssssssissssssssssssensestisssseeee 1+ 1024 7.1019 2.1038 

Усилением л-дативного взаимодействия объясняют повышение устойчивости 

галогенокомплексов в ряду 

[Сис] (CuBr,] [Cul,]” 
Bry vseresscessecceccesceecenacceeesseeeees 2.105 8-106 7-108 

и уменьшение растворимости галогенидов в ряду OF—OC]—OBr—9OI: 

АС] AgBr Agl 

TIP ou... sesssscccccceeeeseeceseeeeneneees 1,8. 10-10 5,8. 10-13 8,3° 10717 

Большинство соединений Cu (I) и Au (Г) легко окисляется (даже 
молекулярным кислородом воздуха), переходя в устойчивые производ- 
ные Cu (II) и Au (Ш), например 

4CuCl + О. + 4HCl = 4Си С] + 2H,O 

Для соединений Cu (I) и Au (I) характерно диспропорциониро- 
вание: 

2Cu* = Cu2* + Си, = 959, = 0,18 В 

2CuCl(k) = CuCl.(p) + Си(к) 
3Au* = Ам3* + 2Au, 955, = 0,29 В 

3AuCl(k) + КСКр) = K[AuCl,4](p) + 2Au(x) 

Большинство соединений Э (Г) при небольшом нагревании и при 
действии света легко распадается. Поэтому их обычно хранят в банках 
из темного стекла. Светочувствительность галогенидов серебра исполь- 
зуется для приготовления светочувствительных эмульсий. Важное 
значение имеет AgNQOs, из которого получают все остальные производ- 

ные серебра. Оксид меди (Г) применяют для окрашивания стекла, 
эмалей, а также в полупроводниковой технике. 

Соединения Cu (П). Степень окисления +2 характерна только для 

меди. Максимальное координационное число Cu (II) равно 6, что 
соответствует октаэдрическим комплексам (структурным единицам) 
следующей электронной конфигурации: 

olniba Зо #3 
2° 72g?" 

* -орбитали (в отличие OT ©, 2) имеется только один 
12—92 

электрон, связь Си — лиганд за счет о 

Поскольку на 0 

-электронов прочнее, чем 

683 
Pp



за счет с „электронов. Иными словами, четыре лиганда в плоскости 
2 

гу связаны с атомом Cu прочнее, чем два лиганда, расположенные по 
оси 2. Поэтому расстояние между атомами Cu и лигандами в плоскости 
zy короче, чем между атомами Cu и лигандами, расположенными по 
оси 2, например в кристалле CuCl: 

с 
z 

Chee’ cl 

cl pe 

Cl 

Иногда это различие столь велико, что комплексы Cu (II) можно pac- 

сматривать как квадратные. Таким образом, чаще всего встречаются 
соединения, в которых координационное число равно четырем (квад- 
рат) и шести (искаженный октаэдр). | 

Для меди (II) характерны как катионные, так и анионные комплек- 
сы. Так, при растворении солей Cu (II) в воде или при взаимодейст- 

вии CuO (черного цвета) и Си(ОН). (голубого цвета) с кислотами 
образуются голубые аквакомплексы [Си(ОН>)6]?*. Такую же окраску 
имеет большинство кристаллогидратов, например Си(МО.)>-6Н.О. 

В медном купоросе CuSO4:5H2O вокруг Cu (II) координированы четыре 

молекулы воды в плоскости и две $0 -группы по оси. Пятая молекула Н2О 

играет роль мостика, объединяющего водородными связями молекулы Н2О в 

плоскости и $0%`-группу: 
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Часть молекул воды играет роль мостика и в других кристаллогидратах с 

нечетным числом молекул воды (№504.7Н2О, FeSO4:7H20). 

Встречаются также кристаллогидраты Cu (II), имеющие зеленую и темно- 

коричневую окраску. В этом случае кроме молекул воды роль лигандов играют 

соответствующие анионы. Так, в зеленом СиС.2Н2О атомы Cu окружены 

двумя молекулами воды и четырьмя атомами хлора: 

OH, OH, ОН) 

< oN и oN, И won, 
“i | NG | NG | Nc 

OH 2 ОН. — OH 2 

При прибавлении воды CuClo:2H2O меняет окраску до голубой, т. е. при этом 

происходит образование аквакомплекса [Cu(OH2)¢]2*. 
Гидролиз солей Си (П) часто сопровождается образованием малораствори- 

мых В воде гидроксосоединений состава Cu(NO3)2°3Cu(OH)a, 
CuSO,4+2Cu(OH)2, CuCl,.-3Cu(OH) 2. Большинство из этих соединений встреча- 

ется в виде минералов. 
Из других катионных комплексов меди (П) очень характерны комплексы с 

азотсодержащими лигандами, например [Cu(NH3)4(OQH2)2]2* и хелатный эти- 
лендиаминовый * [Си(еп)2(ОН)2)2|2*. Их константы устойчивости соответствен- 
но равны 1°10!2 и 1.1025. 

Амминокомплексы образуются при действии аммиака на растворы 
солей меди (II). Образованием аммиакатов, в частности, объясняется 
растворение Си(ОН)2’в водных растворах аммиака: 

Cu(OH), + 4NH; + 2H,O = [(Cu(NH3)4(OH2)2](OH)2 

Замена в аквакомплексе [Cu(OH2)¢]2* молекул воды Ha азотсодержа- 
щие лиганды приводит к появлению более интенсивной синей ок- 
раски: 

[Cu(OH2)6]?* = [Cu(NH3)4(OH2)2]2* [Са(еп)2(ОН2)2]?2* 
голубой синий интенсивно-синий 

* Этилендиамин еп: 

H,C—-NH, 

H»C—NH, 
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Это изменение цвета обязано усилению поля лигандов в ряду 

OH2—NH3—en, вызывающему смещение полосы поглощения из далекой 

красной в среднюю красную область спектра. 

Максимум поглощения иона [Cu(OH2)¢|** наблюдается при ^800 нм, а у 
[(Cu(NH3)4(OH2)2]2* — при ~600 нм). С другой стороны, CuSO, бесцветен, так 

° как поле иона, soz настолько слабое, что 4—4-переходу отвечает поглощение в 

инфракрасной области. 

Соединения Cu(II) в общем устойчивее, чем однотипные производные 

Cu (I). Так, Cu(OH)2 распадается на CuO и Н2О лишь при нагревании. Раз- 
ложение СиЁР› и CuCl. на CuHal и На] начинается соответственно при 950 и 

500°C. Однако Со (AG 298 = -8,2 кДж/моль) разлагается уже при обычных 

температурах, переходя в Cul (AG; = -71 кДж/моль). Поэтому при попыт- ‚298 

ке получения СШ2 по обменной реакции протекает окислительно-восстанови- 

тельная реакция 

2Cu2* + 4Г = 2Cul + I, 

Аналогичным образом неустойчивы Cu(CN), и Cu(SCN)2: 

2CuSO, + 4KCN = 2CuCN + (СМ), + 2K,SO, 

Для меди (II) характерны также анионные комплексы — купраты 
(II). Так, Си(ОН)2 при нагревании в концентрированных растворах 
щелочей частично растворяется, образуя синие гидроксокупраты (II) 

и 
типа M[Cu(OH)q]. Некоторые из них выделены в свободном состоя- 
нии. В водных растворах гидроксокупраты (П) легко разлагаются, что 
свидетельствует о слабости кислотных свойств Си(ОН)о. 

В избытке оснбвных галогенидов CuHal, образуют галогенокупраты 
+1 +1 

(II) типа M([CuHals] и М2[СиНа14]. В отличие or Cu(CN), вполне ус- 
тойчивы и хорошо растворимы в воде цианокупраты (П) типа 
+] ° ` 
M,[Cu(CN),4]. Анионные комплексы Cu (II) известны также с карбо- 
нат-, сульфат- и другими анионами. Так, выделен темно-синий 
карбонатокупрат (II) калия K,[Cu(COs3).]. Из растворов сульфатов 

+ 1 
щелочных металлов CuSO, кристаллизуется в виде М.Си($О4)2.6Н2О. 

Из производных серебра (II) более или менее устойчивы AgF2 и некоторые 

комплексные соединения с органическими лигандами. Соединения золота, (II) 

неустойчивы. 
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Из соединений меди (П) технически наиболее важен кристаллогид- 

рат Сиб О.-5Н2О (медный купорос). Он применяется для получения 
минеральных красок, для борьбы с вредителями и болезнями растений 

в сельском хозяйстве, служит исходными продуктом для получения 

меди и ее соединений и т. д. 

Соединения Cu (Ш), Ag (Ш), Au (Ш). Степень окисления +3 наи- 
более характерна для золота. Диамагнетизм соединений золота (Ш) 

согласуется с участием в образовании связей 54656р?-орбиталей иона 

Au3* (4): 

54 
Аир, 48 + ++ — — — —— 

Это отвечает квадратной конфигурации комплексов и структурных 
единиц соединений золота (Ш). 

Из бинарных соединений Au (Ш) известны; 

Соединение ............... АцОз(к) АчЕз(к)  AuCls(k) АчВгз(к) Au(OH)s(x) 
Цвет ...... и иеининнинньее черно-бу- оранже- красный TeMHO-Oy- красно-ко- 

Рый ВЫЙ рый ричневый 

AG ogg! кДж/моль.. +79 —297 —54 —25 —350 

В воде растворимы лишь AuCls и АчВтз, состоящие из димерных 

плоских молекул: 

к % 
С! % Cl 
№ 86° <. 90° 

Основным исходным продуктом для получения других соединений 
золота является AuCl3, который получают взаимодействием порошка 

Au с избытком Cl, при 200°C. 
Галогениды, оксид и гидроксид Au (Ш) — амфотерные соединения 

с преобладанием кислотных признаков. Так, Ац(ОН)з легко растворя- 

ется в щелочах, образуя гидроксоаураты (III): 

NaOH + Ач(ОН): = Na{Au(OH),] 

Даже растворение в кислотах Au(OH)3 происходит за счет образования 
анионных комплексов: 

Au(OH); + 4АНМОз = H[Au(NOg)4] + ЗН2О 
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Нитрато- и цианоураты (ПГ) водорода выделены в свободном состо- 

янии. В присутствии солей щелочных металлов образуются аураты 

(III), например: 

"M[Au(NOg)4] M[Au(SO,)] МАС)  “M[AuS,] 
нитрато- сульфато- циано- сульфидо- 

Кислотный характер галогенидов Au (Ш) проявляется в их исклю- 
+ 

чительной склонности давать галогеноаураты (ПШ) M[AuHal.] (конс- 
танта устойчивости иона [AuCl4]” равна 2.1021). Большинство галогено- 
ауратов (ПТ) хорошо растворимо в воде и органических растворителях. 

Особая склонность Ам (Ш) к образованию анионных комплексов 
проявляется и при гидролизе его тригалогенидов: 

AuCl, + Н2О = Н[Ач(ОН)СЫ] 
AuCl, + Н2О == H,[AuOCls] 

Образующаяся при этом кислота H,{[AuOCls] с ионами Ар* дает труд- 

норастворимую соль Ag[AuOCls], а не AgCl, что указывает на 
большую устойчивость иона [АчОС]: 7. 

Для Cu (Ш) и Ag (Ш) известны фторопроизводные: синий Кз[СиЕ6] и 
желтый K[AgF4]. При окислении Cu(OH)2 в щелочной среде получаются гид- 

роксо- и оксокупраты (IIT) типа KCuO, и K[Cu(OH),]: 

+2 +3 

2Cu(OH), + МаСЮ + 2NaOH = 2NaCuQ, + NaCl + ЗН2О 

Степень окисления +3 у меди и серебра стабилизируется в комплексах с 
иодат.(УП) и теллурат (УГ) лигандами, например, K7[Cu(IOg)2]-7H20, 
Ма[Сч(ТеО6)?] (коричневого цвета) и KH7[Ag(1Og)o]- 10Н2О, 
`МавНз[А5(ТеОв)?]-20Н2О (желтого цвета). 

Соединения Cu (Ш) и Ag (Ш) — сильные окислители. 
Соединения золота (V), (УП). Взаимодействие золота и фторида 

криптона (П) получен пентафторид золота AuFs — кристаллическое 

вещество красно-коричневого цвета (A Hy 998 = 420 кДж/моль): 

2Au + 5КтР. = 2AuFs + 5Kr 

Пентафторид AuFs проявляет кислотные свойства, с основными 

фторидами образует фтороаураты (У), например: 

NaF + АчЕ; = Ма[АчЕ‹| 
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Соединения Au (У) — очень сильные окислители. Так, AuFs окис- 

ляет даже ХеР.: 

AuFs + XeF, = XeF, + AuF 3 

Известны также соединения типа XeF*AuFs, XeFsAuFs, ВгЕ*АчЕб, 

О>АчЕс. 
Пентафторид золота AuFs, по-видимому, имеет линейную структуру 

за счет объединения октаэдрических структурных единиц через атом 

фтора (см. строение 5ЪЕ5): —AuFy—-F—AuF4—F—. 
Известен фторид АчЕт. Он крайне неустойчив. 

ГЛАВА 10. 4ЭЛЕМЕНТЫ П ГРУППЫ ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

Цинк Zn, кадмий Cd и ртуть Hg — полные электронные аналоги; 
„Каждый в своем периоде является последним элементом 4-семейства. 

