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КАК ПОЛЬЗОВАТЬСЯ УЧЕБНИКОМ 

Этот учебник химии предназначен вам, учащимся, работающим 
на производстве. Прежде чем им пользоваться, внимательно про-
читайте приведенные ниже указания. Здесь вы найдете методи-
ческие рекомендации по изучению нового материала, по повторе-
нию и закреплению приобретенных знаний. 

Химия — интересная и сложная наука,- Для овладения ею 
необходимо не только усвоить фактический материал (основные 
законы, определения, химический язык и т .д . ) , но и научиться 
применять полученные знания как для ответа на различные во-
просы, возникающие при изучении химии и других смежных с нею 
наук, так и для разрешения проблем, которые могут ветре 
титься вам на производстве или в быту. 

Учиться нужно систематически и настойчиво. Особое внима-
ние следует обратить на формулировку основных закономерно-
стей и важнейших понятий химии. Наряду с учебником всегда 
имейте при себе рабочую тетрадь для записи химических фор-
мул и уравнений реакций. Для успешного усвоения новых за-
кономерностей и фактов требуется знание пройденного материала. 
Чтобы облегчить вам повторение, в тексте учебника указаны 
страницы, которые вы должны внимательно прочитать. 

Усвоение и запоминание всего учебного материала по химии 
значительно облегчается, если в учебном процессе соблюдается 
определенная система. Именно поэтому авторы стремились весь 
учебный материал изложить по единому плану. Так, например, 
при изложении учебного материала о веществах соблюдается 
следующий порядок: 

1. Строение молекулы и общая характеристика данного ве-
щества. 

2. Нахождение в природе. 
3. Способы получения: а) в лаборатории; б) 'в промышлен-

ности. 
4. Физические свойства. 
5. Химические свойства. 
6. Применение. 
7. Генетическая связь. 
Материал о химических элементах в учебнике представлен 

аналогично. Определенный план соблюдается и при рассмотрении 
3 



химических законов. В учебнике даются советы, в какой после-
довательности составлять химические" формулы, уравнения хими-
ческих реакций. При усвоении и повторении большого теоретиче-
ского и фактического материала вам помогут таблицы и схемы. 
В учебнике даны также образцы и последовательность решения 
наиболее типичных задач. 

Так как не все из вас имеют возможность присутствовать на 
лабораторных занятиях (особенно это относится к заочникам), то 
в учебнике излагается не только ход выполнения опытов по 
неорганической химии, но и ожидаемые результаты. Это дает воз-
можность при подготовке к обязательным практическим работам 
самостоятельно продумать ход выполнения опытов. 

Чтобы помочь вам в работе с учебником, наиболее важный ма-
териал, например формулировки важнейших понятий и определе-
ний, в книге выделен различным шрифтом. 

Напечатанный мелким шрифтом (петитом) фактический мате-
риал, схемы, отражающие генетическую связь между различными 
классами соединений, в основном предназначены для более 
углубленного усвоения учебного материала при повторении и при 
подготовке к выпускному экзамену по химии. 

В схемах и рисунках красными стрелками обозначен мате-
риал, подлежащий усвоению при подготовке к очередным за-
нятиям, а черными — сведения, необходимые для углубления и 
систематизации знаний в процессе подготовки к зачетам и 
экзамену. 

Чтобы убедиться в качестве своих знаний, старайтесь ответить 
на все вопросы, выполнить упражнения и решить задачи, которые 
даны в учебнике в конце каждого раздела. Ход выполнения 
упражнений, формулировки основных законов и понятий записы-
вайте в рабочих тетрадях. Только после успешного выполнения 
этой работы вы можете быть уверены, что учебный материал ва-
ми усвоен. 

В целях повышения уровня знаний по курсу химии по воз-
можности используйте дополнительную литературу. 

Мы надеемся, что рекомендуемая в пособии единая система 
изучения всего программного материала по химии значительно 
облегчит вашу самостоятельную подготовку к урокам, консульта-
циям, зачетам и экзамену. 

Учитывая специфику изучения химии в вечерней (сменной) 
школе, вы должны на уроках, консультациях и при выполнении 
домашних заданий всегда иметь при себе как часть I, так и 
часть II учебника по химии. 



НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ 
а 

7 класс 

Г л а в а I 

ПЕРВОНАЧАЛЬНЫЕ ХИМИЧЕСКИЕ ПОНЯТИЯ 

§ 1. Предмет химии 
Повторите из курса физики § 3 «Некоторые физические понятия»1. 
Химия — наука о веществах, их свойствах, превращениях и яв-

лениях, сопровождающих эти превращения. 
Веществ очень много, и все они отличаются по свойствам. 

Например, сахар и поваренная соль — твердые кристаллические 
вещества белого цвета, но они отличаются по вкусу и раство-
римости в воде; вода и ацетон — бесцветные жидкости, но вода 
не имеет запаха, а ацетон, который вам известен как хороший 
растворитель лаков и красок, обладает характерным запахом; 
кислород и водород— бесцветные газы, однако водород в 16 раз 
легче кислорода. 

Одна из задач химии — научиться различать вещества по их 
физическим и химическим свойствам, а иногда и по фи-
зиологическому действию. Например, всем известное вещество — 
поваренную соль — можно охарактеризовать так: твердое ве-
щество белого цвета, соленого вкуса, хрупкое, растворимое 
в воде, температура плавления 801° С, температура кипения 
1465°С. Указывают и другие характерные физические свойства 
(плотность, электрическая проводимость и т .д . ) . Вещества раз-
личают и по химическим свойствам, с которыми мы ознакомим-
ся в дальнейшем. 

Другая задача химии — получение различных веществ, мно-
гих из которых в природе нет: пластмасс, некоторых мине-
ральных удобрений (суперфосфата, аммиачной селитры), ле-
карств (аспирина, стрептоцида) и т. д. Эти вещества получают 
путем различных химических превращений. 

Велика роль химической науки в создании материально-
технической базы коммунизма в СССР. Для реализации этой 
задачи необходимо, чтобы в нашей стране промышленное и 
сельскохозяйственное производство обеспечило население това-
рами потребления. Продуктивность сельскохозяйственного произ-
водства в свою очередь во многом зависит от того, как 
химическая промышленность обеспечит его минеральными удоб-
рениями и средствами защиты растений от вредителей. Не менее 

' П е р ы ш к н н А . В., Р о д и н а Н. А. Физика. Учебник для 6—7 классов. 
M., Просвещение, 1984. 
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важна роль химии в производстве строительных материалов, 
синтетических тканей, пластмассовых изделий, медикаментов. 

В Программе КПСС сказано: «Одна из крупнейших задач — 
всемерное развитие химической промышленности, полное исполь-
зование во всех отраслях народного хозяйства достижений совре-
менной химии, в огромной степени расширяющей возможности 
роста народного богатства, выпуска новых более совершенных 
и дешевых средств производства и предметов народного по-
требления». 

Ответьте на вопрос I (с. 12). 

§ 2. Вещества и их свойства 

Человек в повседневной жизни встречается с различными 
предметами: машинами, инструментами, приборами, посудой 
и т. д. Для их изготовления используются металлы и другие 
вещества. 

Одни и те же предметы часто состоят из разных веществ. 
Так, например, для изготовления труб одной и той же формы 
используются медь, свинец. Наоборот, для изготовления разных 
предметов, например электрического провода, посуды, фольги 
и т. д., используется одно и то же вещество — алюминий. 

Многие предметы или тела состоят из нескольких различных 
веществ. Так, например, в состав зерна входят крахмал, белок, 
растительные жиры и некоторые другие вещества. 

Отсюда вывод: все окружающие нас тела состоят из различ-
ных веществ. 

Известно более семи миллионов веществ, обладающих раз-
личными свойствами. 

( Свойствами называются признаки, позволяющие отличить 
одни вещества от других или установить сходство между ними. 

Из курса физики известно, что каждое чистое вещество обла-
дает определенными физическими свойствами (схема 1). 

С х е м а I 
Важнейшие физические свойства веществ 

Например, дистиллированная вода — жидкость без цвета, 
вкуса и запаха; ее плотность 1 г/см3 при + 4 °С, температура 
плавления 0°С, температура кипения 100°С; она плохо проводит 
теплоту и электрический ток. 

Из жизненного и производственного опыта вам известны 
некоторые химические свойства веществ, например способность 
угля гореть, железа ржаветь. 
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Ответьте на вопросы 2—5 (с. 12). 

§ 3. Чистые вещества и смеси 

В природе все вещества встречаются в виде смесей (схема 2). 
С х е м а 2 

Чистыми являются только такие вещества, которые обладают 
строго постоянными физическими свойствами, например дистил-
лированная вода. 

Однородными обычно называют такие смеси, в которых даже 
с помощью микроскопа нельзя обнаружить частицы других ве-
ществ, например растворы сахара или поваренной соли. 

Неоднородными принято называть такие смеси, в которых 
невооруженным глазом или при помощи микроскопа можно за-
метить частицы других веществ. 

Для химических лабораторий и промышленности часто тре-
буются чистые вещества. Существуют различные способы очист-
ки веществ, которые основаны на разделении смесей (схема 3). 

Ознакомимся более подробно с этими способами. 
Схема 3 

Основные способы разделения смесей 
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Рис. 1. Отделение железных опилок от древесных. 

Выделение веществ из неоднородной смеси отстаиванием, филь-
трованием или действием магнита. 1. Выделение веществ из неод-
нородной смеси, образованной нерастворимыми в воде вещества-
ми с различной плотностью. Этот способ основан на том, что 
входящие в состав смеси вещества не растворяются в воде 
и одно из них всплывает на поверхность. Например, железные 
опилки от древесных можно отделить, взбалтывая эту смесь 
с водой, а затем отстаивая. Железные опилки опускаются на 
дно сосуда, а древесные всплывают, и их вместе с водой 
можно слить (рис. 1, 1, 2, 3). 

[5ис. 2. Осажденне песка из смеси с Рис. 3. Фильтрование, 
поваренной солью. 



Рис. 4. Делительная воронка. Рис. 5. Бензоотделительная колонка. 

2. Выделение веществ из неоднородной смеси, образованной 
растворимыми и нерастворимыми в воде веществами. Для выде-
ления поваренной соли смесь ее с песком взбалтывают с водой. 
Поваренная соль растворяется, а песок оседает (рис. 2). Чтобы 
ускорить отделение нерастворимых частиц из раствора, смесь 
фильтруют (рис. 3). Песок остается на фильтровальной 
бумаге, а прозрачный раствор поваренной соли проходит через 
фильтр, затем полученный раствор выпаривают, чтобы выделить 
из воды растворенное вещество (поваренную соль). 

3. Выделение веществ из смеси мало растворимых друг в дру-
ге жидкостей с различной плотностью. Смеси бензина с водой, 
нефти с водой, растительного масла с водой быстро расслаи-
ваются, поэтому их можно разделить с помощью делительной 
воронки или колонки (рис. 4 и 5). Иногда жидкости с раз-
личной плотностью отделяют центрифугированием, например 
сливки от молока. 

4. Выделение веществ из неоднородной смеси магнитом. Если 
имеется, например, смесь порошков железа и серы, то их можно 
разделить при помощи магнита. 

Выделение веществ из однородной смеси кристаллизацией и 
дистилляцией. 1. Выделение веществ из однородной смеси кристал-
лизацией. Чтобы растворенное вещество, например поваренную 
соль, выделить в чистом виде из растворов, последний выпари-
вают (рис. 6). Вода испаряется, а в фарфоровой чашке оста-
ется чистая поваренная соль. Иногда применяют упаривание,' 
т .е . частичное испарение воды. В результате образуется более 
концентрированный раствор, при охлаждении которого раство-
ренное вещество выделяется в виде кристаллов. Этот способ 
очистки веществ называется кристаллизацией. 
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Рис 6. Выпаривание. Рис. 7. Дистилляция. 

2. Выделение веществ из однородной смеси дистилляцией. 
Дистилляция (перегонка) —прием разделения смесей путем ис-
парения летучих жидкостей с последующей конденсацией их 
паров. Этот способ разделения смесей основан на различии 
в температурах кипения растворимых друг в друге компонентов. 
К дистилляции относят также отгонку жидкости от твердого ве-
щества. Например, чтобы отделить медный купорос, его 
голубой раствор наливают в пробирку и нагревают (рис. 7). 
Образующиеся водяные пары конденсируются в другой про-
бирке. После продолжительного нагревания в первой пробирке 
остается чистый медный купорос, а во второй — дистиллирован-
ная вода. 

Ответьте на вопросы 6—9( с. 12). 

§ 4. Физические и химические явления 

Повторите по учебнику физики § 2 «Чем занимается физика?» 

Различные изменения, которые происходят с веществами, на-
зываются явлениями, например: испарение воды, плавление стек-
ла, сгорание топлива, ржавление металлов и т. д. Различают физи-
ческие и химические явления (схема 4). 

Признаки химических реакций. При химических реакциях ис-
ходные вещества превращаются в другие вещества, обладающие 
другими свойствами. Об этом можно судить по ряду внешних приз-
наков. К основным признакам химических реакций относятся: 
1) выделение теплоты (иногда света); 2) изменение окраски; 
3) появление запаха; 4) образование осадка; 5) выделение газа. 

Условия возникновения и течения химических реакций. Всем из-
вестно, что полено дров труднее поджечь, чем тонкую лучинку. 
Еще труднее загорается кусок угля, угольная же пыль воспламе-
ю 



Схема 4 

Явления 

физические 

Физическими называются такие 
явления, при которых не происхо-
дят Превращения одних веществ в 
другие, а обычно изменяется их 
агрегатное состояние или форма 

Плавление стекла, 
или замерзание воды 

испарение 

С химические 

Химическими называются такие 
явления, в результате которых из 
данных веществ образуются дру-
гие. Химические явления называ-
ются химическими реакциями 

Сгорание топлива, гниение орга 
нических веществ, ржавление же-
леза, скисание молока 

няется легко и сгорает очень бурно, иногда со взрывом. Чем 
это можно объяснить? Оказывается, для начала химической ре-
акции необходимо привести в тесное соприкосновение молекулы 
реагирующих веществ. Это достигается измельчением и переме-
шиванием, что значительно увеличивает площадь соприкоснове-
ния реагирующих веществ. Наиболее тонкое дробление веществ 
происходит при их растворении. Поэтому в растворах многие 
вещества вступают в химические реакции очень быстро. 

Однако измельчение и перемешивание веществ — это только 
одно из условий возникновения химической реакции. Так, напри-
мер, при перемешивании древесных опилок с воздухом при 
обычной температуре опилки не загораются. Для того чтобы 
началась химическая реакция, необходимо нагревание до опре-
деленной температуры. 

Значение физических и химических явлений. Известно, какое 
значение имеют физические явления, которые происходят вокруг 
нас. Например, выпадение дождя связано с испарением воды 
и конденсацией водяных паров. Давление водяного пара исполь-
зуется в различных паровых двигателях. В промышленном 
производстве металлам, пластмассам и другим материалам 
придают определенную форму (при штамповке, прокате) и в ре-
зультате получают многообразные предметы. 

Большое значение имеют химические реакции. Они использу-
ются для получения металлов (железа, алюминия, меди, цинка, 
свинца, олова и др.), а также пластмасс, минеральных удобре-
ний, медикаментов и т. д. Во многих случаях они служат 
источником получения различных видов энергии. При сгорании 
топлива энергия выделяется в виде теплоты, которую исполь-
зуют в быту и в промышленности. Сложные биохимические 
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процессы, протекающие в растениях, в организмах животных 
и человека, связаны с различными химическими превращениями. 

Ответьте на вопросы 10—12. 
9 1. Что изучает химия? Каковы ее важнейшие задачи и значение? 

2. Чем отличаются понятия «вещество» и «тело»? Поясните примерами. 
3. Даны следующие понятия: «железо», «микрометр», «медь», «шестерня», 

«стекло», «ртуть», «напильник», «нож», «сахар». Какие из них обозначают 
вещества, а какие — предметы? 

4. Какими сходными и отличительными свойствами обладают следующие 
вещества: а) поваренная соль и сахар; б) уксусная кислота н вода? 

5. На основе производственного опыта и используя дополнительную лите-
ратуру сравните свойства меди и серы, заполнив таблицу. 

Характерные свойства Медь Сера 

Электрическая проводимость 
Теплопроводность 
Металлический блеск 
Цвет 
Плотность 
Температура плавления 
Ковкость 

6. Пользуясь приведенной ниже схемой, запишите в тетрадях примеры 
однородных и неоднородных смесей. Ответ поясните. 

Смеси 
/ \ 

однородные: неоднородные: 

7. Даны смеси: а) спирта и воды; б) речного песка и сахара; в) медных 
и железных опилок; г) воды и бензина. Как разделить эти смеси? Поясните, 
на каких свойствах основано разделение этих веществ. 

8. Можно ли фильтрованием выделить из раствора поваренную соль? 
Почему? 

9. Дана смесь поваренной соли с песком и водой. Как из нее выделить 
поваренную соль и песок? Какие свойства отдельных компонентов смеси при 
этом учитываются? 

10. Зарисуйте в тетради таблицу и заполните ее примерами на основе 
личного производственного и жизненного опыта. 

Примеры явлений 
Значенне в жизни и на производстве 

физических химических 

Значенне в жизни и на производстве 

11. Какие из перечисленных явлений относятся к физическим, а какие — 
к химическим: а) ржавление железа; б) замерзание воды; в) горение бензина; 
г) плавление алюминия? Поясните. 

12. Каковы условия возникновения и течения химических реакций? Пояс-
ните на конкретных примерах. 

§ 5. Молекулы и атомы 
Повторите по учебнику физики раздел «Первоначальные сведения о строе-

нии вещества». 
Возникновение представлений об атомах и молекулах. Древ-

негреческий философ Демокрит 2500 лет назад высказал мысль 
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о том, что все тела в природе 
состоят из мельчайших, неви-
димых, непроницаемых, не-
делимых, вечно движущихся 
частиц — атомов. В переводе 
«атом» означает «неделимый». 
Позднее, в средние века, уче-
ние об атомах преследовалось 
религией, которая тормозила 

Рис. 8. Аппарат для разложения воды, развитие науки в целом и хи-
мии в частности. 

Учение о молекулах и 
атомах было разработано в середине XVIII в. великим рус-
ским ученым Михаилом Васильевичем Ломоносовым (1711 — 
1765). Он утверждал, что тела в природе состоят из кор-
пускул (молекул), в состав которых в свою очередь входят 
элементы (атомы). Многообразие веществ ученый прозорливо 
объяснял соединением разных атомов в молекулах и различным 
расположением атомов в них. Удивительно верной и смелой 
для того времени оказалась мысль М. В. Ломоносова о том, 
что некоторые корпускулы (молекулы) могут состоять из одина-
ковых элементов (атомов). Учение об атомах получило дальней-
шее развитие в трудах известного английского ученого Джона 
Дальтона (1766—1844). 

Можно ли опытным путем доказать, что молекулы состоят 
из атомов? 

То, что атомы действительно существуют, подтверждают 
многие химические реакции. Так, например, при пропускании 

Рис. 9. Схема распада молекул воды и 
образования молекул кислорода и 

водорода. 



постоянного тока через воду (рис. 8) в одной из трубок прибора 
собирается газ, в котором тлеющая лучинка ярко вспыхива-
ет. Это кислород. В другой трубке собирается вдвое больше 
газа, который от зажженной лучинки загорается. Это водород. 
Объясняется это явление следующим образом. Мельчайшая части-
ца воды — молекула — состоит из двух атомов водорода и од-
ного атома кислорода. При пропускании постоянного тока через 
воду ее молекулы распадаются и образуются химически не-
делимые частицы — атомы кислорода и водорода. Затем атомы 
соединяются по два и из двух молекул воды образуются одна 
двухатомная молекула кислорода и две — водорода (рис. 9). 

Некоторые представления об атомах и молекулах, высказан-
ные М. В. Ломоносовым за полвека до Д. Дальтона,- оказались 
более достоверными, научными. Например, английский ученый 
категорически отрицал возможность существования молекул, 
состоящих из одинаковых атомов. Его взгляды отрицательно ска-
зались на развитии химической науки. 

Учение о молекулах и атомах окончательно было признано 
только в 1860 г. на Всемирном съезде химиков в Карлсруэ. 

Молекулы и атомы. Из курса физики вам уже известно, что 
многие вещества состоят из молекул1, а последние — из атомов. 

{ Молекулы — это мельчайшие частицы вещества, состав кото-
рых и химические свойства такие же, как у данного вещества. 

Молекулы — предельный результат механического дробления 
вещества. 

Атомы — это мельчайшие химически неделимые частицы, из 
которых состоят молекулы. 

Молекулы, в отличие от атомов, являются химически делимы-
ми чцстицами. 

Ответьте на вопросы 1—8 (с. 19). 

§ 6. Простые и сложные вещества 

В химии известны вещества, молекулы которых способны 
разлагаться с образованием двух или нескольких других ве-
ществ. К ним, например, относится вода (с. 56). Вода — 
сложное вещество (рис. 9). 

Кислород, водород и некоторые другие вещества нельзя хими-
чески далее разложить. Это простые вещества. 

Молекулы простых веществ состоят из атомов одного вида, 
а молекулы сложных веществ — из атомов разного вида 
(схема 5). 

Например, молекулы кислорода (простое вещество) состоят 
только из атомов кислорода, а молекулы воды (сложное вещест-
во) — из атомов водорода и кислорода (рис. 9). 

1 Вещества могут состоять и из отдельных атомов н других частиц, с которы-
ми вы ознакомитесь позднее. 
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С х е м а 5 

Ответьте на вопросы 9 и 10 (с. 19). 

§ 7. Химические элементы и их знаки 
Химические элементы. В химии, кроме терминов «атом» и «мо-

лекула», часто употребляют понятие «элемент». Что общего и чем 
эти понятия отличаются? 

Химический элемент — это атомы одного и того же вида1. 
Так, например, все атомы водорода — это элемент водород; 

все атомы кислорода и ртути — соответственно элементы кисло-
род и ртуть. В настоящее время известно 107 видов атомов, т. е. 
107 химических элементов. 

Понятия «химический элемент», «атом», «простое вещество» 
различны. 

Химический элемент — это не один какой-то отдельный атом, 
а все вообще атомы одного вида. Пользуясь понятием «хими-
ческий элемент», атомам дают такое определение: атом — мель-
чайшая частица химического элемента (с. 14). 

Отличить понятия «химический элемент» и «простое веще-
ство» можно при сравнении свойств простых и сложных ве-
ществ. Например, простое вещество — кислород — бесцветный 
газ, необходимый для дыхания, поддерживающий горение. Мель-
чайшая частица простого вещества кислорода — молекула — со-
стоит из двух атомов. Кислород входит также в состав оксида 
углерода (угарный газ) и воды, что схематически показано на 
рисунках 9 и 10. Однако в состав воды и оксида углерода 
входит химически связанный кислород, который не обладает 
свойствами простого вещества, в частности он не может быть 

1 Более точное определение понятия «химический элемент» дано на стра-
нице НО. 

15 



родом, входящим в состав 
молекулы воды, а свободным, 
растворенным в ней. Поэтому, 
когда речь идет о составе 
каких-либо химических сое-
динений, следует понимать, что 
в эти соединения входят не 
простые вещества, а атомы 
определенного вида, т. е. 
соответствующие элементы. 

При разложении сложных 
веществ атомы могут выде-
ляться в свободном состоянии 
и, соединяясь, образовывать 
простые вещества. Простые 
вещества состоят из атомов 
одного элемента. 

Различие понятий «химиче-
ский элемент» и «простое веще-

ство» подтверждается и тем, что один и тот же элемент может 
образовать несколько простых веществ. Например, атомы эле-
мента кислорода могут образовать двухатомные молекулы кисло-
рода и трехатомные — озона (с. 151). Кислород и озон — совер-
шенно различные простые вещества. Этим объясняется тот факт, 
что простых веществ известно гораздо больше, чем химических 
элементов. 

Знаки химических элементов. По предложению шведского хи-
мика Й. Берцелиуса (1779—1848) химические элементы обознача-
ют начальной или начальной и одной из последующих букв латин-
ского названия элемента. Водород (лат. hydrogenium — гидро-
гениум) обозначается буквой Н, ртуть (лат. hydrargyrum — 
гидраргирум) — буквами Hg и т. д. (табл. 1). 

Эти буквы латинского названия элементов приняты за хими-
ческие знаки, или химические символы. 

Рис. 10. Молекула оксида углерода — 
мельчайшая частица сложного вещест-
ва. Атомы углерода и кислорода — 
мельчайшие частицы соответствующих 
элементов. Молекула кислорода — мель-

чайшая частица простого вещества. 

использован для дыхания. 
Рыбы, например, дышат не 
химически связанным кисло-

Химический символ обозначает 
1) Название химического элемента: 

2) Один атом данного элемента: 

3) Относительную атомную массу дан-
ного элемента (с. 18): 

О 
кислород 

один атом 
кислорода 

>4,(0) = 16 

Fe 
железо 

один атом 
железа 

/I r(Fe) =56 

Если требуется обозначить не один, а несколько атомов, то 
перед химическим знаком ставят соответствующую цифру — 
коэффициент (с. 22). Например, три атома водорода — ЗН, 
пять атомов кислорода — 50. 

< Численное значение массы нескольких атомов элемента опре-
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деляют умножением численного значения относительной атомной 
массы на соответствующий коэффициент. Например, масса трех 
атомов железа (3Fe) составляет 56-13 = 168. 

Химический символ отражает и другие важные величины, с 
которыми ознакомимся в дальнейшем. 

Металлы и неметаллы. Химические элементы делят на металлы и 
неметаллы. Все металлы в свободном состоянии, т. е. в виде про-
стых веществ, имеют ряд общих свойств. Некоторыми одинако-
выми свойствами обладают также все неметаллы. По каким 
характерным признакам металлы в виде простых веществ от-
личаются от неметаллов? Ответ на этот вопрос дает схема 6. 

Дальше (с. 84) мы убедимся, что существуют элементы с про-
межуточными свойствами. 

« 
Ответьте на вопросы 11 —13 (с. 19). _ Схема 6 

§ 8. Относительная атомная масса 
Хотя массы атомов очень малы, их числовые значения опре-

делены с большой точностью. Масса самого легкого ато-
ма (та) — водорода — составляет: 

/па (H) = 0,000 ООО ООО ООО ООО ООО ООО ООО 001 663 кг = 
= 1,66 • 10 27 кг = 1,66 • IO"24 г 

Атом кислорода примерно в шестнадцать раз тяжелее; его 
масса равна: 

та(О) = 0,000 000 000 000 000 000 000 000 026 608 кг = 
= 2,66 • Ю-26 кг = 2,66 • Ю-2 3 г 

Пользоваться такими числами неудобно. Поэтому для изме-
рения атомных и молекулярных масс применяют так называемую 
атомную единицу массы (а. е. м.). 

Атомная единица массы — это ' /1 2 массы атома углерода, 
масса которого 12 а. е. м. Вечррняя (сменнпя) средняя 

обще-; разо школа 1? 
Рзславдь • ' ~ 



Масса атома углерода равна: 
m a(С) = 0,000 ООО ООО ООО ООО ООО ООО 02 г = 2,0 • 10 23 г = 

, = 2 , 0 - I O " 2 6 кг 
J J от этого числа равна: 

2 ,0 ^ 0 " " кг = 1,66 . IO"27 кг = 1,66 - IO"24 г 

Следовательно, 1 а. е. м. составляет 1,66 • 10~24 г. 
Сравнивая массы атомов элементов с 1 а. е. м., находят чис-

ленные значения, названные относительными атомными массами. 
Относительной атомной массой элемента называют отношение 

массы атома данного элемента к 1 /12 массы атома углерода. 
Относительная атомная масса безразмерна и обозначается 

Ar (индекс «г» — начальная буква английского слова relative, 
что в переводе означает «относительный»). Например, для 
кислорода: _ 2,66 • ю - 2 3 г 

Л г _ 0,166- кг44 г - | Ь 

Безразмерную величину относительной атомной ма.ссы следу-
ет отличать от истинной массы атомов, выраженной в а. е. м., 
например: m . ( H ) = J а . е. м, ЛГ(Н) = 1 

т . ( О ) = 16 а. е. м., Л г (0 ) = 16 
Относительные атомные массы важнейших элементов приве-

дены в табл. 1. 
Т а б л и ц а I. Названия, химические знаки и относительные 

атомные массы (округленные) важнейших элементов 

Название элемента Химический знак Относительная 
атомная масса 

Произношение 
химического знака 

Азот N 14 Эн 
Алюминий Al 27 Алюминий 
Барий Ba 137 Барий 
Бор В 11 Бор 
Бром Br 80 Бром 
Водород H 1 Аш 
Железо Fe 56 Феррум 
Золото Au 197 Аурум 
Иод I 127 Иод 
Калий К 39 Калий 
Кальций Ca 40 Кальций 
Кислород О 16 О 
Кремний Si 28 Силициум 
Магний Mg 24 Ma гний 
Марганец Mn 55 Марганец 
Медь Cu 64 Купрум 
Натрий Na 23 Натрий 
Ртуть Hg 201 Гидраргирум 
Свинец Pb 207 Плюмбум 
Сера S 32 Эс 
Серебро Ag 108 Аргентум 
Углерод С 12 He 
Фосфор P 31 Пэ 
Фтор F 19 Фтор 
Хлор Cl 35,5 Хлор 
Цинк Zn 65 Цинк 
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Ответьте на вопросы 14—16. 

1. Охарактеризуйте роль М. В. Ломоносова и Д. Дальтона в создании 
атомно-молекулярного учения. 

2. Какие опыты вам известны (из курса физики и химии), подтверждаю-
щие следующие положения: а) вещества состоят из молекул; б) молекулы 
состоят из атомов? 

3. Из курса физики вам известно явление диффузии. Приведите примеры 
и объясните это явление в свете учения о молекулах. 

4. Чем отличаются понятия «атом» и «молекула»? 
5. Как учение о молекулах объясняет физические явления? Приведите 

конкретные примеры. 
6. Почему для объяснения химических явлений следует руководствоваться 

понятием не только о молекулах, но и об атомах? 
7. На основе представлений об атомах и молекулах объясните процесс 

разложения воды. 
8. При кипении вода испаряется, а при действии постоянного тока — разла-

гается. Поясните эти явления. 
9. Какие вещества называются простыми и какие — сложными? Из ниже-

перечисленных названий выпишите отдельно названия простых и сложных 
веществ: кислород, вода, ртуть, оксид меди (черный), железо, водород, сульфид 
железа, оксид ртути. 

10. Как можно доказать, что кислород, ртуть н водород—простые веще-
ства, а вода — сложное вещество? 

11. Что называется химическим элементом? Чем различаются понятия 
«химический элемента, «простое вещество», «атом»? Ответ подтвердите при-
мерами. 

12. При разложении сложного вещества образуются оксид меди и вода. 
Какие элементы входят в состав этого вещества? 

13. Что такое химические знаки, или символы? Что называется коэффи-
циентом? Даны символы следующих элементов и указаны коэффициенты: 
5С, 5Н, О, 2"Hg, 3Cu, 4S, 3Fe. Начертите в тетрадях таблицу и заполните ее 
по указанному ниже образцу. 

Символ элемента 
и коэффициент 

Название 
химического элемента 

Число атомов 
данного элемента 

Масса 
(в а. е. м.) 

5С Углерод 5 12 • 5 = 60 

14. Что называется атомной массой и в каких единицах она измеряется? 
Напишите химические знаки и атомные массы водорода и серы. Определите, 
во сколько раз атом серы тяжелее атома водорода и атома кислорода. 

15. Почему для измерения атомных масс приняты не обычные единицы 
измерения масс (мг, г, кг), а атомные единицы массы а.ё.м.? 

16. Могут ли в состав какой-либо молекулы входить следующие массы 
кислорода и серы: а) 8 а.е.м.; б) 16 а.е.м.; в) 64 а.е.м.; г) 24 а.е.м.? Дайте 
объяснения. 

§ 9. Постоянство состава веществ 
Смеси н соединения. Если тщательно смешанные порошки же-

леза и серы насыпать в стакан с водой, то порошок железа 
опускается на дно, а порошок серы всплывает. При действии на 
смесь этих веществ магнитом железный порошок притягивается 
к магниту, а сера нет. Опыты доказывают, что сера и железо 
в смеси сохраняют свои свойства. 

Совершенно иной результат получается, если смесь порошка 
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серы массой 4 г и железа 
массой 7 г нагревают в про-
бирке до начала химической 
реакции (рис. 11). Далее 
реакция идет за счет выделя-
ющейся теплоты. После ох-
лаждения пробирку с веще-
ством разбивают, содержимое 
измельчают и с порошком 
проделывают такие же опыты, 
как со смесью порошка серы 
и железа. На образовавшееся 
в результате реакции веще-
ство магнит не действует. 
Полученный порошок в воде 
не разделяется на серу и 
железо. Этот опыт показывает, 
что в результате реакции 
получилось новое вещество — 

сульфид железа с характерными для него свойствами. 
Если для получения сульфида железа взять железо массой не 

7 г, а 10 г (на 4 г серы), то после реакции железо массой 
3 г останется непрореагировавшим. Это свидетельствует о том, 
что железо и сера реагируют только в определенных массовых 
соотношениях. Такие же постоянные массовые отношения соблю-
даются между элементами и в других реакциях. 

Из проделанных опытов можно сделать вывод, что смеси рез-
ко отличаются от соединений (табл. 2). 

Т а б л и ц а 2 

Смеси Соединения 

1. Вещества можно смешать в лю-
бых массовых отношениях, т. е. состав 
смесей переменный 

2. Входящие в состав смесей ве-
щества сохраняют все свои свойства 

3. Вещества, входящие в состав 
смеси, можно разделить физическими 
способами 

4. Механическое смешивание ве-
ществ не сопровождается выделением 
теплоты или другими признаками хи-
мических реакций 

1. Состав соединений строго по-
стоянный 

2. Входящие в состав соединений 
вещества свои свойства не сохраняют, 
так как образуется новое вещество, 
с другими свойствами 

3. Химические соединения можно 
разделить только с помощью химиче-
ских реакций 

4. Об образовании химических со-
единений можно судить по признакам 
химических реакций 

Ответьте на вопросы 1—3 (с. 24). 
Постоянство состава веществ. Ha опыте мы убедились, что 

состав сульфида железа постоянный. Постоянным составом об-
ладают большинство химических соединений1. 

1 В настоящее время известны также соединения с переменным составом. 
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Положение о постоянстве состава было сформулировано 
французским ученым Ж- Прустом в начале XIX столетия. В на-
стоящее время эта формулировка читается так: 

каждое химически чистое вещество независимо от места нахож-
дения и способа получения имеет один и тот же постоянный состав. 