Следовательно, у них завершена Ф9-—электронная конфигурация. В 

этом отношении цинк и его аналоги отличаются от остальных 4-эле- 
ментов и, наоборот, проявляют сходство с р-элементами больших пери- 

одов. Приведем некоторые сведения об элементах подгруппы цинка: 

30Zn 4gCd =. goHg 
Атомная масса ......cccceccscrccscescececcscescscscesceseeces 65,37 112,40 200,59 

Валентные электроны ................лиииининиииянинннния 31042 440552 540652 

Металлический радиус атома, НМ .......ceecseeeeee, 0,139 0,156 0,160 

Условный радиус иона Э7*, HM ........ линии 0,083 0,099 0,112 

Энергия ионизации, эВ 

905: Ma .’ 9,39 8,99 10,44 

Э* aes Io LA . 17,96 16,90 18,8 

Det + Э3* icc icceccccccssessssssscesesscesereuseas .. 39,7 37,5 32,4 

Содержание в земной коре, % (мол. доли) ..... 1,5.10`3 7,6-10°6 7.1077 

У элементов подгруппы цинка две первые энергии ионизации выше, 
чем у 4-элементов соответствующих периодов. Это объясняется про- 
никновением внешних п52-электронов под экран (п — 1) 4-электронов. 
Уменьшение энергии ионизации при переходе от Zn к Cd обусловлено 
большим значением главного квантового числа п, дальнейшее же уве- 
личение энергии ионизации у Hg обусловлено проникновением 652- 
электронов не только под экран 50-электронов, но и под экран 444- 
электронов. Значения третьих энергий ионизации довольно высокие, 
что свидетельствует об устойчивости электронной конфигурации 
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(п — 1) 20. В соответствии с этим для элементов подгруппы цинка 
характерна степень окисления +2. Вместе с тем (п — 1) 49°-электроны 
цинка и его аналогов, как и у других 4-элементов, способны к участию 
в донорно-акцепторном взаимодействии. При этом в ряду Zn2*—Cd2t— 

—Hg2* по мере увеличения размеров (п — 1) орбиталей электронно- 

донорная способность ионов возрастает. Ионы 92+ (40) проявляют 
ярко Выраженную тенденцию к образованию комплексных соединений. 

Высокая устойчивость 652-электронной пары ртути накладывает 

отпечаток на все ее свойства и обусловливает ее существенное отличие 
от цинка и кадмия. В частности, в противоположность соединениям Zn 
и Cd большинство соединений Hg мало устойчивы. Далее, в отличие 

+ 

от цинка и кадмия для ртути характерны производные радикала Hg3 ; 

В радикале Не’ атомы связаны между собой ковалентной связью 
—Hg—Hg-. | 

В производных Hg3" степень окисления Hg принимают равной +1. 

$ 1. ПОДГРУППА ЦИНКА 

В земной коре цинк находится в виде смеси шести, кадмий — вось- 

ми и ртуть — семи стабильных изотопов. Искусственно получены так- 
же многочисленные радиоактивные изотопы. 

Важнейшие минералы Zn, Cd, Hg: ZnS — цинковая обманка, HgS — 
киноваръ, ZnCO3 — смитсонит, CdS — зринокит. Цинк и его аналоги 

входят в состав полиметаллических руд. Самородная ртуть встречает- 
ся в природе. 

Простые вещества. В виде простых веществ цинк, кадмий и ртуть — 
серебристо-белые металлы (см. Табл. 28). Но во влажном воздухе они 
постепенно покрываются пленками оксидов и теряют блеск. Все три 
металла (особенно ртуть) достаточно легкоплавки. Некоторые их конс- 
танты приведены ниже: 

Zn Cd Hg 
On Ko Ce ee we 71 8,7 13,55 

Т. пл., °С... ини еинилитининентни 419,5 321 —38,9 
Т. кип., °С... еее, лиан: . 906 767 357 
‚Электрическая проводимость (Hg = 1) ......... 16 13 1 
АНьозг. 298 КДж/МоОЛЬ ..............излиитинининьниннья ‚140 112 61 

Yogg 92* + 2E =Э,В ....... и иениииииииниининии, —0,76 —0,40 0,85 

5598» Дж/(К,- МОЛЬ) .... и ииииииииининининния 41,6 51,8 75,9 
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По химической активности цинк и его д 6°. кДж/моль 

аналоги уступают — щелочно-земельным ab 

металлам. При этом в противоположность 

подгруппе кальция в подгруппе цинка с -200|- м 

ростом атомной массы химическая актив- 

ность металлов (как и в других подгруп- -400| Bee Cd 

пах d-3JIEMCHTOB, кроме подгруппы скан- 

дия) понижается. Об этом, в частности, -900Ё 

свидетельствуют AG; дихлоридов и Re 
a | -900 

характер изменения их значений в зави- ——щ— 
0 20 40 60 80 симости от порядкового номера элементов 

Рис. 25|. Зависимость 
(рис. 251). Об этом же свидетельствуют АС’ дихлоридов от атомно- 
значения электродных потенциалов ме- . го номера элементов IT rpyn- 
таллов: цинк и кадмий в электрохими- пы 
ческом ряду напряжений расположены до | 
водорода, ртуть — после. Цинк — химически активный металл, легко | 
растворяется в кислотах и при нагревании в щелочах: 

Zn + 20H3 + 2Н20 = Hz + [Zn(OH2)4]2* 
Zn + 2Н2О + 2ОН- = Hp + [Zn(OH)4]2- 

Кадмий в щелочах практически не растворяется, а в кислотах — 
менее энергично, чем цинк; ртуть же растворяется только в кислотах, 
являющихся достаточно сильными окислителями за счет своих анио- 
нов. При этом могут получиться производные как Hg (II), так и Hg (I). 
Например, при действии на Hg концентрированной азотной кислоты 

получается Hg(NOg)2: 

Hg + АНМОз = Hg(NO3)2 + 2NO2 + 2Н.О 

При действии на избыток Hg разбавленной НМОз получается 

Hg2(NOs)2: 

6Hg + 8НМО. = 3Hg2(NO3)2 + 2NO + 4H,O 

Цинк и кадмий по отношению к HNO и концентрированной Н25О4 

ведут себя значительно активнее. Цинк, например, очень разбавлен- 

ную НМО. восстанавливает до иона аммония: 

+5 -3 

470 + 10НМО: = 4Zn(NOg)2 + МН4МОз + ЗН2О 

При нагревании цинк и его аналоги весьма энергично взаимодейст- 

вуют с активными неметаллами. Интересно, что ртуть взаимодействует 

с серой и иодом даже в обычных условиях. 
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Цинк, кадмий и ртуть легко образуют сплавы как друг с другом, 

так и с другими металлами. Сплавы ртути с другими металлами — 

амальзамы — обычно жидки или тестообразны. Их можно получить 

растиранием или даже простым перемешиванием металла со ртутью. 

Так, при растирании натрия со ртутью происходит экзотермический 

процесс образования амальгамы, в которой обнаружено не менее семи 

интерметаллических соединений. Амальгама кадмия представляет 

собой металлический раствор. На растворимости в ртути золота OCHO- | 

ван один из методов выделения его из руды. 

В противоположность щелочно-земельным металлам цинк и кадмий 

в свободном состоянии можно получить химическим восстановлением 

или электролизом растворов их соединений. Пирометаллургическое 

получение Zn и Cd из их сернистых руд проводится в две стадии. 

Сначала руды подвергаются окислительному обжигу, затем получен- 
ные оксиды восстанавливают углем: 

2205 + 30, = 2210 + 250. 
ZnO + С = Zn + CO 

Вследствие малой устойчивости HgO (A Gy зв = -59 кДж/моль) полу- 

чение Hg из HgS сводится к одной реакции: 

HgS + O2 = Hg + SO, 

В гидрометаллургическом методе получения цинка обожженные руды 
выщелачивают разбавленной серной кислотой, полученный раствор 

ZnSO, подвергают электролизу. Кадмий из сульфатных растворов 

обычно вытесняют металлическим цинком. 
Большая часть добываемого цинка используется для оцинкования 

железа (предохранения от ржавления), а также для получения различ- 
ных сплавов. Из последних наиболее известны латунь (60% Cu, 

40% Zn), томпак (90% Cu, 10% Zn), нейзильбер (65% Cu, 20% Zn, 
15% Ni). Из кадмия изготовляют регулирующие стержни атомных 

реакторов. Его применяют для получения легкоплавких сплавов, 
гальванических покрытий, электродов щелочных аккумуляторов, 
механически прочных медно-кадмиевых сплавов для электропроводов 
и т. д. Ртуть широко используется как катод при электрохимическом 
получении гидроксида натрия и хлора, как катализатор в органичес- 
ком синтезе (например, в производстве уксусной кислоты), для изго- 
товления выпрямителей, ламп дневного света, ртутных манометров. 
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$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЭЛЕМЕНТОВ ПОДГРУППЫ ЦИНКА 

Соединения Zn (I), Cd (П), Hg (П). Для цинка (II) наиболее харак- 
терно координационное число 4, а для кадмия (П) 6. Для ртути (П) 
примерно одинаково характерны координационные числа 2, 4, 6 
(табл. 48). 

Таблица 48. Структурные единицы соединений элементов подгруппы цинка 

Координа- | Структурная Примеры соединений 

ционное единица 

число 

4 Тетраэдр K2[Zn(OH)a,], [Zn(OH2)4]SO4, [Zn(NH3)4]Clo, 
(Zn(NH3)2Clo], ZnO, Zns, CdS, Hgs, ZnCle 

6 Октаэдр [(С4(МНз)6 |(№Оз)з, CdO, [Cd(NH3)2Cly], CdBro, 

2 Линейная HgNH,Cl, HgO, Н=(СМ)› 

Координационное число 4 у 9 (II) проявляется, например, в кристаллах 

ZnO, ZnS, CdS, Э5е, ЭТе, HgS, имеющих структуру типа ZnS (см. рис. 198). 

Координационное число 6 проявляется в кристаллах САО (структурный тип 

NaCl). Кристаллы CdBr2, CdI2, Cd(OH)2, Cd(OH)Cl, Zn(OH)Cl имеют слоистую 
структуру (см. рис. 236). Из октаэдрических структурных единиц построено и 

соединение САС]. 2МН;: 

-NH3 NH 3 NH 3 

< om | o™ 7 
“| Naw} Sa] OO 

МН. МНЗ МН. 

В отличие от элементов подгруппы кальция в подгруппе цинка с 

увеличением атомного номера элемента устойчивость однотипных 

бинарных соединений уменьшается. Об этом, например, можно судить 

по характеру изменения значений A Gy (кДж/моль): 

ZnO(-321)—CdO(-229)—HgO(-59); ZnS(-—200)—CdS(-153)—HgS(-51). 
Особо заметно устойчивость соединений ‘падает при переходе or Cd 

к Hg. Например, Zn(OH)2 и Са(ОН). устойчивы, а гидроксид Hg (II) 
неизвестен, так как уже при получении разлагается на Hg и воду: 

Н5(М№Оз)2 + 2KOH = HgO + 2КМО:-+ H,O 

693



Для Hg (II) неизвестен и карбонат. Температуры распада ZnO и Сао 

соответственно 1950 и 1813°С, а НЕО разлагается на простые вещества при 

400°C; малоустойчивы также НёзМ№ и HgCo, распадающиеся со взрывом. 

Из окрашенных соединений необходимо отметить коричневый САО, крас- 

ный Но, желтый CdS; HgS может существовать в виде двух модификаций — 

черной и красной. Получаемый при обменных реакциях HgS черного цвета при 

возгонке превращается в красную модификацию. Красную окраску имеет и 

киноварь. В зависимости от дисперсности НЕО может быть красного либо 

желтого цвета. 

Из соединений цинка и его аналогов в воде растворяются галогени- 
ды (кроме 7пЕ., HgBr2, Hgl2), сульфаты, нитраты и некоторые другие. 
Многие из них растворяются также в органических растворителях. 

При растворении соединений Э (II) в воде, а также при взаимодей- 

ствии OO или Э(ОН)2 с кислотами образуются устойчивые аквакомп- 
лексы типа [Э(ОН.)4]2* и [Э(ОН2)6]2*. Поэтому для Zn (II), Cd (П) и 
Hg (II) характерны кристаллогидраты, например Zn(NQOs3)2°6H,O, 
ZnSO,:7H,0, Zn(BrO3)2°6H2O, Cd(NOs3)2°4H,0, Hg (NO3)o°2H,O, 

Hg(ClO4)2°6H,O. Из других катионных комплексов наиболее устойчи- 
вы амминокомплексы типа [Э(МНз)4]2* и [Э(МНз)6]2*, легко образую- 
щиеся действием аммиака на растворы солей: 

ZnSO, + 4NH3 = [Zn(NH3)4|SO,4 

Образованием аммиакатов объясняется легкая растворимость 
Э(ОН)2 в присутствии аммиака: 

Cd(OH),+ 6мнз = [Са(мн)(Он)» 
Аммиакаты ртути (II), например [Hg(NH3)4](NO3)2, образуются только при 

большом избытке МНз и в присутствии солей аммония. Взаимодействие HgClo 

с МНз в концентрированном растворе NH,Cl приводит к выпадению осадка 

[Н=(МНз)2СЫ]: 

HgCl, + 2МНз = Нё(МНз)2С 

В разбавленных же растворах образуется нерастворимое в воде амидное произ- 

водное HgNH,2Cl: 

НС] + 2МН. = HgNH.Cl + NH,Cl 

` Цинк и его аналоги образуют различного рода WU HK aT BI, 
кадматы игидраргираты. Tak, Zn(OH)2 легко раство- 

ряется в щелочах за счет образования растворимых гидроксоцинкатов: 
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Zn(OH)2 + 2KOH = K2[Zn(OH),4] 
Амфотерный характер 7п(ОН)2 и его поведение в кислых и щелочных 

растворах можно отразить следующей схемой: 

_ОНь 2- OH: Zn(OH)» [Zn(OH)a] [Zn(OH.)4]2*_ OH? 

Аналогичным образом ведет себя в жидком аммиаке амид (дигидро- 
нитрид) цинка 7п(МН2)2. Подобно тому как 7п(ОН)> не растворяется в 
воде, Zn(NH2)2 не растворяется в жидком аммиаке, но легко растворя- 
ется в присутствии аммонокислот и аммонооснований: 

NH) МН? 
МН: 7п(МН2)2 NH: [Zn(NHs3)4]?* [Zn(NH2) 4)?" 

При избытке ионов NH образуются аммиакаты, при избытке ионов 

°МН> — дигидронитридоцинкаты (амидоцинкаты). 

Гидроксид кадмия кислотные свойства проявляет в меньшей степе- 
ни, чем 7п(ОН)2. Однако при длительном кипячении взвеси Cd(OH), в 
концентрированных щелочах образуются гидроксокадматы, например | 
K,4{[Cd(OH).], Bag[Cd(OH).]. В отсутствие избытка щелочи они легко 
разрушаются водой. Более или менее устойчивые гидроксогид- 
раргираты не выделены. 

Наиболее прочны комплексы с т-акцепторными лигандами СМ” 

типа [Э(СМ)4]?`, которые легко образуются при действии на растворы 
солей Э (II) основного цианида. Образующиеся вначале осадки O(CN)> 
в избытке основного цианида растворяются: 

2KCN + 9(CN)2 = К>[Э(СМ)] 

Вследствие усиления способности к т-дативному взаимодействию в 

ряду Zn2*—Cd2*+—Hg2* устойчивость комплексов с лигандами, способ- 

ными быть акцепторами электронных пар, увеличивается, например: 

[ZnClq]@  [СаСн] [НЕС] 
Ig Bry sessvsvececessesecseeseceeacee ~1,52 1,7 15,2 

[Znl 4]? [Cd1 4]? [Hgl 4]? 
Ig By sessecececssececsescseseseeeens ~0,5 5,4 29,8 

По этой же причине устойчивость галогенидокомплексов ртути (П) в 

ряду F-—Cl-—Br-—I- возрастает, например: 

[HgCl4]2  [НёВг.]2 = [Нё1а]2 
gq B ececcsssscssesssscsesecsecseace: 15,2 21,0 29,8 
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Таким образом, если комплексные галогениды 7п (П) по устойчивости 
относятся к двойным солям, то комплексы Hg (II) очень устойчивы и 

легко образуются в растворах. Так, нерастворимый в воде Но легко 

растворяется при избытке основного иодида: | 

Таким же образом можно объяснить способность HgS растворяться 

в растворах основных сульфидов: 

K»S + HgS = К›[Н55?] 

Известны многочисленные производные анионных комплексов типа 

+ 1 + 1 + 1 
M,[9(SCN)4], М2[Э($03)2]|, М2[Э(М№0:)4], по устойчивости относящиеся 
к двойным солям, а также их кристаллогидраты, например 
+ 
М.[Э($04)2]-6Н2О. 

Производные ртути (II) проявляют окислительные свойства: 

2Hg?* + 2е` = Hg2*, ф.о = 0,92 В 

Hg?* + 2е` = Hg, 955, = 0,85 В 

например: 

Hg(NO3)2 + Hg == Hg2(NOs3)2 
НЕС]. + SO, + 2H,O = Hg + H,SO, + 2HCI 

Соединения Hg (Г). Для ртути (Г) известны черный оксид Hg,O, 
галогениды HgoHal2, некоторые соли. 

Большинство производных ртути (Г) бесцветны и трудно растворимы в 

воде. Хорошо растворяется Hg2(NO3)o°2H2O, являющийся основным исходным 

веществом для получения других производных Hg (I). Рентгеноструктурное 

исследование показывает наличие в кристалле Hg2(NO3)2°2H2O иона 

[H2O—Hg—Hg—OH,]?*. 

+ > 

Соединения НЕ?” в зависимости от условий проявляют восстанови- 

тельные и окислительные свойства. Например: 

Н52С]5 + Cl. = 2HgCl, 

Hg2Cl. + SnCl, = 2Hg + SsnCl, 
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Соединения Hg?’ весьма склонны к диспропорционированию с выделе- 

нием свободной ртути и образованием соответствующих соединений 

ртути (II): 

НЕ?’ = Нё(ж) + НЕ?*, 955, = -0,131 В 

В некоторых случаях распад протекает столь быстро, что производные 

Не?’ получить не удается. Например, по обменным реакциям Hg,S и 

Hg2(CN)2 не образуются, так как сразу же распадаются на свободную 

ртуть, нерастворимый HgS и малодиссоциирующий Hg(CN)2. Более 
устойчивы Нё2(]. и Hg2SO,4, которые, однако, также распадаются при 

небольшом нагревании и интенсивном освещении. 

Производные ртути (в том числе простое вещество) чрезвы- 
чайно ядовиты. 

Применение соединений цинка и его аналогов весьма разнообразно. 

Так, их сульфиды используются в производстве минеральных красок, 

НС]. (сулема), Н2С]5 (каломель) и другие препараты ртути, а также 
цинка — в медицине. Особым образом приготовленный кристалличес- 

кий ZnS обладает способностью после предварительного освещения 

светиться в темноте. На этом основано его применение при работе с 

радиоактивными препаратами и в рентгенотехнике. Сульфид кадмия 

CdS применяется в качестве фотосопротивления, т. е. вещества, элект- 

росопротивление которого зависит от интенсивности падающего на 

него света. Концентрированный раствор ZnCl.o, растворяющий клетчат- 
ку, используется в производстве пергамента.



Раздел М 

Химия !-элементов 

ГЛАВА 1. ЭЛЕМЕНТЫ 6-го ПЕРИОДА 
ПЕРИОДИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

ЕЭлементы (как и 4-элементы) относятся к переходным элементам. 
Они расположены в 6-м (4Ёэлементы) и 7-м (5Ёэлементы) периодах 
периодической системы. 4ЁЭлементы объединяют в семейство ланта- 
ноидов, a бЁэлементы — семейство актиноидов. РОлементы обычно 

помещают в Ш группу — в подгруппу скандия. 

$ 1. СЕМЕЙСТВО ЛАНТАНОИДОВ 

К лантаноидам относятся: церий Се, празеодим Pr, неодим Nb, 

прометий Pm, самарий Sm, европий Eu, гадолиний Cd, тербий Tb, 

‘диспрозий Dy, гольмий Но, эрбий Er, тулий Tm, иттербий Yb и люте- 

ций Lu. 

Электронная конфигурация атомов лантаноидов может быть выра- 
жена общей формулой 4114552565 40-1652 (табл. 49). У них достраива- 
ется третий снаружи слой (4Ёподслой) при одинаковом числе электро- 
нов наружного (652) и у большинства лантаноидов преднаружного 
(5s25p®) слоя. Согласно химическим и спектроскопическим данным 
при большой энергетической близости 4} и 54-<остояний для ланта- 

ноидов 4Ёсостояние оказывается все же энергетически более выгод- 
ным. Поэтому в их атомах (кроме Gd) 54-электрон переходит в 4} 
состояние. 

По характеру заполнения 4Ёорбиталей элементы семейства ланта- 
ноидов разделяются на подсемейства. Первые семь элементов 
(Ce—Gd), у которых в соответствии с правилом Хунда 4Ёорбитали 

заполняются по одному электрону, объединяются в подсемейство 
церия; семь остальных элементов (Tb—Lu), у которых происходит 
заполнение 4Ёорбиталей по второму электрону, объединяются в подсе- 

мейство тербил: 
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Подсемейство церия ......... 

Подсемейство тербия ........ 

Се Рг 

4 4} 
Tb Dy 

Afite 4 fits 

af 

Afra 

Pm 

4f 
Er 

4 fits 

4f5di 

Sm Eu Gd 

4f 4} 4154 

Tm Yb Lu 

41*6 4fitt 44454 

Электрон сверх устойчивой конфигурации } и fi4 y СЧ и Lu, как и 

у лантана, находится в 54-состоянии. 

Таблица 49. Электронные конфигурации, атомные и ионные 

радиусы, энергия и ионизация атомов бария, лантана, лантаноидов 

и гафния 

Атом-| Элемент | Символ | Электронные Радиус! Радиус ио-| Энергия 

НЫЙ конфигурации | атома, | на, Э3*, нм| ионизации 

номер HM (x.4.6) [0°-9*, эВ 

56 | Барйй Ва 652 0,221 _ 5,21 

57 |Лантан La 54 652 0,187 0,117 5,58 

58 Церий Се 4f 5% 65 0,183 0,115 5,5 

59 Празеодим| Рг 4p 652 0,182 0,113 5.42 

60 Неодим Ма 4} 652 0,182 0,111 5,49 

61 Прометий | Pm 4p 652 0,180 0,111 5,55 

62 Самарий Sm 4f 652 0,181 0,110 5,63 

63 Европий Bu 4f 652 0,202 0,109 5,66 

64 Гадолиний| Gd aft 652 0,179 0,115 6,16 

65 Тербий ТЬ 4Р 652 0,177 0,106 5,85 

66 Диспрозий| Dy 440 652 0,177 0,105 5,93 

67 Гольмий Но 4fl 65 0,176 0,104 6,02 

68 Эрбий Er 4fi2 652 0,175 0,103 6,10 

69 Тулий Tm 4f3 652 0,174 0,102 6,18 

70 Иттербий | Yb 444 652 0,193 0,101 6,25 

71 |Люлеций | Lu 444 5d 652 | 0,174 | 0,100 5,43 

72 Гафний Hf 54 65 0,159 - 7,5 
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При незначительном возбуждении один из 4Ё электронов (реже два) 
переходит в 54-состояние. Остальные же 4ЁРэлектроны, экранирован- 

ные от внешнего воздействия 5525р6-электронами, на химические свой- 
ства большинства лантаноидов существенного влияния не оказывают. 
Таким образом, свойства лантаноидов в основном определяют 5465?- 

электроны. Поэтому лантаноиды проявляют болышпое сходство с 4- 
элементами Ш группы — скандием и его аналогами. Наибольшее сход- 

ство с лантаноидами проявляют иттрий и лантан, атомные и ионные 
радиусы которых близки к таковым у элементов семейства. 

Поскольку отличие в структуре атомов элементов семейства прояв- 
ляются лишь в третьем снаружи слое, мало влияющем на химические 
свойства элементов, лантаноиды очень сходны друг с другом. Благода- 
ря особой близости свойств часто лантаноиды совместно с лантаном, 

иттрием, а также скандием объединяют в одно семейство — семейство 
редкоземельных элементов РЗЭ*. 

При исключительной близости свойст- 

им | ва лантаноидов, однако, все же отлича- 
ются; при этом некоторые их свойства в 

| ряду Ce—Lu изменяются монотонно, 

0,20 |- другие — периодически (рис. 252). 
Yb Монотонное изменение свойств объяс- 

0,19 няется лантаноидным сжатием — пос- 

тепенным уменьшением в ряду Ce—Lu 
0.18 |- атомных и ионных радиусов. 

Периодический характер заполнения 

Lu 4Ёорбиталей сначала по одному, а 

затем по два электрона предопределяет 
внутреннюю периодичность в измене- 
нии свойств лантаноидов и их соеди- 

5759 61636567591 -7 нений. 
Поскольку у лантаноидов валентными 

Рис. 252. Зависимость атом- в OCHOBHOM являются 5465?-электроны, 
ных радиусов лантаноидов от их устойчивая степень окисления равна 

их атомного номера = +3. Однако элементы, примыкающие к 
лантану (4), гадолинию (4]) и лютецию (4f4), имеют переменные 
степени окисления. Так, для церия (4652) наряду со степенью окис- 

ления +3 характерна степень окисления +4. Это связано с переходом 

Eu 

0,17- 

0,16 . 

* Редкоземельные элементов в свою. очередь подразделяются на цериевые (La, 

Ce, Pr, №, Pm, Sm, Eu) и иттриевые (Gd, Tb, Dy, Но, Er, Tm, Yb, Lu, У) 

элементы. 
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двух 4Ёэлектронов в 54-состояние. По той же причине степень окисле- 
ния +4 может проявлять и празеодим (41652) (хотя она и значительно 
менее характерна, чем для Ce). Европий, имеющий семь 4}Ёэлектронов 

(41652), напротив, проявляет степень окисления +2. 
Аналогичное соотношение имеет место и для элементов подсемейст- 

ва тербия. (Правда, оно выражено менее отчетливо). Тербий (41652) и 
диспрозий (410652) проявляет степень окисления +4, а иттербий 
(414652) и тулий (413652) +2. Периодический характер изменения 
типичных степеней окисления виден из следующего сопоставления: 

Га, 

+3 

Се Рт Ма Pm Sm ' Ku Gd 

+3, +4 +3, +4 (+5?) +3 +3, +2 +3, +2 +3, +2 +3 

Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 

+3, +4 +3, +4 +3 +3 +3, +2 +3, +2 +3 

Различия в свойствах элементов семейства, связанные с лантаноид- 

ным сжатием и характером заполнения 4}орбиталей, конечно, невели- 

ки. Однако на общем фоне поразительно большого сходства эти раз- 

личия имеют важное значение, в частности, для отделения лантанои- 

дов друг от друга. 

Ilo содержанию в земной коре лантаноиды не уступают таким эле- 

ментам, как иод, сурьма, медь (см. табл. 26). Но они очень рассеяны в 
природе. Известно, например, более 200 минералов, содержащих лан- 

таноиды. Лантаноиды с четными порядковыми номерами более расп- 

ространены, чем с нечетными (см. рис. 1). 
Элементы этого семейства встречаются в природе всегда вместе 

друг с другом, а также с лантаном и иттрием. Наиболее важными 

минералами для извлечения РЗЭ являются моноцит ЭРО4, бастне- 

зит ЭЕСОз, лопарит (Na, Ca, Э)› (Ti, Nb, Ta)2Og и др. | 
Прометей — радиоактивный элемент, в земной коре практически не 

встречается. Он был обнаружен в 1947 г. в продуктах деления ядер 

урана в атомных реакторах; его получают искусственным путем. 