Более глубокое представление о постоянстве состава дает уче-
ние об атомах и молекулах. Согласно этому учению чистые 
вещества состоят из одинаковых молекул. Например, в молекулу 
воды входят два атома водорода и один атом кислорода. Если 
вспомнить относительные атомные массы кислорода (16) и во-
дорода (1), то легко можно определить, что состав молекул 
воды выражается массовым отношением 1 : 8. Состав молекул 
может измениться только на целое число атомов, но в таком 
случае образуется совершенно другое вещество с другими свой-
ствами. Так, например, кроме молекул воды, существуют и та-
кие молекулы, в состав которых входят два атома водорода 
и два атома кислорода, т. е. имеющие состав 1 : 16. Такое ве-
щество называется пероксидом водорода; оно обладает совер-
шенно другими свойствами, чем вода. 

Теоретическое и практическое значение постоянства состава 
заключается в том, что на его основе состав веществ можно 
выразить при помощи химических знаков. Рассмотрим это на 
конкретном примере. Нам известно, что железо соединяется 
с серой в массовых отношениях 7 :4 . Зная относительные 
атомные массы железа и серы, можно вычислить, в каких атом-
ных отношениях атомы этих элементов взаимно связаны в 
сульфиде железа: 

7 мае. ч. железа соединяется с 4 мае. ч. серы 
56 мае. ч. железа, соединяется с х мае. ч. серы 

7:56 = 4 : * 

х = —j— = 32 
Так как относительная атомная масса серы 32, а железа — 

56, то в сульфиде железа на один атом железа приходится один 
атом серы, т. е. состав сульфида железа можно выразить форму-
лой FeS, что является его химической формулой. Подобным 
образом выводятся химические формулы и других веществ. 

На основе постоянства состава можно производить различные 
практические расчеты. 

Задача. Сколько потребуется серы, чтобы она без остатка со-
единилась с железными опилками массой 2,8 кг, если эти эле-
менты соединяются в массовых отношениях 4 : 7? 

Р е ш е н и е . 
7 кг железа реагируют с 4 кг серы 

2,8 кг » » с х кг серы 
7:2,8 = 4:х 

4 - 2 , 8 . с X = J— кг = 1 ,о кг 
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Ответ. Потребуется 1,6 кг серы. 
Ответьте ня вопросы и рыполгите упражнения 4—7 (с. 24). 

§ 1С. Химические формулы. 
Относительная молекулярная масса 
Химические формулы. На основе постоянства состава вещес-в 

можно вычислить соотношения атомов в веществе и выразить его 
состав с помощью химических знаков. Напримео, Е ссстав суль-
фида железа на один атом желеьа приходится один атсм се-
ры (с. 21), поэтому химическая формула вещества FeS. E молеку-
ле воды водород соединен с кислородом в массовых отно-
шениях 1 : 8 (с. 21). По аналогии с сульфщом железа можно 
определить химическую формулу Е О Д Ы — H2G. 

Числа, которые показывают, сколько агомов содержится в мо-
лекуъе, называются индексами. Так, например, цифра 2 у водоро-
да в химической формуле воды является индексом. 

Состав вещества мож\ ю отразить посредством химических 
знаков и индексов; такое выражение позывается химической 
формулой. Следовательно, обозначения FeS и H2O — химиче-
ские формулы сульфида железа и ьоды. Читаются эти формулы 
так: феррум-эс и аш-двч-о. Молекулы кислородг и водорода 
состоят из двух атомов. Поэтому их состав выражается форму-
лами O2. H2 (о-дьа, аш-два). Индекс «1» в химических форму-
лах не пишут 

Если требуется обозначить нзсколько молекул, тогда перед 
химической формулой ставят соответствующее число, например: 
5 Н , 0 (пять аш-два-о). Числа, стоящие перед химическими фор-
мулами (или перед химическими знаками), называются коэффи-
циентами (рис. 12). 

На рисунке 12 изображен 
ную формулу воды с коэффи-
циентом 5(5H2G) следует пони-
мать так: в пяти молекулах 
воды содержится десять ато-
мов водорода и пять гтомов 
кислорода. 

Относительная молекуляр-
ная масса. Массы молекул, 
так же как массы атомов, вы-
ражают E атомных единииах 
массы. 

Молекулярной массой ее 
щества назь"'г1ется масса моле-
кулы, выраженная в атомных 
единицах массы. 

Oi госительной молекуляр-
ной массой вещества называют 
угношениё массы молекулы 

' ' ... . / / • » 
U Коэффициенты 
Ss >у 

I HCuC] I 

( SHzO •й -

I SFeCT 
\ 

Рис 12. Коэффициенты и индексы. 
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данного вещества к '/12 массы атома углерода, масса которого 
12 а. е. м. „ 

Пользуясь химическими формулами, производят различные 
расчеты. Рассмотрим, как по химическим формулам вычисляют 
относительную молекулярную массу, отношение масс атомов 
элементов в сложном веществе, массовые доли элементов. 
И наоборот: если даны массовые доли элементов, то можно выве-
сти химическую формулу. 

Задача 1. Вычислите относительную молекулярную массу сер-
ной кислоты, химическая формула которой H2SO4 (аш-два-эс-
о-четыре). 

Р е ш е н и е . Для вычисления относительной молекулярной 
массы необходимо суммировать относительные атомные массы 
элементов, образующих соединение: 

M r(H2SO4) = 1 • 2 + 3 2 + 1 6 - 4 = 98 
О т в е т . Относительная молекулярная масса серной кисло-

ты 98. 
Задача 2. Вычислите массовые отношения элементов в серной 

кислоте. 
Р е ш е н и е . Зная относительные атомные массы элементов 

и число атомов, входящих в состав химического соединения, 
можно определить массовые соотношения этих элементов: 

Н : S : 0 = 2 : 3 2 : 6 4 = 1 : 16:32 
1 + 16 + 32 = 49 

Это означает, что на 49 мае. ч. серной кислоты прихо-
дится 1 мае. ч. водорода, 16 мае. ч. серы и 32 мае. ч. кислорода. 
Массовые части можно ,измерить любыми единицами (г, кг, 
т) . Так, 49 г серной кислоты содержат 1 г водорода, 16 г серы 
и 32 г кислорода. 

Задача 3. Определите массовые доли элементов в серной 
кислоте и выразите их в процентах. 

Понятие «массовая доля элемента» — это отношение массы 
атомов элемента к массе молекулы данного вещества. При ум-
ножении массовых долей на 100 можно выразить состав вещест-
ва в процентах. 

Если масса молекулы серной кислоты составляет 98 а. е. м., 
а масса содержащихся в ней водорода — 2 а. е. м., серы — 
32 а. е. м. и кислорода — 64 а. е. м., то массовые доли элемен-
тов в серной кислоте будут равны: 

водорода: 9g I' = ° ' 0 2 ' и л и 2 % 

Я9 я р м 
с е р ы : 9 8 = 0 ' 3 3 ' и л и 3 3 % 

64 а. е. м. „ „ г . . „ , 

кислорода: 9 8 а е м = 0,65, или 65% 
Таков же состав серной кислоты любой массы. 
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Теперь можно выяснить, что обозначает химическая фор-
мула. Рассмотрим это на примере воды и сульфида железа. 

1. Название вещества: 
H2O FeS 

вода сульфид 
железа 

2. Одна молекула данного вещества: 
H2O FeS1 

3. Качественный состав: 
В состав воды входят В состав сульфида железа 
элементы водород и входят элементы железо и 
кислород сера 
4. Относительная молекулярная масса: 

M r(H2O) = 1 . 2 + 16 = 18 
M r(FeS) = 5 6 + 3 2 = 88 

5. Массовые соотношения элементов в данном веществе: 
2Н : 0 = 2 : 1 6 = 1 : 8 
Fe : S = 56 : 32 = 7 : 4 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 8—13. 

• 1. По каким признакам отличаются химические соединения от смесей? 
Охарактеризуйте их. 

2. Сравните атомные массы железа и серы и поясните, почему эти эле-
менты соединяются в массовых отношениях 7:4. 

3. Охарактеризуйте реакцию взаимодействия железа с серой в свете 
учения об атомах и молекулах. 

4. Кем и когда была сформулирована закономерность о постоянстве со-
става вещества? Дайте определение и поясните сущность этой закономерности 
с точки зрения учения об атомах и молекулах. 

5. Водород соединяется с серой в массовых отношениях 1:16. Пользуясь 
отиоснтельными атомными массами этих элементов, выведите химическую 
формулу сероводорода. Какое значение имеет постоянство состава веществ 
для выведения химических формул? 

6. Зная относительные атомные массы элементов, составьте химическую 
формулу сульфата меди, если массовые отношения в нем меди, серы и кисло-
рода соответственно равны 2:1:2. , 

7. Какое значение имеет постоянство состава в науке и на практике? 
Поясните примерами. 

8. Что показывает химическая формула? Приведите примеры. 
9. Можно ли выразить массы сульфида железа в следующих числах (а.е.м.): 

а) 44; б) 176; в) 150; г) .264? Почему? 
10. Напишите химические формулы веществ, если известно, что в состав 

их входят: а) атом железа и три атома хлора; б) два атома алюминия и три 
атома кислорода; в) атом кальция, атом углерода и три атома кислорода. 
Вычислите относительные молекулярные массы данных веществ. 

11. Вычислите массовые доли элементов и их содержание в процентах: 
1) в сульфате меди CuSO4; 2) в оксиде железа Fe2O3; 3) в азотной кисло-
те HNO3. 

12. Что означают следующие записи: 4Н, 2Н2, HgO, 5FeS, 3H2SO,? 

1 В этом случае вещество имеет немолекулярное строение (с. 28 и 29) и понятие 
«молекула» применяется условно. 
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13. По образцу, приведенному на странице 24, поясните, что обозначают 
следующие химические формулы: HgO, O2, H2, H2SO4, CuO. 

§ 11. Валентность химических элементов 
Понятие о валентности. Химические формулы можно вывести 

на основании данных о составе веществ. Однако чаще всего 
при составлении химических формул учитываются закономерно-
сти', которым подчиняются элементы, соединяясь между собой. 
Чтобы понять сущность этих закономерностей, следует ознако-
миться со свойством атомов, которое называется валентно-
стью. Для вывода понятия «валентность» рассмотрим хими-
ческие формулы некоторых соединений, содержащих водород 
и кислород: 

HCl H2O H3N CH4 
хлороводород вода аммиак метан 

Cl2O7 P2O5 CO2 
окенд хлора (VII)1 оксид фосфора (V) оксид углерода (IV) 

Как видно из приведенных примеров, атомы элементов хлора, 
кислорода, азота, углерода обладают свойством присоединять 
не любое, а только определенное число атомов водорода и 
кислорода. Таким же свойством обладают и другие элементы 
в различных соединениях. 

I Валентность — это свойство атомов элемента присоединять 
определенное число атомов других элементов. 

Атомы водорода не могут присоединять более одного атома 
другого элемента, поэтому валентность водорода принята за 
единицу. Валентность же̂  других элементов можно выразить 
числом, показывающим, сколько атомов водорода может 
присоединить к себе атом данного элемента. Например, в молеку-
ле хлороводорода атом хлора присоединил к себе один атом 
водорода, следовательно, хлор одновалентен. Валентность 
кислорода равна двум (II), ибо его один атом присоединяет 
два атома водорода. Азот в молекуле аммиака трехвалентен 
(III), а углерод — четырехвалентен (IV). 

Валентность элементов определяют также по кислороду, 
который обычно двухвалентен. Например, ртуть Hg и медь Cu 
образуют оксиды HgO и CuO. Так как кислород двухвалентен 
и в этих оксидах на один атом элемента приходится по од-
ному атому кислорода, то ртуть и медь тоже двухвалентны. 

Ответьте на вопросы 1—4 (с. 29) -

§ 12. Определение валентности элементов 
по формулам их соединений. 
Составление химических формул по валентности 
Определение валентности элементов по формулам их соедине-

ний. Зная формулы веществ, состоящих из двух элементов, и 
1 В скобках римскими цифрами указана валентность данного элемента. 
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валентность одного из них, можно определить валентность 
другого элемента. Например, если дана формула оксида меди 
CuO, то валентность меди можно определить следующим 
способом. Валентность кислорода равна двум, а на один атом 
приходится один атом меди, следовательно, валентность меди 
тоже равна двум. 

Несколько сложнее определить валентность по формулам, 
содержащим не один, а несколько атомов двух различных 
химических элементов. Например, чтобы определить валентность 
железа в оксиде железа Fe2O3, рассуждают так. Валент-
ность кислорода равна двум. Но так как в данной молекуле 
содержатся три атома кислорода, то общее число валентно-
стей всех трех атомов кислорода равно шести ( 2 * 3 ) . Эти 
шесть валентностей приходятся на два атома железа. Следова-
тельно, на один атом железа приходится три единицы ва-
лентности ( 6 : 2 ) . 

Приведенные примеры позволяют вывести простое правило: 

I число единиц валентности всех атомов одного элемента 
должно быть равно числу единиц валентности всех атомов 
другого элемента. 

Эти рассуждения дают возможность использовать ниже-
приведенную схему при определении валентности элементов 
по формулам. 

1. Пишут химическую формулу вещества и отмечают ва-
лентность известного элемента: 

и I и и 
CuO H2S SO3 Fe2O3 

2. Находят и записывают общее число валентностей дан-
ного элемента: 

ш и ш ш 
Il I II II 

CuO H2S SO3 Fe2O3 

3. Вычисляют и проставляют над химическими знаками ва-
лентность второго элемента. Для этого общее число валентно-
стей делят на индекс второго элемента: 

№ № EI 
и и I и VTii MI и 

CuO H2S SO3 Fe2O3 

При определении валентности элемента по формуле сле-
дует помнить, что: 1) значение валентности не может быть 
числом дробным; 2) числовое значение валентности не бывает 
больше восьми; 3) некоторые химические элементы имеют пере-
менную валентность. 

Составление химических формул по валентности. Чтобы со-
ставлять химическую формулу, необходимо знать валентности 
элементов, образующих данное соединение. Валентности некото-
рых важнейших элементов даны в таблице 3. 
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Т а б л и ц а 3. Валентность атомов некоторых элементов 
в химических соединениях 

Валентность Элементы Примеры формул кислородных 
соединений 

Э/, 
I 

и 

H I 

Эл 
I и I I 

I I и I I I 

I I и I V 

H L и V 

I I , I L I и V I 

I I , I V и V I 

ементы с постоянной вален 
Н, Na, К, Li 
О, Be, Mg, Ca, Ba, Zn 
Al, В 

ементы с переменной вален 
Cu 
Fe, Со, Ni 
Sn, Pb 
P 
Cr 
S 

ТНОСТЬЮ 

H2O, Na2O 
MgO, CaO 
AI2O3 

тностыЬ 
Cu2O1 CuO 
FeO, Fe2O3 
SnO, SnO2 
PH3, P2O6 
CrO, Cr2O3, CrO3 
H 2 S , SO2, SO3 

При составлении химических формул следует пользоваться 
нижеприведенной схемой. 

1. Пишут рядом химические знаки элементов, которые вхо-
дят в состав соединения: 

КО AlCl AlO 
2. Над знаками химических элементов проставляют их ва-

лентность: 
I II III I IH II 

КО AlCl AlO 
3. Определяют наименьшее кратное чисел, выражающих ва-

лентность обоих элементов: 
Щ • GS [Ц 

I и in I H I и 
ч КО AICl AlO 

4. Делением наименьшего кратного на валентность соответ-
ствующего элемента находят индексы (индекс «1» не пишут): 

El № № 
I и in I in и 

K2O AlCl3 Al2O3 

При составлении химических формул элементов с перемен-
ной валентностью рядом с названием вещества пишут в скоб-
ках цифру, показывающую валентность данного элемента в 
этом соединении. Например, оксид меди (II) — CuO, оксид 
. ,\ци ( I ) — C u 2 O , хлорид железа (II) — FeCI2, хлорид желе-
за (III) — FeCl3. 

Выполните упражнения 5—8 (с. 29). Решите задачи I и 2 (с. 29). 

§ 13. Атомно-молекулярная теория 
Мы уже знаем, что многие вещества состоят из молекул, 

а молекулы — из атомов (с. 14). Учение об атомах и молекулах 
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объединяется в атомно-молекулярную теорию. На странице 13 
уже было сказано, что основы этой теории были разработаны 
великим русским ученым М. В. Ломоносовым. С тех пор прошло 
более двухсот лет, и эта теория получила дальнейшее развитие. 
Так, например, теперь нам известно, что не все вещества со-
стоят из молекул. Многие из них состоят из атомов, а некото-
рые— из ионов (с. 124). Большинство веществ, с которыми мы 
встретимся в курсе неорганической химии, имеют немолекуляр-
ное строение. В отличие от веществ с молекулярным строе-
нием, они, как правило, имеют высокие температуры плавления 
(например, сульфид железа (II) FeS). 

Однако относительные . молекулярные массы вычисляются 
как для веществ с молекулярным, так и для ' веществ с не-
молекулярным строением. Для последних понятия «молекула» и 
«относительная молекулярная масса» употребляются условно. 

Основные положения атомно-молекулярной теории в свете 
современных представлений можно сформулировать так: 

1. Существуют вещества с молекулярным и немолеку-
лярным строением. 

2. У веществ с молекулярным строением все молекулы оди-
наковые, но они отличаются от молекул других веществ. 

3. Между молекулами имеются промежутки, размер которых 
Зависит от агрегатного состояния вещества и температуры. 
Расстояния между молекулами газов больше. Этим объясня-
ется их легкая сжимаемость. Труднее сжимаются жидкости, 
где промежутки между молекулами значительно меньше. 
В твердых веществах промежутки между молекулами еще мень-
ше, поэтому они почти не сжимаются. 

4. Молекулы находятся в непрерывном движении. Скорость 
движения молекул зависит от температуры. С. повышением тем-
пературы скорость движения молекул возрастает. 

5. Между молекулами существуют силы взаимного при-
тяжения и отталкивания, значение которых зависит от агре-
гатного состояния веществ. В наибольшей степени эти силы 
выражены в твердых веществах, в наименьшей — в газах. 

6. Молекулы состоят из еще более мелких частиц — ато-
мов, которые, как и молекулы, находятся в непрерывном 
движении. 

7. Атомы одного вида отличаются от атомов другого вида 
массой, размерами и свойствами. 

8. При физических явлениях молекулы сохраняются, при 
химических — разрушаются. 

9. У веществ с молекулярным строением в твердом состоянии 
в узлах кристаллических решеток (с. 130) находятся молекулы. 
Связи между молекулами в узлах кристаллической решетки 
слабые и при небольшом нагревании легко разрываются. 
Поэтому вещества с молекулярным строением имеют низкие 
температуры плавления. 

10. У веществ с немолекулярным строением в узлах кри-
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сталлических решеток находятся атомы или ионы (с.129). Между 
этими частицами существуют сильнее связи, для разрушения 
которых требуется много энергии. 

Объяснение физических и химических явлений с точки зрения 
атомно-молекулярного учения. Атомно-молекулярное учение дает 
возможность обосновать физические и химические явления. 
Так, например, процесс диффузии, знакомый вам из курса 
физики, объясняется способностью молекул (атомов, частиц) 
одного вещества проникать между молекулами (атомами, части-
цами) другого вещества. Это происходит потому, что молекулы 
(атомы, частицы) находятся в непрерывном движении и между 
ними имеются промежутки. 

Сущность химических реакций заключается в разрушении 
одних молекул и образовании из тех же атомов других мо-
лекул, т. е. происходит перегруппировка атомов. Например, 
при разложении воды электрическим током молекулы воды 
сначала распадаются на атомы водорода и кислорода, из 
которых образуются двухатомные молекулы кислорода и 
водорода. 

Ответьте на вопросы 9—13. 

1. Что такое валентность химических элементов? Поясните это на конкрет-
ных примерах. 

2. Почему валентность водорода принята за единицу? 
3. В реакции железа с соляной кислотой один атом металла вытесняет 

два атома водорода. Как это можно объяснить, пользуясь понятием о валент-
ности? 

4. Медь с водородом соединений не образует, но соединяется с некото-
рыми другими элементами. Как определить ее валентность? 

5. Определите валентность элементов по формулам: HgO, K2S1 B2O3, ZnO, 
MnO2, NiO, Cu2O1 SnO2, Ni2O3, SO3, As2O5, Cl2O7. 

6. Даны символы элементов и указана их валентность. Составьте соответ-
I Il V IV I in VlI II III 

ствующие химические формулы: LiO, BaO, PO, SnO, КО, PH, МпО, FeO, ВО, 
II IV I IV IV 

HS, NO, CrCI, СО, CH. 
7. Пользуясь таблицей 3, составьте химические формулы соединений эле-

ментов: ZnO, ВО, BeO1 CoO1 CoO, PbO, PbO, NiO, NiO 
8. Составьте формулы оксидов меди (1), железа (III), вольфрама (VI), 

железа (11), углерода (IV), серы (VI)1 олова (IV), марганца (VII). 
9. Изложите сущность основных положений атомно-молекулярного учения. 
10. Какие явления подтверждают: а) движение молекул; б) наличие 

между молекулами промежутков? 
11. Чем отличается движение молекул в газах, жидкостях, твердых веще-

ствах? 
12. Чем отличаются по своим физическим свойствам вещества с молеку-

лярным и немолекулярным строением? 
13. Как объяснить сущность физических и химических явлений с точки 

зрения атомно-молекулярной теории? 
1. Вычислите относительные молекулярные массы: а) оксида железа (III); 

б) оксида фосфора (V); в) оксида марганца (VII). 
2. Определите массовые доли элементов в оксиде меди (I) и в оксиде 

меди (II). Найденные массовые доли выразите в процентах. 
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§ 14. Закон сохранения массы веществ. 

Вещества вступают в химические реакции, в результате ко-
торых образуются другие вещества. Происходят ли какие-ли-
бо изменения с общей массой веществ? По этому вопросу 
ученые высказывали различные предположения. 

Знаменитый английский ученый Р. Бойль (1627—1691) про-
каливал в открытой реторте различные металлы, взвешивая их 
до и после нагревания, и обнаружил, что металлы становятся 
тяжелее. Основываясь на данных опытов, он сделал неправиль-
ный вывод, что масса веществ в результате химических ре-
акций может измениться. Р. Бойль утверждал, что существует 
какая-то «огненная материя», которая по существу являлась 
прообразом флогистона. 

Немного позже немецкий ученый Г. Шталь (1659—1734) 
создал так называемую флогистонную теорию. Эта теория 
объясняла увеличение массы мет%ллов при прокаливании их на 
открытом воздухе за счет улетучивания флогистона, который 
обладает как будто отрицательной массой. 

М. В. Ломоносов, в отличие от Р. Бойля, прокаливал ме-
таллы не на открытом воздухе, а в запаянных ретортах и 
взвешивал их до прокаливания и после. Он доказал, что мас-
са веществ до и после реакции остается без изменения и что 
при прокаливании к металлу присоединяется какая-то часть 
воздуха (кислород в то время не был еще открыт). Сделать 
правильный вывод из проделанных опытов М. В. Ломоносову 
помогла разработанная им атомно-молекулярная теория (с. 13). 
Результаты этих опытов он сформулировал в 1748 г. в виде 
закона: «Все перемены, в натуре случающиеся, такого суть 
состояния, что сколько чего у одного тела отнимается, столько 
присовокупится к другому». В настоящее время этот закон фор-
мулируется так: 

I Macca веществ, вступивших в химическую реакцию, равна 
массе образовавшихся веществ. 

Значительно позже (1789) закон сохранения массы был 
независимо от М. В. Ломоносова установлен французским хи-
миком А. Лавуазье (1743—1794). 

Подтвердить правильность закона сохранения массы веще-
ства можно и на более простом опыте, чем это делал 
М. В. Ломоносов. В колбу (рис. 13) помещают немного красного 
фосфора, закрывают пробкой и взвешивают на весах (1). Затем 
колбу с фосфором осторожно нагревают (2). О том, что про-
изошла химическая реакция, судят по появлению в колбе белого 
дыма — оксида фосфора (V). Вторичным взвешиванием убежда-
ются, что в результате реакции масса веществ не измени-
лась (3). 

С точки зрения атомно-молекулярной теории закон сохране-
ния массы объясняется так: в результате химических реакций 
атомы не теряются и не возникают вновь, а происходит лишь 
их перегруппировка, т. е. молекулы одних веществ превращаются 
зо 



Рис. 13. Экспериментальная проверка закона сохранения массы веществ. 

в молекулы других веществ. Так как число атомов до реакции 
и после остается неизменным, то их общая масса также не из-
меняется. 

Значение закона сохранения массы веществ. 1. Открытие закона 
сохранения массы веществ нанесло серьезный удар флогистонной 
теории и религии. Стало ясно, что учение религии о якобы 
создании богом мира из ничего не соответствует действитель-
ности. 

2. Открытие закона сохранения массы веществ способство-
вало дальнейшему развитию химии как науки. 

3. Пользуясь законом сохранения массы веществ, производят 
практически важные рйсчеты. Например, можно вычислить, , 
сколько потребуется исходных веществ, чтобы получить сульфид 
железа (II) массой 44 кг, если железо и сера вступают 
в реакцию в массовых отношениях 7 : 4. Согласно закону сохра-
нения массы веществ, при взаимодействии железа массой 7 кг 
и серы массой 4 кг образуется сульфид железа (II) массой 
11 кг. А так как необходимо получить сульфид железа (II) 
массой 44 кг, т. е. в 4 раза больше, то и исходных веществ 
также потребуется в 4 раза больше: 28 кг железа (7 • 4) и 16 кг 
серы ( 4 * 4 ) . 

В дальнейшем мы убедимся, что с учетом закона сохранения 
массы веществ можно производить различные расчеты по урав-
нениям химических реакций. 

4. На основе закона сохранения массы веществ составляют 
уравнения химических реакций. 

Ответьте на вопросы 1—3 (с. 34). 

§ 15. Химические уравнения 
• Химическими уравнениями называется условное изображение 

хода химических реакций, посредством знаков и формул. 
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Химические уравнения реакций показывают, какие вещества 
вступают в реакцию и какие образуются. При составлении урав-
нений реакций поступают следующим образом: 

1. Пишут формулы веществ, вступающих в реакцию, а затем 
ставят стрелку. При этом нужно помнить, что молекулы простых 
газообразных веществ почти всегда состоят их двух атомов 
(O2, H2, Cl2 и т. д.) : 

Mg + о2->-
P + O 2 ^ 

2. В правой части (после стрелки) • пишут формулы ве-
ществ, образующихся в результате реакции: 

M g + O 2 ^ -MgO 
P + O 2 -^P 2 O 5 

3. Уравнение реакции составляют на основе закона сохра-
нения массы веществ, т. е. слева и справа должно быть одина-
ковое число атомов. Это достигается расстановкой коэффици-
ентов перед формулами веществ. Вначале уравнивают число ато-
мов, которых в молекулах реагирующих веществ содержится 
больше. В наших примерах такими являются атомы кислорода. 
Находят наименьшее кратное чисел этих атомов в левой и пра-
вой части от стрелки. В примере взаимодействия магния с кисло-
родом наименьшим кратным является число 2, а в примере 
с фосфором — число 10. При делении наименьшего кратного 
на число соответствующих атомов (в приведенных примерах — 
на число атомов кислорода) в левой и в правой части от 
стрелки находят соответствующие коэффициенты, как показано 
в нижеприведенной схеме: 

Уравнивают число атомов остальных элементов. В наших 
примерах следует уравнять число атомов магния и фосфора1: 

2Mg + 0 2 - * 2 M g 0 
4Р + 502->-2Р205 

Выполните упражнение 4 (с. 34). 

1 В тех случаях, когда при составлении химических уравнений тепловые 
эффекты реакций не указывают, вместо знака равенства ставят стрелку 
(с. 100). 
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§ 16. Типы химических реакций 
По механизму течения химические реакции подразделяются 

на чётыре основных типа: 1) реакции разложения; 2) реакции 
соединения; 3) реакции замещения; 4) реакции обмена (с. 78). 

С реакцией разложения мы ознакомились на примере разло-
жения воды (с. 14). Реакция соединения нам известна из приме-
ра взаимодействия серы с железом (с. 20). 

Чтобы рассмотреть реакцию замещения, выполняют следую-
щий опыт. В голубой раствор хлорида меди (II) CuCl2 опуска-
ют очищенный железный гвоздь (или железные опилки). Гвоздь 
(опилки) тотчас покрывается налетом меди, а раствор из голубо-
го становится зеленоватым, так как вместо хлорида меди (II) 
CuCl2 образуется хлорид железа (II) FeCl2. Происходящую 
химическую реакцию выражают уравнением1: 

Fe + C U C I 2 ^ - C U I + FeCl2 

При сравнении рассмотренных выше химических реакций 
можно дать им определения и выявить характеризующие их 
признаки (схема 7). Схема 7 

1 Если в результате реакции выделяется газообразное вещество, то рядом 
с его формулой в уравнении реакции ставят стрелку, направленную вверх, 
а если образуется осадок — стрелку, направленную вниз. 

2 В черной рамке показан материал, с которым вы познакомитесь в даль-
нейшем курсе химии (эти знания потребуются при подготовке к экзаменам). 
Учтите, что такой же подход использован в последующих рисунках и схемах. 

3 Для того чтобы началась реакция, во многих случаях требуется нагрева-
ние. Тогда в уравнениях реакций, над стрелкой ставят знак t. 

2. Рудзитие «Химия, 7—1 I кл.». ч. 1. 33 



Рис. 14. Нагревание ме-
талла в реторте. 

г Выполните упражнения 5—7. 
1. Кем, когда и как был открыт закон сохранения 

массы? Дайте формулировку этого закона и поясне-
ния с точки зрения атомно-молекулярного учения. 

2. В реторту (рис. 14) насыпали порошок цинка, 
закрыли ее, взвесили и содержимое прокалили. Ког-
да реторта остыла, ее вновь взвесили. Изменилась ли 
ее масса и почему? Затем открыли зажим. Остались 
ли чашки весов в равновесии и почему? 

3. Какое теоретическое и практическое значение 
имеет закон сохранения массы веществ? Приведите 
примеры. 

4. Придерживаясь последовательности, указан-
ной на странице 32, и учитывая валентность элемен-
тов, составьте уравнения реакций по следующим 
схемам: 

Ca + O2 -
N a + CI2-
Cu + O2 -
Al + S H 

Al + C l 2 
Li + O2 -> 
Zn + Cl2-
H2 + O2 -н 

5. Напишите по два уравнения реакций каждого типа и объясните их 
сущность с точки зрения атомно-молекулярного учения. 

6. Даны металлы: кальций Ca, алюминий Al, литий Li. Составьте уравне-
ния химических реакций этих металлов с кислородом, хлором и серой, если 
известно, что сера в соединениях с металлами и водородом двухвалентна. 

7. Перепишите приведенные ниже схемы уравнений реакций, вместо знаков 
вопроса напишите формулы соответствующих веществ, расставьте коэффициен-
ты и поясните, к какому типу относится каждая из указанных реакций: 

Zn + ? ->- ZnO Fe + ? н- FeCl3 

A l ( O H ) 3 - V A l 2 O 3 + ? A u 2 O 3 ^ - A u + ? 
Mg + HCl н - M g C l 2 + ? A l + CuCl2 н - C u + ? 

Правила техники безопасности при работе 
в химическом кабинете 
Многие химические вещества едкие; они могут вызвать ожо-

ги. Другие вещества ядовитые, а некоторые легко воспламе-
няются и могут вызвать даже взрыв. Поэтому при работе с хи-
мическими веществами нужно строго соблюдать правила техни-
ки безопасности, которые имеются в каждом химическом кабине-
те. Коротко ознакомимся с основными из них. 

Вещества нельзя брать руками и проверять их на вкус. 
При выяснении запаха веществ нельзя подносить сосуд близ-

ко к лицу, ибо вдыхание паров и газов может вызвать раздра-
жение дыхательных органов. Для ознакомления с запахом нужно 
ладонью руки сделать движение от отверстия сосуда к носу. 

Без указания учителя не смешивайте неизвестные вам ве-
щества. 

При выполнении опытов пользуйтесь небольшими дозами ве-
ществ. Если в описании лабораторной работы рекомендуется 
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брать немного данного вещества, то следует помнить, что твердо-
го вещества требуется не больше чеум ' / з чайной ложки, а жид-
костей — 1—2 мл. 

Особую осторожность соблюдайте при работе с кислотами 
и щелочами. Если случайно кислота или щелочь попадет на ру-
ки или на одежду, то немедленно смойте их большим объемом 
воды. 

При разбавлении кислот водой всегда помните следующее 
правило: кислоты следует медленно, тонкой струей при переме-
шивании наливать в воду, но не наоборот. 

Всегда пользуйтесь только чистой лабораторной посудой. 
Остатки веществ не высыпайте и не вливайте обратно в сосуд 

с чистыми веществами. 
При работе с газовой горелкой соблюдайте следующие пра-

вила: 
1. Чтобы зажечь газовую горелку, поднесите горящую спичку 

к отверстию горелки сбоку и медленно открывайте газовый 
кран. 

2. Если во время работы произойдет проскок пламени, не-
медленно закройте газовый кран. После того как горелка осты-
нет, закройте регулятор подачи воздуха и горелку зажгите 
вновь. 

3. Если пламя газовой горелки имеет желтый оттенок, то 
это означает, что в горелку поступает недостаточное количество 
воздуха. В таком случае следует открыть регулятор подачи воз-
духа так, чтобы пламя было несветящим. 

4. После окончания работы не забудьте проверить, закрыт 
ли газовый кран. 

5. Если в помещении чувствуется запах газа, то зажигать 
спички категорически запрещено. О запахе газа немедленно со-
общите учителю. 

6. Пользуясь спиртовкой, нельзя ее зажигать от другой 
спиртовки, ибо может пролиться спирт и возникнет пожар. 

7. Чтобы погасить пламя спиртовки, ее следует закрыть 
колпачком. 

Л а б о р а т о р н ы е о п ы т ы 
Перед выполнением лабораторных опытов ознакомьтесь с правилами тех-

ники безопасности (см. выше). 
Примеры химических явлений. Опыт 1. Накалите в пламени медную пла-

стинку или проволоку. Затем выньте ее из пламени и счистите образовавшийся 
черный налет ножом на клочок бумаги. Опыт повторите несколько раз. 

Задания. 1. Сравните свойства образовавшегося черного порошка и метал-
лической меди. 2. Какое явление наблюдалось в этом опыте? 3. К какому типу 
химических реакций относится это явление? Составьте уравнение этой реакции. 

Опыт 2. Налейте в пробирку 1 мл пероксида водорода и насыпьте немного 
оксида марганца (IV). Опустите в пробирку тлеющую лучинку. Происходит бур-
ное выделение газа. Тлеющая лучннка загорается. 

Задания. 1. Какой газ выделился? 2. Какие признаки подтверждают, 
что произошли химические явления? 
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Рис. 15. Разложение основного карбоната меди (II) . 

Разложение основного карбоната медн ( I I ) 1 . Опыт. Поместите немного 
порошка основного карбоната медн (II) в пробирку и закройте ее пробкой 
с газоотводной трубкой. 

Проверьте герметичность собранного прибора. Для этого конец газоотвод-
ной трубки опустите в стакан с водой не глубже чем иа 1 см, а пробирку 
зажмите в руке. Если при этом в воду выделяются пузырьки воздуха, то прибор 
собран герметично (объясните почему). Если пузырьки воздуха не выделяются, 
то необходимо проверить сочленения отдельных деталей прибора. 

Закрепите пробирку в штативе так, как показано иа рисунке 15 (донышко 
пробирки должно быть немного выше, чем ее отверстие). 

Конец газоотводной трубки опустите в стакан с известковой водой. Сначала 
обогрейте в пламени всю пробирку, а потом нагревайте ее там, где находится 
порошок. Цвет порошка нз зеленого становится черным; на стенках пробирки 
появляются капельки воды; известковая вода мутнеет. 

Задания. 1. Сравните свойства образовавшегося черного порошка с веще-
ством, которое получилось при прокаливании медной пластинки, и сделайте 
вывод. 2. Какой газ выделился при опыте? 3. Почему при нагревании основного 
карбоната медн (II) пробирку надо держать в наклонном положении? 

Реакция соединения серы с железом. Опыт. Тщательно перемешайте по-
рошки железа и серы в массовых отношениях 7:4. На полученную смесь 
подействуйте магнитом. Железо притягивается к магниту, а сера не притяги-
вается. 

Смесь порошков железа и серы поместите в пробирку и обогрейте ее в 
пламени (рис. 11). Затем смесь в пробирке сильно накалите в одном месте. 
Как только начнется бурная реакция, нагревание прекратите. Масса смеси 
продолжает сильно накаливаться и без нагревания. 

Дайте пробирке остыть, затем разбейте ее и содержимое размельчите в 
порошок. На полуденный порошок магнит не действует. 

Задания. 1. Объясните с точки зрения атомно-молекуляриой теории сущ-
ность реакции, которая происходит между железом и серой. 2. Почему нагре-
вание требовалось только для начала реакции? 3. Почему магнит действует 
на смесь порошков железа и серы только до нагревания? 4. К какому типу 
относится реакция взаимодействия железа с серой? Ответ мотивируйте. 

1 Пояснение названия см. на странице 86. 
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Реакция замещения меди железом. Опыт. На-
лейте в пробирку (примерно на ' / 4 ее объема) раст-
вора хлорида меди (II) и опустите в него очиНценный 
железный гвоздь: поверхность гвоздя покрывается 
медью. Выньте гвоздь из раствора, рассмотрите его 
и поместите в тот же раствор немного железных 
опилок. Через некоторое время железные опилки по-
крываются медью, а цвет раствора меняется с голу-
бого на зеленоватый. 

Задания. 1. Какие признаки свидетельствуют, 
что произошла химическая реакция? 2. Объясните 
сущность этой реакции с точки зрения атомно-моле-
кулярной теории. Составьте соответствующее урав-
нение. 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а I 
1. Приемы обращения с лабораторным штати-

вом. Устройство лабораторного штатива показано на 
рисунке 16. Штатив служит для закрепления прибо-
ров при выполнении опытов. 

При закреплении в штативе пробирка должна 
быть зажата в лапке так, чтобы она не выпадала и 
вместе с тем чтобы ее можно было передвигать. 
Крепко зажатая пробирка может лопнуть. Пробирку 
зажимают не на середине, а около отверстия, чтобы 
можно было нагреть большую часть ее поверхности. 
Для того чтобы вынуть пробирку из штатива, нужно 
ослабить винт, которым укреплена лапка в зажиме. 

При закреплении на штативе стакана его ставят 
на специальную сетку, помещенную на кольце шта-
тива. 

Фарфоровую чашку помещают на кольцо шта-
тива без сетки. 

2. Приемы обращения с газовой горелкой ИЛИ 
спиртовкой. О правилах и приемах обращения с га-
зовой горелкой и спиртовкой смотрите текст на стра-
нице 35. 

3. Изучение строения пламени. При внимательном рассмотрении пламени 
можно различить три его зоны (рис. 17). В нижней его части происходит смеши-
вание газов с воздухом. Если быстро внести в эту часть пламенн головку спнчки 
и подержать ее некоторое время, то спичка загорается не сразу. Следовательно, 
в этой части пламенн температура невысокая. Если в нижнюю часть пламенн 
внести стеклянную трубочку и к ее отверстию приблизить зажженную спичку, 
то появляется пламя. Это доказывает, что в нижней части пламени имеются 
несгоревшне газы. 

Средняя часть пламени является самой яркой. Это объясняется тем. что 
здесь под влиянием относительно высокой температуры происходит разложение 
углеродсодержащих продуктов и частицы угля сильно накаляются н излучают 
свет. 

Во внешней части пламени (рис. 17) происходит полное сгорание газов 
с образованием оксида углерода (IV) CO2 н воды H2O. Вследствие этого пламя 
в этой части несветящее. 

Рис. 16. Лабораторный 
штатип. 

Рис. 17. Температура пла-
мени газовой горелки. 
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Г л а в а II 
КИСЛОРОД, ОКСИДЫ, ВОЗДУХ, ГОРЕНИЕ 

Ответьте на вопросы 1 и 2 (с. 43). 

§ 2. Получение кислорода 

Получение кислорода в ла-
боратории. 3 лаборатории кис-
лород можно получить из неко-
торых сложиых веществ, ксто-
оые способны разлагаться: 

Рис. 19. Получение кислорода методом \ \ 2 H 2 Q 2 H2I + O2I 
вытеснения вочдуха. вол .род кислс од 

I 1. Кислород, его общая характеристика 
нахождение в природе 

Общая характеристика 
Химический знак кислорода — О 
Относительная атомная масса — 16 
Химическая фориула простого вещества — O2  
Относительная молекулярная масса — 32 
В соединениях кислород обычно двухвалентен 

Нахождение в природе. Ки-
слород — самый распростра-
ненный элемент в земной коре 
(рис. 18). Воздух содержит в 
свободном состоянии 0,209 
объемных долей, или 20,9¾ по 
объему, кислорода, что состав-
ляет приблизительно '/Б 110 объ-
ему 

В связанном состоянии кис-
лород входит в состав почти 
всех окружающих нас веществ. 
Так, например, вода, песок, 
многие горные породы и мине-
ралы, встречающиеся в земной 
коре, содержат кислород. Кис-

Рис. 18 Распространение элементов в j l 0 P 0 ^ является акже зажнс й 
природе (по пассе). составной частью многих орга-

нииеских соединений, например 
белков, жиров и углеводов, 
имеющих исключительно боль-
шое значение в жизни расте-
ний, животных и человека. 



Рис. 20. Получение кислорода методом вытеснения воды. 

2) 2 Н 2 0 2 - ^ 2 Н 2 0 + O2I 
пероксид вода кислород 
водорода 

3) 2 H g O - V 2 H g + O2I 
оксид ртуть кислород 

ртути (И) 

4) 2KMnO4 -4- K2MnO4 + MnO2 + O2I 
перманганат манганат оксид кислород 

калия калия марганца (IV) 

Кислород, который В Э Т И Х 

реакциях выделяется, ,можно 
собрать методом вытеснения 
воздуха (рис. 19) или над во-
дой (рис. 20). 

Химические реакции уско-
ряются в присутствии некото-
рых веществ. Например, оксид 
марганца (IV) ускоряет реак-
цию разложения пероксида во-
дорода H2O2. Если в пробир-
ку (рис. 21) поместить не-
много этого вещества и при-
лить пероксид водорода H2O2, 
то даже без нагревания начи-
нается бурная реакция с выде-
лением кислорода. После филь-
трования смеси можно убе-
диться, что на фильтре остает-

Рис. 21. Ускорение реакции разложе-
ния пероксида водорода в присутствии 

оксида марганца (IV). 
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ся столько же оксида марганца (IV), сколько его было взято. 
Оставшийся после реакции .оксид марганца (IV) можно исполь-
зовать вновь. Следовательно, оксид марганца (IV) ускоряет 
реакцию разложения пероксида водорода, но сам при этом не 
расходуется. 

I Вещества, которые ускоряют химические реакции, но сами при 
этом не расходуются, называются катализаторами. 

Катализаторы широко применяют в химической промышлен-
ности. С их помощью удается повысить производительность хи-
мических процессов, снизить себестоимость выпускаемой продук-
ции и более полно использовать сырье. 

Получение кислорода в промышленности. В промышленности 
кислород получают из воздуха, который представляет собой 
смесь различных газов; основные компоненты в нем — азот и 
кислород. Для получения кислорода воздух охлаждают ниже 
— 140°С и под давлением сжижают. Так как температура кипе-

ния жидкого азота ( —196°С) ниже температуры кипения жид-
кого кислорода (— 183°С), то азот испаряется, а жидкий кисло-
род остается. Газообразный кислород хранят в стальных бал-
лонах под давлением 1 —1,5 МПа. 

Ответьте на вопросы 3 н 4 (с. 43). 

§ 3. Свойства кислорода 
Физические свойства. Кислород — бесцветный газ, без вкуса и 

запаха, мало растворим в воде (в 100 объемах воды при 
20°С растворяется 3,1 объема кислорода). Кислород немного 
тяжелее воздуха (1 л кислорода при нормальных условиях1 ве-

ЖШ! 

.. v.. •.. ••• :••••. 
ШшШЙШ 

Рнс. 22. Сжигание фосфора иод колоколом. 
1 Нормальные условия (сокращенно: н. у.) — температура 0°С и давление 

760 мм рт. ст., или 1 атм = 0,1 МПа. 
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сит 1,43 г, а 1 л воздуха — 1,29 г). При нормальном давле-
нии и температуре —183° С кислород сжижается, а при сниже-
нии температуры до — 218,8°С затвердевает. 

Химические свойства. Кислород энергично реагирует со мно-
гими веществами, при этом выделяются теплота и свет. Такие 
реакции называют реакциями горения. 

Выяснить сущность реакций горения веществ в кислороде 
можно опытным путем. Например, сжигают под колоколом фос-
фор (рис. 22). При его сгорании в колоколе поднимается 
вода, так как расходуется кислород воздуха. 

Если опустить в сосуд с кислородом тлеющий уголек, то он 
раскаляется добела и сгорает. Чтобы определить, какое образо-
валось вещество, в сосуд наливают известковую воду. Она мутне-
ет, так как при горении угля образуется оксид углерода (IV): 

IVLI 
С + O2 ->- CO2 

углерод кислород оксид 
углерода (IVJ 

Сера горит в кислороде ярким синим пламенем с образова-
нием газа с резким запахом — оксида серы (IV): 

IV II 
S + O2 ->- SO2 

сера кислород окснд 
серы (IV) 

Фосфор P сгорает в кислороде ярким пламенем: 

4Р + 50 2 — 2 P2O5 
фосфор кислород оксид 

фосфора (V) 

В кислороде горят 'и такие вещества, которые обычно счи-
тают негорючими, например железо. Если к тонкой стальной 
проволоке прикрепить спичку, зажечь ее и опустить в сосуд 
с кислородом, то от спички загорится и железо. Горение 
железа происходит с треском и разбрасыванием ярких искр — 
расплавленных капель железной окалины Fe3O4. В этом соеди-
нении два атома железа трехвалентны и один — двухва-
лентен. Поэтому реакцию горения железа в кислороде можно 
выразить следующим уравнением: 

Ii и in и 
3Fe + 20 2 ->- FeO • Fe2O3 (или Fe3O4) 

железо кислород железная окалина 

Окисление. Оксиды. В химии вместо выражения «вещество 
горит» чаще всего употребляют слова «вещество окисляется». 
Как мы в дальнейшем убедимся, понятие «окисление» является 
более общим, чем понятие «горение». Сущность процесса окис-
ления рассмотрена на странице 132. 

Взаимодействие какого-либо вещества с кислородом относит-
ся к реакциям окисления. В результате взаимодействия веществ 
с кислородом образуются различные оксиды. 
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Рис. 23. Применение кислорода: 
/ — в медицине; 2 — на взрывных работах; 3 — для сварки металлов; 4 — для резки металлов; 

5 — в авиации для дыхания; 6 — в авиации для двигателей; 7 — в металлургии. 

Оксиды — это сложные вещества, молекулы которых состоят 
из двух элементов, одним из которых является кислород. 

Почти все химические элементы образуют оксиды. Исключе-
нием являются лишь некоторые инертные элементы (с. 44). Из-
вестны химические элементы, которые непосредственно с кислоро-
дом не соединяются. К ним относятся серебро Ag, золото 
Au и др. Оксиды этих элементов получают косвенным путем. 

Чтобы составить химические формулы оксидов и написать 
уравнения реакций окисления, можно пользоваться приемами, 
которые приведены на страницах 27 и 32. 

Ответьте на вопросы 5—8 (с. 43). Решите задачи 1 и 2 (с. 44). 

§ 4. Применение кислорода. 
Проблема его сохранения в природе 
Применение кислорода основано на его химических свойствах 

(рис. 23). В больших количествах кислород используют для 
ускорения химических реакций в разных отраслях химической 
промышленности и в металлургии. Например, при выплавке чу-
гуна для повышения производительности доменных печей в них 
подают воздух, обогащенный кислородом. 

При сжигании смеси ацетилена или водорода с кислородом 
в специальных горелках (рис. 24) температура пламени достига-
ет 3000°С. Такое пламя используется для сварки металлов. Если 
берут кислород в избытке, то пламенем можно резать металл. 

Жидкий кислород применяют в ракетных двигателях. 
В медицине кислород служит для облегчения затрудненного 

дыхания. В этом случае кислородом заполняют специальные 
резиновые подушки. Кислородные маски необходимы в высотных 
полетах, в космосе и при работе под водой или под землей. 

В промышленности кислород расходуется в громадных 
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количествах. Много его рас-
ходуется при сжигании топли-
ва. Например, современный 
пассажирский самолет при по-
лете в течение 9 ч расходует 
50—75 т кислорода. Такое ко-
личество кислорода в указан-
ное время выделяет 25 ООО— 
50 ООО га . леса в результате 
процесса фотосинтеза, который 
вам известен из курса бота-
ники. Так в природе происхо-
дит непрерывный круговорот 
кислорода. 

В целях сохранения кисло-
рода в воздухе в Советском 
Союзе возле городов и круп- р и с 2 4 АцетШ1еново-кислородная го-
ных промышленных центров релка. 
устраиваются зоны зеленых на-
саждений. Специальная служба систематически контролирует со-
держание кислорода в воздухе, а при необходимости применяют-
ся эффективные меры по устранению загрязнения воздуха. 

Выполните упражнения 9 и 10. 
• 1. Назовите химический элемент, наиболее распространенный в земной коре. 
Где, в каком количестве и в каком виде встречается этот элемент? 

2. Какое значение имеет кислород в жизни растений и животных? В живых 
организмах при окислении глюкозы C6H12O6 выделяется необходимая для их 
жизнедеятельности энергия. Напишите уравнение этой реакции, если известно, 
что в конечном итоге образуются оксид углерода (IV) CO2 и вода H2O. 

3. Как получают кислород в лаборатории и в промышленности? Напи-
шите уравнения соответствующих реакций. Чем отличаются эти способы друг 
от друга? 

4. Что такое катализаторы и каково их значение в химии? 
5. Охарактеризуйте физические и химические свойства кислорода. Составьте 

уравнения соответствующих реакций, в которых под формулами всех веществ 
напишите их названия и проставьте валентность элементов в соединениях. 

6. Что называется окислением, какие вещества относят к оксидам? Напи-
шите уравнения химических реакций, в результате которых образуются оксиды 
следующих элементов: а) кремния: б) цинка; в) бария; г) водорода; д) алю-
миния. 

7. .При разложении минерала малахита Cu2CO3(OH)2 образуются три окси-
да. Напишите уравнение этой реакции. 

8. Составьте уравнения реакций, протекающих: а) при сгорании фосфора; 
б) при окислении сахарозы C1 2H2 2On . 

9. Пользуясь рисунком 23, перечислите области применения кислорода. 
10. Составьте конспект ответа, характеризующего кислород по следую-

щему плану: 
Общая характеристика. 
Нахождение в природе. 
Получение: 

а) в лаборатории; 
б) в промышленности. 

Физические свойства. 
Химические свойства. 
Применение. Генетическая связь. 
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1 

1. Вычислите содержание элемен-
эв в массовых долях и в процентах: 
) в оксиде серы (IV); б) в перманга-
ате калия KMnO4. 

2. Определите, какое из соедине-
ий железа — Fe2O3 или Fe3O4 — бо-
эче железом. 

§ 5. Воздух и его состав 
Состав воздуха. Вопрос о 

составе воздуха в науке был 
решен не сразу. В средние века 
учение о газах было запрещено 
и преследовалось церковью. 
Из-за непонимания роли воз-
духа в химических процессах 
возникла флогистонная теория. 
Первые правильные представ-
ления о воздухе дал русский 
ученый М. В. Ломоносов. Именно 

поэтому ему удалось открыть закон сохранения массы (с. 30). 
В 1774 г. французский ученый А. Лавуазье доказал, что 

воздух — это смесь двух в основном газов — азота и кислоро-
да. Он нагревал металлическую ртуть в воздухе под коло-
колом (рис. 25) в течение 12 суток. В результате уровень 
ртути в колоколе поднялся примерно на ' /s- На поверхности 
ртути образовался порошок оранжевого цвета. Оставшийся под 
колоколом газ был непригоден для дыхания. Этим опытом было 
доказано, что в воздухе содержится примерно 4 / 5 азота и 
' / Б кислорода (по объему). 

Качественный состав воздуха можно доказать более про-
стым опытом. Сжигают фосфор не в кислороде, а в воздухе 
(с. 41). При этом вода в колоколе поднимается примерно на 
' /s. так как при горении фосфора расходуется только кислород, 
а азот в реакцию не вступает (рис. 22). 

В конце XIX в. более точными исследованиями было до-
казано, что в состав воздуха, кроме кислорода и азота, входят 
еще 5 газообразных простых веществ: гелий Не, неон Ne, ар-
гон Ar, криптон Kr, ксенон Xe. Долгое время не удавалось 
получить соединения этих элементов. Поэтому их назвали 
благородными газами. Кроме того, в воздухе содержатся оксид 
углерода (IV) и водяные пары. Примерный состав воздуха по-
казан в таблице 4. 

В воздухе больших городов, где много заводов, содержание 
оксида углерода (IV) может быть значительно выше. В про-
мышленных районах в воздух попадают и другие газы, например 
оксид серы (IV), оксиды азота и пыль. В нашей стране, 
согласно Конституции СССР, проводятся мероприятия по борьбе 
с загрязнением воздуха. Так, например, в дымоходах ставят 
фильтры — поглотители вредных газов, в городах культиви-

44 

Рис. 25. Опыт Лавуазье по определе-
нию состава воздуха. 



Т а б л и ц а 4 Состав воздуха 

Составные части 

Щ 
Содержание газов (в % ) 

Составные части 

по объему по массе 

Азот 78,08 75,50 
Кислород 20,95 23,10 
Благородные газы (главным образом 
аргон) 0,94 1,30 
Оксид углерода (IV) 0,03 0,046 

руют зеленые растения, которые усваивают оксид углерода 
(IV) и выделяют кислород. Кроме того, на крупных заводах, 
в метро и т. д. устраивают мощные сооружения для очистки 
воздуха от пыли, бактерий, вредных газов, а иногда для обога-
щения воздуха кислородом. 

Ответьте на вопросы 1—4 (с. 49). , ' 

Горение веществ в воздухе. Горение веществ в воздухе 
происходит медленнее, чем в кислороде, так как последнего 
в воздухе содержится ' / 5 часть по объему. 

Нам уже известно, что при горении атомы простых веществ 
соединяются с атомами кислорода и образуются оксиды. Теперь 
выясним, как происходит горение сложных веществ. 

При горении парафиновой свечи в химическом стакане на 
стенках появляются капельки воды. А если в стакан налить 
известковую воду, то она мутнеет, что доказывает наличие окси-
да углерода (IV). Образование воды и оксида углерода (IV) 
при горении свечи можно объяснить так. Парафин — это смесь 
сложных веществ, состоящих из двух элементов — углерода и 
водорода. Атомы углерода и водорода, при горении соединя-
ются с атомами кислорода с образованием оксида углерода 
(IV) и воды. Таким образом, при горении сложного вещества 
образуются оксиды элементов, входящих в его состав. 

При составлении уравнений реакций горения сложных ве-
ществ рекомендуется придерживаться определенного порядка. 

1. Записывают формулы реагирующих и образующихся ве-
ществ; кислород обозначают в виде атомов: 

а) C 2 H 2 + О - ^ C O 2 + H2O 
а ц е т и л е н 

б) C H 4 + О C O 2 + H2O 
метан 

2. Уравнивают число атомов, входящих в состав сгоревшего 
сложного вещества и продуктов реакции: 

а) C 2 H 2 + 0 - ^ 2 С 0 2 + H 2 O 
б) CH4 + O-^CO 2 + 2Н 2 0 
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3. При помощи коэффициентов уравнивают число атомов 
кислорода: 

a) C 2 H 2 + 5 0 ^ 2 С 0 2 + H 2 O б) CH4 + 4 0 ^ С 0 2 + 2Н 2 0 
4. Кислород пишут в молекулярном виде; если число атомов 

кислорода нечетное, то остальные коэффициенты удваивают: 

а) 2С2Н2 + 502-»-4С02 + 2Н 2 0 б) CH4 + 2 0 2 - » С 0 2 + 2НгО 
Условия возникновения и прекращения горения. Для того что-

бы началось горение, необходимы два условия: 1) нагревание 
горючего вещества до температуры воспламенения; 2) доступ 
кислорода. 

Температура воспламенения веществ различна. Сера и дерево 
воспламеняются при температуре около 270°С, уголь — около 
350° С, а белый фосфор — около 40° С. 

Для прекращения горения следует либо охладить вещество 
ниже температуры воспламенения, либо прекратить к нему 
доступ кислорода. При тушении пожара водой создаются оба 
условия: вода охлаждает горящие предметы, а ее пары затруд-
няют к ним доступ воздуха. 

Медленное окисление. Если какое-либо вещество медленно реагирует с 
кислородом, то теплота выделяется постепенно. Поэтому реагирующие вещества 
не нагреваются до температуры воспламенения и горение не происходит. 
Такой процесс называется медленным окислением. 

Явление медленного окисления наблюдается довольно часто. Например, 
в процессе гниения (окисления) навоза выделяется теплота, которая может 
использоваться в парниках. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 5—10 (с. 49). 

§ 6. Топливо и способы его сжигания 
Виды топлива. На практике используются три вида топлива: 

твердое, жидкое и газообразное. 
К твердому топливу относятся .антрацит, каменный уголь, 

бурый уголь, горючие сланцы, торф и дрова. 
Качество топлива определяется его теплотворной способ-

ностью, т. е. количеством теплоты (в килоджоулях), которое 
выделяется при сгорании 1 кг топлива. Теплотворная спо-
собность топлива тем выше, чем оно богаче углеродом. 

Ископаемые угли используются не только в виде топлива. 
Примерно ' / 4 добытых углей подвергают пиролизу (II, с. 196)', 
в результате получают кокс и различные вещества, которые ис-
пользуются для производства пластмасс, красителей, меди-
каментов и других продуктов. Добыча и использование природ-
ного топлива, в том числе ископаемых углей, в нашей стране 
непрерывно растет (табл. 5). 

К жидкому топливу относятся продукты переработки нефти: 
бензин, керосин, мазут. Теплотворная способность нефти и ее 
продуктов исключительно велика. Рост добычи этого топлива в 
нашей стране показан в таблице 5. 

' Римская цифра указывает на I или II часть учебника. 
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По добыче углей й нефти наша страна занимает одно 
из первых мест в мире. Важнейшие месторождения каменных 
углей и нефти показаны на карте (см. второй форзац). 

К газообразному топливу относится природный газ, главной 
составной частью которого является метан. В последнее время 
масштабы применения этого вида топлива все увеличиваются 
(табл. 5). 

Т а б л и ц а 5 

Вид топлива 
Рост добычи природного топлива по годам 

Вид топлива 

1965 1970 1975 1985 (план) 

Ископаемый уголь 
(в млн. т) 
Нефть (в млн. т) 
Газ (в млрд. м3) 

578 
243 
129,2 

624 
353 
200 

701 
491 
289 

7 7 0 - 8 0 0 
620—645 
600—640 

Сжигание топлива. В промышленности твердое топливо сжи-
гают в печах непрерывного действия. Принцип непрерывности 
(с. 167) осуществляется при помощи подвижной колосниковой 
решетки (рис. 26), на которую непрерывно подается твердое 
топливо. Скорость реакций, в которых участвуют твердые веще-
ства, зависит от их поверхности (с. 167—168), а последняя — от 
степени измельчения. Однако степень измельчения ограничива-
ется оптимальными размерами частиц. 

При подаче воздуха в топку необходимо также соблюдать 
определенные условия. ,Если воздуха недостаточно, то сгорание 
будет неполное: образуется оксид углерода (II) и остаются 
несгоревшие мелкие частицы уг-
ля в виде сажи (черный дым). 
В результате выделяется гораз-
до меньше теплоты по сравне-
нию с теоретически возможным. 
Если же воздух подается в из-
бытке, то значительная часть 
выделенной теплоты напрасно 
затрачивается на его обогрева-
ние. 

В целях более рационально-
го сжигания сооружаются печи, 
в которых твердое топливо мож-
но сжечь в пылеобразном сос-
тоянии (рис. 27). Подобным об-
разом сжигают и жидкое топли-
во (рис. 28). 

С каждым годом все больше 
в качестве топлива используют-
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Рис. 26. Сжигание твердого топлива. 



Рис. 27. Сжигание твердого топлива в Рис. 28. Сжигание жидкого топлива, 
пылеобразном состоянии. 

ся горючие газы. Для сжигания газообразное топливо и воздух по-
дают в топку по металлической трубке (сопло). При выходе из соп-
ла газовую смесь поджигают (рис. 29). Для сжигания газообраз-
ного топлива служат также особые керамические печи, в которых 
горючий газ и нужное количество воздуха подаются в мельчайшие 
каналы, где происходит сгорание. 

Газообразное топливо имеет ряд преимуществ перед твердым 
топливом: а) экономически более выгодна добыча и транспорти-
ровка; б) упрощается устройство топок и облегчается труд чело-
века при подаче топлива в печь; в) упрощается управление 
процессом горения и облегчается соблюдение гигиены труда; 

г) достигается более полное и 
рациональное сжигание топли-
ва; д) почти полностью устраня-
ется засорение окружающей среды. 

Значение топлива в народ-
ном хозяйстве. Всем известны 
слова В. И. Ленина: «Комму-
низм — это Советская власть 
плюс электрификация всей стра-
ны». Из этих слов понятно, ка-
кое большое значение придавал 
В. И. Ленин энергетической во-
оруженности нашей страны. 
Этому способствует строитель-
ство гидротепловых электро-
станций, причем некоторые из 
них являются самыми мощными 
в мире. 

Все же 85% всей энергии мы Рис. 29. Сжигание газообразного 
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получаем за счет сжигания топлива. На всех видах современного 
транспорта главным источником энергии являются различные неф-
тепродукты (бензин, соляровые масла, керосин, мазут). Большое 
значение имеют и такие химические источники энергии, как магний, 
литий, бор, алюминий и гидриды этих элементов. При их сжигании 
выделяется много теплоты, которая используется очень широко, 
например в ракетных двигателях и т. д. 

Колоссальные запасы энергии таит в себе атом. В нашей 
стране уже построены электростанции, на которых источником 
энергии являются атомы радиоактивных элементов. 

Ответьте на вопросы 11 и 12. 

. 1. Каков состав воздуха по объему и по массе? Подумайте, почему в 
воздухе кислорода по массе больше, чем по объему, а у азота — обратная 
зависимость. 

2. Какими опытами можно определить состав воздуха по объему? 
3. Как опытным путем А. Лавуазье доказал состав воздуха? 
4. Какие вы знаете благородные газы? Перечислите области их приме-

нения. 
5. Чем отличается горение веществ в кислороде от их горения в воздухе? 
6. Какова сущность горения простых и сложных веществ? Поясните при-

мерами. 
7. Пользуясь указаниями, которые даны на страницах 32 и 45, составьте 

уравнения реакций горения следующих веществ: а) бария; б) алюминия; 
в) лития; г) фосфора; д) водорода; е) бензола C6H6; этана C2H6; з) ацети-
лена C2H2. 

8. Каковы условия возникновения и прекращения горения? Какие средства 
тушения пожара нужно использовать в следующих случаях: а) загорелась 
одежда на теле человека; б) воспламенился бензин; в) возник пожар на складе 
лесоматериалов; г) загорелась нефть на поверхности воды? 

9. Что такое медленное окисление и какое оно имеет значение для жиз-
ненных процессов? 

10. Приведите примеры отрицательной и положительной роли медленного 
окисления. 

11. Чем вызвано появление черного дыма из заводских труб и как это 
можно устранить? 

12. Охарактеризуйте известные вам виды топлива и поясните условия их 
сжигания. V 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 2 
Получение и свойства кислорода. 1. Получение и собирание кислорода. 
а) Соберите прибор, как показано на рисунке 19 (с. 38), и проверьте его на 

герметичность. В пробирку насыпьте примерно на '/« е е объема перманганата 
калия, недалеко от ее отверстия положите рыхлый комочек ваты (желательно 
стеклянной) и Закройте пробирку пробкой с газоотводной трубкой. Укрепите 
пробирку в лапке штатива так, чтобы конец газоотводной трубки доходил до 
дна стакана или цилиндра, в который будете собирать кислород. 

Сначала обогрейте всю пробирку. Затем постепенно передвигайте пламя от 
ее дна в сторону пробки. 

Полноту заполнения стакана (цилиндра) кислородом проверяйте тлеющей 
лучинкой. Как только сосуд наполнится кислородом, закройте его картоном или 
стеклянной пластинкой. 

б) Соберите прибор, как показано на рисунке 20 (с. 39), и проверьте 
его на герметичность. В сосуд с водой опрокиньте пробирку с водой (или ци-
линдр). Затем пробирку (цилиндр) с водой наденьте на конец газоотводной 
трубки и нагревайте пробирку с пермаиганатом калия. 

Когда сосуд заполнится кислородом, закройте его под водой стеклянной 
пластинкой. Собранный кислород сохраните для следующих опытов. 

2. Горение в кислороде угля и серы, а) Положите в железную ложечку 
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кусочек древесного угля и раскалите его в пламени. Затем ложечку с тлеющим 
углем внесите в сосуд с кислородом и наблюдайте за происходящим. Когда 
горение прекратится, влейте в этот -сосуд немного известковой воды и взболтайте. 
Почему происходит помутнение? Запишите уравнение реакции горения угля. 

б) В железную ложечку, покрытую асбестом, положите кусочек серы и 
подожгите его в пламени. Наблюдайте, как сера горит в воздухе. Затем по-
местите горящую серу в сосуд с кислородом. Как изменилось пламя? Почему? 
Запишите уравнение реакции горения серы. 

Г л а в а IIl 
ВОДОРОД, ВОДА, РАСТВОРЫ 

§ 1. Водород, его общая характеристика 
и нахождение в природе 

Общая характеристика водорода: 
Химический знак — H 
Относительная атомная масса— 1,008 
Химическая формула — H2  
Относительная молекулярная масса — 2,016 
В соединениях водород одновалентен 

Нахождение в природе. Водород — самый распространенный 
химический элемент во вселенной. Он является главной состав-
ной частью солнечной атмосферы, а также многих звезд. В зем-
ной коре массовая доля водорода составляет всего лишь 0,01, 
или 1%. Однако его соединения, как например вода H2O, распро-
странены широко. В состав природного горючего газа входит в 
основном соединение водорода с углеродом — метан CH4. Водо-
род содержится также во многих органических веществах. 

§ 2. Получение водорода 

Получение водорода в лаборатории. Один из способов полу-
чения водорода нам уже знаком. Это разложение воды постоян-
ным электрическим током (с. 14): 

O L T г \ П О С Т О Я Н Н Ы Й T O K o u Л I /—\ А 2Н гО >- 2H 2 t+ O2T 

Для осуществления этой реакции необходим специальный 
прибор с выпрямителем электрического тока. 

В лабораторных условиях водород проще получить при взаи-
модействии некоторых металлов и кислот. Обычно используют 
цинк и растворы соляной HCl или серной H2SO4 кислоты. Для 
собирания водорода над водой, который выделяется в этих реак-
циях, можно использовать прибор, изображенный на рисун-
ке 30. Для получения водорода пользуются также аппаратом 
Киппа (рис. 31). Так как водород легче воздуха, его собирают 
в приборе, как показано на рисунке 32. Реакции можно отра-
зить при помощи следующих уравнений: 
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Рис. 30. Собирание водорода методом вытеснения воды. 

Zn + 2НС1-V ZnCI2+ H2 t 
соляная хлорид 
кислота цинка 

Zn + H2SO4 -*• ZnSO4 + H2t 
цинк серная сульфат водород 

кислота цинка 

Водород выделяется также 
при взаимодействии активных 
металлов (например, Na, Ca) 
с водой (рис. 33). Эти реакции 
протекают бурно, иногда со 
взрывом. Поэтому для опыта 
следует брать небольшой кусо-
чек металла, а пробирку при-
крыть воронкой. Опытным пу-
тем установлено, что из молеку-
лы воды вытесняется только 
один атом водорода и образуется 
одновалентная группа ОН — 
гидроксогруппа}, которая со-
единяется с атомами металлов. 
Число гидроксогрупп зависит от 
валентности металлов. Обра-
зующиеся соединения называ-
ются основаниями. Химические Рис. 31. Аппарат Киппа. 

1 Употребляется также термин «гидроксильная группа». 
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Рис. 32. Собирание водорода методом вытеснения воздуха. 

реакции, протекающие между активными металлами и водой, 
можно выразить следующими уравнениями: 

2Na + 2 Н О Н ->- 2Na(^H + H2I 
натрии гидроксид 

натрия 
(основание) 

Ca + 2НОН -*- Ca (ОН) 2 + H2I 
гидроксид 
кальция 

(основание) 

Рис. 33. Взаимодействие натрия с во-
дой. 
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• Получение водорода в промышлен-
ности. В технике- водород получают 
либо из природного газа (главная со-
ставная часть которого метан CH4), 
либо из воды (с. 14 и 50). 

Один из способов получения водо-
рода из природного газа основан на спо-
собности метана разлагаться при высо-
кой температуре на водород и углерод 
без доступа воздуха: 

CH4 U С + 2Н2 
метан углерод водород 

Ответьте на вопросы 1—5 (с: 54— 
55). 