Простые вещества. В виде простых веществ лантаноиды (см. 

табл. 28) — тугоплавкие серебристо-белые металлы (Pr и Nd слегка 
желтоватого цвета). Некоторые константы их (и для сравнения ланта- 

на) приведены ниже: 

Га, Се Рг Nd Pm Sm Eu Gd 

Пл., г/см? ........нньо. 6,16 6,77 6,77 6,91 7,26 7,54 5,24 7,89 

Т. пл., °C cecccceeeeeaee 920 804 932 1016 1170 1072 825 1312 

Т. кип., °С ............. 3447 3450 3512 3027 3000 1788 1559 3280 
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Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 

Пл., Г/смЗ ........ eececeeereneeees 8,27 8,56 8,8 9,07 9,32 7,02 9,85 

Т. пл., °С... еееииитинииии, 1357 1409 1470 1520 1545 824 1660 

Т. кип., °С... ииинининие 3227 2587 2707 2880 1947 1211 3410 

Как видно из приведенных данных, от Се к Lu в изменении плотнос- 
ти, температуры плавления и кипения проявляется внутренняя пе- 
риодичность. Минимальные значения этих констант приходятся Ha bu 
и Yb. Об этом же свидетельствует рис. 253, где показана зависимость 

энтальпии атомизации (возгонки) лантаноидов от порядкового номера 
элемента. Низкие значения энтальпии атомизации европия и иттербия, 
по-видимому, объясняются тем, что вследствие устойчивости несвязы- 
вающей конфигурации 4ЙД.и 4}4 в образовании связей у этих элемен- 
тов принимают участие лишь два 65-электрона. 

АН‘ат 
кДж/моль 

150 
1 | и | || 

| 58 ``60 62 `64 `66 68 70 
Рис. 253. Зависимость энтальпии атомизации лан- 
таноидов от их атомного номера, 

Лантаноиды ковки, обладают относительно невысокой твердостью, 
по электрической проводимости сходны с ртутью. 

По химической активности лантаноиды, как и La, уступают лишь 

щелочным и щелочно-земельным металлам. Компактные металлы, 
правда, довольно устойчивы к сухому воздуху. Во влажном же воздухе 
они быстро тускнеют. При нагревании (до 200—400°С) лантаноиды 
воспламеняются на воздухе и сгорают с образованием смеси оксидов и 
нитридов. Церий в порошкообразном состоянии даже пирофорен, т. е. 
самовоспламеняется на воздухе при обычных условиях. Пирофорность 
церия и ряда других лантаноидов используется для получения пиро- 
форных сплавов — "кремнёй" зажигалок, трассирующих пуль и др. 
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Лантаноиды взаимодействуют с галогенами, а при нагревании — с 

азотом, серой, углеродом, кремнием, фосфором, водородом. С боль- 

шинством металлов они дают сплавы. При этом часто образуются 

интерметаллические соединения. 

Об активности лантаноидов свидетельствуют также значения их 

электродных потенциалов: 

Се Pr Nd Pm Sm Eu Gd 

Yo 99) В... нии —2,48 -2,46 -2,43 -2,42 -2,41 -2,40 -2,40 

Tb Dy Ho Er Tm Yb Lu 

Yo 99) В... ленин —2,39 -2,35 -2,32 -2,30 -2,38 -2,27Т -2,25 

Располагаясь в электрохимическом ряду напряжений далеко впере- 

ди водорода, лантаноиды окисляются водой, особенно горячей, при 

этом выделяя водород. Тем более активно они взаимодействуют с 

кислотами. В HF и НзРО. лантаноиды устойчивы, так как покрывают- 

ся защитными пленками нерастворимых солей. В щелочах не раство- 

ряются. 

Вследствие большой близости свойств лантаноидов разделение их — 

одна из труднейших задач химической технологии. Разделяют P30 с 

помощью ионообменных смол и экстракцией соединений органически- 

ми растворителями. 

Лантаноиды получают кальцийтермическим восстановлением их 

хлоридов и фторидов. 

Редкоземельные металлы находят широкое применение. В метал- 

лургии они применяются как легирующие добавки для улучшения 

механических свойств сплавов. Лантаноиды и их соединения использу- 

ют в качестве катализаторов в органических и неорганических синте- 

зах, а также в качестве материалов в радио- и электротехнике, в атом- 

ной энергетике. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ ЛАНТАНОИДОВ 

Соединения Э (Ш). Для лантаноидов в степени окисления +3 
известны многочисленные бинарные соединения (9203, ЭНаз, Э253, 

ЭМ, ЭНз) и разнообразные соли. Энтальпии и энергии Гиббса образо- 

вания однотипных соединений лантаноидов близки; например, AG; их 

кристаллических трихлоридов имеют следующие значения 

(кДж/моль): 

CeClz  РгСз  М№Сз PmClg SmCl3 EuCly Са: TbCl, 

—983 —1020 963 —882 863 —803 —928 —803 
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Рис. 254. Завимость энтальпии атомизации ' 
тригалогенидов лантаноидов от атомного но- 

мера лантаноидов 

.На рис. 254 показана зависи- 

мость энтальпии атомизации 

тригалогенидов лантаноидов от 

их атомного номера. Низкие 

значения энтальпии атомиза- 

ции тригалогенидов европия 

(41652) и иттербия (444652) 
УВазывают на — увеличение 

стабильности электронной 

конфигурации 444 (полное 

заполнение 4Ёуровня) и 4f 
(наибольшее число непарных 
4} электронов). Это находит 

квантово-механическое объяс- 

нение. Достаточно высокую 

энергию связей обеспечивают 

{65- и 54электроны. Привлече- 
ние же для — образования 

связей глубже расположенных 

4Ёэлектронов вызывает сниже- 

ние энтальпии атомизации. Особенно это сказывается в случае наиболее 

стабильных конфигураций fi и fi, 

В отличие от 4-лементов координационные числа Ёэлементов 

могут превышать 9 и достигать 10—14, что объясняют участием в 

образовании связей орбиталей. Некоторые примеры полиэдров, отве- 

чающих структуре комплексов (структурных единиц) лантаноидов 

(III), приведены на рис. 255. Высокие координационные числа более 
характерны для атомов Ёэлементов начала семейства. Для завершаю- 

щих семейство элементов наиболее типична октаэдрическая структура 

комплексов. 

8 © 
WY. 

9 

DANY 

Рис. 255. Некоторые типы полиэдров, отвечающих 
характерным координационным числам лантанои- 
дов (III) 
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Окраска ионов Э3* закономерно изменяется в соответствии с боль- 

шей или меньшей стабилизацией 4}состояния. Tak, ионы с электрон- 

ной конфигурацией 4Р, 4} и 414, a также 4} и 4] 3 бесцветны, осталь- 

ные имеют более или менее интенсивную окраску: 

La3* (4f) бесцветный [413+ (4}4) 
Ce3t (4f) > Yb3* (413) 
Pr3* (4f*) зеленый Tm$* (4f2) 
Nd3* (4f) красноватый Er3* (4}1) 
Pm3* (4Р) розовый, желтый Ho3* (4f°) 

Sm3* (4f) желтый Dy3* (4f) 

Eust (4f) бледно-розовый Tb3* (4f) 
Gd3+ (4f7) бесцветный Cd3* (4f7) 

Оксиды лантаноидов 9,03 характеризуются высокими энталь- 
пиями и энергиями Гиббса образования (А Gy 298 ^ —1600 кДж/моль) и 

тугоплавкостью (т. пл. порядка 2000°С). Оксиды — основные соедине- 
ния. В воде они практически не растворяются, но взаимодействуют с 
ней, образуя гидроксиды и выделяя теплоту. Оксиды 9203 хорошо 

растворяются в HCl и HNOs, но, будучи прокалены, Kak и А]5Оз, 

теряют химическую активность. 

С растворами щелочей оксиды лантаноидов (ПТ) не взаимодействуют. Ho 

для лантаноидов (ПТ) получены кристаллические соединения состава МЭО», 
МаЭО2, что свидетельствует об амфотерности Э2О.. 

Гидроксиды лантаноидов Э(ОН)з получают по обменным реакци- 

ям. Соответственно уменьшению радиусов в ряду Се (Ш)—Гл (Ш) несколько 
ослабляется основный характер гидроксидов и усиливаются признаки амфо- 
терности. В этом же ряду падает их термическая устойчивость и раствори- 

‘мость уменьшается. Так, произведение растворимости Га(ОН)з равно 1,0-107!9 

и далее уменьшается, достигая у Lu(OH)s3 2,5.10724. 

Из солей лантаноидов (III) в воде растворимы хлориды ЭС1з, нит- 
раты O(NO3)3, сульфаты 92(SO4)3, мало растворимы фториды ЭЕз, 
карбонаты 92(CO3)3, фосфаты ЭРО.. 

Кристаллогидраты лантаноидов (Il) имеют переменное число 
молекул воды, например Э(МОз)з-6Н2О, ЭВгз.6Н2О, Э2($О4)з.8Н2О, 

Nd(BrO3)3-9H2O. Окраска аквакомплекса зависит от электронной конфигура- 

ции иона Э3*. 
Для лантаноидов (ПТ) довольно типичны двойные соли, например 

+1 

3Mg( NO3)o ° 29(NO3)3 ° 24Н2О, М2Э(М№Оз}5 ° 4Н>О, ЗМа25О4 ° 92($04)з ° 12Н2О. 

Ион [Ce(NO3)6]>> — имеет форму двенадцативершинника (по атомам О), ион 
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[Ce(NO3)s]2 — форму десятивершинника, а ион [№4(ОН2)]3* — девятивер- 

шинника. Весьма разнообразны комплексы лантаноидов с лигандами хелатного 

типа. 

Для лантаноидов (ПГ) известны различные комплексы с органическими 

лигандами, которые играют большую роль при разделении Р3ЗЭ. 

Гидриды лантаноидов образуются при взаимодействии простых 
веществ, которое протекает При нагревании (300—400°С) достаточно 

активно. Все лантаноиды образуют гидриды состава ЭНо, а также, 3a 
исключением европия и иттербия, соединения, приближающиеся к 

составу ЭНз. Особенности поведения Eu и Yb, по-видимому, связаны с 

устойчивостью 4}- и 4/4-конфигураций. 
| Гидриды ЭН. построены по типу флюорита (см. рис. 69, Б) и име- 
ют солеобразный характер. Они в большей мере напоминают ионные 

гидриды шелочно-земельных металлов, а с гидридами 4-элементов 
имеют мало общего. Водородные соединения лантаноидов — химичес- 
ки весьма активные вещества, очень энергично взаимодействуют с 
водой, кислородом, галогенами и другими окислителями. Особо реак- 
ционноспособны соединения типа ЭН.. 

Благодаря высокой температуре плавления оксиды, сульфиды, 
нитриды и карбиды лантаноидов используются для изготовления 
огнеупорной керамики. Разнообразно применение соединений ланта- 

ноидов в производстве специальных стекол. 
Соединения Э (IV). Степень окисления +4 характерна для церия, 

но может проявляться и у других лантаноидов. У церия (У) выделены 
оксид CeO, (светло-желтый), фторид CeF, (белый), гидроксид 
СеО-пН2О (желтый), немногочисленные соли — Ce(ClO4)4, Се(5О4)з. 
Диоксид CeO, образуется при непосредственном взаимодействии прос- 
тых веществ или при термическом разложении некоторых солей церия 
(ПТ). Он тугоплавок (т. пл. 2500°С). Прокаленный CeO. химически 
довольно инертен, не взаимодействует с кислотами и щелочами. 

Гидроксид Се(ОН). получается по обменной реакции в водном 

растворе в виде студенистого осадка переменного состава СеО..пНоО. 

В отличие от Ce(OH)3 он проявляет амфотерные признаки. 

При растворении CeO.:nH2O в кислотах образуются растворы оранжевого 

цвета, обусловливаемого окраской аквакомплексов [Ce(OH2),|4*. За немногим 

исключением соли церия (ТУ) неустойчивы, в воде сильно гидролизуются. 
Более устойчивы двойные соли церия (IV). Tak, из азотнокислого раствора 
кристаллизуется соль (NH4)2[Ce(NO3)¢]-2H2O (оранжево-красного цвета). Ион 

(Се(№Оз)6]2` имеет форму икосаэдра (Ce4* окружен 12 атомами О), т. е. NO3- 

ион выступает в качестве дидентантного лиганда. 
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При сплавлении СеО>. пН2О со щелочью, а CeF, с KF образуются 
соответственно оксо- и фтороцераты (IV): 

2МаОН + CeQ, = Na CeO; + НО 

2КЕ + CeF, = K,CeF¢ 

В кислых растворах соединения церия (IV) выступают как довольно 
° — — сильные окислители (Сел /Се* = 1,61 В), например, окисляют кон 

центрированную соляную кислоту: 

2Се(ОН)4 + 8НС = 2CeCl3 + 8Н.О 

Соединения других лантаноидов (ТУ) малостойки, являются сильными 

окислителями. Они образуются при действии на соединения Э (ПГ) фторида- 

ми благородных газов: 

49F3 + XeF, = 4ЭЕ4 + Хе 

4Cs3F 6 + ХеЕ. = 4Cs39F 7 + Xe 

Соединения 9 (П). Степень окисления +2 наиболее отчетливо про- 
является у европия (P53 Ew = -0,33 В). Производные Eu (II), 

Sm (II), Yb (II) напоминают соединения элементов подгруппы каль- 
‚ция. Оксиды ЭО и гидроксиды Э(ОН). — оснбвные соединения. Суль- 

фаты Э$04, как и ВабО4л, в воде нерастворимы. 
Европий часто встречается в составе минералов элементов подгруп- 

пы кальция. Минералы же, содержащие РЗЭ в состоянии окисления 

+3, европием обычно бедны. Этот факт также свидетельствует о доста- 

точной устойчивости у европия степени окисления +2. 

Производные других лантаноидов (П) являются сильными восста- 

новителями CONE +/M2 составляет —2,9+-1,15 В). 

ГЛАВА 2. ЭЛЕМЕНТЫ 7-го ПЕРИОДА ПЕРИОДИЧЕСКОЙ 
СИСТЕМЫ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

Гипотеза о существовании семейства актиноидов была высказана 

Г. Сиборгом в 1940-х годах. 

В семейство актиноидов входят торий Th, протактиний Ра, уран U, 

нептуний №, плутоний Ри, америций Am, кюрий Cm, берклий Bk, 

калифорний Cf, эйнштейний Es, фермий Fm, менделевий Md, нобелий 
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№ и лоуренсий Lr. В табл. 50 приведены основные характеристики 

атомов и ионов актиноидов и для сравнения даны сведения о радии, 

актинии и курчатовии. 

Таблица 50. Электронные конфигурации, атомные и ионные 

радиусы, энергии ионизации атомов радия, актиния, актиноидов 

и курчатовия 

Атом-| Элемент Символ | Электронная | Радиус | Радиус ио-| Энергия 

НЫЙ конфигурация| атома, |на, Э3*, нм| ионизации 

номер HM 2-9", эВ 

88 = | Panui Ra 752 | 0,235 _ 5,28 

89 Актиний Ас 6% 75 | 0,188 0,107 5,1 

90 Торий Th 64 752 | 0,180 0,105 6,1 

91 Протактиний Ра, 5f 64 752 | 0,163 0,103 5,9 

92 Уран U 5В 6d 7s? | 0,156 0,100 6,2 

93 Нептуний № 57 6% 752 | 0,156 0,099 6,2 

94 Плутоний Ри 56 752 | 0,160 0,097 6,06 

95 Америций Ат 5Л 752 | 0,174 0,096 5,99 

96 Кюрий Ст 5f 64 75| 0,175 0,095 6,09 

97 Берклий ВК 5P 64 75 _ 0,093 6,30 

98 Калифорний Cf 5 flo 752 | 0,169 0,096 6,4 

99 Эйнштейний Es 5 fil 752 _ 0,095 6,5 

100 |Фермий Fm 542 Ts? - 0,094 6,6 

‘101 Менделевий Ма 513 752 _ 0,093 6,7 

102 | Нобелий № 5/44. 752 - 0,093 6,8 

103 |Лоуренсий Lr 5f4 64 75| - 0,092 

104 Pesepdopanii | Rf 642 752 - - 

Уран U, торий Th и протактиний Pa содержатся в земной ко- 

ре. Остальные актиноиды в природе не встречаются (за исключе- 

нием ничтожных количеств нептуния и плутония). Они были полу- 

чены в 1940—1961 гг. искусственным путем с помощью ядерных реак- 

ЦИЙ. 

Для синтеза трансурановых элементов используются реакции, в 
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которых участвуют нейтроны, дейтроны, а-частицы с энергией поряд- 

ка 30—40 МэВ и многозарядные ионы (10В3*, 12С4+, 14№5*, 606+, 22Ме10*) 

с энергией до 130 МэВ. 

При длительном облучении в ядерном реакторе урана-238 (Z = 92) 

потоком нейтронов можно получить изотопы всех трансурановых эле- 

ментов, вплоть до фермия Fm (Z = 100). В начале образуется изотоп 

урана-239, который за счет [-распада превращается в изотоп 

нептуния-239 (2 = 93). Последний таким же образом переходит в 

изотоп плутония-239 (Z = 94): 

298 (n, 7) 290 2 р A> ри 
Изотопы 232ТЬ, 23810 и 2350 являются родоначальниками природных радио- 

активных рядов элементов, получивших название соответственно ряда тория, 

ряда урана и ряда актиния. a- и В-Превращения в этих рядах заканчиваются 

образованием трех устойчивых изотопов свинца: 208РЬ, 207РЬ и 206РЬ (с маги- 

ческим числом протонов 82). Поскольку в этих рядах происходит только a и 

В-превращение, то массовые числа внутри каждого ряда или меняются сразу 

на 4 единицы, или вообще не меняются. Поэтому в ряду тория встречаются 

ядра с массовыми числами А = 4n, в ряду урана — с А = 4n + 2, в ряду 

актиния — с А = 4n + 3 (где п — целые числа от 51 до 59). Ряд распада с 
массовыми числами ядер А = 4п + 1 на Земле не обнаружен, все его члены 

распались. 

Родоначальник радиоактивного ряда А = 4n + 1 — изотоп нептуния-237. 

Для актиноидов характерен распад ядер за счет спонтанного деле- 

ния. При этом чем тяжелее ядро, тем более выражено спонтанное 

деление ядер. Если период полураспада при спонтанном делении 

урана составляет примерно 1016 ‘лет, то для плутония он равен 1010 
годам, для кюрия — 106 годам, для калифорния — порядка 1 года, 

для фермия — нескольким часам. Для наиболее устойчивого изотопа 

нобелия 26No — 1500 с. 

В соответствии с этим из актиноидов лучше других изучены первые 

семь элементов семейства. Сведения об остальных элементах получены 

в основном при изучении поведения их ионов в растворах и по некото- 

рым косвенным данным. Химическое изучение актиноидов существен- 

но затрудняется радиоактивным распадом и радиоактивными излуче- 

ниями, вызывающими химические изменения в изучаемых системах. 

По мере увеличения атомного номера элемента энергия связи Of 

электронов с ядром атома увеличивается и становится выгодным пере- 

ход 64-электронов в 5 состояние. 

По мере заполнения 5 орбиталей электронные конфигурации атома 
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стабилизируются и переход 64-электронов в 5} состояние становится 

все более затрудненным. 

В ряду актиноидов наблюдается сначала повышение, а затем пони- 

жение высшей степени окисления: 

Th Pa U Np Ри Am Cm 

+4 +5 +6 +7 +7 47 +6 
Bk Cf Es Fm Md № Lr 
+4 +4 +3 +43 +3 +3 +3 

Устойчивость степени окисления +2 возрастает в ряду Cf—No. 

Координационные числа актиноидов весьма разнообразны — от 4 
до 12. 

По аналогии с лантаноидами первые семь элементов семейства 
актиноидов можно объединить в подсемейство тория (Th—Cm), а 
остальные семь элементов — в подсемейство берклия (Bk—Lr). 

$ 1. СЕМЕЙСТВО АКТИНОИДОВ 

'Торий и уран относятся к рассеянным элементам, а протактиний — 

к редким (см. табл. 26). Богатые торием или ураном минералы встре- 

чаются редко. К ним относятся торит ThSiO,4, и уранинит ПО.-з. 
Протактиний сопутствует урану. 

Простые вещества. В виде простых веществ торий, протактиний, 

уран, нептуний, плутоний, америций, кюрий — серебристо-белые ме- 

таллы с высокой плотностью и относительно высокими температурами 

плавления и кипения: 

Th Pa U Np Ри Am Cm 

Пл., г/смЗ .oeeccccccceceesenees 11,7 15,4 19,0 20,4 19,9 13,7 = 13,5 

Т. пл., °С... линии 1750 1572 1134 639 640 1173 1358 

Т. кип., °С... .енеиниии: 4200 4487 4200 4082 3352 2607 3110 

Актиноиды химически активны. На воздухе большинство из них 

постепенно окисляется кислородом и азотом. При сгорании металлов в 

кислороде образуются соединения, соответствующие наиболее устойчи- 

вым степеням окисления актиноидов. Например: 

+4 +5 

Th + О. = ThO,; 4Pa + 5O2 = 2PaO; 

+4 + 6 +4 

3U + 40. = 9.06 ( 00.2.2003); Ри + О. = PuO, 

При нагревании актиноиды взаимодействуют и с большинством 

других неметаллов. Получающиеся соединения характеризуются высо- 
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кими теплотами образования. Торий, уран и другие актиноиды спо- 

собны поглощать большие количества водорода, образуя гидриды 

переменного состава — между ЭН. и ЭНа. С металлами актиноиды 

образуют сплавы, в составе которых обнаруживаются интерметаллиды. 

В электрохимическом ряду напряжений актиноиды находятся далеко 

впереди водорода, поэтому окисляются водой и тем более кислотами. 

Поскольку актиноиды химиически высоко активны, их получают 

электролизом расплавленных соединений, металлотермически, а также 

термическим разложением соединений при высоком вакууме и высокой 

температуре. Так, U и Th выделяют электролизом их расплавленных 

комплексных фторидов; Th, Np, Pu, Am, Cm — восстановлением фто- 
‚ридов парами бария, кальция, натрия: 

NpF, + 2Ba = Np + 2BaF, 

а Ра — термическим разложением соединений: 

2PaCl; = 2Pa + 5С5 

Берклий Bk, калифорний Cf, эйнштейний Es, фермий Fm, менделе- 
Bui Md, нобелий № и лоуренсий Lr синтезированы пока в столь ма- 

лых дозах, что в металлическом состоянии в достаточных количествах 

не выделены. Свойства этих металлов мало изучены; по-видимому, по 

физическим и химическим свойствам они должны быть сходны с лан- 

таноидами. 

Использование актиноидов и их соединений связано в основном с 

проблемой использования внутриатомной энергии. Торий используют 

как легирующую добавку сплавов. 

$ 2. СОЕДИНЕНИЯ АКТИНОИДОВ 

Соединения Э (Ш). Степень окисления +3 проявляют все актинои- 
ды. Однако для первых элементов семейства (Th—Pu) степень окисле- 
ния +3 не характерна (особенно для Th и Ра); их немногочисленные 

соединения устойчивы лишь в твердом состоянии. 
Свойства соединений актиноидов (Ш) (если не учитывать различий 

в окислительно-восстановительной активности) сходы и с соответству- 
ющими соединениями лантаноидов (III). 

Гидроксиды актиноидов Э(ОН)з, подобно гидроксидам 
лантаноидов (Ш), мало растворимы в воде и проявляют отчетливо 
выраженные оснбвные свойства. В частности, они легко взаимодейству- 
ют с кислотами. 
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Из соединений в воде растворимы O(NO3)3, ЭС, IBr3, IIs, 

92($04)з, трудно растворимы OF3, ЭРО. и др. 
Соединения Th (III), Pa (Ш), U (Ш) и № (Ш) — сильные восстано- 

вители. Например, они разлагают воду: 

Восстановительная активность производных Pu (Ш) проявляется менее 

энергично. Однако в растворах они довольно легко окисляются кисло- 
родом воздуха. 

Соединения Э (ТУ). Степень окисления +4 наиболее типична для 
тория и плутония, a также проявляется у протактиния, урана, непту- 
ния, америция и кюрия. 

В химическом отношении актиноиды (IV) сходны друг с другом и с 

церием (IV), а также с {элементами IV группы (подгруппа титана). 

Для актиноидов (ТУ) известны изоморфные кристаллические окси- 
ды ThO, — белого, PaO, — коричнево-черного, (О. — коричневого, 

NpO, — желтого, AmO, — черного цветов. Некоторые из них тугоплав- 
ки (температура плавления ТЬО), например, 3050°C, (О. 2176°C). IO, 
в воде практически не растворяются и с ней химически не взаимодей- 

ствуют; практически не растворяются и в разбавленных кислотах. Со 

щелочами не взаимодействуют даже при сплавлении. 
Гидроксиды Э(ОН)4 проявляют довольно слабо выраженные основ- 

ные свойства. Получают Э(ОН)4 по обменным реакциям. 
У актиноидов (ГУ) хорошо растворимы в воде нитраты, умеренно — 

сульфаты, плохо — фосфаты, карбонаты, иодаты и др. Растворимые 
соединения сильно гидролизуются. 

Из тетрагалогенидов ЭНа|. тетрафториды известны 

для всех актиноидов подсемейства тория. Они довольно тугоплавки, 
труднорастворимы в воде. Тетрахлориды получены для Th, Ра, 0, Np; 

тетрабромиды и тетраиодиды известны ‘для Th, Чи Np. 

Соединения актиноидов (ТУ) имеют сложную структуру. Их коор- 
динационные числа большие (6—12). 

Производные Ат (IV) и Cm (IV) — окислители. Они, например, 
окисляют концентрированную соляную кислоту: 

2AmO, + 8НС = 2AmCl3 + СЁ + 4Н.О 

Для восстановления же соединений U (IV) и Np (IV) требуются сильные 
восстановители, например водород в момент выделения. Наоборот, перевести 
U (IV) и № (IV) в более высокую степень окисления легко даже такими 
окислителями, как Io, ЕеЗз*, НМОз: 
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3U02 + 8HNO3 = 3U02(NO3)2 + 2NO + 4H20 

2Np(NO3)q4 + 15 + 4H,O = 2NpO2NO3 + 6НМО:з + 2HI 

Соединения Э (У). Состояние окисления +5 наиболее устойчиво 
для протактиния и нептуния, реже проявляется у плутония. Актинои- 
ды (У) ведут себя, как элементы, и обнаруживают сходство с элемен- 

тами подгруппы ванадия. В отличие от последних однотипные соеди- 
нения актиноидов (V) в большей степени проявляют оснбвные свой- 

ства. 
Так, Ра2О5 кислотных признаков практически не проявляет даже 

при сплавлении с содой. Напротив, Ра›О5 заметно растворяется в 
горячей серной кислоте: 

Ра2О; + Н25О4 = (РаО2)2504 + НО 

To же самое можно сказать и о гидроксиде протактиния (V) среднего 
состава НРаОз. Этот гидроксид в воде не растворяется, по химической 

природе является слабым основанием типа РаО2(ОН) с некоторыми 
кислотными признаками. Так, он относительно легко взаимодействует 

+ 
с кислотами, образуя производные радикала РаО2, называемого про- 

тактинилом: 

Кислотные же признаки НРаОз выражены в столь малой степени, что даже 

при сплавлении со щелочами устойчивых протактинатов (V) получить не 

удается. 