§ 3. Свойства водорода 

Физические свойства. Водо-
род — бесцветный, самый лег-
кий газ. Он в 14,5 раза легче 



Рис. 34. Восстановление меди водородом из оксида меди (II) 

воздуха (1 л весит 0,09 г), поэтому мыльные пузыри, н?пол-
ненные водородом, поднимаются вверх. Раствсримссть водорода в 
воде очень мал?, а температура сжижения чрезвычайно низкая 
(—252,8°С). 

Химические свойства. 1. Водород соединяется с кислородох. 
Если зажечь с-рую водорода (после проверки на чистоту, см. да-
лее) и трубку с горящим водородом опустить в сосуд с кислородом, 
jo на стенках сссуда образуются капельки воды: 

2112 + O2 ЫР 2Н 2 0 
В О Д О р О А К И С Л О р О А 

Водород оез примеси сгорает спокойно. Однако смесь водо-
рода с кислородом или воздухом взрывается. Ьаиболее взрыв-
чата смесь, состопщая из двух объемов водорода и однсго 
объема кислорода, — гремучий газ. Если взрыв произойдет в 
стеклянном сосуда, то эго осколки могут поранить окружающих. 
Поэтому, прежде чем поджигать водород, необходимо проьерить 
его на чистоту. Для этого собирают водород в пробчрку, кото-
рую вверх дном подносят к пламени. Если водород чистый, то 
он сгорает спокойно, с характерным звуком кп-nax». Если же 
водород содержит примесь воздуха, ю он сгорает со взрывом. 
На всех производствах, где возможно образоьание смеси водо-
рода с воздухом, следует соблюдать правила техники безопас-
ности. 

2. Характерным химическим свойством водорода является его 
способность реагировать с оксида ни некоторых металлов. Так, 
например, если при нагревании пропускать над оксидом меди (II) 
струю водорода (рис. З 4 ) , то происходит реакция, в результате 
которой образуются вода и металлическая медь: 
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H 2 + C u O - I H 2 O + Cu 
Эта реакция противополож-

на реакции окисления, так как 
водород отнимает кислород от 
атомов меди. 

Реакции, в результате кото-
рых от какого-либо соединения 
отнимается кислород, относятся 
к реакциям восстановления, а 
вещества, которые отнимают 
кислород, называются восста-
новителями. Процессы окисле-
ния и восстановления взаимно 
связаны (если один элемент 
окисляется, то другой восста-
навливается, и наоборот). 
& 3. Водород соединяется также с 
другими неметаллами и некоторыми ак-
тивными металлами. В этом можно убе-

диться, если выходящий из газоотводной трубки водород поджечь и погрузить в ци-
линдр с хлором. Водород в атмосфере хлора продолжает гореть (рис. 35). Желто-
зеленый цвет хлора постепенно обесцвечивается* так как образуется бесцветный 
газ — хлороводород: 

H 2 + Cl5 -и- 2НС1 
водород хлор хлороводород 

Хлороводород хорошо растворяется в воде с образованием соляной кис-
лоты HCl. 

Если пропускать струю водорода в пробирку с кипящей серой, то ощуща-
ется запах тухлых яиц. Это запах газообразного сероводорода H2S: 

H2 + S — H 2 S 
водород пары сероводород 

сери 

При взаимодействии водорода с азотом образуется аммиак H3N, имеющий 
большое практическое значение. 

Водород реагирует также с активными металлами с образованием нелету-
I I IL I 

чих соединений — гидридов: NaH, CaH2. 
Применение водорода основано на его легкости и на способ-

ности гореть с выделением большого количества теплоты. Водо-
род используется также как восстановитель ценных металлов и 
для синтеза некоторых веществ (схема 81). 

... Ответьте на вопросы 6—11. 
• 1. Дайте общую характеристику элемента водорода. Составьте известные 

вам формулы химических соединений, содержащих водород. 
2. Поясните, что означают записи: 5Н, 2Н2, 6Н и ЗН2. 
3. Какова распространенность и в каком виде водород встречается в при-

роде? Вычислите, какое из веществ богаче водородом: вода H2O или метан CH4. 
4. Составьте уравнения реакций, в результате которых можно получить 

водород. Поясните, к какому типу относятся эти реакции 

1 Объяснение, почему стрелки обозначены разным цветом, дано на страни-
це 4. 
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Рис. 35. Горение водорода в атмосфере 
хлора. 



Схема 8 

5. Водород можно получить при взаимодействии алюминия с растворами 
соляной и серной кислот. Составьте уравнения этих реакций. 

6. Один цилиндр заполнен водородом, а другой — кислородом. Как опреде-
лить, в каком цилиндре находится каждый из газов? 

7. Как перелить из одного сосуда в другой: а) водород; б) кислород? 
8. Напишите уравнения реакций, характеризующие химические свойства 

водорода. 
9. Составьте уравнения реакций водорода со следующими оксидами: 

а) оксидом ртути (II); б) железной окалиной Fe3O4; в) оксидом вольфра-
ма (VI). 

10. Где применяется водород? 
11. Составьте конспект ответа, характеризующего водород, придерживаясь 

плана, указанного на странице 43. 
Л а б о р а т о р н ы е о п ы т ы 
Получение и свойства водорода. Соберите прибор, как показано на ри-

сунке 32 (с. 52), и проверьте его на герметичность. В пробирку положите 
4—5 кусочков цинка и прилейте 3—4 мл раствора соляной кислоты. Цинк 
реагирует с кислотой, выделяются пузырьки газа. Закройте пробирку пробкой 
с газоотводной трубкой. Затем собирайте водород, держа пробирку открытым 
концом вниз. Заполненную водородом пробирку поднесите к пламени. Газ горит 
бесцветным пламенем. 

После прекращения реакции вылейте раствор на стеклянную пластинку и 
выпарьте его. На пластинке остается белое кристаллическое вещество. 

Задания. 1. Почему выделяющийся газ, в отличие от кислорода, необхо-
димо собирать, держа сосуд открытым концом вниз? 2. Что образуется в ре-
зультате горения водорода? Напишите уравнение этой реакции. 3. Напишите 
уравнение реакции цинка с соляной кислотой и подчеркните химическую фор-
мулу вещества, которое остается на стеклянной пластинке после выпаривания 
жидкости. Под формулами напишите названия соответствующих веществ. 

Взаимодействие водорода с оксидом меди (II). Соберите прибор, как 
показано на рисунке 34 (с. 53), и проверьте его на герметичность. Положите 
в пробирку 8—10 кусочков цинка и прилейте 5—6 мл раствора соляной кислоты. 
Закройте пробирку с газоотводной трубкой и проверьте выделяющийся водород 
на чистоту. Конец газоотводной трубки поместите в пробирку с оксидом меди (II), 
как показано на рисунке 34. Пробирка с оксидом меди (II) должна быть за-
креплена в штативе наклонно, чтобы ее отверстие находилось ниже дна. 
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Пробирку нагрейте в том месте, где находится оксид меди (II). Как только 
заметите появление порошка красного цвета, нагревание прекратите. Из черного 
порошка оксида меди (Il) образовалось вещество красного цвета, а по стенкам 
пробирки стекают капельки воды. 

Задания. 1. Почему перед нагреванием оксида меди (II) в атмосфере 
водорода последний нужно проверить на чистоту? 2. Почему пробирку с оксидом 
меди (II) закрепляют в штативе с наклоном в сторону открытого конца? 3. По-
чему нагревание требовалось только до начала раскаливания оксида меди (II)? 
4. Объясните, почему из черного порошка образовалось вещество красного 
цвета. 5. Напишите уравнение реакции оксида меди (II) с водородом. К какому 
типу относится эта реакция? 6. Какие свойства водорода подтвердил этот опыт? 

Взаимодействие воды с натрием н кальцием. Возьмите небольшой кусочек 
натрия и опустите его в пробирку с водой. Натрий, плавая на поверхности 
воды, бурно реагирует с ней. На пробирку наденьте воронку, как показано на 
рисунке 33 (с. 52). Выделяющийся газ подожгите. К раствору, образовавшемуся 
в результате реакции, добавьте несколько капель раствора фенолфталеина. 

Такой же опыт проделайте с кальцием. Кусочек кальция опускают на дно 
пробирки, он реагирует с водой, но менее энергично, чем натрий. 

Жидкость, которая образуется в результате реакции натрия и кальция с 
водой, мыльная на ощупь, фенолфталеин в ней окрашивается в малиновый цвет. 

Задания. 1. Почему кусочек натрия перемещался по поверхности воды? 
2. Какие вещества образовались в растворе? 3. Какой газ выделился? 4. На-
пишите уравнения протекающих реакций. К какому типу они относятся? 

§ 4. Вода. Состав воды 

Общая характеристика воды: 
Химическая формула воды — H2O 
Структурная формула 1 — H—О—H 
Относительная молекулярная масса —Al r(H2O) = 1 • 2 + 1 6 = 1 8 

Определение состава воды. Мы уже ознакомились (с. 21), 
как на основании опытных данных выводят химическую формулу 
сульфида железа (II). Теперь рассмотрим этот вопрос более 
подробно на примере воды. 

При разложении воды электрическим током (с. 14) обра-
зуются два объема водорода и один объем кислорода. Зная, 
что 1 л водорода при нормальных условиях имеет массу 0,089 г, 
а 1 л кислорода — 1,429 г, можно вычислить массовые отно-
шения выделившихся газов: 

(0,089 • 2) : 1 ,429« I : 8 
Так как в молекуле воды не может быть меньше одного 

атома кислорода (16 а . е . м . ) , а массовое отношение водорода 
к кислороду равно 1 : 8, то в молекуле воды должно быть два 
атома водорода (2 а . е . м . ) . Следовательно, формула молекулы 
воды H2O. 

Метод определения состава веществ путем их разложения на 
более простые составные части относится к анализу (от греч. 
«анализис» — разложение). 

В таких же массовых отношениях реагируют водород и кисло-
род при образовании воды. Для проведения этой реакции ис-

1 В структурной формуле (с. 70) каждая черточка означает единицу ва-
лентности. 
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пользуют эвдиометр (рис. 36) 
Это толстостенная трубка с де-
лениями, закрытая резиновой 
пробкой, в которую вставлены 
медные проволочки. Трубку за-
полняют кипяченой водой и 
опускают открытым концом в 
сосуд с водой, как показано 
на рисунке 36. В эвдиометр 
вводят два объема кислорода и 
два объема водорода ( / ) . Сво-
бодные концы проволочек со-
единяют проводами с индук-
ционной катушкой, а послед-
нюю — с источником электри-
ческого тока. Между сближен-
ными концами проволочек об-
разуется искра — и происходит 
взрыв. Вода в трубке эвдиомет-
ра поднимается на три деления (2). В оставшемся объеме газа 
тлеющая лучинка вспыхивает — это кислород. 

Следовательно, при образовании воды, так же как и при ее 
разложении, два объема водорода соединяются с одним объемом 
кислорода. 

Получение сложных веществ из более простых называется 
синтезом (от греч. «синтезис» — соединять). 

В химии для определения состава веществ и вывода их хими-
ческих формул пользуются как анализом, так и синтезом, т. е. 
результаты одного метода проверяются другим. 

Рис. 36. Эвдиометр. 

§ 5. Вода в природе и способы ее очистки 

Вода — распространенное вещество в природе. Ею запол-
нены океаны, моря, озера и реки; пары воды входят в состав 
воздуха. Вода содержится в организмах животных и растений. 
Так, например, у млекопитающих массовая доля воды состав-
ляет примерно 0,7, или 70%, а в огурцах и арбузах ее около 
0,9, или 90%. 

Очистка воды. Природная вода всегда содержит примеси. 
В зависимости от целей ее использования применяют различ-
ные приемы очистки воды. 

Питьевая вода не должна содержать нерастворенных приме-
сей и болезнетворных микроорганизмов, которые обычно бывают 
в открытых водоемах. Если воду для питья берут из озер и 
рек, то ей дают отстояться в специальных бассейнах (рис. 37) 
и фильтруют через слой песка. Очищенную от нерастворимых 
веществ воду обрабатывают хлором, а иногда озоном или ультра-
фиолетовыми лучами, которые также убивают микроорганизмы. 

Дистиллированная вода не должна содержать и растворенные 
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Рис. 37. Схема водоочистительной станции. 

вещества. Чтобы очистить от них воду, применяют перегонку, 
или дистилляцию (с. 10). Для получения больших количеств 
дистиллированной воды, которая используется в аптеках, химиче-
ских лабораториях, в охладительных системах автомашин, поль-
зуются перегонным кубом. 

Ответьте на вопросы 1—5 (с. 61). 

§ 6. Свойства воды и ее применение 
Физические свойства. Чистая вода — бесцветная жидкость 

без вкуса, цвета и запаха, кипит при 100°С, замерзает при 
0°С, ее максимальная плотность (при 4°С) принята за единицу 
измерения. Лед имеет меньшую плотность, чем жидкая вода, 
и всплывает на ее поверхность. Вода обладает исключительно 
большой теплоемкостью, поэтому она медленно нагревается и 
медленно остывает. Благодаря этому водные бассейны регули-
руют температуру на нашей планете. 

Химические свойства. При изучении способов получения водо-
рода мы ознакомились с некоторыми свойствами воды. Она всту-
пает в реакции замещения с активными металлами (с. 52) и 
некоторыми неметаллами, например с углеродом (с. 60). При 
повышенной температуре вода взаимодействует почти со всеми 
металлами. При этом из молекул воды вытесняемся водород и 
образуются оксиды соответствующих металлов: 

и и 
Zn + H2O-V ZnO + H2f 

Под действием постоянного электрического тока или высокой 
температуры (2000°С) вода разлагается на водород и кислород 
(с. 14 и 50). 

Вода вступает в реакции соединения со многими сложными 
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веществами. В этом можно убе-
диться, проделав следующие 
опыты. 

Опыт 1. В фарфоровую 
чашку помещают немного све-
жепрокаленного оксида каль-
ция CaO (жженая известь) и 
обливают его водой (рис. 38). 
При этом выделяется большое 
количество теплоты, так как 
происходит химическая реак-
ция. В результате образуется 
рыхлый порошок, при раство-
рении которого в воде полу-
чается мыльный на ощупь 
раствор. 

Уравнение взаимодействия 
оксида кальция с водой можно 
записать так: 

CaO + H2O 
О К С И Д 

кальция 

Рис. 38. Взаимодействие оксида каль-
ция с водой. 

-+CafOHy; 
гидрокснд 
кальция 

(основание) 

Опыт 2. Наливают в стакан немного воды и сжигают над 
ней в металлической ложечке красный фосфор. Образовавшийся 
в виде белого дыма оксид фосфора (V) P2O5 постепенно раство-
ряется в воде и реагирует с ней. Это подтверждает следую-
щий опыт: к воде и к полученному раствору добавляют немного 
фиолетового лакмуса. При этом в воде не изменяется цвет 
лакмуса, а в полученном растворе он окрашивается в красный 
цвет. 

Вещества, под действием которых фиолетовый лакмус приоб-
ретает красный цвет, являются кислотами. (Далее мы подробно 
рассмотрим их свойства.) В данном случае образовалась мета-
фосфорная кислота: 

P 2 O 5 - I - H 2 O + 2 Н Р О э 
метафосфорная 

кислота 

При изучении дальнейшего курса химии мы убедимся, что 
вода может реагировать также с кислотами, основаниями, со-
лями и со многими органическими веществами. Примеры важ-
нейших химических свойств воды: 

1. Вода реагирует с активными металлами, образуются раст-
воримые гидроксиды (щелочи) и водород: 

2Li + 2НОН 2LiOH + H 2 t 
гидроксид 

лития 

2. Вода реагирует с менее активными металлами при нагре-
вании, продукты реакций — оксиды металлов и водород: 

I i i i i i i i i i 
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Z n + H2O-V Z n O + Hot 
оксид 
цинка 

t II II HI II 

3Fe + 4H 2 0 -»- FeO • Fe2O3 (или F e 3 O 4 ) + 4 H 2 t 
3. Вода реагирует с некоторыми неметаллами (получающиеся 

продукты реакции очень разнообразны): 

С + H2O Л- COf + H 2 t 
оксид 

углерода (II) 

4. Вода реагирует с оксидами активных металлов, при этом 
получаются растворимые гидроксиды (щелочи): 

Li2O + H2O -*• 2LiOH 
гидроксид 

лития 

5. Вода реагирует почти со всеми оксидами неметаллов с об-
разованием кислот: 

S O 3 + H 2 O - V H 2 S O 4 
оксид серная 

серы (Vl) кислота 

Применение воды. Роль воды в промышленности, в сельском 
хозяйстве и в быту очень велика и многообразна. Вода являет-
ся важным сырьем для химической промышленности, например 

С х е м а 9 

Соляная кис-
лота HCI 

В жизни расте-
ний и животных 

В быту чело-
века 

Для получе-
ния оснований 

В системах 
охлаждения 

В паровых 
двигателях 

Азотная кис-
лота HNO3 

\ 
Азотсодержащие минеральные удоб-
рения 

Как растворитель в раз-
ных отраслях народ-
ного хозяйства 

Аммиак H3N 

Для получе-
ния кислот 
H2SO4 и др. 

Для получения органи-
ческих веществ (спирта, 
уксусной кислоты и др.) 

Для получе-
ния водорода 
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для получения водорода (с. 50); способность воды реагировать 
с некоторыми оксидами используется для получения оснований и 
кислот; вода — широко применяемый растворитель. Области 
использования воды показаны на схеме 9. 

Бурное развитие всех отраслей народного хозяйства и про-
цесс урбанизации1 нередко приводят к загрязнению водоемов. 
В Советском Союзе принят Закон об охране и рациональном 
использовании всех природных ресурсов, в том числе и водных 
бассейнов. 

Наше государство выделяет большие средства для строитель-
ства водоочистительных сооружений. Так, например, Москва-
река, которая протекает через нашу столицу, стала одной из 
самых чистых рек в Европе. Чистым и прозрачным удалось со-
хранить бассейн Черного моря возле города Батуми — крупного 
центра нефтяной промышленности. 
— Ответьте на вопросы 6—9. 

1. Поясните, как при помощи анализа и синтеза можно доказать каче-
ственный и количественный состав воды' и вывести ее химическую формулу. 

2. В эвдиометре взорвали смесь, состоящую из 1 мл водорода и 6 мл 
кислорода. Какой газ и какой объем остался после взрыва? 

3. Как очищается питьевая вода? 
4. Как получают дистиллированную воду и где она применяется? 
5. Какую из природных вод вместо дистиллированной можно использо-

вать в охладительных системах автомашин? 
6. Для воды характерны реакции разложения, соединения н замещения. 

Составьте уравнения этих реакций и под формулами веществ напишите их 
названия. 

7. При взаимодействии воды с другими веществами могут образоваться: 
а) кислоты; б) щелочи; в) щелочи и водород. Приведите по два примера урав-
нений реакций на каждый случай. Под формулами веществ напишите их 
названия. 

8. Для каких целей используется вода в сельском хозяйстве и в промыш-
ленности? При ответе воспользуйтесь своим производственным опытом. 

9. Составьте конспект ответа, характеризующего воду, придерживаясь 
плана, указанного на странице 43 (исключая вопрос о получении). 

§ 7. Растворы 
В воде растворяются твердые вещества, жидкости и газы. 

Так, например, газированная вода — это раствор оксида угле-
рода (IV) в воде, столовый уксус — раствор уксусной кислоты 
в воде. В повседневной жизни иногда неправильно растворами 
называют смесь глины или керосина с водой. Следует запомнить, 
что характерным признаком растворов является их однородность 
и прозрачность. При смешивании же ряда веществ (глины, керо-
сина) с водой образуются мутные смеси, которые называются 
взвесями. 

Растворами называются однородные системы, состоящие из 
молекул растворителя и частиц растворенного вещества, между 
которыми происходят физические и химические взаимодействия. 

' Урбанизация — процесс концентрации промышленности и населения в 
больших городах. 
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Известны также системы, которые называются коллоидными 
растворами (табл. 6). По размерам частиц они занимают про-
межуточное положение между взвесями и растворами. 

Отличие растворов от суспензий, эмульсий и коллоидов по-
казано в таблице 6. 

Ответьте на вопросы 1 и 2 (с. 67). 

§ 8- Растворимость веществ в воде 
Из практики известно, что не все вещества одинаково хоро-

шо растворяются в воде, поэтому пользуются понятием «раствори-
мость». 

Из жизненного опыта вам известно, что растворимость ве-
ществ не безгранична. 

Раствор, в котором данное вещество при данной температуре 
уже больше не растворяется, называется насыщенным, а рас-
твор, в котором еще может раствориться добавочное количество 
данного вещества, — ненасыщенным. 

Количественно понятие «растворимость» определяется так: 
растворимость, или коэффициент растворимости, — это отноше-
ние массы вещества, образующего насыщенный раствор при 
данной температуре, к объему растворителя1. 

Растворимость веществ весьма различна. У некоторых она 
ничтожно мала. Такие вещества считают практически нераство-
римыми. Так, например, в 1000 мл воды растворяется лишь 
1,5- 10 3 г хлорида серебра (I) AgCl1 т .е . его растворимость 
составляет 0,0015 г/л. 

Примеры хорошо растворимых, малорастворимых и практиче-
ски нерастворимых веществ указаны в схеме 10. 

Схема 10 

Зависимость растворимости твердых веществ от температуры. 
Рассмотрим, как влияет повышение температуры на раствори-
мость твердых веществ. Если приготовить насыщенный при обык-

1 Растворимость иногда выражают в массовых долях (в процентах). 
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новенной температуре раствор 
сульфата натрия Na2SO4, а за-
тем раствор нагревать, то мож-
но убедиться, что при повы-
шении температуры это ве-
щество растворяется все боль-
ше и больше. Увеличение раст-
воримости с повышением тем-
пературы характерно для боль-
шинства твердых веществ. Но 
у гипса и извести, например, 
растворимость с повышением 
температуры в определенных 
пределах даже несколько сни-
жается. 

Зависимость изменения раст-
воримости от температуры 
можно выразить графически 
(рис. 39). Если из любой точ-
ки на кривой растворимости 
провести прямые линии к вер-
тикальной и горизонтальной 
осям, то в точках их пересече-
ния будут указаны температура 
и соответствующая ей раство-
римость данного вещества. Так, 
например, по графику раство-
римости находим, что раство-
римость нитрата калия при 
50°С 830 г, а растворимость 
этого вещества при 70°С 1300 г. 

При охлаждении насыщен-
ных растворов растворимость большинства твердых веществ 
уменьшается и они выделяются в виде кристаллов различной 
формы (рис. 40). Такой процесс называется кристаллизацией. 
Кристаллизация происходит и при упаривании растворов. 

Так как растворимость твердых веществ в зависимости от 
температуры (рис. 39) изменяется по-разному, то процесс кри-
сталлизации используют на практике для отделения одних ве-
ществ от других (с. 9). 

Если насыщенный раствор, например сульфата натрия, осто-
рожно слить в другую колбу и закрыть ее отверстие ватой, то 
кристаллы при охлаждении не выпадают. Образуется перенасы-
щенный раствор. Кристаллизация начинается при внесении не-
большого кристаллика той же соли (рис. 41). 

Растворимость жидкостей и газов. Растворимость в воде жид-
костей и газов, как и твердых веществ, различна. Например, 
хорошо растворяются в воде спирт и глицерин (бензин же и 
растительные масла образуют эмульсии, с. 62). 

Рис. 39. Кривые растворимости некото-
рых солей. 
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Рис. 40. Формы кристаллов. Рис. 41. Кристаллизация из перенасы-
щенного раствора. 

Водород, благородные газы (аргон, неон и др.) очень мало 
растворяются в воде, некоторые же газы, как например хлоро-
водород HCl и аммиак H3N, очень хорошо растворяются в воде. 

Растворимость газов возрастает при понижении температуры 
и при повышении давления. 

Ответьте на вопросы 3—7 (с. 67). 

§ 9. Определение массовой Д9ли растворенного 
вещества 
Растворы бывают концентрированные и разбавленные. Если 

в определенном количестве раствора содержится мало раство-
ренного вещества, то такой раствор называется разбавленным, 
если много — концентрированным. 

Не следует смешивать понятия «насыщенный» и «концентри-
рованный» раствор, «ненасыщенный» и «разбавленный» раствор. 
Например, насыщенный раствор хлорида серебра (I) (1,5 X 
X 10 3 г /л) является весьма разбавленным, а ненасыщенный 
раствор сахара (100 г/л) — концентрированным. 

Концентрацию растворов часто выражают в массовых долях. 

I Отношение массы растворенного вещества к общей массе 
раствора называют массовой долей растворенного вещества. 

Массовую долю выражают обычно в долях единицы или в 
процентах (0,2, или 20%). Если массовая доля растворенного 
вещества, например хлорида натрия, в воде равна 0,02, или 
2%, то это означает, что в данном растворе массой 100 г 
хлорида натрия содержится 2 г, а воды — 98 г. 

На практике очень часто требуется приготовить раствор ве-
щества с заданной массовой долей. Допустим, что надо приго-
товить 280 г раствора хлорида натрия, массовая доля которого 
составляет 0,05, или 5%. 
3. Рудзитие «Химия, 7—11 кл.», ч. 1 65 



1. Вычисляют, сколько соли и воды для этого потребуется: 

100 г раствора содержат 5 г соли 
280 г » » х г » 
100 : 280 = 5 : х 

280 - 5 х ш о I I t 1 

280 г—14 г = 266 г (или 266 мл воды) 

2. Отвешивают 14 г соли и помещают ее в колбу. Мензур-
кой отмеряют 266 мл дистиллированной воды, вливают в колбу 
с солью и перемешивают до полного растворения. 

Следует различать два понятия: а) «растворимость веще-
ства» и б) «массовая доля растворенного вещества». Так, напри-
мер, растворимость (коэффициент растворимости) нитрата калия 
при 70°С составляет 1300 г/л. Концентрация такого раствора — 
0,5652 массовых долей, или 56,52%. Ее вычисляют так: 

1000 г + 1300 г = 2300 г (общая масса насыщенного раствора) 

2300 г раствора содержат 1300 г соли 
100 г » » х г » 

100 :2300 = х : 1300 
_ 100 • 1300 _ , 2 

2300 r - ° D , O Z Г 

(или 56,52%, что составляет 0,5652 мае. д.) 

Рис. 42. Определение плотности раство 
ра при помощи ареометра. 

Зависимость между концентраци-
ей раствора и плотностью раствора. 
Нам уже известно, что плотность чис 
той воды при 4°С равна единице. При 
растворении в воде веществ плотность 
раствора либо уменьшается, либо уве-
личивается. В случае растворения в 
воде спирта с увеличением его концент-
рации плотность раствора уменьшается 
вплоть до 0.79 г/см3 , т е. до плотное 
ти безводного (этилового) спирта. На 
оборот, с увеличением концентрации 
раствора серной кислоты плотность 
возрастает до 1,85 г/см3, т. е. до 
плотности безводной серной кислоты. 
Зависимость между плотностью и кон 
центрацией серной кислоты дана в 
таблице (см. приложение, II, с.273 ). 

Для определения плотности раст 
воров пользуются ареометрами 
(рис. 42). 
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Применение и значение растворов. Области применения рас-
творов показаны на схеме 11. * 

Схема 11 

Наиболее распространенным растворителем является вода. 
Кроме воды, в качестве растворителей используют и другие 
жидкости. Так, например, жиры растворяют не в воде, а в бен-
зине, в тетрахлориде углерода CCl4 и в других органических 
растворителях. На этом свойстве основано удаление жировых 
пятен на тканях, извлечение масел из семян и т. д. Для раство-
рения различных лаков и красок применяется спирт и ацетон. 

Ответьте на вопросы 8—10. Решите задачи 1—41. 
1. Что такое растворы и чем они отличаются от суспензий и эмульсий? 

Ответ подтвердите примерами. 
2. По каким признакам растворы отличаются от смесей? 
3'. Что такое растворимость? Какая .существует зависимость между изме-

нением температуры и растворимостью твердых и газообразных веществ? 
4. Как получить данный для изображения кривой растворимости, напри-

мер нитрата калия? 
5. Что такое перенасыщенные растворы? Как готовят перенасыщенные раство-

ры? 
6. Пользуясь графиком растворимости (рис. 39), поясните, в каких случаях 

раствор соли будет ненасыщенным, насыщенным и перенасыщенным: а) при 
20°С в 100 мл воды может содержаться 15 г, 25 г и 10 г сульфата натрия; 
б) при 60СС в 100 мл воды может содержаться 50 г, 25 г и 44 г сульфата 
натрия. 

7. Что такое кристаллизация и какое практическое значение она имеет? 
Пользуясь графиком растворимости, объясните, как можно разделить смесь, 
состоящую из кристаллогидрата сульфата меди (JI) CuSO4 • 5Н 2 0 и нитрата ка-
лия KNO3. 

8. Как можно приготовить раствор с заданной массовой долей растворен-
ного вещества? Поясните примерами. 

9. Чем отличаются понятия «насыщенный» и «концентрированный раствор»? 
10. Какое значение имеют растворы в сельском хозяйстве, промышленно-

сти, медицине и быту? 

# 1. В 500 г раствора, насыщенного при 20°С, содержится 120 г нитрата 
калия. Вычислите растворимость этой соли в массовых долях и в процентах. 

' Все задачи должны быть решены до сдачи зачета. 
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2. В 513 г дистиллированной воды растворили 27 г соды. Вычислите содержа-
ние растворенного вещества в полученном растворе в массовых долях и в процентах. 

3. При выпаривании 25 г раствора получили 0,25 г соли. Определите мас-
совую долю растворенного вещества и выразите ее в процентах. 

4. К 200 г раствора, содержащего 0,3 массовых долей растворенного 
вещества, добавили 100 г воды. Вычислите содержание растворенного вещества 
в полученном растворе в массовых долях и в процентах. 

Примеры решения задач, связанные с нахождением массовых долей раство-
ренных веществ, даны на страницах 176—187. 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 3 
Приготовление раствора соли с заданной массовой долей. 1. Получите от 

учителя задание, вычислите, сколько соли и воды потребуется для приготовле-
ния указанного раствора с заданной массовой долей. 

2. Отвесьте на весах соль (йспомните из курса физики правила взвешива-
ния) и поместите ее в колбу. 

3. Отмерьте требуемый объем дистиллированной воды (вспомните правила 
измерения объема жидкостей) и вылейте ее в колбу с солью. Содержимое колбы 
перемешайте до полного растворения соли. 
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8 класс 

Г л а в а IV 
ВАЖНЕЙШИЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ 
СОЕДИНЕНИЙ 

Повторите из I главы § 11 «Валентность химических элементов», § 12 
«Определение валентности элементов, по формулам их соединений. Составление 
химических формул по валентности», § 15 «Химические уравнения», § 16 «Типы 
химических реакций». Из § 3 (II глава) повторите материал об оксидах, а из 
§ 5 — указания о составлении уравнений реакций горения сложных веществ. 
Из III главы повторите § 2 «Получение водорода», § 3 «Свойства водорода» 
н § 9 «Определение массовой доли растворенного вещества». 

Мы уже ознакомились с четырьмя классами неорганических 
соединений: оксидами, основаниями, кислотами и солями. Опре-
деление оксидов было сформулировано в разделе «Окисление. 
Оксиды» (с. 41). При рассмотрении химических свойств воды мы 
убедились, что оксиды могут быть основными и кислотными 
(с. 59—60). В теме «Водород. Вода. Растворы» были даны некото-
рые сведения о кислотах, основаниях и солях (см. также схе-
му 12) 

Схема 12 

Теперь ознакомимся с этими классами соединений более под-
робно. 

§ 1. Основания 

С основаниями мы впервые встретились при изучении взаимо-
действия воды с активными металлами (с. 52) и выяснили, что 
в состав оснований входит одновалентная гидроксогруппа ОН 
(с. 51). В связи с этим основаниям можно дать следующее 
определение. 

Основаниями называются сложные вещества, в состав кото-
рых входят атомы металлов, соединенные с одной или несколь-
кими гидроксогруппами. 

1 Известны и другие системы классификации неорганических веществ. 
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Например, гидроксид натрия — NaOH, гидроксид кальция — 
Ca(OH) 2 , гидроксид алюминия — AI(OH)3 и т .д . 

Классификация оснований. Все основания подразделяются на 
растворимые (щелочи) и нерастворимые основания (схема 13). 

С х е м а 13 

Химические формулы и названия оснований. Чтобы соста-
вить химическую формулу основания, необходимо знать валент-
ность соответствующего металла. Атом металла присоединяет 
гидроксогруппы согласно своей валентности. 

Валентности элементов и связи между атомами в молекулах 
можно показать при помощи черточек1: 

O - H 
Na—O—H Ba y 7 

4 ^ O - H 
Т а б л и ц а 7. Химические формулы некоторых оснований 

Название и символ 
элемента 

Валентность 
элемента в 

соединениях 

Химическая 
формула 

Графическое 
изображение 

формул 

Название 

Натрий Na I NaOH N a - O - H Гидроксид натрия 

Железо Fe i i Fe(OH) 2 
F e / 0 - H 

x O - H 
Гидроксид железа(Н) 

Железо Fe h i Fe(OH) 3 

O - H 

F e ^ - O - H 

\ ) — H 

Гидроксид железа 
( I H ) 

Медь Cu i i Cu(OH) 2 г / O - H 
^-O—H Гидроксид меди ( I I ) 

Алюминий AI h i Al(OH) 3 

, O - H 
Al—О—H 

x O - H 
Гидроксид алюминия 

1 Изображение химических формул при помощи черточек для веществ 
с молекулярным строением (например, для воды, с. 56) называется структурной 
формулой. Для веществ с немолекулярным строением (например, для оснований) 
указанное изображение называют графическими формулами. 
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Название оснований (табл. 7) составляют из слова «гидр-
оксид» и названия металла, входящего в состав основания. Если 
металл имеет переменную валентность, то последняя указывается 
римскими цифрами в скобках, например: Cu(OH) 2 — гидроксид 
меди (II), CuOH — гидроксид меди (I), Fe(OH) 3 — гидроксид 
железа (III) , Fe(OH) 2 — гидроксид железа (II). 
А Способы получения оснований. Растворимые основания (щелочи) в лабо-
ратории можно получить при взаимодействии активных металлов и их оксидов 
с водой (с. 52 и 59) Взаимодействие оксида кальция CaO с водой используют 
также в технике для получения гашеной извести, основной составной частью 
которой является гидроксид кальция Ca(OH) 2 . Этот процесс схематически 
можно изобразить так: 

CaO + H—О—H -»- C a ( O H ) 2 
оксид гидроксид 

кальция кальция 

Щелочи гидроксид натрия NaOH и гидроксид калия KOH в технике полу-
чают электролизом водных растворов хлорида натрия NaCl и хлорида калия KCl 
(И, с. 99) 

Металлы, атомы которых входят в состав нерастворимых 
оснований, и их оксиды с водой при обычных условиях не реаги-
руют Поэтому возникает вопрос, как получить нерастворимое 
основание? Вам уже известно, что, кроме оксидов и оснований, 
атомы металлов входят также в состав солей, например в состав 
хлорида меди (II) CuCl2 и сульфата меди (II) CuSO4. Нельзя ли 
в этих солях кислотные остатки Cl и SO4 заменить гидроксо-
группами ОН? С этой целью к раствору хлорида меди (II) CuCl2  
добавляют раствор гидроксида натрия NaOH. Тотчас же выпа-
дает голубой осадок гидроксида меди (II) Cu(OH)2 . Уравнение 
происходящей реакции можно изобразить так: 

•Cl Na-j—О—H 
Ofl + 

V l Naj - O - H 
С / \ 

о — н 
+ 2NaCl 

O - H 
или 

CuCI2 + 2NaOH Cu(OH)2* + 2NaCI 
хлорид гидроксид 
меди(П) натрии 

гидроксид хлорид 
меди (II) натрия 

Как видно из уравнения, это новый тип химических реакций. 
Такие реакции называются реакциями обмена, которые в 

дальнейшем будут рассмотрены подробнее. 
Способы получения растворимых и нерастворимых оснований 

более наглядно показаны на схеме 14. 
Ответьте на вопросы и выполните упражнения 1—3 (с. 75). Решите за-

дачу 1 (с. 75). 

Физические свойства оснований. Большинство оснований — 
твердые вещества с различной растворимостью в воде. Гидроксид 
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С х е м а 14 

меди (II) Cu(OH) 2 голубого цвета, гидроксид железа (III) 
Fe(OH) 3 бурого, большинство других белого цвета. 

Химические свойства оснований. Растворимые и нераствори-
мые основания имеют общее свойство: они реагируют с кисло-
тами с образованием солей и воды. Чтобы опытным путем озна-
комиться с этим свойством, надо знать, как в растворе обна-
ружить щелочь и кислоту. 

Растворы щелочей и кислот по-разному изменяют цвет неко-
торых веществ — лакмуса, фенолфталеина и метилового оранже-
вого, называемых индикаторами (табл. 8). 

Если известен цвет индика-
торов в кислой и щелочной сре-
дах, то можно проследить, как 
изменяется среда при взаимо-
действии различных веществ. 
Это позволяет судить о ходе 
данной реакции. Например, в 
стакан с раствором гидроксида 
натрия помещают фиолетовую 
лакмусовую бумажку. Она си-
неет. Затем из бюретки (гра-
дуированная трубка, рис. 43) 
малыми порциями приливают 
раствор соляной кислоты, пока 

I лакмусовая бумажка не примет 
f "' фиолетовую окраску. Следо-

вательно, раствор становится 
нейтральным, т. е. в нем нет 

Рис. 43. Бюретка. ни щелочи, ни кислоты. После 
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Т а б л и ц а 8. Изменение цвета различных индикаторов под воздействием 
растворов кислот и оснований 

Индикаторы 

л 
Цвет индикатора в среде 

Индикаторы 

КИСЛОЙ щелочной нейтральной 

Лакмус 
Фенолфталеин 
Метиловый оранжевый 

Красный 
Бесцветный 
Розовый 

Синий 
Малиновый 
Желтый 

Фиолетовый 
Бесцветный 
Оранжевый 

выпаривания полученного раствора остается твердое вещество — 
хлорид натрия NaCl: 

N a O H + HCl H2O + N a C l 
гидроксид соляная вода хлорид 

натрия кислота натрия 

Если к голубому осадку гндрокснда меди (II) прилить соля-
ную кислоту HCl, то осадок растворяется; после выпаривания 
раствора выделяется твердый хлорид меди (II) : 

J.OH HI Cl 
Cuj + j 2 H2O + CuCI2 

I ОН HICI вода хлорид 
L j MedufIlJ 

гидроксид соляная 
меди (II) кислота 

I Реакция между кислотой и основанием, в результате которой 
образуются соль и вода, называется реакцией нейтрализации. 

Кроме общего свойства, щелочи и нерастворимые основания 
обладают также специфическими. Например, при нагревании го-
лубого осадка гидроксида меди (II) образуется вещество черного 
цвета — это оксид меди (II): 

Cu (OH)2 U CuO + H 2 O 
гидроксид оксид 
меди (H) меди (II) 
голубого черного 

цвета цвета 

Щелочи, в отличие от нерастворимых оснований, при нагре-
вании обычно не разлагаются. Их растворы действуют на инди-
каторы, разъедают органические вещества, реагируют с раство-
рами солей и кислотными оксидами. Например, при пропускании 
оксида углерода (IV) через известковую воду (раствор Ca(OH) 2) 
происходит ее помутнение: 

C a ( O H ) 2 + CO2 ->-CaCO3I+ H2O 
раствор оксид карбонат 

гидроксида углерода (IV) кальция 
кальция 

(известковая 
вода) 
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Общие и отличительные свойства щелочей и нерастворимых 
оснований показаны в таблице 9. 

Т а б л и ц а 9 

Свойства оснований 

растворимых (щелочей) нерастворимых 

1. Реагируют с кислотами: 
2 KOH + H2SO4 ->- K2SO4 + 2Н 2 0 

2. При нагревании не разлагаются1 

3. Разъедают многие органические 
вещества 

4. Реагируют с растворами солей 
(если в их состав входит металл, спо-
собный образовать нерастворимое ос-
нование) : 
Fe2 (SO4)3+ 6КОН -*• 

-»-2Fe (ОН)3{+ 3K2S04 

5. Реагируют с кислотными окси-
дами: 

2КОН + CO2-+ K2CO3 + H2O 
6. Действуют на индикаторы (табл. 8) 
7. Реагируют с жирами с образо-

ванием мыла 

1. Реагируют с кислотами: 
2Fe (ОН) 3 + 3H2S04 -»-

-*• Fe2 (S0 4 ) 3 +6H 2 0 
2. При нагревании разлагаются: 

2Fe (ОН) з Л- Fe2O3 + ЗН 2 0 
3. На большинство органических 

веществ не действуют 
4. Реакции с растворами солей не-

характерны 

5. Реакции с кислотными оксидами 
нехарактерны 

6. На индикаторы не действуют 
7. С жирами не реагируют 

1 Известны некоторые растворимые основания, например гидроксид тал-
лия (I) , которые при нагревании разлагаются. 

Рис. 44. Получение гашеной извести 
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Применение оснований. Основания находят широкое применение в про-

мышленности и быту. Например, большое значение имеет гидроксид каль-
ция Ca(OH) 2 , или гашеная известь (рис., 44). Это белый рыхлый порошок. 
При смешивании его с водой образуется так называемое известковое молоко. 
Так как гидроксид кальция немного растворяется в воде, то после отфильтро-
вывания известкового молока получается прозрачный раствор — известковая 
вода, которая мутнеет при пропускании через нее оксида углерода (IV). Гашеную 
известь применяют для приготовления бордосской смеси — средства борьбы с 
болезнями и вредителями растений. Известковое молоко широко используют 
в химической промышленности, например при производстве сахара, соды и дру-
гих веществ. 

Гидроксид натрия NaOH применяют для очистки нефти, производства 
мыла, в текстильной промышленности. Гидроксид калия KOH и гидроксид 
лития LiOH используют в аккумуляторах. 

Ответьте на вопросы и выполните- упражнения 4—9. Решите задачу 2. 
1. Заполните таблицу, записав в ней по 2—3 формулы веществ, 
относящихся к каждому классу соединений. 

Простые вещества Сложные вещества 

металлы неметаллы оксиды основания кислоты соли 

2. Какие вещества называют основаниями и как их классифицируют? 
Напишите формулы соответствующих оснований и назовите их. 

3. Приведите по 3 уравнения реакций, при помощи которых можно полу-
чить: а) растворимые и б) практически нерастворимые основания. Под хими-
ческими формулами напишите названия веществ. 

4. Пользуясь таблицей 9 (пункты 1, 4 и 5), составьте по 3 уравнения 
соответствующих реакций, в которых участвуют щелочи. 

.5. Какие из веществ, формулы которых приведены, реагируют с раство-
ром гидроксида натрия: CaO, Cu(OH)2 , H2SO4, CO2, CuSO4, KCl, CuO, HCI? 
Напишите уравнения практически осуществимых реакций. 

6. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить 
превращения: С а J . C a Q ^ С а ( O H ) j _ С а С 1 2 

Zn -» ZnCl2 Zn(OH)2 —»Zn 
7. Напишите уравнения реакций разложения: а) гидроксида меди (II); 

б) гидроксида железа (III); в) гидроксида алюминия. 
8. Объясните, какое свойство гашеной извести позволяет ее использовать 

в строительстве как связующий материал. Ответ подтвердите уравнением 
реакции. 

9. Составьте конспект ответа, характеризующего гидроксиды NaOH1 Ca(OH)2  
и Fe(OH)3 , придерживаясь плана, указанного на странице 43. 
• 1. Расположите соединения, формулы которых даны ниже, в порядке возрас-
тания содержания в них железа: a) Fe3O4; б) Fe(OH)3 ; в) FeSO4; г) FeO; 
е) Fe2O3. 

2. В 1000 г воды при 20°С растворяется: а) 1,56 г гидроксида кальция; 
б) 38 г гидроксида бария. Определите массовые доли веществ в этих растворах 
и выразите их в процентах. 

§ 2. Кислоты 

В предыдущих разделах мы уже встречались с соляной HCl, 
серной H2SO4, а также с метафосфорной HPO3 кислотами. Кис-

* лот очень много. Однако все они имеют общий признак: их 
молекулы состоят из атомов водорода (способных замещаться 
на металл) и кислотных остатков. Так, например, в молекуле 
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серной кислоты H2SO4 атомы водорода легко замещаются на 
атомы цинка, которые соединяются с двухвалентным кислотным 
остатком ^ r SO 4 ; ири этом образуется соль ZnSO4: 

I и и и 
Zn + H2SO4 ZnSO4 + H21 

В молекуле ортофосфорной кислоты H3PO4 атомы водорода 
замещаются на атомы кальция и соединяются с трехвалент-
ным кислотным остатком ^ P O 4 : 

I IIl П IIl 
ЗСа + 2Н 3 Р0 4 -V Ca3 (PO4) 2 + ЗН21 

Валентность кислотного остатка определяется числом атомов 
водорода, способных замещаться на металл. Поэтому кислоты 
можно определить так: 

Кислоты — это сложные вещества, состоящие из атомов 
водорода, способных замещаться или обмениваться на атомы 
металлов, и кислотных остатков 

Классификация кислот. По составу кислоты делятся на кис-
лородсодержащие и бескислородные, а по числу атомов водо-
рода — на одноосновные, двухосновные и трехосновные (схе-
м а 1 5 ) . С х е м а 15 

Химические формулы, структурные формулы2 и названия кис-
лот. Химические формулы и названия важнейших кислот даны 
в таблице 10. 

При составлении структурных формул бескислородных кислот 
следует учитывать, что в молекулах этих кислот атомы водо-
рода связаны непосредственно с соответствующим атомом не-
металла: HCl. 

При составлении структурных формул кислородсодержащих 
кислот нужно помнить, что водород с центральным атомом свя-

1 Более полное определение кислот с точки зрения теории электроли-
тической диссоциации дано на странице9, II. 

2 Так как большинство кислот молекулярного строения, то следует упо-
треблять понятне «структурная формула». 
76 



Т а б л и ц а 10. Формулы некоторых кислот и кислотных остатков 

Формулы кислот 

HCl —Cl 
HNO3 - N O 3 
HNO2 - N O 2 
H2SO4 = SO4 
H2CO3 =CO 3 
H2SiO3 = SiO3 
H3PO4 — PO4 

Названии кислот 

Соляная кислота 
Азотная кислота 
Азотистая кислота 
Серная кислота 
Угольная кислота 
Кремниевая кислота 
Ортофосфорная кислота 

зан посредством атомов кислорода. Если, например, требуется 
составить структурные формулы серной и ортофосфорной кислот, 
то поступают так: 

1. Пишут один под другим атомы водорода данной кислоты. 
Затем через атомы кислорода при помощи черточек связывают 
их с центральным атомом: 

H - O H - O v 
\ Q Н—О—P 
Z s H - O x 

H - O 
2. К центральному атому (с учетом валентности) присоеди-

няют остальные атомы кислорода: 
H - O О Н — О . 

H - O - P = O 
H - O ' 

H - O о 
Ответьте на вопросы и !выполните упражнения 1 и 2 (с. 80). Решите зада-

чи 1 и 2 (с. 80). 

Общие способы получения кислот показаны на схеме 16. 
Схема 16 

С первыми двумя способами мы уже встречались (с. 59 и 54). 
Теперь ознакомимся с третьим способом получения кислот. 
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В пробирку (рис. 45) поме-
щают немного сухого хлорида 
натрия, приливают к нему кон-
центрированную серную кисло-
ту, закрывают пробирку проб-
кой с газоотводной трубкой. 
Конец трубки опускают в дру-
гую пробирку. Затем смесь 
хлорида натрия с концентри-
рованной серной кислотой ос-
торожно нагревают. При этом 
выделяется бесцветный газ, ко-
торый на воздухе дымит. Это 
хлороводород HCl, который об-
разуется и при горении водо-
рода в хлоре (с. 54). 

Когда пробирка заполнится 
газом, ее закрывают пробкой, 
погружают в воду закрытым 

концом и вынимают пробку. Вода заполняет почти всю пробир-
ку, так как хлороводород хорошо растворяется в воде. В обра-
зовавшийся раствор добавляют фиолетовый лакмус, который 
краснеет. Следовательно, при растворении хлороводорода в воде 
образуется соляная кислота. Реакция отражается следующим 
уравнением: 

Рис. 45. Получение хлороводорода. 

NaiCI 

NalCI 
Н, SOa -У Na2SO4 + 2 HCIt 

В этой реакции взаимодействуют два сложных вещества, со-
ставные части которых обмениваются местами. Это реакция об-
мена. 

Реакциями обмена называются реакции между двумя слож-
ными веществами, при которых их составные части обменива-
ются местами. 

Реакция нейтрализации (с. 73) — частный случай реакции 
обмена. 

Реакции обмена идут до конца (т. е. практически осуществи-
мы) в следующих случаях: 

1) если одно из образующихся веществ летучее. Так, напри-
мер, реакция обмена между хлоридом натрия и концентрирован-
ной серной кислотой идет до конца потому, что выделяется 
газообразное вещество — хлороводород; 

2) если одно из образующихся веществ нерастворимо и выпа-
дает в осадок. С этим случаем мы ознакомились при получе-
нии нерастворимых оснований (с. 71); 

3) если в результате реакции образуется вода. Характер-
ным примером является реакция нейтрализации (с,. 73). 
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Учитывая летучесть, силу и растворимость кислот (нераство-
рима кремниевая кислота H2SiO3), их можно расположить в 
той последовательности, в которойтони обычно вытесняют друг 
друга из солей. Этот ряд следующий1: 

H2SO4, HCl, HNO3, H3PO4, H2SO3, H2CO3, H2S, H2SiO3 

р а в н о ц е н н ы е 

Так, например, концентрированная серная кислота реагирует 
с солями азотной, соляной и ортофосфорной кислот. Реакцию же, 
например, между нитратом натрия и соляной кислотой практи-
чески нельзя осуществить, так как соляная и азотная кислоты 
по летучести и по силе приблизительно одинаковы. 

Ответьте на вопросы 3 и 4 (с. 80). 
Физические свойства кислот. Многие кислоты, например серная, азотная, 

соляная, — это бесцветные жидкости. Известны также твердые кислоты: орто-
фосфорная H3PO4, метафосфорная HPO3, борная H3BO3. Почти все кислоты 
растворимы в воде. Пример нерастворимой кислоты — кремниевая H2SiO3. 

Растворы кислот имеют кислый вкус. 

Химические свойства кислот. 1. Растворы кислот окрашивают 
лакмус в красный цвет, а метиловый оранжевый — в розовый. 

2. Одно из важнейших химических свойств кислот — это их 
способность реагировать с некоторыми металлами. В этих реак-
циях обычно выделяется водород и образуются соли: 

Zn -f 2НС1 -*• ZnCl2 + H2f 
Чтобы знать, какие металлы вытесняют водород из кислот, 

можно руководствоваться рядом активности металлов, который 
опытным путем (1865) определил русский ученый Н. Н. Беке-
тов (1826—1911): 

К, Na, Ca, Mg, Al, Zn, Fe, Ni, Sn, Pb, Н, Cu, Ag, Pt, Au2 

В этом ряду все металлы, стоящие до водорода, способны 
вытеснить его из кислот. Исключением является азотная кис-
лота. При ее взаимодействии с металлами вместо водорода выде-
ляются другие газы. 

3. Кислоты взаимодействуют с основными оксидами: 

CuO + H2SO4 - 4 CuSO4 + H2O 
4. Кислоты вступают в реакции с основаниями: 

NaOH+ HCl -V NaCl + H2O 
5. Кислоты реагируют с солями: 

ZnCl2 + H2SO4 -+- ZnSO4 + 2НС11 
1 Этот ряд условный. Однако в большинстве случаев реакции между 

кислотами и солями протекают согласно этому ряду. 
2 Современное объяснение и название этого ряда металлов дано на стра-

нице 89(11). 
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Реакции протекают согласно ряду вытесняемости кислот. 
6. При нагревании некоторые кислоты разлагаются: 

H2SiO3 Л- H2O + SiO2 

П р и м е н е н и е . Применение важнейших кислот будет рассмотрено в соот-
ветствующих разделах (соляной кислоты — с. 146, серной- с. 100, азотной — 
II, с. 35, ортофосфорной— II, с. 41). 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 5—9. Решите задачу 3. 
1. Какие вещества называются кислотами? Начертите в тетради приведен-

ную ниже таблицу н в соответствующих графах запишите химические формулы 
известных вам кислот, подчеркните кислотные остатки и отметьте их валентность. 

Кислоты 

кислородсодер-
жащие 

бескислородные одноосновные двухосновные трехосновные 

2. Составьте структурные формулы следующих кислот: а) угольной; б) бро-
моводородной; в) сернистой; г) хлорной HClO4-

3. Какими способами получают кислоты? Составьте уравнения реакций. 
4. Какими двумя способами можно получить: а) ортофосфорную кислоту; 

б) сероводородную кислоту? Напишите уравнения соответствующих реакций. 
5. Начертите в тетради нижеприведенную таблицу и в соответствующей 

графе запишите по три уравнения реакций, в которых участвуют и образуются 
кислоты. 

Реакции Реакции Реакции Реакции 
разложения соединения замещения обмена 

6. Приведите по три уравнения химических реакций, характеризующих 
химические свойства кислот. Отметьте, к какому типу реакций они относятся. 

7. Какие из веществ, формулы которых приведены, реагируют с соляной 
кислотой: a) CuO; б) Cu; в) Cu(OH)2 ; г) Ag; д) Al(OH)3? Напишите урав-
нения практически осуществимых реакций. 

8. Даны схемы следующих реакций: 

Zn + HCl -*- Cu + HCl -*• 
Mg + H2SO4 ->- Au + H2SO4 ->-
NaCI + HCl —• H3PO4 + H2SO4 —-
Na2SO4 + HCI ^ Na2CO3 + HCI 
Fe(OH) 3 + H N O 3 -*• N a C l + HNO3 — 

Напишите уравнения тех реакций, которые практически осуществимы. 
9. Составьте конспект ответа о свойствах соляной, серной и ортофосфорной 

кислот, придерживаясь плана, указанного на странице 43. 
1. Какая из кислот богаче фосфором — ортофосфорная H3PO4 или мета-

фосфорная HPO3? 
2. Выведите химическую формулу соединения, в состав которого входит 

3,95 мае. ч. элемента селена Se (относительная атомная масса Se 79) и 0,1 мае. ч. 
водорода. 

3. Напишите уравнение реакции сульфида железа (II) с серной кислотой 
и вычислите массовые отношения между элементами в молекулах реагирующих 
и образующихся веществ. 
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§ 3. Оксиды 
С составом оксидов мы уже ознакомились ранее (с. 41). 

Теперь остановимся на их классификации и химических свой-
ствах. 

Классификация оксидов. Нам уже известно, что некоторым 
оксидам соответствуют основания, а другим— кислоты (с. 59—60). 
В связи с этим оксиды классифицируют на основные и кислот-
ные (схема 17). 

С х е м а 17 

Оксиды, которым соответствуют основания, называются ос-
новными. Оксиды, которым соответствуют кислоты, называются 
кислотными. 

Неметаллы образуют только кислотные оксиды, металлы с 
валентностью меньше IV, как правило, основные оксиды, а с 
валентностью более IV — кислотные оксиды. Например, хром 
Cr и марганец Mn образуют как основные, так и кислотные 
оксиды. 

Химические и структурные или графические формулы окси-
дов. О составлении формул оксидов рассказано на странице 27. 
Так как многие основные оксиды имеют немолекулярное строе-
ние, то в этих случаях следует употреблять понятие'«графиче-
ская формула». Большинство же кислотных оксидов имеют моле-
кулярное строение, поэтому применительно к ним пользуются по-
нятием «структурная формула». Структурные или графические 
формулы некоторых оксидов и формулы соответствующих им 
оснований и кислот дайы в таблице 11. 

Названия оксидов. Названия оксидов, в состав которых вхо-
дят элементы с постоянной валентностью, даются без упоминания 
о валентности, например MgO — оксид магния. Если же они 
образованы элементами с переменной валентностью, то рядом 
с названием оксида ставится в скобках валентность, например 
SO2 — оксид серы (IV), SO3 — оксид серы (VI). 

Способы получения оксидов. Оксиды образуются: 1) при горении простых 
и сложных веществ (с. 41 и 45); 2) при разложении сложных веществ: 
а) нерастворимых оснований (с. 74); б) кислот (с. 80): в) солей (с. 90. схема 18). 
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Т а б л и ц а 11. Формулы и названия некоторых оксидов 

Формулы оксидов 
Названия оксидов 

Формулы соответ-
ствующих основании 

или кислот 
химические структурные или 

графические 

Названия оксидов 
Формулы соответ-

ствующих основании 
или кислот 

Na2O 

K2O 

CaO 

CuO 
CrO 
MnO 
FeO 

5 0 2 

5 0 3 

CrO3 

P2O6 

Mn2O7 

Основные 

N a ' 
к - о 
К ' 
Ca = O 

Cu = O 
Cr = O 
Mn = O 
Fe = O 

Кислотные 

4 O 

S = O 
^ o 

C f g 

P = O > 
P = O 

^ o 

Mn = O 
I ^ O 

0 

1 ^ 0 

Mn = O 
^ O 

оксиды 

Оксид натрия 

Оксид калия 

Оксид кальция 

Оксид меди (II) 
Оксид хрома (II) 
Оксид марганца (II) 
Оксид железа (II) 

оксиды 

Оксид серы (IV) 

Оксид серы (VI) 

Оксид хрома (VI) 

Оксид фосфора (V)1 

Оксид марганца (VII) 

Щелочи 

NaOH 

к о н 

Ca(OH) 2  
H ерастворимые 
основания 
Cu(OH) 2 
Cr(OH) 2 
Mn(OH) 2 
Fe(OH) 2  

Кислоты 

H2SO3 

H2SO4 

H2CrO4 

HPO3 и H3PO4 

HMnO4 

1 Состав оксида фосфора (V) более сложный, о нем подробно говорится 
на странице 41, II. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 1—5 (с. 84). Решите задачу 1 
(с. 84). 

Физические свойства оксидов. Оксиды бывают твердые, жид-
кие и газообразные, различного цвета. Например, оксид ме-
ди (II) CuO черного цвета, оксид кальция CaO белого цвета. Оксид 
серы (VI) SO3 — бесцветная летучая жидкость, а оксид угле-
рода (IV) CO2 — бесцветный газ. 

Химические свойства оксидов. Кислотные и основные оксиды 
обладают разными свойствами (табл. 12). 
А Применение оксидов. Всем известно, какое значение имеет вода (оксид 
водорода) в природе, в промышленности и в быту. Многие другие оксиды также 
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г 
Схема 18 

широко применяются. Например, чугун и сталь получают из оксидов железа 
Fe2O3 и -Fe3O4. Оксид кальция CaO (основная составная часть жженой, или 
негашеной, извести) используется для получения гашеной извести Ca(OH)2 . 
Оксид кремния (IV) SiO2 используется в производстве строительных материа-
лов. Некоторые из оксидов применяют для производства красок. Так, например, 
основная составная часть белой краски — цинковые белила — это оксид цин-
ка (II) ZnO, зеленой краски — оксид хрома (III) Cr2O3 и т. д. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 6—7 (с. 84). Решите задачу 2 
(с. 84). 

Т а б л и ц а 12 

Х и м и ч е с к и е с в о й с т в а о к с и д о в 

о с н о в н ы х к и с л о т н ы х 

1. Основные оксиды взаимодейст-
вуют с кислотами, получаются соль и 
вода: 

C u O + H 2 S O 4 - ^ CuSO4 + H 2 O 
2. Оксиды активных металлов взаи-

модействуют с водой с образованием 
щелочи: 

Li 2 O+H 2 O -*• 2LiOH 

3. Основные и кислотные оксиды вза 
нием соли: 

C a O + СО 

1. Кислотные оксиды взаимодейст-
вуют с растворимыми основаниями, 
получаются соль и вода: 

CO2 + Ca (ОН) 2 CaCO3]+ H2O 

2. Большинство кислотных оксидов 
взаимодействуют с водой с образова-
нием кислот: 

Р 2 0 5 + ЗН 2 0 ->2 Н 3 Р0 4 
имодействуют между собой с образова-

г->-CaCO3 
4. Менее летучие кислотные оксиды 

вытесняют более летучие из их солей: 

CaCO 3 +SiO 2 -+CaSiO 3 + CO 2 ! 
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о 
1. Что такое оксиды и как их классифицируют? Начертите в тетрадях 

таблицу и в соответствующих графах запишите перечисленные ниже формулы 
оксидов: Na2O, N2O6, SiO2, CaO, CrO, CrO3, CuO, Mn2O7, FeO, SO2: 

Основные оксиды Кислотные оксиды 

2. Составьте уравнения реакций, схемы которых даны ниже: 

Li + н . Li2O Li2O + ... ->- LiNO3 + H2O 
Ca + .. н- CaO CuO + ... н - CuCI2 + H2O 
С + ... н- CO2 Li2O + ... н- LiOH х 

AI + ... н- AI2O3 P2O6 + ... н- H3PO4 

PH3 + н- P2O5 + H2O SO3 + ... н - Na2SO4 + 

3. Пользуясь схемой 18, составьте уравнения практически осуществимых 
реакций, при помощи которых можно получить следующие оксиды: CO2, Al2O3, 
Li2O, CaO, MgO, P2O6, CuO. 

4. Какие из перечисленных оксидов реагируют с водой: BaO1 Li2O, CuO1 
SO3, CaO, SiO2, P2O6, Fe2O3, Al2O3, Na2O, Mn2O7? Напишите уравнения соот-
ветствующих реакций. 

5. Напишите формулы оксидор, гидратами которых являются следующие 
кислоты: H2SO4, H3PO4, H2SO3, H2CO3 H2SiO3, HMnO4, H3BO3. 

6. Напишите уравнения химических реакций, схемы которых даны ниже: 

Ca н . CaO н . Ca (ОН) 2 SO3 + ... н- K2SO4 + 
Cu н- CuO н- CuSO4 N2O6 + LiOH н- . . . 
P P2O6 -V H3PO4 P2O5 + н . KPO3 + ... 
SO2 -I- NaOH — .. P2O6 + . U Na3PO4 + 

7. Перечислите некоторые отрасли народного хозяйства, в которых при-
меняются оксиды. Приведите примеры уравнений соответствующих реакций. 

1. Выведите химическую формулу оксида, если известно, что 2,3 мае. ч. 
натрия соединяются с 0,8 мае. ч. кислорода. 

2. Напишите уравнение реакции оксида фосфора (V) с водой (при нагре-
вании) и вычислите соотношение масс элементов в реагирующих веществах. 

§ 4. Амфотерные гидроксиды и оксиды 

Изучая свойства различных веществ, мы выяснили, что ме-
таллы реагируют с неметаллами, кислоты — с основаниями, а 
основные оксиды — с кислотными оксидами. Кислоты же с 
кислотами и основания с основаниями в реакции не вступают. 
Все это в полной мере относится только к типичным элемен-
там и их соединениям (к типичным металлам, неметаллам, кис-
лотам, основаниям и т.д.) . Оказывается, существуют элементы 
и вещества, проявляющие двойственную природу. В этом можно 
убедиться, проделав следующий опыт. В двух пробирках полу-
чают немного гидроксида цинка. В одну приливают раствор соля-
ной кислоты, а в другую — раствор гидроксида натрия. В обоих 
случаях происходят химические реакции, образуются бесцветные 
растворы. 

Следовательно, гидроксид цинка Zn(OH) 2 обладает свойства-
ми основания (реагирует с кислотами) и кислоты (реагирует 
с щелочами), т. е. имеет двойственную природу. С сильной кисло-
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той, например с соляной, гидроксид цинка реагирует как осно-
вание: 

ЮН Н|С1 
Zn j + ! У ZnCI2 + 2Н20 

\ ) Н н | с 1 хлорид 

гидроксид соляная 
цинка кислота 

цинка 

С сильным основанием, например с гидроксидом натрия, 
гидроксид цинка реагирует как кислота: 

H^—O4 Na (ОН N 
z n + 

III—O7 Na [он 

Na O n 

Na 0 / 
Z n + 2 Н 2 0 

гидроксид гидроксид цинкат 
цинка натрия натрия 

Zn(OH)2 + 2 NaOH - — У Na2ZnO2 + 2Н гО 

Такими же двойственными свойствами обладает и оксид цин-
ка ZnO. В присутствии сильных кислот, например соляной, 
оксид цинка реагирует как основной оксид: 

ZnO + 2HCI - I ZnCl2 + H2O 
ОКСНД СОЛЯМ.IH • х л о р и д 
ц и н к а к и с л о 1 л ц и н к а 

В присутствии сильных оснований, например гидроксида нат-
рия, оксид, цинка реагирует как кислотный оксид: 

ZnO + 2NaOH U Na2ZnO2 + H2O 
о к с и д г и д р о к с м 1 ц и н к а т 
ц и н к а н а т р и я н а т р и я 

Оксиды и гидроксиды, которые могут реагировать и с кис-
лотами и с щелочами, называются амфотерными (греч. «амфо-
терос» — оба, тот и другой). 

Многие элементы образуют амфотсрные оксиды (ZnO, BeO, 
Al2O3, Cr2O3, PbO и др.). Этим оксидам соответствуют амфо-
терные гидроксиды (Zn(OH)2 , Be(OH)2 , Al(OH)3i, Cr(OH)3 , 
Pb(OH) 2 и др.). 

Элементы, которые образуют амфотёрные оксиды и гидрокси-
ды, обладают переходными свойствами, т. е. их нельзя отнести 
ни к типичным металлам, ни к типичным неметаллам, 
о 
; I. Какие оксиды и гидроксиды называются амфотерными? Напишите 
уравнения реакций, в которые MOTVT вступать оксид и гидроксид бериллия (BeO). 
и Be(OH) 2 ) , если известно, что эти соединения амфотерны 

2. Дан сульфат цинка ZnSO4 . Как опытным путем можно получить оксид 
пинка и доказать, что это соединение амфотерное? Напишите уравнения соответ 
ствующих реакций. 

3. Напишите уравнения реакций, схемы которых даны: 
CaO + ZnO ->- LiOH + Z n O 
Li2O + Zn (ОН) 2 -*• N a O H + P b ( O H ) 2 - V 
P b O + K O H P b ( O H ) 2 + H2SO4 -V 
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§ 5. Сопи 

С солями и их составом мы уже ознакомились при изучении 
оксидов, оснопаний и кислот 

Соли — это сложные вещества, в состав которых входят 
атомы металлов, соединенные с кислотными о :тат сами. 

Классификация солей. В зависимости от количественных соот-
ношений взятой кислоты и основания в реакциях нейтрализа-
ции могут образоваться различные по составу соли (схема 19). 

С х е м а 19 

Средними или нормальными солями называются ссли, свто-
рые образуются при замещении атомами металл >в всех а; омов 
вод ipoda з молеку ах кислот: 

H3 PO4 + 3NaOH-J-Na3PO4 + ЗН 2 0 
орто(Ьосфат 

на рия 

Кислыми солями называются соли, которые образуются в 
результате неполного зачещения атомами метсимв атомов во-
дорода в .лолекулах кислот (получаются при избытке кислоты): 

H3PO4 + 2NaOH -V Na2HPO4 + 2НгО 
гидроор I ифосфат 

H b i p H H 

• Основными солям называются соли, в молекулах которых, кроме кислотных 
остатков имеются также гидроксогруппы (получаются при избытке оснований): 

Mg(OH)^ + HCl -ч- Mg(OH)Cl + H2O 
Я К с н о в н о й 

хлорид 
магнии 

Двойными солями называется соли, которые образуются при замещении 
атол ов eidopcda в молекулах ::ислот двумя различными мзталлали (вместо атома 
металла может войти одновалентная группа аммония NH 4 J I , с. 29): 

H 3 PO 4 + 2КОН + H 3 N-+ K2NH l iPO4 + 2 Н 2 0 
о р л фосфат 

калия-аммония 

Химические формулы солей. При составлении формул солей 
кислородных кислот можно пользоваться той же последователь-
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ностью действий, которая была принята при составлении хими-
ческих формул (с. 27). 

Например, если составляют химическую' формулу сульфата алюминия и 
ортофосфата кальция, то поступают так: 

1. Пишут рядом химический знак металла и кислотного остатка: 

AISO4 CaPO4 

2. Над химическими знаками металлов и кислотными остатками записы-
вают их валентность: 

Hl н п in 
AISO4 CaPO4 

3. Находят наименьшее кратное чисел, выражающих валентность металла 
и кислотного остатка: 

0 E 
И 11 11 111 

AlSO4 С а К 5 7 

4. Наименьшее кратное делят на валентность металла и находят индекс, 
затем на валентность кислотного остатка и тоже находят индекс; кислотные 
остатки, если их в молекуле содержится несколько, заключают в скобки: 

0 0 -
IIl 11 H 111 
Al2(SO4)3 Ca3(PO4)2 

При составлении графических формул солей1, например Al2(SO4)3, 
Ca(H2PO4)2 и (CuOH)2CO3, рекомендуется поступать так: 

1. Пишут один под другим химические знаки металлов и атомов водорода; 
валентность обозначают черточками: 

Al^ {{7 Си< 

А1£ 
C a ; 
H -
H -

Cuc 

2. Химические знаки атомов металлов и водорода при помощи черточек 
соединяют с атомами кислорода: 

. О -
-( K=Sz с < 7 

4 O - „ G -

Al—О— 
^O 

О С < 
X H - O - x O 

Н—о— 

3. Химические знаки атомов кислорода при помощи черточек соединяют с 
центральными атомами кислотного остатка, а в основных солях также и с атома-
ми водорода гидроксогрупп: 

/ O ^ H - O x O - H 
Al—О—S H - O - v P C u ^ 

/ О ^ o O ^ c 

A l - O - S Н—О—P г У x O / H—о с \ 
Большинство солей имеют немолекулярное строение. 