Аналогично ведут себя оксиды и гидроксиды урана (V), нептуния (V) и 

плутония (У). Для указанных элементов наиболее устойчивы в водных раство- 

pax производные сложных катионов типа Э0О>, например UO,Cl, NpO.F, 

PuQCl. 

Из других производных актиноидов (V) выделены в свободном состоянии 

фториды Paks, UFs, NpFs; хлориды РаС 5, ОС! 5; бромид PaBrs и некоторые 

другие. Все эти соединения летучи, в водных растворах гидролизуются почти 

нацело: 

PaCl; + ЗН2О = НРаОз + 5НС 

Из производных актиноидов (V) можно назвать комплексные фториды типа 
+ 1 

M[9F¢], по устойчивости напоминающие двойные соли. 

Соединения Ат (V) и Ри (V) малочисленны и проявляют окислительные 

свойства: 

2АтО2Е + 2H202 + 3H2SO,4 = Am.(SOx4)3 + 302 + 2HF + 4Н2О 
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Соединения Э (VI). Степень окисления +6 наиболее характерна 
для урана и может проявляться у нептуния, плутония и реже у амери- 
ция и кюрия. В этой степени окисления актиноиды напоминают 4- 

элементы VI группы (подгруппы хрома). 
Во многих соединениях урана и других актиноидов, находящихся в 

высокой степени окисления Э (У) и Э (VI), имеются атомные группи- 

ровки 903 и 9032", сохраняющиеся без изменения при разнообразных 

химических реакциях. Эти группировки называют актинильнылии: 

0022* — уранил, NpO3* — нептунил, PaO?” — протактинил и др. 

Особая устойчивость таких группировок объясняется тем, что между ато- 

мами актиноида и кислорода осуществляется тройная связь. Две из связей 

образуются за счет двух непарных электронов атома актиноида и двух непар- 

ных электронов атома кислорода, третья связь образуется за счет неподелен- 

ной электронной пары атома кислорода и свободной орбитали атома акти- 

ноида: 

Актинильная группировка атомов входит в состав как катионных, так и 

анионных комплексов, имеющих форму бипирамиды (rekca-, пента- и тетраго- 

нальной). На вертикальной оси бипирамиды расположена группировка ОЭО с 

короткими расстояниями dy, а расстояние между атомами актиноида и дру- 

гими атомами в экваториальной плоскости более длинные. Поэтому такие 

комплексы можно считать содержащими группировку QO, с прочными связями 

ЭО, к которой присоединены за счет более слабого взаимодействия другие 

атомы или их группировки. Так, например, UO2(NO3)2°6H2O (желтые крис- 

таллы) имеет островную структуру, состоит из ионов 0О2(ОН2)2 и NO3. 

Комплекс [UO2(OH2)6]2* имеет структуру гексагональной бипирамиды с атома- 

ми урана в центре: 

Г -2+ 

= 
р] 

H, > Lo’ H, 

2 OH, 

Ho || on 
Структура K3[UO2Fs] — островного типа, состоит из ионов К* и UOGFs . 

Последний представляет собой пентагональную бипирамиду с атомом урана в 
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центре. Атомы кислорода расположены на вертикальной (пятерной) оси бипи- 

рамиды: 

Кристаллы MgUO, состоят из сплющенных октаэдров UOg, объединенных за 
счет общих ребер в цепи состава [(0О2)О2]?`: 

я Shes 
OR | on 

между которыми находятся ионы Mg?*. 

У гидроксидов состава Н2ЭО.4 основные свойства преобладают над 

кислотными, и по химическому поведению их можно рассматривать 

как основания типа ЭО2(ОН)2. Эти гидроксиды довольно легко взаи- 

модействуют с кислотами, образуя производные актинильных катио- 

+ . 
нов 903", например: 

Э0.2(ОН)2 + 2НМО. = 90,(NO3)2 + 2Н.О 

Такого же типа производные образуются при взаимодействии ОО: с 

кислотами: 

ЧО; + 2НЦ = UO2Cl, + НО 

Большинство производных ЭО2* хорошо кристаллизуются и легко 

растворяются в воде, являются солями и солеподобными соединения- 

ми. Гидролиз производных 903" обратим: 

UO2(NO3)2 + 2Н20 == 00.(ОН)2+ 2НМО: 

Нитрат уранила 0О.(М№Оз)2 — наиболее распространенный в хими- 
ческой практике препарат урана. 
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Кислотные признаки Н2ЭО. проявляют лишь при сплавлении со 

щелочами: | 

Н2Э0. + 2KOH = K,90,4 + 2H2,O 

Получаемые при этом уранаты (VI), нептунаты (VI), плутонаты (УТ) 
малостойки и водой разрушаются. 

В ряду U—Np—Pu—Am устойчивость производных Э (VI) понижа- 

ется. 

Tak, для урана получен устойчивый оксид ООз (оранжевого цвета), для 

нептуния — лишь смешанный оксид №рзОз — нептунат (УГ) нептуния (IV) 

Np(NpOq)2, а оксид плутония (VI) не получен вообще. Таким же образом 

падает устойчивость и фторидов. UF, и №рЕ6 — более или менее устойчивые 

летучие вещества, а Pul’g неустойчив. Из других галогенидов относительно 

стоек лишь ОС], а хлориды Np (УГ) и Ри (УТ) не получены. Бромиды и 
иодиды не получены даже для U (УГ). 

Производные Np (VI), особенно Pu (VI) и Am (VI), — окислители: 

_—  2МрО2СЬ + SnCl, = 2NpO,Cl + бе С 

Соединения Э (УП). При действии активных окислителей (Oz, 

ClO-, BrO-) на сильнощелочные растворы оксонептунатов (УТ) и оксо- 
плутонатов (УТ) образуются соединения нептуния (УП) и плутония 
(УП), например: 

2NpO2 + Оз + 20Н- = 2NpO2 + О) + Н2О 

Из этих растворов можно выделить оксонептунаты (УП) и оксоплу- 
тонаты (УП) типа Bag(NpOs)o° nH2O и Ba3(PuOs)2:nH2O, 
[Co(NH3)¢]NpO;-3H,O И ДР. 

Производные МрО?- имеют темно-зеленую, а Рио — коричнево-черную 

‘окраску. Получен также гидроксид состава МрО2(ОН)з — буровато-черный 

осадок. Обладает амфотерными свойствами. Легко растворяется в щелочах, 

давая зеленые растворы (анион NpO?), и в кислотах, образуя желто-коричне- 

вые растворы, в которых обнаруживаются ионы NpO3". Однако в кислых 

растворах соединения Np (УП) быстро переходят в соединения Np (VI). Полу- 
чены соединения Аш (УП). Степень окисления +7 у актиноидов впервые 

обнаружили Н.Н. Крот, А.Д. Гельман и др. 

Нроизводные нептуния (УП) и в особенности плутония (УП) и 
америция (УП) проявляют сильные окислительные свойства. 
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Раздел \ 

Неорганическая химия и экология 
Вся жизнь Земли, подобно жизни организмов есть 

длинная цепь превращения, смена ... систем 

равновесия ... новыми. 

А.Е. Ферсман 

Лик планеты — биосфера — химически резко 

меняется человеком, сознательно, и, главным 

образом, бессознательно. Меняется человеком 

физически и химически воздушная оболочка суши, 

все ее природные воды. 

В результате роста человеческой культуры в ХХ в. 

все более резко стали меняться (химически и 

биологически) прибрежные моря и части океана. 

Человек должен теперь принимать все большие и 

большие меры, чтобы сохранить для будущих 

поколений никому не принадлежащие морские 

богатства. 

В.И. Вернадский 

В связи с техническим прогрессом масштабы возможного воздейст- 

вия человека на природу стали соизмеримыми с масштабами глобаль- 

ных природных процессов. Деятельность человека начала оказывать 

отрицательное воздействие на ход природных процессов. Неконтроли- 

руемая деятельность человека приводит к негативным изменениям в 

окружающей среде: земной атмосфере, гидросфере, недрах и плодо- 

родном слое Земли, к гибели животных и растений. Возникла необхо- 

димость защиты человеком самого себя и среды своего обитания от 

собственного воздействия на нее. В охране окружающей среды особен- 

но велика роль химии и химической технологии. 

ГЛАВА 1. ПРОБЛЕМЫ ЗАЩИТЫ ОКРУЖАЮЩЕЙ СРЕДЫ 

$ 1. ОХРАНА АТМОСФЕРЫ 

Источником загрязнения атмосферы прежде всего являются пред- 

приятия черной и цветной металлургии, тепловые электростанции, 

автомобильный транспорт. Выбросы в атмосферу содержат оксиды 
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углерода, азота и серы, углеводороды, соединения металлов, а также 

ПЫЛЬ. 

Круговорот углерода в природе включает постоянный переход его 

органических соединений в неорганические и наоборот. Образова- 

ние органических ‚веществ из оксида углерода (IV) и воды — фотосин- 

тез — осуществляется в зеленых растениях под воздействием солнеч- 

ного света. В результате фотосинтеза в атмосферу выделяется кисло- 

род: 

Ежегодно за счет фотосинтеза образуется около 80 млрд. т органичес- 

ких веществ, выделяется 1.10Йт кислорода и аккумулируется 

1,7-102! кДж солнечной энергии. Это в 10 с лишним раз превосходит 

годовое потребление энергии во всем мире. 

С другой стороны, процессы дыхания животных и растений, а 

также разложение их останков происходит с участием кислорода. 

Образующийся при этом оксид углерода (IV) (углекислый газ) вновь 
возвращается в атмосферу. Так происходит непрерывный круговорот 

углерода за счет жизнедеятельности растений и животных. 

На круговорот углерода в природе существенное влияние оказы- 

вает постоянный рост использования топлива. При его сжигании в 

атмосферу выбрасывается огромное количество углекислого газа и 

пыли. 

Ученые считают, что все возрастающее выделение СО. в атмосферу 

может привести к изменению климата на Земле. Углекислый газ атмо- 

сферы свободно пропускает на Землю излучение Солнца, но сильно 

задерживает излучение Земли. Это создает так называемый парнико- 

вый эффект — слой углекислого газа играет такую же роль, как стекло 

в теплице. Поэтому увеличение содержания CO, в атмосфере может 

стать причиной потепления на Земле, привести к таянию полярных 

льдов и вызвать катастрофическое повышение уровня Мирового оке- 

ана на 4-8 м. 
Нротивоположный эффект вызывает накопление в атмосфере пыли. 

Запыленность атмосферы ‘задерживает излучение Солнца и тем самым 

может привести к понижению температуры на Земли. Как полагают, 

активная деятельность вулканов и связанная с ней запыленность ат- 

мосферы Земли в свое время послужили причиной существования 

ледникового периода на Земле. 

Ежегодно в атмосферу выделяется около 150 млн. т оксида серы 

(IV). Наибольшее количество этого газа выбрасывают тепловые элект-. 
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ростанции и предприятия цветной металлургии за счет окислительно- 

го обжига сульфидных руд. 

Увеличение содержания в атмосфере оксидов неметаллов (в основ- 

ном SQ.) вызывает образование "кислых дождей": Это приводит к 
понижению рН осадков, вызывает рост кислотности водоемов, гибель 

их обитателей. Из-за переноса воздушных масс на большие расстояния 

(трансграничные переносы) опасное повышение кислотности водоемов 

охватывает большие площади. 

Под губительным действием оксидов серы и азота разрушаются 

строительные материалы, памятники архитектуры. 

Очень остро стоит перед человечеством проблема выхлопных газов 

автотранспорта, наносящих огромный урон жизнедеятельности живот- 

ных и растений. Составные части выхлопных газов — это оксид угле- 

рода (II), оксиды азота, оксид серы (IV), углеводороды, соединения 
свинца. = 

Оксид углерода (II) взаимодействует с гемоглобином крови в 200 

раз активнее кислорода и снижает способность крови быть его пере- 

носчиком. Поэтому даже при незначительных концентрациях СО в 
воздухе, он оказывает вредное воздействие на здоровье (вызывает 

головную боль, снижает умственную деятельность). Оксид серы (IV) 
вызывает спазмы дыхательных путей, а оксиды азота — общую сла- 

бость, головокружение, тошноту. 

Выхлопные газы могут быть причиной образования фотохимическо- 

го смога, что можно представить такой схемой: выделяющийся с вых- 

лопными газами оксид азота (П) окисляется кислородом: 

NO + 1/402 = NO, 

Под действием ультрафиолетового излучения Солнца молекулы 

NO, распадаются. Образовавшийся атомный кислород при взаимодей- 

ствии с молекулярным кислородом образует озон: 

NO, + Ви — NO + 0 

O + 0. 7 O;3 

NO, + 0, —№ NO + 0, 

Озон и атомный кислород вступают в реакции с углеводородами, что 

приводит к образованию токсичных продуктов — смога — ядовитого 

загрязнения атмосферы городских районов с интенсивным автомобиль- 

ным движением. 

В выхлопных газах содержатся соединения свинца. Свинец — TOK- 

сичный элемент, обладает кумулятивными свойствами, действует на 
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ферментные системы и обмен веществ, накапливается в морских отло- 
жениях и в пресной воде. В продуктах сгорания топлива содержится 
также ртуть — один из опасных загрязнителей пищевых продуктов, 
особенно морского происхождения; она накапливается в организме и 

вредно действует на нервную систему. 

Токсичные соединения металлов поступают в атмосферу в выбросах 
предприятий цветной и черной металлургии, а также в результате © 

сжигания мусора и отходов. Эти источники загрязнения атмосферы 
соединениями токсичных металлов значительно превосходят по вред- 
ности природные источники загрязнений — вулканы. 

Очистка газовых выбросов химических предприятий от оксидов 
азота основывается на каталитическом разложении, восстановлении 
природным газом или аммиаком. Очистка от SO, основана на окисле- 

нии 5 (IV) в $ (УГ) и использовании кислотных свойств оксидов серы. 
При этом достигается очень высокая степень очистки. 

Незначительное содержание оксида серы (IV) в отходящих газах 
тепловых электростанций делает его утилизацию химическими метода- 
ми экономически нецелесообразной. Наиболее приемлемый вариант 

решения этой проблемы — очистка топлива от соединений серы до 
сжигания. Вот пример такого решения. Природный газ, который до- 

‘бывают вблизи Астрахани, содержит большое количество сероводоро-_ 
да. Его удаляют из газа растворением в органических растворителях. 
Затем Н25 выделяют из раствора и за счет неполного окисления пере- 
водят в ценный продукт — серу. 

Ведутся исследования по применению микробиологических методов 
для очистки жидкого и твердого топлива от соединений серы. Одним 
из кардинальных решений проблемы защиты окружающей среды 
является использование водорода в качестве топлива, а также приме- 
нение электрохимических топливных элементов. Быстрыми темпами 
развивается атомная энергетика. 

$ 2. ОХРАНА ГИДРОСФЕРЫ 

Вода стоит особняком в истории нашей планеты. 

Нет природного тела, которое могло сравниться с 

ней по влиянию на ход основных, самых грандиоз- 

ных, геохимических процессов. 

В.И. Вернадский 

Вода распространена на нашей планете повсеместно (общий запас 
воды около 1,4.1018 т). Основная масса воды сосредоточена в морях и 

океанах. На долю пресной воды приходится только 2%, причем боль- 
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шая часть ее находится в основном в ледяных массах на Северном и 

Южном полюсах. Большое количество ее содержится в атмосфере. В 

природных условиях осуществляется постоянный круговорот воды, 

сопровождающийся процессами ее очистки. За счет солнечной энергии 

вода испаряется с поверхности водоемов, переходя в атмосферу, а при 

конденсации выпадает в виде дождя и снега. Вода вносит огромные 

массы растворенных веществ в моря и океаны, где происходят слож- 

ные химические и биохимические процессы, способствующие самоочи- 

щению водоемов. 

Вода применяется во всех областях народного хозяйства и в быту. 

В связи с развитием промышленности, ростом городов расход воды все 

увеличивается. Одновременно усиливается загрязнение воды промыш- 

ленными и бытовыми отходами. Это приводит к нарушению естествен- 

ных процессов самоочищения водоемов, наносит ущерб их обитателям. 

Поэтому сегодня первостепенное значение приобретают вопросы охра- 

ны водных источников от истощения, а также от загрязнений сточны- 

ми водами. 

Важным показателем качества воды является количество растворен- 

ного в ней кислорода. Кислород необходим для жизни обитателей 

водоемов. За счет деятельности аэробных бактерий кислород исполь- 

зуется для окисления органических веществ останков животных и 

растительных организмов с образованием СО., НО, NO3, $07, POS. 

Tem самым осуществляется самоочищение воды. При избытке органи- 

ческих веществ растворенного кислорода оказывается уже недостаточ- 

но для существования аэробных бактерий. В этих условиях процесс 

разложения органических веществ выполняют анаэробные бактерии с 

образованием СНа, МНз, H2S, PH3. Вода приобретает гнилостный за- 

пах, гибнет рыба и другие обитатели водоемов. 

Большой вред природным водам наносят растворенные в сточных 

водах минеральные удобрения, смываемые с поверхности почвы. Удоб- 

рения (в особенности нитраты, фосфаты) вызывают бурное разраста- 

ние сорной травы и водорослей. Это приводит к засорению водоемов и 

их гибели. 

Огромный урон живым организмам в водоемах наносят промышлен- 

ные сточные воды, содержащие ядовитые вещества, в частности соеди- 

нения токсичных металлов. 

Способы очистки сточных вод зависят от характера содержащихся 

в них загрязнений. Бытовые сточные воды в основном содержат орга- 

нические вещества. Поэтому они после обеззараживания хлором или 

озоном подвергаются биологической очистке. При биохимическом 

окислении органических веществ образуется биомасса, которую ис- 
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пользуют для получения белково-витаминного концентрата для под- 

кормки животных. Биологически очищенную воду можно сбрасывать в 

естественные водоемы, где осуществляется дальнейшая естественно-' 

биологическая очистка. | 
Для очистки сточных вод от органических веществ применяются 

радиационные методы (например, 7-излучение). Радиационное излуче- 

ние аналогично действию сильных окислителей, так как продукты 

`радиолиза воды Н2О2, Н2О. и др. по окислительным свойствам близки 

к хлору и озону. Применение 7-радиации позволяет не только уничто- 

жить вредные микроорганизмы, но и ядовитые вещества (красители, 

пестициды, поверхностно-активные вещества, фенолы). 

Очистка промышленных сточных вод весьма сложна. Они содержат 

вещества, которые являются ядами для микроорганизмов и не могут 

быть очищены биологическими методами. Удаление металлов может 

быть осуществлено осаждением их в виде нерастворимых веществ — . 

HgS, Hg2Cl., PbS, а также путем ионного обмена — удаление Pb?*, 

Cut, Zn2*, Hg?* и др. и экстракции органическими растворителями. | 
Для очистки воды от неорганических солей применяются дистил- 

ляция, вымораживание и другие методы (электродиализ, обратный 

осмос). 
Наиболее надежный способ защиты водоемов основан на создании 

экономически рациональных замкнутых систем, обеспечивающих мно- 

гократное использование воды в производстве. 

ГЛАВА 2. БЕЗОТХОДНАЯ ТЕХНОЛОГИЯ 

Главная цель передовой технологии — отыскание 

способов производства полезного из бросового, 

бесполезного. 

Д.И. Менделеев 

$ 1. КОМПЛЕКСНОЕ ИСПОЛЬЗОВАНИЕ СЫРЬЯ 

Химическая промышленность нашей страны выпускает 70 тыс. 

химических веществ, и их число продолжает расти по мере возраста- 

ния потребностей народного хозяйства. Большие задачи стоят перед 

химиками и технологами по созданию новых технологий и производст- 

ву новых химических материалов. 

Велика роль химической технологии в решении проблемы исполь- 

зования отходов не только химических предприятий, но и в особен- 
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ности тепловых электростанций, горнодобывающей промышленности, 

металлургии и т. д. Д.И. Менделеев считал, что в химии нет отходов. 

Действительно, любые отходы могут быть использованы как сырье для 

получения других химических продуктов. Но пока отходы имеются 

почти в любом производстве. К тому же выбрасываются не только 

соединения ядовитые, загрязняющие атмосферу, воду и почву, но и 

содержащие ценные вещества. 

Таким образом, важнейшей задачей химической технологии являет- 

ся комплексное использование сырья, создание производств без отхо- 

дов. Сущность безотходной технологии передает следующая схема: 

д Потребление 

Сырьевые ресурсы ——% Производство 

Отходы ——> Вторичное сырье 

Примером комплексного использования сырья может служить пере- 
работка апатито-нефелиновой руды. Эту руду флотацией разделяют на 
апатит и нефелин. Из апатита Cas(PO4)3F разложением серной кисло- 
той получают фосфорную кислоту, фосфорные удобрения, производ- 

ные фтора, гипс. При переработке нефелина МазК[А151>Оз|2 получают 
глинозем, поташ, кальцинированную соду, портландцемент, а также 
галлий. 

По безотходной технологии перерабатывают ильменит FeTiO3. Для 
этого его спекают с коксом: 

2ЕеТ1Оз + 3C = 2Ее + 2Ti02 + 3СО. 

Из оксида титана (ТУ) получают хлорид титана (IV): 

TiO, + C +2С = TiCl, + СО. 

а из последнего магнийтермическим методом — металлический титан: 

Mg + TiCl, = Ti + MgCl, 

Образующийся при этом хлорид магния подвергают электролизу: 

MgCl, + Mg + Cl, 

Магний и хлор возвращают в производство. 
Разработаны комплексные методы переработки мирабилита 

Ма›5О4.10Н2О0. При обменном разложении Ма23О4 и (NH4)2CO3 обра- 
зуются сода и сульфат аммония (минеральное удобрение). По другому 
способу при восстановлении Ма25О. углем и последующей карбониза- 

ции раствора (действием CO.) образуются Ма2СО: и Н25: 
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Na,SO, + 2C = NaS + 2CO, 
NaS + CO, + Н.2О = Na2CO3 + Н25 

Сероводород переводят в серу. 

Взаимодействием сильвинита KCl-NaCl с оксидом углерода (IV) и 
аммиаком можно получить соду и азотно-калиевое удобрение (KCl + 

+ NH,Cl). Комплексное использование карналлита KCl-MgCl2:6H20 
позволяет получить KCl, МЕС], MgO, С], КСО, а также магнезиаль- 

ный цемент для изготовления огнеупорных изделий и строительных 
материалов (ксилолит и пр.). 

Важнейшей народнохозяйственной проблемой является переработка 

шлаков пирометаллургических производств. Шлаки содержат оксиды 
кремния, алюминия, кальция, магния, железа, марганца, меди, никеля, 
кобальта, свинца, кадмия, редких металлов и других элементов. Сос- 
тав шлаков зависит от вида сырья металлургического процесса. 

Для выделения металлов (М) из шлаков предложен метод восста- 
новления расплавленного шлака в электропечах коксом в присутствии 
извести: | 

2M203°Si02 + 2C + СаСО; —> 4M + 3СО) + CaSiO3 

Образующийся силикат кальция — исходное вещество для производст- 

ва строительных материалов. | 

Ставится задача создания территориально-промышленных комп- 

лексов с предприятиями, взаимосвязанными принципами безотходной 

технологии в масштабах всего экономического района. 

Для кардинального решения проблем охраны окружающей среды 

необходимо международное сотрудничество. 

$ 2. НООСФЕРА — СФЕРА РАЗУМА 

Ноосфера — состояние биосферы, при котором ) 

разумная деятельность человека становится 

решающим фактором ее развития. 

С развитием науки и техники создаются новые возможности охра- 

ны окружающей среды. Академик В.И. Вернадский еще в начале века 

отмечал, что наступит время, когда человек сделается основным фак- 

тором эволюции биосферы. 

Биосфера сформировалась и функционирует за счет деятельности 

растений, животных, микроорганизмов. Сегодня в биосфере доминиру- 

ющую роль играет человек. Его трудом выведены новые сорта расте- 
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ний и породы животных, появились бескрайние поля культурных 

растений, создаются каналы и новые моря, исчезают болота и пусты- 

ни, перемещаются огромные массы ископаемых пород, синтезируются 

новые материалы и химические элементы. Преобразующая деятель- 

ность человека сегодня распространяется на дно океана и космическое 

пространство. Все возрастающее влияние человека на окружающую 

среду порождает сложные проблемы во взаимоотношениях человека с. 

природой. 

Человек — часть природы, поэтому и производительную деятель- 

ность человека надо рассматривать в рамках природы и ее возможнос- 

тей. В.И. Вернадский полагал, что человечеству предстоит научиться 

планомерно развивать биосферу, научиться такому образу поведения, 

который стимулировал бы дальнейший прогресс. В будущем средой 

обитания человечества станет так называемая ноосфера (ноо — по- 

гречески разум), где разумно и рационально организованные произ- 

водство и потребление станут основой полной гармонии между челове- 

ческим обществом и природой. 

В.И. Вернадский писал, что в геологической истории биосферы 

перед человеком открывается огромное будущее, если он поймет это и 

не будет употреблять свой разум и свой труд на самоистребление.



ЗАКЛЮЧЕНИЕ 

В системе подготовки инженеров химико-технологов, кроме курса 

общей и неорганической химии, предусмотрено изучение курсов ана- 

литической, органической, физической, коллоидной химии, а также 

ряда дисциплин по профилю будущей специальности (биохимия, 

электрохимия, плазмохимия, ядерная химия и др.). 

В курсе общей и неорганической химии осуществляется первона- 

чальное знакомство с основными теоретическими положениями хими- 

ческой науки. В других дисциплинах продолжается изучение строения 

вещества, химической термодинамики, химической кинетики, методов 

исследования и химического анализа, реакционной способности ве- 

ществ и др. Все это необходимо знать, чтобы целенаправлено управ- 

лять химическим процессом для получения веществ с заранее задан- 

ными свойствами. 