O - H 
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4. К центральному атому кислотного остатка при помощи черточек при-
соединяют химические знаки остальных атомов кислорода: 

о ^ ^ a н-о с " 0 _ н 

A l - O ^ O H - O - P = O °ч . 
^ o C = O 

о" ^o ' -о „о 
A L - O ^ O H - O - P = O 4 O - H 

о' S) H-O 

Названия солей. В настоящее время соли, как и другие 
химические соединения, называют по международной номенкла-
туре (табл. 13). 

Т а б л и ц а 13. Названия и формулы солей и соответствующих им кислот 

Названия и формулы солен Названия и формулы кислот 

NaF — фторид натрия 
AlCl3 — хлорид алюминия 
AgNO3 — нитрат серебра (I) 
CuSO4 — сульфат меди (II) 
ZnSO3 — сульфит цинка 
CaCO3 — карбонат кальция 
Ba 3(PO 4) 2 — ортофосфат бария 

HF — плавиковая кислота 
HCl — соляная кислота 
IlNO3 — азотная кислота 
H2SO4 — серная кислота 
H2SO3 — сернистая кислота 
H2CO3 — угольная кислота 
H3PO4 — ортофосфорная кислота 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 1—4 (с. 92). Решите зада-
чи I и 2 (с. 92). 

Способы получения солей. Реакции, в результате которых образуются соли 
неоднократно рассматривались в предыдущих разделах. Приведем теперь эти 
сведения в определенную систему. 

1. Соли можно получить, действуя кислотами на металлы, основные оксиды и 
основания: 

2Н 3 Р0 4 + 6Na — 2Na3PO„ + 3H2t 
ортофосфат 

натрия 

3H 2S0 4 + Fe2O3 — Fe2(SO4)3 + 3H 2 0 
сульфат 

железа (III) 

3HNO, + Cr(OH) 3 ->- Cr(NO 3) 3 + ЗН 2 0 
нитрат 

хрома (III) 

2. Соли образуются при реакции кислотных оксидов со щелочами, а также 
кислотных оксидов с основными-. 

N2O5 + Ca ( O H ) 2 - i Ca (NO3)2 + H2O 
нитрат 

кальция 

P2O6 + ЗСаО ->- Ca3 (PO4)2 
ортофосфат 

кальция 

3. Соли можно получить при взаимодействии солей с кислотами, со щело-
чами, с металлами, с нелетучими кислотными оксидами и с другими солями: 

Ca3(PO4)2 + SH2SO4 3CaS0 4 + 2Н 3Р0 4 
ортофосфат сульфат 

кальция кальция 

88 



Fe a(SO4)3 ь CNaOH 2 F e ( O H ) 3 | + 3Na2SO„ 
сульфат сульфат 

Железа {III) натрия 

CuSO1 4 Fc -W- FeSO4 ,+ Cu | 
сульф.п сульфат 
меди (П) жеje«:« (H) 

CaCO3 + SiO2 -V CaSiO3 f CO2 f 
карбонат силикат 
кальцин кальция 

Al j (SO 4 ) 3 -I- 3BaCl2 SBaSO4I+ 2А1С13 
cv1ьфат хлорид сульфат хлорид 

алюминии бария б.фня алюминия 

4. Соли образуются при взаимодействии металлов с неметаллами: 
горение 

2Ге + ЗС12 — • 2FeCI3 
хлорид ЖI1 Jl СЗ <1 (III) 

Реакции, при которых образуются соли, показаны также в обзорной таб-
лице 15 (с 91). 

Ответьте на вопросы 5—9 (с. 92). Решите задачу 3 (с. 92). 

Физические свойства солей. Соли - твердые вещества раз-
ного цвета. Растворимость их различна. Некоторые соли хоро-
шо растворимы в воде, например все нитраты; другие же, напри 
мер карбонат кальция CaCO3, сульфат бария BaSO4 и т. п., 
практически нерастворимы (см. приложение, I, с. 187). Облегчит 
запоминание растворимости важнейших веществ, которые чаще 
всего встречаются в курсе химии средней школы, таблица 14. 

Т а б л и ц а 14 Сведения о растворимости важнейших солей 

IIajDdHllH СОЛОН Растворимость соответствующих солей 

Нитраты 
Ацетаты 

Все соли растворимы 

Хлориды Все соли растворимы, кроме AgCI и PbCI2 

Сульфиты Bct соли растворимы, кроме CaSO4, SrSO4, BaSO4, 
PbSO4 и Ag2SO4 

Сульфиды 
Карбонаты 
Силикаты 
Фосфаты 

Почти все соли нерастворимы, кроме солей К, Na и ам-
мония 

Химические свойства солей. При изучении способов получе-
ния солей мы уже ознакомились с их некоторыми химическими 
свойствами. Разберем этот вопрос подробно. 

1. Соли реагируют с металлами (с. 33). Составляя урав-
нения этих реакции, следует руководствоваться рядом Н. Н. Бе-
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кетова (с. 79). Так как эти реакции протекают в водных рас-
творах, то для практических опытов нельзя применять ли-
тий Li, натрий Na, калий К, кальций Ca, барий Ba и другие 
активные металлы, которые при обычных условиях реагируют 
с водой. 

2. Соли реагируют с кислотами. При проведении этих реак-
ций обычно берут сухую соль и действуют концентрированной 
кислотой (с. 79). 

3. Соли реагируют с щелочами в водных растворах. Это 
способ получения нерастворимых оснований (с. 72). 

4. Соли реагируют с солями. Реакции протекают в раство-
рах и используются для получения практически нерастворимых 
солей (с. 89). 

5. Некоторые соли при нагревании разлагаются. Характерным 
примером такой реакции является обжиг известняка, основной 
составной частью которого является карбонат кальция: 

t 
CaCO3 -*• CaO + CO21 
карбонат 
кальция 

Применение солей. Большинство солей широко используется в промышлен-
ности и в быту. Например, всем известно применение поваренной соли, т. е. 
хлорида натрия NaCl, в быту. В промышленности он используется для получе-
ния гидроксида натрия, соды, хлора, натрия и т. д. Соли азотной и ортофосфор-
ной кислот в основном являются минеральными удобрениями. 

Многие средства защиты растений от болезней, вредителей, некоторые 
лекарственные вещества тоже относятся к классу солей. Более подробно приме-
нение отдельных солей будет рассмотрено при дальнейшем изучении химических 
элементов. 

Генетическая связь между отдельными ,классами неорганиче-
ских соединений. Из веществ одного класса можно получить 
вещества другого класса. Такую связь называют генетической 
(от греч. «генезис» — происхождение). Взаимную связь между 
отдельными веществами можно изобразить следующими схе-
мами: 

Ca CaO Ca (OH)2 

^ C a 3 ( P O 4 ) 2 

P - P 2 O 5 - H 3 P O 4 ^ 
В общем виде: 

металл -> основной оксид — основание-^ ;Ьсоль неметалл —>- кислотный оксид — кислота 
Более подробно и в обобщенном виде генетическая связь 

между отдельными классами неорганических соединений отраже-
на в таблице 15 (с. 91). 
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Выполните упражнение 10. 
1. Даны химические формулы веществ: HBr, NaHSO4, Cu2O, Fe(OH)3 , 

^e(NO 3 ) 3 , Ca(HCO3)2 , N2O5, H1BO3, Li2O1 SO2, Ba(OH) 2 , Ca3(PO4)2-
Начертите в тетрадях таблицу и разместите формулы по соответствующим 

графам: 

Основные Кислотные Основания Кислоты Нормальные Кислые соли 
оксиды оксиды соли 

2. Напишите химические и графические формулы следующих солей: карбо-
ната магния, гидрокарбоната железа (II) , сульфата железа (III)1 гидроорто-
фосфата кальция, основного хлорида магния, дигидроортофосфата кальция. 

3. Напишите названия солей, формулы которых даны: NaC!, NaNO3l CaCl, 
KHSO41 AI(NO3)31 K3PO4, Na2SO4, Na2S, Na2SO3, Ca(HS) 2 l FeSO4, AgNO3, 
Fe2(SO4)3 , Na2CO3, Cr2(SO4)3 l NaHCO3l Ca(HCO3)2 . 

4. Напишите формулы важнейших солей следующих кислот: а) соляной; 
б) серной; в) азотной; г) ортофосфорной; д) угольной. Назовите эти соли. 

5. Перечислите способы получении солей и напишите по два уравнения 
соответствующих химических реакций. При необходимости используйте таб-
лицу 15. 

6. Составьте уравнении химических реакций, схемы которых даны ниже: 
C a + J-CaSO4 -г H t P2O5 + . . . - C a 3 ( P O 4 ) 2 + H2O 
SO3 + ...-(-CqSO4 N2O5 + . . . -+Ca(NO 3 ) 2 

Ca(OH) 2 + . . . - C a S O 4 + H2O C a O + - C a S O 3 
7. Какими веществами надо подействовать на хлорид кальция, чтобы полу-

чить: а) сульфат кальция; б) карбонат кальция; в) ортофосфат кальция; 
г) гидроксид кальция; д) хлороводород? Напишите уравнения реакций и по-
ясните, почему они идут до конца. 

8. Какими двумя способами из оксида кальция можно получить: а) сульфат 
кальция; б) ортофосфат кальции? Составьте уравнения этих реакций. 

9. Напишиге уравнения реакций нейтрализации, в результате которых 
образуются соли, формулы которых следующие: a) AlCl3; б) BaSO4; 
в) Ba(NO3)2 ; г) Na3PO4; д) NaNO3; е) NaHSO4; ж) KH2PO4; з) K2HPO4  
Под соответствующими формулами веществ напишите их названия. 

10. Составьте уравнения реакций, схемы которых даны ниже: 
а) Ca —»- CaO — Cd (ОН )2— Ca (NO3),, — CaSO4 

б) Al2O3 — Al2(SO4)3 — Al(OH)3 ->- Al2O3 

в) CaCO3 - с C a O - C a ( O H ) 2 - C a C O 3 + Ca(NO3)2 

г) Cu — CuO — CuCl2 — Cu (OH)2 — CuO — Cu — CuSO4 — Cu (OH)2 

д) M g - M g O - M g ( O H ) 2 - M g S O 4 

е) С — CO2 — Na2CO3 — CO2 — CaCO3 

ж) Fe2(SO4)3 - Fe(OH) 3 — Fe2O3 — Fe2(SO4)3 

з) P - P 2 O 5 - H 3 P O 4 - C a 3 ( P O 4 ) 2 - H 3 P O 4 - C a ( H 2 P O 4 ) 2 

и) Al2(SO4)3 - Al ( O H ) 3 - Al2O3 — AlCl3 — Al (OH)3 — AI (OH)2Cl 
к) S O 3 - Z n S O 4 - Z n ( O H ) 2 - K 9 Z n O 2 

f l. Вычислите, какое из следующих азотных удобрений наиболее богато 
зотом: NaNO3, Ca(NO3)2 , KNO3, NH4NO3, (NH4)2SO4 . 

2. Экспериментальным путем установлено, что 1,35 мае. ч. алюминия со-
единяются с 2,4 мае. ч. серы. Выведите химическую формулу этого вещества и 
назовите его. 

3. Рассчитайте, в каких массовых отношениях следует смешать гидроксид 
кальция с ортофосфорной кислотой, чтобы произошла реакция полной нейтра-
лизации. 

Л а б о р а т о р н ы е о п ы т ы 
Свойства растворимых и нерастворимых оснований. Рассмотрите выданные 

вам в пробирках гидроксиды натрия, кальция, меди (II) и железа (III)1 отметьте 

их агрегатное состояние и цвет. Прилейте в пробирки по 3—4 мл воды и взбол 
тайте. Мутные жидкости отфильтруйте. К растворам добавьте по нескольку 
капель раствора фенолфталеина. " 

Гидроксид натрия растворяется в воде, гидроксид кальция — частично, 
а гидроксиды меди (II) и железа (III)B воде практически не растворяются. 
Растворы гидроксида натрия и гидроксида кальция окрашивают фенолфталеин 
в малиновый цвет Отфильтрованные жидкости, в которых взбалтывали гидрок-
сид меди (II) и железа (III)1 на раствор фенолфталеина не действуют. 

Задание. На основе проведенных опытов сделайте вывод о растворимости 
оснований. 

Действие кислот на индикаторы. Поместите в штатив девять пробирок. 
В первые три пробирки налейте по 1 мл разбавленной серной кислоты, во вторые 
три влейте по 1 мл разбавленной соляной кислоты, а в остальные три столько 
же разбавленной азотной кислоты. 

В первую пробирку с серной кислотой добавьте несколько капель раствора 
фиолетового лакмуса или опустите фиолетовую лакмусовую бумажку, во вторую 
пробирку влейте несколько капель раствора фенолфталеина, а в третью — 
метилового оранжевого. 

Проведите такие же опыты с соляной и азотной кислотами. 
Лакмус от действия кислот краснеет, фенолфталеин остается бесцветным, 

а метиловый оранжевый становится розовым. 
Задание. Дано несколько растворов. Как можно практически доказать, что 

один из них является раствором кислоты, а другой — раствором щелочи? 
Действие кислот на металлы. В две пробирки поместите по два кусочка 

цинка, в две другие насыпьте немного железных опилок, а в последние две — 
медных стружек. В одну пробирку с цинком налейте 1 мл серной, а в другую — 
столько же соляной кислоты. Цинк энергично реагирует с кислотами. При этом 
выделяется газ, способный гореть. Точно так же прилейте кислоты в пробирки 
с железом и медью. 

Железо реагирует с кислотами медленнее, чем цинк: медь при обыкновен-
ной температуре не реагирует ни с серной, ни с соляной кислотами. При нагре-
вании медь реагирует с концентрированной серной кислотой. В этой реакции 
выделяется бесцветный газ с резким запахом (нюхйть осторожно!) и в пробирке 
образуется раствор синего цвета 

Задания. 1. Найдите желрзо, цинк и медь в ряду Н. Н. Бекетова и поду-
майте, на основании каких свбйств составлен этот ряд. 2. Напишите уравнения 
химических реакций, которые наблюдались в этом опыте. К какому типу эти 
реакции относятся? 

Взаимодействие кислот с основными оксидами. Опыт. В две пробирки 
насыпьте немного оксида меди (II). В одну из них прилейте 1 мл разбавленной 
соляной кислоты, а в другую — столько же разбавленной серной кислоты. 
Пробирки слегка нагрейте. При подогревании в пробирках с оксидом меди (II) 
раствор приобретает голубой цвет. 

Вылейте несколько капель раствора из каждой пробирки на стеклянную 
пластинку, выпарьте его и посмотрите, что осталось на пластинке. После выпа 
рнвания раствора на стеклянной пластинке выделяются кристаллики. 

Такие же опыты проделайте с оксидом железа (III) . 
Задании. 1. Какие признаки подтверждают, что основные оксиды реагируют 

с кислотами? 2. Какие вещества выделились на стеклянных пластинках после 
выпаривания растворов? Напишите химические формулы этих веществ. 3. Со-
ставьте уравнения реакций, которые протекали в этих ог.чгах. 

Взаимодействие кислот со щелочами (реакция нейщализации). В пробирку 
налейте 1 мл раствора гидроксида натрия и добавьте к "му несколько капель 
раствора фенолфталеина. С помощью пипетки к раствору ...линового цвета 
прибавляйте по каплям соляную кислоту. После каждой капли пробирку встря-
хивайте. Происходит разогревание и обесцвечивание раствора. Затем немного 
полученного раствора перенесите на стеклянную пластинку и выпарьте его. 
Выделяются кристаллики белого цвета. 

Задания. I. Подумайте, почему раствор кислоты следует добавлять осто-
рожно, по каплям. 2. Какое вещество выделилось при выпаривании раствора? 
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Напишите его химическую формулу. 3- Составьте уравнение реакции между соля-
ной кислотой и гидроксидом натрия. К какому типу эта реакция относится? 

Взаимодействие кислот с нерастворимыми основаниями. Получите немного 
гидроксида меди (II). Для этого в две пробирки налейте по 1 мл раствора 
гидроксида натрия и добавьте столько же раствора сульфата меди (II) или 
другой растворимой соли меди. В одну пробирку с полученным осадком добавьте 
(до полного растворения) соляную, а в другую — серную кислоту. В обеих 
пробирках образуется голубой раствор. 

Перенесите несколько капель полученных растворов на стеклянную пластин-
ку и выпарьте. Выделяются кристаллики голубого цвета. 

Задания. 1. Напишите химические формулы веществ, кристаллы которых 
выделились на стеклянных пластинках. 2. Составьте уравнения реакций, кото-
рые наблюдались в этом опыте. 

Взаимодействие кислотных оксидов с водой и со щелочами. Опыт 1. На-
лейте в пробирку примерно 5 мл воды, добавьте 1—2 капли раствора фенол-
фталеина, а затем разбавленного раствора гидроксида натрия до появления 
слабого окрашивания. Пропустите через раствор избыток оксида углерода (IV). 
Происходит обесцвечивание. 

Опыт 2. Налейте в пробирку 2—3 мл свежеприготовленной известковой 
воды и пропустите через нее оксид углерода (IV) до помутнения раствора. 

Задания. 1. Поясните, почему в первом опыте произошло обесцвечивание 
раствора. Напишите уравнение соответствующей реакции. 2. Почему во второе 
опыте произошло помутнение раствора? Напишите уравнение реакции. 

Получение и свойства гидроксида цинка. В две пробирки налейте по 1 мл 
раствора, содержащего 0,05 массовых долей, или 5%, гидроксида натрия, 
и затем добавьте раствор сульфата цинка до выпадения осадка. В одну про-
бирку с осадком добавьте избыток гидроксида натрия и встряхните* В другую 
пробирку прилейте серную или соляную кислоту. 

Для сравнения получите в двух'пробирках гидроксид железа (III). К осадку 
в первой пробирке добавьте кислоту, а к осадку во второй — избыток щелочи. 

Осадок гидроксида цинка реагирует как с кислотами, так и со щелочами, 
гидроксид железа (III) — только с кислотами. 

Задания. 1. Напишите по два уравнения химических реакций, при помощи 
которых можно получить: а) гидроксид цинка; б) гидроксид железа (III) . 
2. Напишите уравнения реакций взаимодействия гидроксида цинка: а) с соляной 
кислотой; б) с гидроксидом натрия. Как называются такие гидроксиды? 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 1 
Получение сульфата меди ( I I ) взаимодействием оксида меди ( I I ) с серной 

кислотой. 1. Налейте в стакан примерно 20 мл раствора, содержащего 0,2 массо-
вых долей, или 20%, серной кислоты, поставьте его на асбестированную сетку 
и нагрейте раствор до кипения. 

2. В горячий раствор серной кислоты насыпьте немного оксида меди (II) 
и содержимое помешайте стеклянной палочкой. Если весь оксид меди (II) 
прореагирует, то добавляйте его до тех пор, пока останется непрореагировав-
шим небольшой избыток. Раствор все время нагревайте, но не кипятите. Затем 
прилейте '/;? пробирки воды и нагрейте раствор до кипения. 

3. Пока раствор нагревается, приготовьте фильтр. Полученный раствор 
отфильтруйте в фарфоровую чашку. 

4. Раствор в фарфоровой чашке упарьте до появления первых кристаллов 
соли. Затем нагревание прекратите и наблюдайте дальнейшую кристаллизацию, 
которая происходит в результате охлаждения раствора. 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 2 
Решение экспериментальных задач по теме «Важнейшие классы неорганиче-

ских соединений». Задача 1. Опытным путем докажите, в каких пробирках 
содержатся растворы: а) хлорида натрия; б) гидроксида натрия; в) соляной 
кислоты. ' 

Задача 2. В одной пробирке находится дистиллированная вода, а в другой — 
раствор хлорида калия. Обнаружьте, в какой пробирке находится каждое из 
выданных вам веществ. 
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Задача 3 В двух пробирках даны: а) 0".сид кальция; б) оксчд цинка. 
Определите в какой пробирке находится каждое из этих веществ. 

Задаче 4. Получитё гидрокгид цинка, Исходя, из металлического цинка. 
Задача 5 Дан оксид меди , I I ) . Получите гид роке, щ меди (II) 
Задача 6 Дан раствор гидроксида кальция (известковая вода) Получите 

кароонат кальция, а из него — раствор Клори® а i.a пьцчя i 
Задача 7. Получите из хлорида железа (III) оксид железа (III) . 
Задача 8 Дан кристаллический хлорид магния. Получите :<з него гидроксид 

мг-гния. 
Задаче 9. Из раствора су/.ьфата меди (II) получите раствоп хлорида 

•меди ( ] ' ) . 
Задача 10. Осуществите практически следующие превращения: кароонат 

меди (II)-»-хлорид меди (II)->-гидро:;сид меди (Н) -»оксид меди (II) . 

Г л а в а V 
КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ ОТНОШЕНИЯ В ХИМИИ 

§ 1. Моль — единица количества вещества 
При проведении химических реакций необходимо знать, 

сколько потребуется исходных веществ для получения нужной 
массы продукта. Если, например, требуетег получктъ определен-
ную массу сулыЬида железа (II) FeS, то вычисляют, сколько 
для этого потребуется железа и серь; 

Нам уже известно, что химические реакции можно выразить 
химическими уравнениями. При получении сульфида железа (II) 
берут столько массовых единиц исходного вещества, чтобы на 
один атом железа приходилось бы пс одному атому серы. Прак-
тически на зесах нельзя отзесить ни один отдельный атом, ни 
одну отдельную молекулу вещества. Поэтому важно знать, в 
каких массовых отношениях слздует брать вещества, чтобы во 
взятой массе веществ содержалось необходимое число частиц 
(атомов или молекул). Реакция железа с серой протекает так: 

Fe + S -+- FeS 
55 32 88 

По уравнению видно, что 56 а. е. м. железа реагирует с 
32 а. е. м. серы. 

Следовательно, в 55 г железа и 32 г серы должно содер-
жаться одинаковое число атомоч, т. е. 6,02 • ICj3. Отсюда понят-
но, почему в массовых отношениях (56 : 32 = 7 : 4) железо pea 
гирует с серой без сстатка (с. 20 —21). E массе веществ (г, кг, т), 
пропорциональных атомным массам элементов, содержится оди-
наковое число атомов (табл. 16). 

Такое соотношение характерно для всех элементов и веществ. 
На нем основаны практические расчеты в химии с использова-
нием понятия «моль». Это понятие относится как к сложным, 
так и к простым веществам. 

Моль — это количеств о любого вещества (сложного или 
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простого), содержащего 6,02 • 102;: молекул (атомов и других 
частиц). 

Т а б л и ц а 16. Соотношение между массой железа и серы в граммах 
и числом LTQMOB этих эле.иеитов 

Масса (в г) Число атомов 

Fe S F e S 

66 3 2 6,02 • IO23 6,02 • IO23 

2 8 16 3,01 • :о23 3,01 • )02а 

14 8 1,605 IO23 1,Ь05 10?3 

7 4 7,5 IO22 Z.5 • iO"2 

3 5 2 L,7b IO22 3,75 • IO22 

Число 6,02 • 102ъ названо постоянной Авогадро (в чссть 
итальянского ученого А. Авогадро). 

Ответьте на вопрос 1 (с. 102). 

§ 2. Молярная масса 
Как уже было сказано, для проведения химических реакций 

следует учитывать количество вещестз в молях. Для этого надо 
уметь переходить от выражения количества вещества в моллх 
к выражению массы вещестза в граммах, и наоборот. Ь этих 
целях используют понятие о молярной (или мольной) магсе ве-
ществ. 

Молярная масса вещества — это масса ооногс *оля дан-
ного вещества. 

Молярную массу M выражают в граммах на моль (г/моль): 
НА m 
A f = - , 

где m — масса в граммах и v — количество вещества в молях. 
Если дины любые массы вещества, то их отношение к соот-

ветствующим количествам (молям) данного вещества является 
величиной постоянной, т е. молярной массой данного зещества. 
Например: 

IIC с \ 2 6 4 г 1 7 6 г 88 г no / Ai ' re ; , =̂  г L г = - = 88 г/моль v ' 3 моль 2 моль 1 мо.пь ' 

Числовое значение молярной массы вещества совпадает с 
числовыми значениями массы молекулы (атома) и относительной 
молекулярной (атомной) массой (табл. 17). 

Однако следует учесть, что понятия «молекулярная масса», 
«относительная молекулярная масса» и «молярная масса» — 
это совершенно различные понятия. Так, например, в случае 
веды число 18 (т. е. относительная .молекулярная масса воды) 
показывает, во сколько раз одча молекула воды тяжелее "том-
ной единицы массы, а 18 г воды это масса 6,02 - IO23 мо-
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Т а б л и ц а 17. Соотношение между массами атомов и молекул, 
относительными атомными и молекулярными массами 

Формулы 
веществ 

Масса атомов 
и молекул (в а.е.м.) 

Относительные атомная 
и молекулярная массы 

Молярная масса 
(в. г/моль) 

O2 3 2 3 2 3 2 
CO2 4 4 4 4 4 4 
H2O 18 18 1 8 
FeS 8 8 8 8 8 8 
Fe 5 6 5 6 5 6 
P 3 1 3 1 3 1 

I 

лекул воды, т. е. молярная масса воды. Поэтому молярную массу, 
в отличие от относительной молекулярной массы Mr и относи-
тельной атомной массы Ar, обозначают буквой М. 

Формула M=-^j- показывает зависимость между массой веще-
ства в граммах, молярной массой и числом молей. Пользуясь ею, 
можно решить ряд практически важных задач. 

Пример 1. Для реакции необходимо взять 0,5 моль железа. 
Сколько железа по массе следует брать? 

Af = -^-; т = М • v; т = 5 6 - 0 , 5 = 28 

О т в е т . 28 г. 
Пример 2. При реакции нужно получить 22 г сульфида же-

леза (II) . Какое"количество сульфида железа (II) это состав-
ляет? 

M(FeS) = 8 8 г /моль 
т т 

М
 = ~ >

 V = 7 P V = 1 =0'25 
О т в е T.Q25 моль. 
Другие примеры задач с использованием понятия «моль» 

даны на странице 182. 
Ответьте на вопрос и выполните упражнение 2—3 (с.. 102). Решите зада-

чи 1 и 2 (с. 102). 

§ 3. Закон Авогадро 
Открытие и формулировка закона. Итальянский ученый 

А. Авогадро обратил внимание на то, что все газы одинаково 
сжимаются (закон Бойля — Мариотта), обладают одинаковым 
термическим коэффициентом расширения (закон Гей-Люссака) 
и имеют некоторые другие общие свойства. На основе этих на-
блюдений А. Авогадро в 1811 г. высказал смелую мысль, кото-
рая позже подтвердилась многочисленными опытами и была 
сформулирована в виде закона: 

В равных объемах различных газов при одинаковых усло-
виях содержится одинаковое число молекул. 
4. РудзнтисЯСимия, 7—11 кл.», ч. 1 9 7 



Объяснение закйна'Авогадро. При одних и тех же условиях 
расстояние между отдельными молекулами у всех газов одинако-
вое. Так как объем самих молекул по сравнению с межмолеку-
лярными расстояниями ничтожен, то из этого следует, T̂O В рав-
ных объемах различных газов (при одних и тех же условиях) 
должно быть одинаковое число молекул. Верность такого вывода 
подтверждается и следующим суждением. Если в равных объемах 
газов (при одинаковых условиях) содержится одинаковое число 
молекул, то массы различных газов, в которых содержится оди-
наковое число молекул, тоже должны занимать одинаковые 
объемы1. 

Как нам уже известно, такими массами являются мольные 
массы и пропорциональные им массы газов. Так, например, 
2 г водорода и 32 г кислорода содержат одинаковое число 
молекул, т. е. 6,02 • IO23. Экспериментально доказано, что 2 г во-
дорода и 32 г кислорода (при нормальных условиях) занимают 
одинаковые объемы — 22,4 л. Следовательно: 

Моль любого газа при нормальных условиях имеет объем 
22,4 л. Этот объем называется молярным объемом газа. Моляр-
ный объем газа — это объем одного моля данного газа. 

Математически это можно выразить так: 

V - - H Vm — , 
где V — объем в литрах, v — количество вещества в молях. 

В расчетах следует учесть, что объем одного миллимоля 
(мМ) — 22,4 мл, объем одного киломоля (кМ) — 22,4 м3, 
мегамоля (ММ) — 22 400 м3. 

Значение закона Авогадро. Так как моль любого газа при 
нормальных условиях занимает объем 22,4 л, то, зная массу 1 л 
данного газа (при н. у.), можно вычислить молярную массу этого 

где Q обозначает плотность, т. е. массу 1 л данного газа при 
нормальных условиях. Например, экспериментально установлено, 
что масса 1 л кислорода при нормальных условиях составляет 
1,43 г. Из этого следует: 

M(O2) =22 ,4 • 1,43 « 32; M(O2) = 3 2 г/моль; 
M г (O2) = 3 2 

Практически более удобно определить относительную плот-
ность газа, т. е. установить, во сколько раз один газ тяжелее 
или легче другого, затем по относительной плотности вычислить 
молярную массу. Относительную плотность принято обозначать 
буквой D. Например, чтобы определить, во сколько раз данный 
газ тяжелее водорода, следует массу определенного объема этого 
газа разделить на массу такого же объема водорода. Так как 
согласно закону Авогадро в равных объемах число молекул ис-

1 Вывод закона на основе кинетической теории газов дается в курсе 
физики. 
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сле'дуемого газа и водорода будет одинаковым, то плотность 
по водороду можно вычислить так:^ 

п п • м M 
Dh< — T = -T' 

где п — число молекул в данном объеме, M — молярная масса 
исследуемого газа, число 2 — молярная масса водорода, Dh2 — 
плотность данного газа по водороду. 

Если определяют плотность по другому газу, то вместо мо-
лярной массы водорода (т. е. числа 2) берут молярную массу 
этого газа. Так, например, если определяют плотность данного 
газа по кислороду или по воздуху, то получают следующие 
выражения: M п M 

где число 29 — средняя молярная масса воздуха. 
Отсюда видно, что плотности газов, измеренные при одинако-

вых условиях, относятся как их молярные массы. 
Чаще всего молярные массы различных газов определяют 

по следующим формулам: 

M = 2£>Н„ M ="29Z) воздуха 
Так как молярные, молекулярные и относительные молекуляр-

ные массы численно совпадают, то по этим формулам вычисляют 
также молекулярные и относительные молекулярные массы (Mr) 
соответствующих газов. 

Пользуясь понятием «молярный объем газа», можно также 
производить расчеты по уравнениям реакций, в которых участву-
ют или выделяются газы (с. 184). 

Расчеты, связанные- с применением закона Авогадро, даны 
на странице 183. 

Ответьте на вопросы 4—6 (с. 102). Решите задачи 3—7 (с. 102). 

§ 4. Объемные отношения газов при химических реакциях 
Нам уже известно, что коэффициенты, стоящие перед химиче-

скими знаками и формулами, показывают не только число ато-
мов и молекул, но и число молей, участвующих в реакции. 
Поэтому уравнения реакций между газами можно записать 
и так: 

H2 + Cl2 -*• 2НС1 
1 моль 1 моль 2 моль 
22,4 л 22,4 л 44,8 л 

2Н2 + O 2 - 2НгО 
2 моль 1 моль 2 моль 
44,8 л 22,4 л (водяных 

паров) 
44,8 л 

Если сократить указанные численные значения объемов реа-
гирующих и образующихся газов на 22,4, то получаются про-
стые целые числа, показывающие объемные отношения веществ: 
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в первой реакции — 1 : 1 : 2, а во второй — 2 : 1 : 2 . Следова-
тельно, реакции между газообразными веществами подчиняются 
следующим закономерностям: 

При неизменном давлении объемы реагирующих и образую-
щихся газов относятся между собой как небольшие целые числа. 

Коэффициенты в уравнениях реакций показывают число объе-
мов реагирующих и образовавшихся газообразных веществ. 

Простые объемные отношения реагирующих газов позволяют 
также производить ряд расчетов, не прибегая к вычислению от-
носительных молекулярных масс. Например, допустим, что нужно 
вычислить, какой объем кислорода потребуется для сжигания 
5 м3 метана: 

CH4 + 20 2 -*• CO2 + 2Н гО 
1 объем 2 объема 

1 м3 2 м3 

5 м3 х 

1 : 5 = 2 : х ; 

X = I l l M 3 = I O м3 

Следовательно, для сжигания 5 м3 метана требуется 10 м3 

кислорода. 
Ответьте на вопрос 7 (с. 102). 

§ 5. Тепловой эффект химических реакций 
Реакции экзотермические и эндотермические. Химические 

реакции протекают в различных условиях. Во многих случаях, 
например при горении бензина, природного газа и других горю-
чих веществ, нагревание требуется только для возникновения 
реакции (нагревание служит как бы толчком). При таких реак-
циях теплота выделяется. 

Реакции, протекающие с выделением энергии, называются 
экзотермическими (от греч. «экзо» — наружу и «термо» — теп-
лота). 

Известны и такие реакции, для протекания которых требуется 
непрерывное нагревание или приток другого вида энергии, необ-
ходимых как для возникновения, так и для продолжения данной 
реакции. Например, известняк превращается в жженую известь 
при непрерывном нагревании, вода разлагается в результате 
непрерывного действия постоянного электрического тока. 

Реакции, протекающие с поглощением энергии, называются 
эндотермическими (от греч. «эндо» — внутрь). 

Химические реакции на практике используются не только для 
получения различных веществ, но и ради выделяющейся энергии. 
Поэтому необходимо научиться рассчитывать количество выде-
ляющейся или поглощающейся энергии в виде теплоты по урав-
нениям химических реакций. 

Термохимические уравнения. При составлении химических 
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уравнений выделение или поглощение теплоты условно обозна-
чают, например, знаком Q: 

С + O2 = CO2 + Q 

Количество энергии, которое выделяется или поглощается в 
химических реакциях, может быть измерено при помощи калори-
метра (см. курс физики). Подставив вместо Q его численное 
значение, вышеприведенные химические уравнения можно изоб-
разить так: 

С + O2 = CO2 + 402,24 кДж 
2HgO = 2Hg + O2 — 180 кДж 

Количество теплоты, которое выделяется или поглощается 
при химической реакции, называется тепловым эффектом реак-
ции. 

Тепловые эффекты химических реакций обычно относят к 
одному молю реагирующего или образующегося вещества, на-
пример: 

2А1 + 1V2O2 = Al2O3 + 1646 кДж 
2Р + 2V2O2 = P2O5 + 1508 кДж 
V 2 N 2 + V2O2 = N O - 90 кДж 

Дробные коэффициенты в этих уравнениях относятся к поня-
тию «моль» 

Химические уравнения, в которых указывается тепловой эф-
фект, называются термохимическими. 