Сведения о свойствах веществ и закономерностях химических реак- 

ций составляют научную основу химического производства, фундамент 

химической технологии. Химическая технология — это наука, разраба- 

тывающая промышленные методы превращения исходных веществ 

(сырье) в новые вещества (продукты). Основная задача химической 
технологии — создание таких производств, которые позволяли бы 

получать высококачественную продукцию с наименьшими затратами 

труда, сырья, энергии и времени. Эти проблемы рассматриваются 

такими химико-технологическими дисциплинами, как технология 

неорганических веществ, технология электрохимических производств, 

’ технология синтетического каучука и резины, пластических масс, 

биохимических. производств и т. д.
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ПРЕДМЕТНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ 

Агат 449 

Азиды 388 

- простое вещество 59, 374 

Азотистая кислота 390 

Азотистоводородная кислота 388 

Азотная кислота, 388 

Азофоска 407 

Аквамарин 512 

Активированный комплекс 215 

Актиний 571 

Актиноиды 710 

Акцептор 79 

Алазан 501 

Алазен 501 

Алазин 501 

Алан 499 

Алебастр 525 

Аллотропия 253 

Алмаз 117, 423 

Annu 663 

Алнико 650 

Алунд 492 

Альбит 495 

Альфа-распад 10 

Алюминий 488 

Алюмогель 494 

Алюмосиликаты 451 

Алюмотермия 489 

Амальгама, 692 

Амблигонит 528 

Америций 707 

Амиды 378 

Аммиак 377 

- растворитель 378 
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- строение молекулы 76, 377 

Аммиакаты 109 

Аммония соединения 378 

Аммонокислоты 378 

Аммонооснования 378 
Аммофос 407 

Аморфное состояние 141 

Амфиболы 450 

Амфотерность 141 

Анализ рентгеноструктурный 169 

- физико-химический 152 

Ангидрит 521 

Ангидрон 520 

Анортит 495 

Антимонаты см. стибаты 

Антимонит 409 

Апатит 521 

Аргон 540 

Арсенаты 419 

Арсениты 414 

Арсенопирит 409 

Арсин 413 

Асбест 451 

Астат 328 

Атомная единица массы 7 

Аурипигмент 409 

Аффинаж 675 

Ацетилен 430 

Ацетилиды 431 

Баддалеит 576 

Барен 482 

Барий 521 

Барит 521



Бастнезит 701 

Безотходная технология 722 

Белильная известь 321 

Бемит 493 

Бензол 92, 568 

- неорганический 486 

Бенитоит 450 

Берилл 511 

Бериллиды 512 

Бериллий 511 

Берклий 707 
Берлинская лазурь 641 

Бертолетова, соль 323 

Бертоллиды 284 

Бета-распад 9 

Биурет 437 

Бишофит 519 

Боксит 488 

Бор 470 

Боразан 487 

Боразен 487 

Боразин 487 

Боразол 486 

Боразон 486 

Бораны 477 

Бориды 472 , 

Бороводороды см. бораны 

Бром 328 

Бромиды 329 

Бромная кислота 337 

Бромноватая кислота 336 

Бромноватистая кислота 335 

Бромоводородная кислота 333 

Бронза 680 

- бериллиевая 512 

Бура 471, 531 

Вадеит 450 

Валентность 78 

Ванадий 588 

Ванадинит 588 

Висмут 409 

Висмутаты 369 

Висмутиды 412 

Висмутин 409 

Виталлиум 650 

Витерит 521 

Вода 

- давление пара 147 

- жесткость 526 

— ионизация 140 

-ионное произведение 209 

- константа ионизации 201 

- круговорот в природе 720 

- сточная 722 

- строение кристалла, 120 

- строение молекулы 98, 340 

Водород 299 

- изотопы 300 

- комплексы 304 

- пероксид 345 
- спектр 22 

Водородный показатель 209 

Воздух 150 

Волновая функция 18 

Вольфрам 597 

Вольфрамит 598 

Вюрцит 507 

Вяжущие материалы 525 

Гадолиний 698 

Галенит 455 

Галит 531 

Галлий 502 

Гальванический элемент 245 

Гафний 575 

Гелий 538 

Гематит 642 

Гемоглобин 639 

Геохимия 248 

Германий 455 

Гесса, закон 179 

Гетерогенные системы 213 

Гиббса энергия 192 
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- образования 195 

Гибридизации теория 195 
Гидразин 382 

Гидроргиллит 493 

Гидратация 142, 557 

Гидриды 302 

Гидрогенаты 304 

Гидроксиламин 383 

Гидролиз 227 

Гидрометаллургия 681 

Гипобромиты 334 

Гипоиодиты 334 

Гипосульфит 364 

Гипохлориды 320 

Гипс 525 

Глауберова, соль 531 

Глинозем 492 

Гольмий 698 

Гомогенные системы 213 

Граничная поверхность 19 

Графит 424 

- белый 476 

Графитиды 427 

Гринокит 690 

Гуанидин 437 

Давление пара 146 

- парцианальное 150 

Дальтониды 284 

Дебай, единица 97 

Дейтерий 301 

Дефект массы 7 

Джезказганит 619 

Диаграмма состав-свойство 152 

- энергетическая орбиталей 53 

- энтальпийная 180 

Диамагнитные вещества 174 

Дибензолхром 568 

Диопсид 450 

Диполь 96 

- длина 97 

- индуцированный 100 
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- мгновенный 100 

- электрический момент 97 

Дисперсионное взаимодействие 104 

Диспрозий 698 

Диспропорционирование 240 

Диэлектрик 134 

Доломит 517 

Донор 79 

Дуралюмин 491 

Европий 698 

Железо 631 

Желтая кровяная соль 641 

Закон действующих масс 198 

Золото 676 

Зонная теория кристаллов 133 

Известняк 521 

Известь 525 

Изотопы 6 

Изумруд 512 

Ильменит 127 

Имиды 378 

Инвар 663 

Индий 502 

Инконель 663 

Интерметаллические соединения 277 

Иод 328 

Иодиды 390 

Иодная кислота 337 

Иодноватая кислота 336 

Иодноватистая кислота 335 

Иодоводородная кислота 333 

Иониты 526 

Иридий 648 

Иттербий 571 

Кадмий 689 

Каинит 534 

Калий 534



Калийные удобрения 537 

Калифорний 707 

Каломель 697 

Кальций 521 

Кальцит 521 

Каолин 489 

Каолинит 489 

Карбамид 437 

Карбиды 428 

Карбин 424 

Карбонилы 600, 622 

Карбораны 482 

Карборунд 453 

Карналлит 534 

Касситерит 455 

Катализ 223 

Квантовые числа, 21 

Квасцы 609 

Кварц 449 

Кернит 471 

Кинетика химическая 212 

Киноварь 690 

Кислород 338 

: - простые вещества 61, 339, 349 

Кислоты 148 

Кларк 248 

Кластеры 604 

Клатраты 287 

Кобальт 648 

Кобальтин 648 

Колебания 

- валентные 164 

- деформационные 164 

Колумбит 588 

Комплексное использование сырья 722 

Комплексные соединения 108, 551 

- изомерия 569, 610 

Комплексы 

- анионные 109 

- высокоспиновые 555 

- катионные 109 

- низкоспиновые 555 

Константа 

- автопротолиза, 208 

- ионизации 201 

- криоскопическая 147 

- образования комплекса 206 

- равновесия 197 

- скорости реакции 217 

- эбулиоскопическая 147 

Координационные соединения 550 

Корунд 492 

Космохимия 248 

Красная кровяная соль 644 

Кремнезем 449 

Кремний 442 

Криогидраты 154 

Криолит 499 — 

Криптон 541 

Кристаллическое состояние 115 

Кристаллогидраты 287, 643, 657, 669 

Кристаллы 115 

- атомные 117 

- ионные 117, 135 

- ковалентные 135 

- металлические 135 

- молекулярные 117, 135 

- системы 116 

Кристобалит 124, 449 

Ксенон 541 

Купорос 363 

Куприт 678 

Курчатовий 575 

Кюрий 707 

Лантан 571 

Лантаноидное сжатие 700 

Лантаноиды 698 

Латунь 680 

Лед 119 

Лепидолит 528 

Лиганды 108 

Лимонит 631 

Литий 528



Лопарит 701 

Лоуренсий 707 

Лютеций 698 

Магнезит 517 

Магнетит 631 

Магний 517 

Малахит 678 

Марганец 618 

Медь 676 

Мельхиор 680 

Менделевий 707 

Металлотермия 265 

Металлохимия 276 

Металлы 253 

Метан 72, 429 

Метаниды 430 

Механохимия 222 

Мирабилит 531 

Мозли закон 159 

Молекулы 

- активные 215 

- неполярные 96 

- полярные 96 

- пространственная конфигурация 84 

Молибден 597 

Молибденит 598 

Момент диполя электрический 96 

Монельметалл 663 

Моноцит 701 

Мора соль 637 

Мочевина 437 

Мрамор 521 

Мусковит 495 

Мышьяк 409 

Мышьяковая кислота 419 

Мышьяковистая кислота 425 

Надпероксиды 345 

Натрий 531 

Нейзильбер 680 

Нейтрон 6 

732 

Нейтронография 172 

Неметаллы 253 

Неодим 698 

Неон 539 

Нептуний 707 

Нефелин 495 

Никель 660 

Нильсборий 588 

Нимоник 663 

Ниобий 588 

Нитриды 375 

Нихром 663 

Ноосфера 724 

Озон 349 

Озониды 351, 537 

Окислительно-восстановительные 

реакции 234 

Окситенильные соединения 665 

Оксиды 340 

Олеум 365 

Оливин 450 

Олово 455 

Опал 449 

Орбиталь 19, 20 

- атомная 21 

- молекулярная 51 

- - несвязывающая 69 

- - разрыхляющая 51 

- - связывающая 50 

Ортоклаз 495 

Осмий 631 

Основания 148, 206 

Палладий 660 

Парамагнитные вещества 174 

Пассивирование 261 

Патронит 588 

Пергидроль 346 

Периодаты 337 

Периодичность вторичная 45, 273, 289 

- внутренняя 289, 700 

Перманганаты 629



Пермутиты 526 

Пернитриды 382 

Перовскит 576. 

Пероксиды 345 

Пероксобораты 486 

Перренаты 629 

Персульфаты 366 

Персульфиды 356 

Пертехнаты 629 

Перхлораты 324 

Пирит 357 

Пироксен 450 

Пиролюзит 619 

Пирометаллургия 680. 

НПирофорность 702 

Плавиковая кислота 27 

Плазма 150 
Планка постоянная 17 

Платина 660 

Платинит 664 

Платиновые металлы 631, 676 

Плутоний 707 

Позитронный распад 10 

Полевые шпаты 495 

Полиморфизм 128 

Политионовые кислоты 365 

Полоний 366 

Полупроводники 136, 509 

Потенциал 

- ионизации 38 

- окислительный 241 

- электродный 241 

Празеодим 698 

Преципитат 407 

Принцип Ле Шателье 200 

- неопределенности 18 

Произведение растворимости 210 

Прометий 698 

Простые вещества 253 

- получение 264 

- структура 253 

Протактиний 707 

Протий 301 

Протон 6 

Равновесие химическое 197 

- смещение 200 

Радиационная химия 222 

Радий 521 

Радикалы свободные 218 

Радиоактивность 9 

- период полураспада 10 

Радиолиз 222 

Радиусы 

- атомные 43, 171 

- ионные 43, 171 

- орбитальные 43 

Радон 541 

Расплавы солей 531 

Распространенность элементов 8, 248 

Растворимость 143 

Растворы 114 

- газовые 150 

- жидкие 142 

- ионизация веществ 

- твердые 137 

- температура замерзания 147 

- температура кипения 147 

- химическая теория 142 

Реакции 

- нейтрализации 226 

- окислительно-восстановительные 234 

- радикальные 218 

- цепные 219 

- ядерные 11, 15 

Реальгар 409 

Редкоземельные металлы 698 

Рений 618 

Родий 648 

Ртуть 689 

Рубидий 534 

Рубин 492 

Рутений 631 

Рутил 124, 576



Ряд спектрохимический 553 

Самарий 698 

Сапфир 492 

Сассолин 471 

Свинец 455 

Связь 

- водородная 106, 306 

- гипервалентная 297 

- дативная 562 

- делокализованная 77, 92 

- дельта, 82 

- длина 47 , 

- донорно-акцепторная 79, 112 

- ионная 100 ’ 

- ковалентная 47 

- кратность 90 

- межмолекулярная 104 

- металлическая 102 

- направленность 81 

- насыщаемость 77 

- пи 82, 299 

- полярная 94 

- порядок 55 

- сигма 82 

- энергия 48, 183 

Селен 366 

Селенаты 372 

Селениды 369 

Селениты 371 

Селитры 389 

Семейства элементов 36 

Сера 351 

Серебро 676 

Серная кислота 362 

Сернистая кислота 358 

Сероводород 355 

Сидерит 631 

Силаны 448 

Силикагель 453 

Силициды 444 

Силумин 491 
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Сильвин 534 

Сильвинит 534 
Синильная кислота 441 

Ситталы 452 

Скандий 571 

Смолы реакции 212 

Смолы ионообменные 526 

Сода 533 

- каустическая 533 

Соединения 

- включения 287 

- переменного состава 286 

- смешанные 281 

Сольваты 142 

Сольволиз 227 

Соляная кислота 318 

Соотношение де Бройля 17 

Слектроскопия 157 

- гамма 166 

- инфракрасная 163 

- оптическая 161 

- радио 164 

- рентгеновская 159 

- ультрафиолетовая 163 

Спектры 

- атомные 22 

- классификация 158 

- молекулярные 161 

Спин электрона 26 

Сплавы 

- Вуда 411 

- подшипниковые 457 

- припои 457 

- сверхлегкие 518 

- сверхтвердые 432, 650 

- типографские 457 

- тугоплавкие 432 

- электрон 518 

Сподумен 450 

Сродство к электрону 40 

Сталь 634 

- нержавеющая 663



Станиоль 458 

Стекло 

- кварцевое 449 

- иенское 485 

- пирекс 485 

- растворимое 451 
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