Пользуясь термохимическими уравнениями, можно произво-
дить различные расчеты. 

Превращение и сохранение энергии при химических реакциях. 
Нам уже известно, что под действием постоянного тока вода 
разлагается (с. 14). В виде термохимического уравнения это мож-
но записать так: 

2Н 2 0 пост°"""ыД TOK2H2t+ O21—571,6 кДж 
Энергия, которая в этом процессе поглощается, не теряется. 

Она аккумулируется в образующихся веществах — в кислороде 
O2 и в водороде H2. Это означает, что полученный кислород O2  
и водород H2 на 571,6 кДж богаче энергией, чем разложенная 
вода H2O. То, что это действительно так, можно убедиться, 
проделав обратную реакцию, т. е. путем сжигания водорода по-
лучив воду (с. 53). Опыт показывает, что при этом выделяется 
точно столько же энергии, сколько было затрачено при разло-
жении воды: 

2Н2 + O2 = 2НгО + 571,6 кДж 

Выделенная при химических реакциях энергия может быть 
превращена в другие виды энергии. Так, например, при сжига-
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нии топлива в соответствующих устройствах выделенную энергию 
превращают в механическую, а последнюю — в электрическую 
и т. д. При этом все эти Процессы протекают в строгом соот-
ветствии с законом сохранения и превращения энергии1. 

На основе понятия «моль», закона Авогадро и закономерно-
стей протекания химических реакций можно произвести различ-
ные расчеты, важнейшие типы которых в систематизированном 
виде даны в приложении (с. 179—187). 

» Ответьте на вопросы 8—10. Решите задачи 8—10. 
1. Что такое моль и каково значение этой физической величины в химии? 
2. Что означает понятие «молярная масса» и чем оно отличается от поня-

тий «молекулярная масса», «атомная масса»? 
3. Что означают следующие записи: 

m (H2O) = 18 а. е. м.; M r(H2O) = 18; M = 18 г/моль? 

4. Какие физические явления подтверждают правильность закона Авогадро? 
Сформулируйте этот закон. 

5. Поясните, почему можно утверждать, что малярный объем газов явля-
ется следствием закона Авогадро и подтверждает его правильность. 

6. Каково значение закона Авогадро? Поясните на конкретных примерах. 
7. Каким закономерностям подчиняются газообразные вещества в химиче-

ских реакциях? Поясните на конкретных примерах. 
8. Приведите примеры экзотермических и эндотермических реакций. Поясни-

те, какова их сущность. 
9. Чем отличаются по своей сущности химические уравнения от термохи-

мических уравнений? Поясните на конкретных примерах. 
10. Даны попарно вещества: H2, H2O; CO2, С; Р, P2O6. Какие из них 

богаче энергией н почему? 

1. Сколько молей н молекул содержится в 1 г карбоната кальция? 
2. Сколько молей и молекул содержится в чайной ложке воды (4,5 г)? 
3. Какова молекулярная формула газообразного вещества, содержащего 

0,857 массовых долей, или 85,7%, углерода и 0,143 массовых долей, или 14,3%, 
водорода,' если масса 1 л этого газа 1,875 г (н. у.)? 

4. Найдите химическую формулу газообразного вещества, в состав кото-
рого входит 0,8 массовых долей, или 80%, углерода и 0,2 массовых долей, 
или 20%, водорода, если плотность данного газа по водороду 15. 

5. Какой объем занимают 6,02 - IO24 молекул воды? 
6. Определите плотность и относительную плотность оксида азота (II) по 

отношению к воздуху. 
7. Вычислите, какой объем занимает 1,6 кг метана при нормальных усло-

виях. 
8. Вычислите, какое количество теплоты выделится при сжигании 100 л 

водорода, взятого при нормальных условиях, еслн дано термохимическое урав-
нение: 2Н2 + O2 = 2Н 2 0 + 573,2 кДж. 

9. При взаимодействии 7 г железа с серой выделилось 12,15 кДж. На осно-
вании этих данных составьте термохимическое уравнение. 

10. Вычислите, сколько сгорело угля, если при этом выделилось 33 520 кДж. 

1 См.: К н к о и и И. К , К и к о и н А. К- Физика. Учебник для 8 класса средней 
школы. M.. Просвещение. 1984, с. 195. 
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Г л а в а VI 
ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН. И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ 
СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ 
Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА. СТРОЕНИЕ АТОМА 

§ 1. Классификация элементов 

К 70-м годам прошлого века было уже открыто 63 химических 
элемента. В химии, подобно другим наукам (ботаника, зооло-
гия), по мере накопления фактов возникла необходимость в их 
классификации. 

Металлы и неметаллы. Элементы, образующие оксиды и гидр-
оксиды с амфотерными свойствами. Как нам уже известно (с. 17), 
первая классификация химических элементов заключалась в их 
разделении на металлы и неметаллы. Однако такая классифика-
ция была слишком общей и недостаточной. Оказалось, что име-
ются химические элементы, которые, учитывая их химические 
свойства, нельзя отнести ни к типичным металлам, ни к типичным 
неметаллам. К таким относятся, например, цинк, алюминий и не-
которые другие элементы, оксиды и гидроксиды которых обла-
дают амфотерными* свойствами (повторите § 4 из главы IV). 

В дальнейшем мы убедимся, что при' сравнении свойств хи-
мических элементов, расположенных в порядке возрастания их 
относительных атомных масс, наблюдается постепенный переход 
от типичных металлов к элементам, оксиды и гидроксиды кото-
рых амфотерны, а от них к типичным неметаллам. Следователь-
но, классификация химических элементов на металлы и неметал-
лы является относительной. 

Понятие о группах сходных элементов. В поисках более со-
вершенной классификации ученые-химики пытались все элементы 
сгруппировать согласно их свойствам. 

При знакомстве с кислородом, водородом, водой и основными 
классами неорганических соединений — основаниями, кислота-
ми, оксидами и солями — мы уже встречались с химическими 
элементами, которые по их соединениям со сходными свойствами 
можно распределить по отдельным группам. Так, например, при 
изучении химических свойств воды мы убедились, что элементы 
натрий Na и калий К реагируют с водой. Оказывается, подобным 
свойством обладают элементы литий Li, рубидий Rb, цезий Cs и 
франций Fr. Так как при взаимодействии с водой все эти элемен-
ты образуют щелочи, то они получили название щелочных ме-
таллов. Щелочные металлы все одновалентны и имеют сходные 
по формам и свойствам соединения (табл. 18). 

Нам знакомы также элементы магний Mg и кальций Ca. 
Сходные с ними являются элементы бериллий Be (табя. 18), а 
также стронций Sr, барий Ba и радий Ra. Эти элементы тоже об-
разуют близкие по форме и свойствам соединения. 

Характерным представителем трехвалентных элементов явля-
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ется алюминий Al. Подобен ему бор В и некоторые другие эле-
менты. 

Элемент углерод образует соединения как с кислородом, так 
и с водородом, например оксид углерода (IV) CO2 и метан CH4. 
Напоминают е^о по формам и свойствам соединений элементы 
кремний S : , германий Ge (широко используемый в полупровод-
никах), олово Sn и СЕИнец Pb. Все они образуют соединения типа 
IVII I\ I 
RC2 и RH,. 

Для элемента £зота известны соединения с кислородом 
V II III I 

N2O5, а с водородом H3N. Соединения типа P2O5 и RH3 образу-
ют и другие элементы — фосфор Р, мышьяк As, сурьма Sb и 
висмут В : Аналоги характерны и для кислорода к серы Это 
селен Se и теллур Те. В соединениях с вэдородом1 они двух-
валентны и образуют соединения типа H2R, например H2O и 
H2S. В высших оксидах эти элементы шести валентны и обра-

VI II 
зуют соединения типа RO3, например SO3. , [ 

Элемент хлор Cl образует с водородом соединение HC!, а с 
Vl II 

кислородом — высший оксид Cl2O7. Родственные им элементы — 
ф-ор F, бром Br и код I. Все они в соединениях с водородом 
одновалентны; для них характерны соединения типа HR, а для 

VII II 
некоторых (хлор, бром, иод) — высшие оксиды типа R2O7. 

Инертные элементы (с. 44) также составляют группу сход-
ных элементов2. Некоторые из них в высших оксидах восьми-
валентны, например ксенон Xe (XeO4). 

Многие химики (немецкие ученые И. Деберейнер (i /80— 
1849) и Л. Мейер ( ]830—1095), англичанин Дж. Ньюленц, 
(1838--18£8), француз А. Шанкуртуа (1819—1886) и др.) 
предлагали различные варианты классификации химических 
элементов. Однако им не удалось объединить эти группы в еди-
ное целое. 

Только открытие русским ученым Д И. Менделеевым одного 
из самых фундаментальных законов природы — периодического 
закона химических элементов — позволило создать единую сис-
тему. 

Ответьте на вопроси и выполните упражнения 1—3 (с. 121). 

§ 2. Открытие периодического закона химических 
элемеч ов Д. И. Менделеевым 

Ко времени открытия периодического закона были известны 
лишь 63 элемента. Кроме того, для многих элементов были не-
верно определены относительные атомные массы Последнее 

{ Эти соединения, кроме водь:, обладают свойствами кислот поэтс.иу 
химический знак водорода пишется на пеовом месте. 

2 Инертчыми эти элементы назвали псюыу, чт> долгое вре,„я не могли 
голучить их соединения. 
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Т а б л и ц а 19 

Характеристика 
элементов 

Химические элементы 

H Не Li Be в с N O F Ne Na Mg Al Si P S 

Порядковый 
номер 

Относ ител ьна я 
I 2 3 4 5 6 7 8 9 10 U 1 2 1 3 14 15 ( 6 

атомная масса 
(округленная) 1 4 7 9 11 12 14 16 19 2 0 2 3 2 4 2 7 2 8 31 3 2 

обстоятельство особенно затрудняло поиск закономерностей меж-
ду химическими элементами, так как Д. И. Менделеев брал 
за основу возрастание относительных атомных масс. Так, на-
пример, у бериллия атомная масса была определена 13,5 вместо 
9, а это значит, что бериллий следовало поместить не на чет-
вертом, а на шестом месте. 

Чтобы проследить ход рассуждений Д. И. Менделеева, вос-
пользуемся его приемом и расположим химические элементы в 
порядке возрастания атомных масс от водорода Il до крипто-
на Kr. Номер, который получает каждый элемент, называется 
порядковым номером (табл. 19). Пользуясь таблицами 18 и 19, 
легко заметить следующее: | 

1. В ряду от лития Li до фтора F с возрастанием относи-
тельных атомных масс наблюдается постепенное ослабление 
металлических и усиление неметаллических свойств. Литий 
Li — щелочной металл с резко выраженными металлическими 
свойствами. У бериллия Be металлические свойства сильно ос-
лаблены, его соединения амфотерны. У элемента бора В уже 
преобладают неметаллические свойства, которые затем постепен-
но усиливаются у последующих элементов, достигая наивыс-
шей степени у фтора F. После него следует инертный элемент 
неон Ne. 

2. С возрастанием атомных масс от лития Li до углерода С 
валентность в соединениях с кислородом увеличивается от 1 
до 4. Начиная с углерода С элементы в этом ряду образуют 
также соединения с водородом. Валентность в соединениях с во-
дородом уменьшается от 4 у углерода С до 1 у фтора F 
(табл.18). 

3. Начиная с элемента № 11 (натрий Na) наблюдается 
повторяемость свойств элементов предыдущего ряда. Натрий Na 
(подобно литию Li) — элемент с сильно выраженными метал-
лическими свойствами. У магния Mg (аналогично бериллию Be) 
металлические свойства выражены слабее. Алюминий Al (по-
добно бериллию Be) образует соединения с амфотерными свой-
ствами. Кремний Si (как и углерод С) неметалл. У последую-
щих элементов — фосфора P и серы S — неметаллические свой-
ства еще более усиливаются. Предпоследний в этом ряду эле-
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Химические элементы 

Cl Ar К Ca Sc Ti V Cr Mn Fe Со Ni Cu Z r Ga Ge As Se Br Kr 

17 18 19 2 0 2 1 2 2 2 3 2 4 2 5 2 6 2 7 2 8 2 9 3 0 31 3 2 3 3 3 4 3 5 3 6 

3 5 , 5 4 0 3 9 4 0 4 5 4 8 51 5 2 5 5 5 6 5 8 , 9 5 8 , 7 6 4 6 5 7 0 7 3 7 5 7 9 8 0 8 4 

мент хлор Cl (подобно фтору F) обладает наиболее сильно вы-
раженными неметаллическими свойствами. Этот ряд, как и пре-
дыдущий, заканчивается инертным элементом аргоном Ar. Ана-
логично предыдущему ряду валентность в соединениях с кисло-
родом возрастает от 1 у элемента натрия Na до 7 у элемента 
хлора Cl. Валентность в соединениях с водородом уменьшается 
от 4 у кремния Si до 1. у хлора Cl. 

4. Начиная с элемента № 19 (калий К) снова повторяется 
постепенное изменение свойств от типичного щелочного металла 
до типичного неметалла галогена. Только в этом ряду находятся 
не восемь, а восемнадцать химических элементов. 

Располагая элементы в порядке возрастания относительных 
атомных масс, Д. И. Менделеев наблюдал периодическое из-
менение их свойств. Эту закономерность он в 1869 г. сформули-
ровал в виде периодического закона. 

Свойства простых тел, а также формы и свойства соединений 
элементов находятся в периодической зависимости от величины 
атомных весов элементов. 

Горизонтальные ряды элементов, в пределах которых свой-
ства изменяются последовательно, как например ряд из восьми 
элементов от лития до неона или от натрия до аргона, Д. И. Мен-
делеев назвал периодами. 

Bl-M периоде всего 2 элемента: водород H и гелий Не. 
Во 2-м и 3-м периодах содержатся по 8 элементов. Это малые 

периоды. Затем следуют большие периоды: в 4-м и 5-м перио-
дах по 18 элементов, в 6-м — 32 элемента, а в 7-м (последнем) 
пока открыт 21 элемент. 

Как малые, так и большие периоды начинаются щелочными 
металлами и заканчиваются инертными элементами. Во всех 
периодах с увеличением относительных атомных масс (слева 
направо) наблюдается ослабление металлических и усиление 
неметаллических свойств. Однако в малых периодах переход от 
щелочного металла к инертному элементу происходит через 6, 
а в больших — через 16 или 30 элементов. Поэтому в больших 
периодах металлические свойства элементов уменьшаются с воз-
растанием порядкового номера медленнее, чем в малых перио-

1 Имеется в виду относительная атомная масса элемента. 
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дах. Кроме того, в малых периодах слева направо валентность 
в соединениях с кислородом возрастает от 1 до 7 (например, 
от натрия Na до хлора Cl), в больших же периодах вначале 
валентность в соединениях с кислородом обычно возрастает от 
1 до 8 (например, в 5-м периоде от рубидия Rb до рутения Ru), 
а затем происходит резкий скачок — и валентность в соедине-
ниях с кислородом уменьшается до 1 (серебро Ag)1 и потом 
снова возрастает. 

Почему свойства химических элементов, расположенных в 
порядке возрастания атомных масс, изменяются периодически? 
Почему в некоторых случаях (аргон Ar и калий К, кобальт Со 
и никель Ni, теллур Те и иод I) надо было отступить от общего 
принципа и расположить эти элементы не в порядке возрастания 
их атомных масс? Над этими и другими вопросами в свое 
время задумывался и Д. И. Менделеев. В последние годы жизни 
он предполагал, что тайна этих вопросов заложена в сложной 
структуре атомов. 

Ответьте на вопросы 4—7 (с. 121) 

§ 3. Строение атома 
Повторите по учебнику физики для VI и VII классов § 104 и 105. 

Периодический закон Д. И. Менделеева и высказанные на 
его основе гипотезы явились стимулом к выяснению строения 
атомов. Опытом Э. Резерфорда в 1911 г. было доказано, что в 
центре атома имеется положительно заряженное ядро, значение 
заряда которого совпадает с порядковым номером элемента. 

Американский физик Р. Милликен опытным путем доказал 
(1909—1914), что электрон имеет наименьший отрицательный за-
ряд, который был принят за единицу. Так как атомы в целом элект-
ронейтральны, то, следовательно, число электронов, движущихся 
вокруг ядра атома, должно быть равно порядковому номеру 
элемента. Так, например, порядковый номер элемента калия 19. 
Следовательно, заряд его атомного ядра + 19. Вокруг ядра калия 
размещаются девятнадцать электронов с общим отрицательным 
зарядом —19. 

Следовательно, порядковый номер химического элемента 
совпадает с зарядом ядра его атома. 

В дальнейшем мы убедимся, что заряд ядра является более 
важной величиной, чем атомная масса элементов. Поэтому озна-
комимся со строением атомных ядер более подробно. 

Состав атомных ядер. В 1896 г. французский ученый А. Бек-
керель обнаружил, что элемент уран U излучает лучи, подобные 
рентгеновским. Ученые Мария Кюри-Склодовская и Пьер Кюри 
установили, что такие же лучи, но гораздо интенсивнее излу-
чают элементы радий Ra и полоний Po. Эти элементы и некото-

1 Серебро проявляет и другие валентности, но наиболее характерными 
являются соединения, в которых оно одновалентно. 
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рые другие были названы ра-
диоактивными, а само явле-
ние — радиоактивностью. 

Для изучения свойств ра-
диоактивных лучей небольшое 
количество солей» радия было 
помещено в маленькой свинцо-
вой коробке с отверстием ввер-
ху (свинец поглощает лучи ра-
дия). Коробку с солями радия 
поместили в электрическое по-
ле. При этом было обнаружено, 
что радиоактивное излучение 
неоднородно (рис. 46)." Даль-
нейшие исследования показа-
ли, что р-лучи — это поток уже 
известных нам частиц—элек-
тронов, а-лучи — поток частиц 
с массой 4 и зарядом +2 , а 
у-лучи подобны рентгеновским. 

В последующих экспериментах было- также обнаружено, что в результате 
излучения а- и [5-частиц и у-лучей атомы радия распадаются и образуются 
два новых элемента — радон Rn и гелий Не1: 

^Ra - 2^Rn + j Не 
Нам уже известно, что в химических реакциях атомы сохраняются, проис-

ходит лишь их перегруппировка. В указанном процессе, в отличие от химических 
реакций, происходит превращение одних атомов в другие. 

Процессы превращения одних элементов в другие называются ядерными 
реакциями. 1 

Благодаря открытию радиоактивности ученые окончательно 
убедились, что в состав атомов входят электроны и положитель-
но заряженные частицы — а-частицы. Но эти частицы нельзя бы-
ло считать элементарными, ибо тогда невозможно было объяс-
нить строение атомных ядер многих ,элементов, например водо-
рода, лития (массы их соответственно равны 1 и 7) и др. Поэто-
му у ученых возникла мысль, что в состав ядер атомов должны 
входить материальные частицы с зарядом + 1 и с массой 1. 
Такие частицы были названы протонами. Так как массы атомов, 
за исключением атома водорода, всегда больше той массы, кото-
рая приходится на долю протонов, то естественно было пред-
положить, что в состав ядер входят также нейтральные части-
цы с массой 1. Такие частицы назвали нейтронами. 

Изотопы. При экспериментальных исследованиях было уста-
новлено, что, например, в природном кислороде, кроме атомов 
с массой 16, имеются также атомы с массой 17 и 18. Их соот-
ношение таково: 

'®0: 'gO: '®0 = 99,759:0,037:0,204 
1 В ядерных реакциях при химических знаках элементов верхние числа 

показывают атомные массы, а нижние — заряды ядер атомов. 

Рис. 46. Расщепление лучей радиоак-
тивного излучения в электрическом 

поле. 
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Рис. 47. Изотопы водорода. 

Оказалось, что и другие 
элементы состоят из различных 
по массе атомов. Так, напри-
мер, в природной воде, кроме 
атомов водорода с массой 1, 
имеются также атомы с мас-
сой 2; соотношение этих ато-
мов следующее: 

JH : ^H = 5000 : 1 

В ядерных реакциях полу-
чен также водород с атомной 
массой 3. 

Разновидности атомов од-
ного и того же элемента, имею-
щие одинаковое число прото-
нов в ядре, но разную массу, 
называются изотопами. 

«Изотоп» означает «занимающий одно и то же место». На-
пример, атомы g60, 870, g80, имеющие один и тот же заряд 
ядра, — это изотопы кислорода, а атомы ]Н, ^H, ?Н — изотопы 
водорода. Легкий изотоп водорода JH называется протием, изо-
топ ,H — дейтерием (D) , изотоп ®Н — тритием (T) (рис.47). 

Открытие радиоактивности и эксперименты Э. Резерфорда 
сыграли исключительно большую роль в развитии знаний о 
строении вещества: 

1. При осуществлении искусственных ядерных реакций было 
доказано, что в состав ядер атомов входят протоны и нейтроны. На 
основе этого была создана протонно-нейтронная теория атомно-
го ядра. Было установлено, что в ядре атома протия JH име-
ется один протон, в ядре атома дейтерия ^H —- один протон и 
один нейтрон, в ядре атома алюминия "Al — 13 протонов и 
14 нейтронов. 

Если известны относительная атомная масса элемента (Лг) и 
его порядковый номер (Z) ,то можно найти число нейтронов (N) по 
разности: N = Ar-Z 

2. Исследование продуктов естественных и искусственных 
ядерных реакций привело к открытию изотопов. На основе 
этого удалось углубить и расширить наши знания о химическом 
элементе (с. 15). Согласно учению об изотопах понятие «хими-
ческий элемент» формулируется так: 

Химический элемент — это вид атомов с одинаковым зарядом 
ядра. 

Почему же атомные массы большинства элементов дробные? 
Выяснилось, что следует разграничивать понятия «относитель-
ная атомная масса» и «относительная атомная масса элемента». 
Атомные массы действительно очень близки к целым числам, 
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ибо это массы отдельных изотопов. Атомные же массы эле-
ментов выражаются дробными числами. Например, относитель-
ная атомная масса у элемента хло^а — 35,5. Отличие этих по-
нятий нетрудно понять. Элемент хлор состоит из двух изото-
пов с массовыми числами, очень близкими к 35 и 37. Изотопа 

содержится в природной смеси 75%, а изотопа f7Cl — 
25%. Отсюда средняя атомная масса элемента хлора равна: 

35 • 0,75 + 37 • 0,25 = 35,5 
Теперь понятно, почему в некоторых случаях у элементов 

с большим порядковым номером атомная масса меньше, чем у 
элементов с меньшим порядковым номером, например: аргон Ar 
и калий К, теллур Те и иод I. Оказывается, что это зависит от 
того, какие изотопы, тяжелые или легкие, преобладают в данном 
элементе. Элемент калий состоит преимущественно из более 
легких, а аргон — из более тяжелых изотопов. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 8—13 (с. 12.1). 
Расположение электронов по энергетическим уровням. Элект-

роны в атомах обладают различным запасом энергии, которую они 
приобретают или отдают определенными порциями, или так назы-
ваемыми квантами. Значение энергии электрона в атоме водо-
рода зависит от главного квантового числа п, которое может 
быть выражено только целыми числами —1, 2, 3, 4 и т. д. Элект-
роны, которые обладают наименьшим запасом энергии (п = 1), 
размещаются на первом энергетическом уровне, или электронном 
слое. Приобретая квант энергии, электроны переходят на второй 
энергетический уровень (Vt = 2). Число электронов N на энер-
гетическом уровне определяется по формуле: 

N = 2n2 

Согласно этой формуле на первом энергетическом уровне 
(п = 1; 2 - I2 = 2) могут находиться два электрона, на втором 
(п = 2; 2 • 22 = 8) — восемь электронов, на третьем (п = 3; 
2 • З2 = 18) — восемнадцать электронов и т. д. 

У элементов 1-го периода в атомах имеется только один 
энергетический уровень, на котором могут поместиться не более 
двух электронов; у атомов водорода H находится один электрон, 
а у атомов гелия Не — два электрона. 

У атомов лития Li (порядковый номер 3) третий электрон 
помещается на втором энергетическом уровне, ибо первый уже 
заполнен. Всего на втором энергетическом уровне могут помес-
титься восемь электронов. Поэтому во 2-м периоде имеется 
восемь элементов (от лития Li до неона Ne). 

Заполнение электронами третьего энергетического уровня 
происходит несколько иначе. Вначале на нем размещается во-
семь электронов: от натрия Na (один электрон) до аргона Ar 
(восемь электронов). На этом заполнение электронами третьего 
энергетического уровня на время прекращается. Девятнадцатый 
электрон у атомов калия К и двадцатый — у атомов кальция Ca 
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находятся не на третьем, а на четвертом энергетическом уровне. 
Схемы строения атомов этих элементов следующие: 

+ 1эК 2ё, 8ё, 8ё, \ё 
+го Ca 2ё, 8ё, 8ё, 2ё 

Начиная с элемента скандия Sc (порядковый номер 21), включая элемент 
цинк Zn (порядковый номер 30), возобновляется заполнение третьего энерге-
тического уровня, а на четвертом — сохраняются два электрона. Схемы строения 
атомов скандия Sc и цинка Zn следующие: 

+2iSc 2ё, 8е, 9ё, 2ё 
^30Zn 2ё, 8ё, 18ё, 2ё 

С элемента галлия Ga (порядковый номер 31) возобновляется заполнение 
электронами наружного энергетического уровня, пока число нх не достигнет 
восьми у инертного элемента криптона Kr, завершающего 4-й период. 

Теперь вернемся к тем вопросам, которые возникли в связи 
с открытием периодического закона (с. 108), и попытаемся на 
них ответить на основе приобретенных знаний о строении атомов: 

1. Заряд атомного ядра (порядковый номер) определяет 
химические свойства элементов. Это объясняется тем, что с воз-
растанием заряда ядра на единицу появляется новый электрон, 
который обычно размещается на наружном энергетическом уров-
не атома. Оказывается, электроны, которые находятся на наруж-
ных уровнях, более подвижны и от их числа зависит валент-
ность элементов. Поэтому они называются валентными электро-
нами. Заряд ядра является основной характеристикой элемента. 
Так, например, калий К, хотя и обладает меньшей атомной 
массой, чем аргон Ar (табл. 19), заряд его атомного ядра на 
единицу больше ( + isAr, +19К). Поэтому калию присваивается 
очередной порядковый номер 19. Так как его последний девят-
надцатый электрон находится на четвертом наружном энергети-
ческом уровне, то он аналогично натрию, у которого последний 
(одиннадцатый) электрон помещается на третьем наружном энер-
гетическом уровне, входит в группу щелочных металлов. 

2. Сущность периодичности объясняется тем, что с возраста-
нием заряда ядра атомов элементов периодически повторяются 
элементы с одинаковым числом валентных электронов, которые 
у элементов малых периодов находятся на "наружном энерге-
тическом уровне. Например, периодическая повторяемость 
свойств у элементов лития Li, натрия Na и калия К объясня-
ется тем, что у атомов всех этих элементов на наружном энер-
гетическом уровне имеется по одному валентному электрону. 

В большинстве случаев с возрастанием заряда ядра законо-
мерно увеличиваются их относительные атомные массы. Это 
обстоятельство и позволило Д. И. Менделееву открыть периоди-
ческий закон, располагая элементы в порядке возрастания атом-
ных масс. 

На основе теории строения атомов периодический закон 
Д. И. Менделеева в настоящее время формулируется так: 

Свойства химических элементов и образуемых иМи простых 
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и сложных веществ находятся 
в периодической зависимости 
от значения заряда ядра ато-
мов этих элементов. 

Понятие о состоянии элек-
тронов в атомах. Раньше ученые 
полагали, что электроны вра-
щаются по орбитам вокруг по-
ложительных ядер и удержи-
ваются на определенном рас-
стоянии от них. Теперь дока-
зано, что таких орбит в атомах 
не существует. При помощи 
расчетов и опытных данных 
ученые установили, что элек-
трон в движении может нахо-
диться то ближе, то дальше от 
ядра. Удалось также устано-
вить вероятность пребывания 
электронов на определенном расстоянии от ядра. Если просле-
дить вероятность нахождения электрона в направлении увели-
чения радиуса атома водорода, то окажется, что у самого ядра 
она равна нулю, потом быстро возрастает, достигая максималь-
ного значения на расстоянии 0,53 • IO -1 0 м от ядра, а затем по-
степенно убывает. Частоту пребывания электрона на определен-
ном расстоянии от ядра принято изображать точками. Где элек-
трон пребывает чаще, точки ставят более плотно, где реже — 
дальше одна от другой. Следовательно, электрон в движении 
образует как бы облако сферической формы, плотность которого 
в атоме водорода наибольшая на расстоянии 0,53 • IO - 1 0 м от 
ядра (рис. 48). Электроны, которые в движении образуют облако 
сферической формы, принято называть s-электронами. 

Электронные облака иногда называют также орбиталями. 
В атоме гелия Не имеются два s-электрона. Поэтому воз-

никает вопрос: как могут сосуществовать на одном энергети-
ческом уровне два электронных облака сферической формы? 
Оказывается, что, кроме движения вокруг ядра, которое мы уже 
рассмотрели, электроны обладают еще движением, которое мож-
но представить как их вращение вокруг собственной оси. Это 
вращение называется спином (в пер. с англ. — веретено). Элект-
ронные облака одинаковой формы могут перекрываться, если 
электроны обладают противоположными (антипараллельными) 
спинами, т. е. один из них вращается вокруг оси по часовой, 
а другой — против часовой стрелки, что условно обозначают 
стрелками вниз и вверх. Пользуясь этими понятиями, располо-
жение электронов в атомах изображают при помощи элект-
ронных формул, например H — Is1, Н е — Is , где цифра перед 
буквой показывает номер энергетического уровня, буква — фор-
му электронного облака (рис. 49), а цифра справа над буквой — 

Рис. 48. Форма электронного облака 
в атоме водорода. 
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Рис. 49. Расположение электронов по орбнталям в атомах первых двадцати 
элементов. 

число электронов с данной формой облака. Более наглядно 
расположение электронов по энергетическим уровням и орби-
талям можно изобразить так: 

Is2 

HeE] 

У лития Li третий, а у берил-
лия Be четвертый электроны 
располагаются на втором энер-
гетическом уровне (рис. 49). 
При движении эти электроны 
тоже образуют сферические 
облака, но большего размера 
(рис. 50). 

У бора В появляется пятый 
электрон (третий на втором 
энергетическом уровне). Этот 
электрон при движении образу-
ет облако, напоминающее фор-
му гантели (рис. 50). Элек-
троны, облака которых имеют 
гантелеобразную форму, назы-
ваются р-электронами. Как по-
казано на рисунке 51, гантеле-
образные электронные облака 

Рнс. 50. Формы S- и р-электронных 
облаков. 
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Рис. 51. Возможные направления р-электронных облаков в пространстве. 

располагаются взаимно перпендикулярно по осям х, у и z (у бо 
ра — одно, у углерода — два, у азота —три) . У элементов кис-
лорода О, фтора F и неона Ne происходит спаривание электронов 
с антипараллельными спинами. Поэтому у атома неона име-
ется шесть р-электронов. 

Расположение электронов у элементов 2-го периода от бора до неона пока-
зано на рисунке 49. Как видно из рисунка, на одном и том же энергетическом 
уровне могут находиться электроны с различной формой облаков. Такие электро-
ны, хотя и находятся на одном энергетическом уровне, все же отличаются 
друг от друга энергией связи с ядром. Поэтому принято энергетические уровни 
разделять на подуровни. На первом энергетическом уровне имеется один s-под-
уровень, а на втором — S- и р-подуровни (всего два). 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 14—20 (с. 121 —122). 

§ 4. Периодическая система Д. И. Менделеева 
Открытие периодического закона позволило Д. И. Менделее-

ву разместить все химические элементы по семи периодам. 
Чтобы понять принцип составления периодической системы, 

поместим элементы первых четырех периодов рядами один под 
другим. В том месте, где происходит резкий скачок в изменении 
валентности элементов, 4-й период разделим на два ряда — 
четный и нечетный (табл. 20). 

При таком расположении всех периодов (трех малых и четы-
рех больших) образуется таблица элементов Д. И. Менделеева, 
Т а б л и ц а 20 

1 H Не 
2 Li Be В С N О F Ne 
3 V Na Mg Al Si P S Cl Ar 
4 К Ca Sc Ti V Cr Mn Fe Со Ni 

Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr 
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которая состоит из горизонтальных и вертикальных рядов. В ней 
7 периодов, 10 рядов и 8. вертикальных столбцов, названных 
группами. Каждая группа состоит из двух подгрупп — главной 
и побочной. Химические знаки элементов одной подгруппы сме-
щены влево, а другой — вправо. Так, например, водород и ще-
лочные металлы составляют главную подгруппу первой группы, 
а элементы медь Cu, серебро Ag и золото Au •— побочную. 
Следует учесть, что главные подгруппы начинаются или с 1-го, 
или со 2-го периода. Побочные же подгруппы начинаются толь-
ко с 4-го периода. Так, например, главная подгруппа I группы 
начинается с 1-го периода. В нее входят элементы водород Н, 
литий Li, натрий Na, калий К, рубидий Rb, цезий Cs и фран-
ций Fr. Побочная же группа I группы начинается с 4-го пе-
риода. В нее входят элементы медь Cu, серебро Ag и золото Au. 
Эти элементы, как известно, кроме других валентностей, прояв-
ляют также валентность I, что соответствует номеру группы. 

Для элементов, объединенных в одну и ту же группу, харак-
терны следующие закономерности. 

1. Высшая валентность элементов в соединениях с кислоро-
дом (за немногими исключениями) соответствует номеру группы. 
Элементы побочных подгрупп могут проявлять и другую валент-

1 и 
ность. Так, например, медь образует оксид Cu2O. Однако наи-
более распространенными являются соединения двухвалентной 
меди. Элементы главных подгрупп IV—VII групп образуют 
также соединения с водородом. Валентность элементов в соеди-
нениях с водородом определяется разностью между числом 8 и 
номером группы. 

2. В главных подгруппах с увеличением относительных атом-
ных масс усиливаются металлические свойства элементов и 
ослабевают неметаллические. 

У атомов элементов главных подгрупп с возрастанием отно-
сительных атомных масс растет число энергетических уровней 
и увеличивается расстояние валентных (наружных) электронов 
от ядра. Поэтому валентные электроны все легче отрываются 
от атомов, что приводит к усилению металлических свойств 
элементов. В побочных подгруппах вышеуказанная закономер-
ность не соблюдается. 

3. У атомов элементов главных подгрупп число электронов 
на наружном энергетическом уровне соответствует номеру груп-
пы. Так, например, атомы элементов IV группы главной под-
группы (углерод, кремний, германий, олово, свинец) на наруж-
ном энергетическом уровне имеют четыре электрона. Именно эти 
электроны определяют валентность данных элементов. Это 
объясняется тем, что элементы IV группы главной подгруппы 
четырехвалентны в соединениях с кислородом. Такая же законо-
мерность наблюдается и в остальных группах (с некоторыми 
исключениями). 

Теория строения атома объясняет также сущность деления групп на две 
подгруппы: главную и побочную. 
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К главным подгруппам относятся те элементы, 
валентные электроны которых находятся на наруж-
ном энергетическом уровне. Это s- и р электроны. 
В связи с этим и сами элементы главных подгрупп 
часто называют s- н р-элементами (см. первый 
форзац: s-элементы в периодической системе изо-
бражены красным цветом, а р-элементы— желтым). 

К побочным подгруппам относятся элементы, 
вйлентные электроны которых находятся также на 
предпоследнем энергетическом уровне. Это d-элект-
роны. Форма их облаков более сложна, чем у 
р-электронов (рис. 52). Элементы побочных под-
групп относят к d-элементам. Первый d-элемент— 
это скандий Sc, так как один из его валентных 
электронов расположен на предпоследнем энерге-
тическом уровне. Сходные со скандием иттрий Y, 
лантан La и актнний Ac образуют побочную 
подгруппу III группы. Аналогичные подгруппы 
образуют элементы титан Ti, ванадий V, хром Cr, марганец Mn, железо Fe, 
кобальт Со, никель Ni, медь Cu и цинк Zn — подряд 10 d-апементов, кото-
рыми начинаются 10 побочных подгрупп (см. первый форзац: d-элементы в 
периодической системе изображены синим цветом). 

После элементов лантана La (помечен одной звездочкой) и актиния Ac 
(помечен двумя звездочками) следует 14 элементов, в атомах которых допол-
няется электронами (от 18 до Й2) третий снаружи энергетический уровень. 
Эти» электроны называются /-электронами. Форма облаков этих электронов еще 
более сложная, чем у d-электронов. Элементы, имеющие /-электроны, отно-
сятся к/-элементам (см. первый форзац: /-элементы обозначены фиолетовым цве-
том и помещены в два ряда под периодической системой). 

Связь периодической системы с теорией строения атомов показана в табг 
лице 21. 

Ответьте на вопросы 21—23 (с. 122). 

Рис. 52. Форма d-элект-
ронного облака. 

§ 5. Значение периодического закона 

Д. И. Менделеев не сомневался в достоверности открытого 
им закона и твердо верил в его будущее. Незадолго до своей 
смерти Д. И. Менделеев писал: «...периодическому закону бу-
дущее не грозит разрушением, а только надстройки и развитие 
обещает». Он не ошибся. Периодический закон позволил 
Д. И. Менделееву и другим ученым предвидеть ряд фактов и 
явлений, предопределяющих развитие учения о строении ве-
щества. 

Ко времени открытия периодического закона многие элемен-
ты были пока еще неизвестны. Гениальность Д. И. Менделеева 
заключалась в том, что он, руководствуясь свойствами элемен-
тов, оставил незаполненными значительное число клеток в пе-
риодической системе и предсказал существование в природе 
элементов скандия Sc, галлия Ga, германия Ge и некоторых 
других. Естественно, что выводы Д. И. Менделеева послужили 
стимулом к планомерным поискам, которые увенчались блестя-
щим успехом: упомянутые элементы были открыты еще при 
жизни Д. И. Менделеева, и его предсказания относительно их 
свойств подтвердились с удивительной точностью. 
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1 

Руководствуясь периодическим законом, Д. И. Менделеев 
исправил многие относительные атомные массы элементов, кото-
рые были определены неправильно. Так, например, относитель-
ная атомная масс'а бериллия была принята равной 13,5. В этом 
случае бериллий пришлось бы поместить между двумя неметал-
лами — углеродом С (относительная атомная масса 12) и азо-
том N (относительная атомная масса 14). Но тогда нарушилась 
бы периодичность в изменении свойств элементов. Так как 
Д. И. Менделеев был убежден в достоверности открытого им 
закона, то он пришел к выводу, что бериллий нужно поместить 
между литием Li и бором В. На основе периодического закона 
Д. И. Менделеев пришел к выводу, что относительная атомная 
масса элемента должна составлять примерно полусумму отно-
сительных атомных масс окружающих его элементов. Отсюда 

T i l l 

относительная атомная масса бериллия равна 9 ( — ^ — ) . Подоб-
ным же образом Д. И. Менделеев исправил относительные атом-
ные массы других элементов, и дальнейшие исследования под-
твердили правильность такого подхода. 

Периодический закон сыграл большую роль в создании со-
временной теории строения атомов, которая в свою очередь яви-
лась подтверждением его положений. 

1. Явление периодичности в изменении химических свойств 
элементов было объяснено электронными структурами ато-
мов (с. 111—112). 

2. Возрастание числа элементов в периодах (2—8—18—32) 
привело ученых к мысли о заполнении энергетических уровней 
соответствующим числом электронов (с. 111 и 117). 

3. Формирование в периодической системе групп и подгрупп 
согласно ряду чисел 2—6—10—14 (в 1-м периоде начинаются 
2 главные подгруппы, во 2-м периоде — 6 главных подгрупп, в 
4-м периоде—10 побочных подгрупп, в 4-м периоде—14 под-
групп) способствовало развитию учения о закономерностях за-
полнения электронами энергетических уровней и подуровней 
(с. 116 — 117). 

4. На основе периодического закона удалось предвидеть и 
открыть заурановые элементы. Пользуясь закономерностью пе-
риодической системы, которую отражает формула N = 2п2 

(с. I l l ) , можно предвидеть, что в 7-м периоде, как и в 6-м, 
должно быть 32 элемента. Из них уже известен 21 элемент. Так 
же можно предположить, что в 8-м периоде должно быть 50 эле-
ментов. 

5. Периодический закон и система химических элементов 
имели большое значение для изыскания областей применения 
ядерной энергии и радиоактивных изотопов, которые широко 
используются в современной технике, в медицине и сельском 
хозяйстве. Кроме того, в наше время периодический закон спо-
собствует открытию и исследованию свойств трансурановых эле-
ментов. 
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6. В периодическом законе и составленной на его основе сис-
теме химических элементов ярко проявляются общие законо-
мерности развития природы. 

Т а б л и ц а 21. Связь периодической системы с теорией строения атомов 

Объяснение понятий н закономерностей 
с точки зрения строения атомов 

Порядковый номер элемента соот-
ветствует значению заряда ядра и 
числу электронов в его атомах 

Номер периода соответствует числу 
энергетических уровней в атомах дан-
ного элемента 

Периодичность изменения химиче-
ских свойств элементов зависит от 
периодичности расположения электро-
нов по энергетическим уровням 

Возрастание высшей валентности в 
соединениях с кислородом н уменьше-
ние валентности в соединениях с водо-
родом в периодах слева направо 
объясняется увеличением чи£ла элект 
ронов на наружных энергетических 
уровнях 

В периодах слева направо заряд 
ядра постепенно увеличивается, и рас-
стояние между ним и валентными 
электронами сокращается. В связи с 
этим отдача электронов постепенно 
затрудняется н металлические свой-
ства ослабляются 

Высшая валентность в соединениях 
с кислородом соответствует числу 
электронов, находящихся на наруж-
ном энергетическом уровне (число ва-
лентных электронов соответствует но-
меру группы; исключение — азот). 
Валентность в соединениях с водоро-
дом определяется числом электронов, 
недостающим до числа 8 

У атомов элементов главных под-
групп с возрастанием относительных 
атомных масс (сверху вниз) увеличи-
ваются расстояния между валентны-
ми электронами и ядром. Поэтому 
способность к отдаче электронов все 
увеличивается и металлические свой-
ства усиливаются 

Примеры 

Порядковый номер элемента калия 
К 19. Заряд ядра его атомов +19; во-
круг него размещаются девятнадцать 
электронов с общим отрицательным 
зарядом —19 

Элемент кальций Ca находится в 
4-м периоде. B его атомах электроны 
расположены по четырем энергетиче-
ским уровням 

Периодическая повторяемость свойств 
от азота N к фосфору P и далее к 
мышьяку As объясняется тем, что в 
атомах всех этих элементов на по-
следнем энергетическом уровне нахо-
дятся пять электронов 

От элемента кремния Si (на наруж-
ном энергетическом уровне четыре 
электрона) к элементу фосфору P (на 
наружном энергетическом уровне пять 
электронов) высшая валентность в 
соединениях с кислородом увеличива-
ется от 4 до 5, а валентность в соеди-
нениях с водородом уменьшается от 4 
до 3. 

B 3-м периоде слева направо (от 
натрня Na к хлору Cl) металличе-
ские свойства постепенно ослабевают. 
Сходная закономерность наблюдается 
также и в других периодах 

Элемент хлор Cl находится в VII 
группе главной подгруппы. На наруж-
ном энергетическом уровне его атомов 
находятся семь электронов. B связи с 
этим хлор в соединениях с кислородом 
семивалентен, а с водородом — одно-
валентен 

B IV группе главной подгруппы 
первый элемент углерод С — являет-
ся неметаллом, а у самого нижнего эле-
мента — свинца Pb — преобладают 
металлические свойства 
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Так, например, мы убедились, что в периодах происходит как 
скачкообразное, так и постепенное изменение свойств химиче-
ских элементов. При увеличении заряда ядра на единицу проис-
ходит скачкообразное изменение свойств и появляется другой 
элемент с совершенно другими свойствами. В то же время в пе-
риодах слева направо происходит постепенное изменение свойств 
от типичных металлов к типичным неметаллам. В дальнейшем 
курсе обществоведения вы убедитесь, что существует всеобщий 
закон развития природы — закон перехода количества в ка-
чество. 

Другой всеобщий закон — закон единства и борьбы противо-
положностей — ярко проявляется в строении самих атомов, ибо 
последние существуют в единстве двух противоположностей: 
положительного заряда ядра и движущихся вокруг его отри-
цательно заряженных электронов. Большинство химических эле-
ментов носит двойственный (противоположный) характер, т. е. 
в них проявляются в какой-то степени металлические и неме-
таллические свойства. 

В периодическом законе и системе химических элементов 
проявляется всеобщая закономерность развития — от более про-
стого к более сложному. Это ярко проявляется при переходе 
от периода к периоду. Так, например, элемент калий повторяет 
многие свойства элемента натрия, но в то же время атом калия 
имеет более сложное строение и является химически более ак-
тивным элементом. Следовательно, развитие происходит как бы 
по спирали и определяется третьим основным законом при-
роды — законом отрицания отрицания, с которым вы ознакоми-

т е с ь в курсе обществоведения. 
Ответьте на вопрос 24 (с. 122). 

§ 6. Жизнь и деятельность Д. И. Менделеева 

Дмитрий Иванович Менделеев — один из величайших ученых 
мира — родился 27 января (8 февраля) 1834 г. в городе То-
больске в семье директора местной гимназии. После окончания 
Тобольской гимназии Д. И. Менделеев поступил в Петер-
бургский педагогический институт, который он окончил в 1857 г. 
с золотой медалью. 

В 1859 г., после защиты магистерской диссертации, Д. И. Мен-
делеев уехал за границу в двухлетнюю научную командировку. 
После возвращения он был избран профессором сначала Петер-
бургского технологического института, а затем университета, в ко-
тором он в течение 23 лет вел научную и педагогическую работу. Во 
время студенческих волнений в 90-х годах он выступил в. защиту 
студентов и был вынужден покинуть университет. Последние 
годы своей жизни Д. И. Менделеев работал в Главной палате 
мер и весов. 

Величайшим достижением творческой деятельности Д. И. Мен-
делеева было открытие периодического закона и создание перио-
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дической системы элементов. Большую известность получила его 
докторская диссертация «О соединении спирта с водой и пони-
мание растворов как ассоциаций». Разработанная Д. И. Мен-
делеевым гидратная теория растворов имеет значение в химии 
и в наше время. 

Выдающимся трудом Д. И. Менделеева является его книга 
«Основы химии». В этой книге впервые вся неорганическая 
химия была изложена с точки зрения периодического закона. 

Органически сочетая теорию с практикой, Д. И. Менделеев 
много внимания уделял вопросам технологии нефти. Он пред-
лагал всемерно увеличивать добычу нефти и совершенствовать 
ее химическую переработку. Заинтересовавшись железорудной 
промышленностью Урала, Д. И. Менделеев рекомендовал ис-
пользовать угли Кузнецкого бассейна. Он внес ряд ценных 
предложений для развития металлургии и многих других отрас-
лей отечественной промышленности. 

Научная деятельность Д. И. Менделеева была весьма много-
гранна. Большие его заслуги в разработке техники точных 
измерений, в теории воздухоплавания, в физике и в химической 
технологии. Ценными были его высказывания о всестороннем и 
разумном использовании природных богатств России. 

1. С какими затруднениями встретились ученые при попытке разделить 
все элементы на две группы — металлы и неметаллы? Вспомните, какими свой-
ствами обладают элементы, оксиды и гидроксиды которых амфотерны, и напи-
шите уравнения соответствующих реакций. 

2. Приведите факты, подтверждающие, что химические элементы можно рас-
пределить по отдельным группам. 

3. Элемент галлий Ga сходен с алюминием Al, а селен Se — с серой S. 
Напишите формулы оксидов, оснований, кислот и солей, в состав которых входят 
эти . элементы. Составьте уравнения реакций, характеризующих химические 
свойства соответствующих соединений. 

4. Сформулируйте периодический закон. Какие трудности возникали у 
Д. И. Менделеева при обосновании этого закона? 

. 5. Почему Д. И. Менделеев назвал открытый им закон периодическим? 
Ответ подтвердите анализом свойств химических элементов. 

6. Сформулируйте понятие «период» и назовите факты, которые позволили 
Д. И. Менделееву все химические элементы расположить по периодам. 

7. На примере 3-го и 4-го периодов объясните, какие признаки являются 
общими для всех периодов. Чем отличаются большие периоды от малых? 

8. Приведите примеры из курса физики, которые убедили ученых, что атомы 
имеют сложное строение. 

9. Поясните, какова роль открытия радиоактивности в развитии хими-
ческой науки. 

10. Чем отличаются ядерные реакции от химических? 
11. Какие элементарные частицы вам известны? Как и когда было доказано 

их существование? 
12. Что такое изотопы? На конкретных примерах поясните, почему отно-

сительные атомные массы элементов выражаются дробными числами. 
13. Что такое меченые атомы и для каких целей они применяются? 
14. Поясните, что называется энергетическим уровнем, и изобразите схему 

строения атомов натрия Na, азота N, кальция Ca, фосфора P и хлора Cl. 
15. На основе теории строения атомов объясните сущность явления перио-

дичности в нзмененни химических свойств элементов. 
16. Поясните на конкретных примерах, почему изменение заряда ядра 

приводит к изменению химических свойств. 
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17. Как происходит заполнение энергетических уровней электронами у атомов 
элементов 4-го периода (начиная от калия К и кончая криптоном Kr)? 

18. Как электроны движутся в атомах? Каков смысл понятия «электронное 
облако»? 

19. Химические элементы малых периодов подразделяются на s- и р-эле-
менты. Чем это объяснить? 

20. Изобразите схемы строения атомов элементов 3-го периода. 
21. Расскажите, как Д. И. Менделеев составил периодическую систему 

элементов. 
22. Перечислите все составные части периодической системы химических 

элементов н поясните, почему большие периоды разделены на ряды, а группы — 
на подгруппы. 

23. Как изменяются свойства химических элементов в периодах и главных 
подгруппах? Объясните эти закономерности с точки зрения теории строения 
атомов. 

24. Охарактеризуйте научное и практическое значение открытия периоди-
ческого закона. 

Г л а в а V I I 
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ. СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА 

§ 1. Электроотрицательность химических 
элементов 
С точки зрения теории строения атомов принадлежность 

элементов к металлам и неметаллам определяется способностью 
их атомов отдавать или присоединять электроны. 

Наиболее сильными металлическими свойствами обладают те 
элементы, атомы которых легко отдают электроны. 

Наоборот, неметаллические свойства особенно выражены у 
тех элементов, атомы которых энергично присоединяют элект-
роны. 

В периодах слева направо постепенно усиливаются неметал-
лические свойства (схема 20). 

Схема 20 

Элементы, атомы ко-
торых легко отдают 
электроны 

Элементы с сильно 
выраженными метал-
лическими свойства-
ми 

Начало периода 

Элементы, оксиды и 
гидроксиды которых 
амфотерны 

Элементы, атомы ко-
торых способны как 
отдавать, так и при-
соединять электроны 

Середина периода 

Элементы, атомы ко-
торых энергично при-
соединяют электро-
ны 

Элементы с сильно 
выраженными неме-
таллическими свои-
ствами 

Конец периода 
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I Свойство атомов притягивать к себе электроны называется 
электроотрицательностью1. 

Понятие об электроотрицательности в дальнейшем поможет 
вам уяснить сущность природы химической связи. 

Абсолютные значения электроотрицательности выражаются 
числами, затрудняющими их практическое применение. По-
этому условно принимают за единицу электроотрицательность 
лития. Электроотрицательности других элементов соответственно 
вычисляют. Так получают примерную шкалу значений относи-
тельной электроотрицательности элементов (табл. 22). Числен-
ные значения электроотрицательностей в таблице даны весьма 
приближенно, но они дают возможность правильно ориенти-
роваться в их закономерностях. 

Т а б л и ц а 22. Относительная электроотрицательность важнейших 
химических элементов по группам 

I и ill IV V VI VII VIII 

H 
2,1 

Li 
1 

Be 
1,5 

В 
2,0 

С 
2,5 

N 
3,0 

О 
3,5 

F 
4,0 

Na 
0,9 

Mg 
1,2 

Al 
1,5 

Si 
1,8 

P 
2,2 

S 
2,5 

Cl 
3,0 

К 
0,8 

Ca 
1,0 

Cr 
1,7 

Br 
2,8 

Fe 
1,8 

Zn 
1,6 t 

Rb 
0,8 

Sr 
0,9 

I 
2,5 

Cs 
0,7 

Ba 
0,8 

Наибольшую электроотрицательность имеет элемент фтор. 
Она равна 4. 

Зная числовые значения электроотрицательностей, можно 
судить о принадлежности соответствующего элемента к метал-
лам или неметаллам. Для металлов электроотрицательность, 
как правило, меньше двух, а у неметаллов — больше двух. 
Так как электроотрицательность элементов возрастает в перио-
дах слева направо, а в главных подгруппах — снизу вверх, 
то на основе периодической системы можно предсказать, какой 
из двух элементов обладает большей электроотрицательностью. 

При химических реакциях электроны переходят или смеща-
1 Определение электроотрицательности элементов дано в упрощенном виде. 
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ются к атомам элементов, обладающих большей электроот-
рицательностью. Поэтому сведения об электроотрицательности 
элементов особенно важны при характеристике химической 
связи и валентности. 

Ответьте на вопрос 1 (с. 134). 

§ 2. Основные типы химической связи 
Пользуясь понятием электроотрицательности элементов, мож-

но предвидеть основные три случая химического взаимодей-
ствия между атомами: 

1. Химические реакции происходят между атомами элемен-
тов, электроотрицательности которых резко отличаются, напри-
мер атомами щелочных металлов и атомами галогенов. 

2. Химические реакции происходят между атомами элемен-
тов, электроотрицательности которых одинаковы. Такое взаимо-
действие наблюдается при образовании газов (H2, F2, Cl2, O2, 
N2), молекулы которых состоят из двух одинаковых атомов. 

3. Вступать в химические реакции могут атомы элементов, 
электроотрицательности которых отличаются, но не очень сильно. 
Этот случай является промежуточным между двумя первыми 
крайними и встречается особенно часто. Примерами его яв-
ляется образование молекул воды H2O, хлороводорода HCl, 
метана CH4 и многих других веществ. 

В зависимости от того, к какому случаю следует отнести 
данное химическое взаимодействие элементов, различают опре-
деленный тип химической связи. Надо учесть, что между этими 
типами химических связей нет резких границ. Между ними 
существует постепенный взаимопереход. Поэтому во многих хи-
мических соединениях одновременно существуют разные типы 
связей. Это объясняется постепенностью изменения электроот-
рицательностей химических элементов. 

I Ионная связь образуется при взаимодействии атомов эле-
ментов, электроотрицательности которых резко отличаются (пер-
вый случай). При этом происходит почти полное смещение элект-
ронных облаков наружных энергетических уровней от атомов с ма-
лой электроотрицательностью к атомам с большей электроот-
рицательностью. Атомы, которые почти полностью отдают свои 
наружные (валентные) электроны, превращаются в положитель-
но заряженные ионы, а атомы, которые эти электроны приобре-
тают, — в отрицательно заряженные ионы. 

I Ионы — это заряженные частицы, в которые превращаются 
атомы в результате отдачи или присоединения электронов. 

Схематически процесс превращения атомов в ионы можно 
изобразить так: 

+ nNa0 2ё, 8ё, \ё + +9F° 2ё, 7*ёNa+F" 
или 

N a + F -
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(фторид натрия состоит из ионов натрия Na^ и фторид-
ионов F - ) . 

Из курса физики известно, что положительно и отрицательно 
заряженные частицы взаимно притягиваются. Следовательно, 
между положительными и отрицательными ионами существуют 
силы взаимного притяжения, т. е. образуется ионная химиче-
ская связь. 

Химическая связь, которая возникает в тех случаях, когда 
одни атомы почти полностью отдают свои валентные электроны, 
а другие атомы эти электроны присоединяют, называется ионной 
связью. 

Соединения, которые при этом образуются, называются ион-
ными соединениями. Наиболее типичная ионная связь возни-
кает только между типичными металлами и галогенами. 

Ковалентная связь образуется при взаимодействии атомов 
с одинаковыми электроотрицательностями (второй случай). 

Смещения электронных облаков при этом не происходит. 
Следовательно, в этом случае ионная связь образоваться не 
может. 

Какова природа химических связей в молекулах, которые 
состоят из двух одинаковых атомов? Чтобы ответить на этот 
вопрос, ознакомимся с образованием химической связи между 
атомами в молекуле водорода. 

Нам уже известно, что атомы водорода состоят из положи-
тельного ядра, вокруг которого размещается электронное облако 
сферической формы. Так как электроны могут обладать раз-
личными (антипараллельными) спинами, то их облака взаимно 
перекрываются с образованием прочной (связывающей оба ато-
ма) электронной пары, подобно тому как это происходит в ато-
мах гелия (с. 113). Физический смысл такой связи можно объяс-
нить процессом перекрывания и уплотнения электронных облаков 
между положительными ядрами соединяющихся атомов. 

Химическая связь, возникающая в результате образования об-
щих (связывающих) электронных пар, называется ковалентной 
или атомной связью 

На рисунке 53 дана схема ковалентной химической связи в 
молекуле водорода, образованная перекрыванием s-электрон-
ных облаков. Упрощенно это можно показать так: 

H- + -H Н:Н 
Так как ковалентную химическую связь очень часто изобра-

жают при помощи общих связывающих электронных пар (т. е. 
при помощи так называемых электронных формул), то озна-
комимся с этим методом более подробно. 

Установлено, что при образовании многих молекул состав-
ляющие их атомы стремятся приобрести устойчивую конфигура-

1 Известны случаи, когда подобного рода химическую связь образует 
один электрон. Эти примеры рассматривают в курсе химии высшей школы. 
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цию, состоящую из* двух или 
восьми электронов, т. е. или из 
одной электронной пары, как у 
атома гелия, или из четырех 
электронных пар, как у атомов 
остальных благородных газов. 
В молекуле водорода каждый 
атом приобретает одну устой-
чивую электронную пару. 
В других случаях при обра-
зовании ковалентной связи 
каждый атом приобретает ус-
тойчивую конфигурацию, сос-
тоящую из восьми электронов. 
Исходя из этого при состав-
лении электронных формул по-
ступают так: 

Рис. 53. Образование ковалентной Пишут рядом химиче-
химической связи в молекуле водорода. ские знаки соответствующих 

атомов. 
2. Находят, в какой группе периодической системы помещен 

данный элемент. 
3. Отмечают число валентных электронов согласно группе, 

в которой находится данный элемент. 
4. При помощи точек обозначают между атомами элементов 

столько общих электронных пар, сколько не хватает до числа 8. 
5. Остальные электроны обозначают точками вокруг химиче-

ского знака каждого атома. 
Например, пользуясь вышеуказанным подходом, электронную формулу азота N2  

составляют так: 
1. Пишут рядом химические знаки элемента азота: 

N 1 N 
2. С помощью периодической системы выясняют, что азот находится в 

V группе главной подгруппы. 
3. По периодической системе определяют, что атом азота имеет пять 

наружных электронов. 
4. Находят, что до устойчивой конфигурации (т. е, до восьми электронов) 

у азота не хватает трех электронов. Поэтому между химическими знаками 
азота при помощи точек обозначают три электронные пары: 

N IN 
5. Остальные два электрона показывают точками возле каждого атома: 

:N I N: 
Следует иметь в виду, что изображение электронов точками условно. 

Каждая точка представляет собой электронное облако определенной формы. 
Сущность образования связывающих электронных пар объясняется перекрыва-
нием электронных облаков. Электронная пара может обозначать перекрывание 
s—S-, s—р- или р—р-электронных облаков (рис. 54). Если электронные облака 
перекрываются по линии, соединяющей центры двух атомов (рис. 54), то такая 
связь называется о-связью (сигма-связь). 
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Рис. 54. Перекрывание s—s-, s—р- я 
р—р-электронных облаков (а-связи). 

Рис. 55. я-Связь. 
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Р Ш шШШ 

В случае кратных р—р-связей (двойная или тройная) из-за перпендику-
лярного расположения р-электронных облаков только одна из них может быть 
а-связью. Остальные р-электронные облака перекрываются перпендикулярно ли-
нии, соединяющей ядра атомов (рис. 55)-. Такая связь называется л-связью 
(ии-связь). В зависимости от того, какие электронные облака и как они перекры-
ваются, образуются химические связи с различной прочностью. Этим и объясня-
ется, почему при наличии двойных и тройных связей некоторые из них разрыва-
ются легче, а другие труднее. 

Неполярная и полярная ковалентная связь. До сих пор 
мы знакомились с образованием ковалентной связи между ато-
мами с одинаковой электроотрицательностью. В этих случаях 
перекрывающиеся электронные облака располагаются симмет-
рично между ядрами соединя-
ющихся атомов. В результате 
образуются молекулы, в кото-
рых центры тяжести положи-
тельных и отрицательных за-
рядов совпадают. 

Химическая связь, которая 
образуется между атомами с 
одинаковой электроотрицатель-
ностью, называется ковалент-
ной неполярной связью. 

Но многие молекулы состо-
ят из атомов, электроотрица-
тельности которых незначи-
тельно отличаются (с. 124), 
В этих, случаях общая элект-
ронная пара (т. е. электрон-
ная плотность, образованная 
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'перекрыванием двух электронных облаков) сдвигается в сторону 
более электроотрицательного элемента, например: 

н- + -с!: — н :ci: • • • • 
Тогда в молекулах центры тяжести положительных и отри-

цательных зарядов не совпадают, В той части молекулы, где 
находится более электроотрицательный элемент, накапливается 
избыток отрицательного заряда, а где менее электроотрица-
тельный элемент — избыток положительного заряда (рис. 56). 
Такие молекулы называются полярными. 

Химическая связь, образованная между атомами, электро-
отрицательности которых отличаются, но незначительно, назы-
вается ковалентной полярной связью. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 2—8 (с. 134). 

§ 3. Кристаллические решетки 

Кристаллические и аморфные вещества. Если подвергнуть 
механическому дроблению сахар, серу, графит, слюду и многие 
другие твердые вещества, то можно заметить, что они раска-
лываются и образуют мелкие кристаллики определенной фор-
мы. Такие вещества называются кристаллическими. 

Однако известны твердые вещества (стекло, куски смолы), 
которые при ударе образуют осколки неопределенной формы. 
Такие вещества называются аморфными, т. е. бесформенными. 

Возникают вопросы: как объяснить существование твердых 
веществ со столь различными свойствами? Почему кристалли-
ческие вещества при ударе раскалываются в определенных плос-
костях, а аморфные вещества этим свойством не обладают? 
Так как свойства веществ зависят of их строения, то можно 
предположить, что в кристаллических веществах составляющие 
их частицы (ионы, атомы, молекулы) в одних направлениях 
находятся ближе одна к другой, а в других — на более удален-
ном расстоянии. Действительно, ученые доказали, что в кристал-
лических веществах, например в графите, в одних плоскостях 
атомы углерода расположены близко один к другому, а в других 
(перпендикулярно расположенных плоскостях) — на более дале-
ких расстояниях (рис. 57). Именно по плоскостям, в которых 
атомы углерода находятся дальше один от другого, графит легко 
расщепляется на чешуйки. Такими свойствами обладают, напри-
мер, слюда и другие кристаллические вещества. 

В кристаллических веществах ионы, атомы или молекулы 
расположены строго закономерно на определенных расстояниях. 
Такое закономерное расположение частиц в кристаллах напо-
минает строение обыкновенной решетки с чередующимися уз-
лами. Отсюда возникло название «кристаллическая решетка». 
В зависимости от того, какие частицы находятся в узлах этой 
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Рис. 57. Расположение атомов углерода 
в кристаллах графита. 

Рис. 58. Схема строения кристалли-
ческой решетки хлорида натрия. 

решетки, различают ионные, атомные и молекулярные кристал-
лические решетки. Известны и металлические решетки (II, с. 81). 

В отличие от кристаллических, в аморфных веществах такое 
закономерное расположение частиц не наблюдается. 

Ионные кристаллические решетки характерны для ионных 
соединений. В узлах их решеток находятся противоположно 
заряженные ионы. Типичными представителями этих соедине-
ний являются соли. Например, в узлах кристаллической решетки 
хлорида натрия находятся ионы натрия и хлорид-ионы (рис. 58). 
В кристаллах хлорида натрия отдельных молекул хлорида 
натрия не существует. Весь кристалл представляет как бы ги-
гантскую молекулу. В хлориде натрия каждый ион связан (в 
трех перпбндикулярных плоскостях) с шестью противоположно 
заряженными ионами. Эти ионы находятся на одинаковых 
расстояниях друг от друга, образуя кристаллы кубической 
формы (рис. 58). 

Подобно хлориду натрия, большинство солей состоят не из 
молекул, а из отдельных ионов. 

Хотя в кристаллах солей отдельных молекул нет, все же на 
практике принято говорить о молекулах. Например, употреб-
ляются термины «молекула хлорида натрия», «молекула нитрата 
калия» и т. д. В этих случаях слово «молекула» употребляется 
условно. У солей молекулы реально существуют только в газооб-
разном состоянии. 

Атомные кристаллические решетки. В узлах атомных кристал-
лических решеток находятся отдельные атомы, связанные между 
собой ковалентными связями. Так как атомы, подобно ионам, 
могут располагаться в пространстве по-разному, то в этих слу-
чаях образуются кристаллы различной формы. Например, в уз-
лах кристаллических решеток алмаза (рис. 59) и графита 
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(рис. 57) находятся одни и те 
же атомы углерода, но из-за 
различного расположения ато-
мов кристаллы алмаза имеют 
октаэдрическую форму, а крис-
таллы графита — призматиче-
скую. 

Молекулярные кристалли-
ческие решетки. В узлах моле-
кулярных кристаллических ре-
шеток находятся неполярные 
или полярные молекулы. На-
пример, в узлах кристалличе-
ской решетки кислорода (при 
температуре ниже —219°С) на-
ходятся неполярные молекулы 
O2, в узлах кристаллической 
решетки твердого хлороводоро-
да (ниже —114°С)—поляр-

ные молекулы HCl. Как и в предыдущих случаях, в зависимос-
ти от взаимного расположения молекул в пространстве могут 
образовываться кристаллы различной формы. 

Зависимость некоторых физических свойств веществ от типов 
кристаллических решеток. Существует следующая закономер-
ность: если известно строение веществ, то можно предсказать 
их свойства, или наоборот: если известны свойства веществ, то 
можно определить их строение. Пользуясь этой закономерно-
стью, попытаемся предсказать, каковы, примерно, должны быть 
температуры плавления фторида натрия NaF, фтора F2 и фторо-
водорода HF. 

В узлах кристаллической решетки фторида натрия находятся 
ионы натрия N a + и фторид-ионы F - . Между ними существует 
электростатическое притяжение. Эти силы сравнительно велики. 
Чтобы расплавить фторид натрия, нужно преодолеть эти силы и 
разрушить кристаллическую решетку. Следовательно, температу-
ра плавления фторида натрия должна быть высокой. В узлах 
кристаллической решетки фтора находятся неполярные молеку-
лы. Силы сцепления между ними небольшие. Поэтому фтор дол-
жен иметь очень низкую температуру плавления. В узлах крис-
таллической решетки фтороводорода находятся полярные моле-
кулы. Силы сцепления между ними гораздо меньше, чем между 
ионами, но больше, чем между неполярными молекулами. По-
этому температура плавления фтороводорода должна быть го-

Название вещества Температура плавления (в °С) 

Фторид натрия NaF 
Фтор F2 
Фтороводород HF 

995 
—220 

—83 

Рис. 59. Расположение атомов углерода 
в кристаллах алмаза. 
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раздо ниже, чем у фторида натрия, но выше, чем у фтора. Экспе-
риментальные данные подтверждают это предположение 
(см. табл.) 

Ковалентные связи между атомами очень прочные, поэтому 
можно предполагать, что для веществ с атомной решеткой ха-
рактерна высокая температура плавления. Это тоже подтверж-
дается на практике. Так, например, алмаз и графит плавятся 
при повышенном давлении и очень высокой температуре. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 9—11 (с. 134). 
Валентность элементов в свете электронной теории 
Как нам уже известно (с. 25), валентность — это способность атомов 

одного элемента присоединять определенное число атомов другого элемента. 
Это понятие очень сложное, и все же электронная теория позволяет раскрыть 
его сущность. 

В ковалентных соединениях, а их большинство, валентность обычно опре-
деляется числом связей, которые образуются между атомами. Следовательно, 
чтобы понять сущность валентности, необходимо уяснить сущность процесса 
образования химических связей. 

Мы уже знаем (с. 125), что в большинстве случаев ковалентную связь 
образуют общие электронные пары. Чаще всего в процессе образования общих 
электронных пар участвуют оба реагирующих атома (каждый из них предо-
ставляет по одному электрону). Однако известны случаи, когда общую связы-
вающую электронную пару предоставляет только один атом. Такие примеры мы 
рассмотрим несколько позже (11, с. 8). 

Таким образом, валентность в наиболее часто встречающихся случаях 
определяется числом общих электронных пар, связывающих атомы в данном 
соединении. 

Например, электронную формулу метана CH4 изображают так: 
H 

н :с: н 
н 

В молекуле метана атом углерода имеет четыре общие электронные пары. 
Это означает, что углерод четырехвалентен. Каждый же атом водорода имеет 
по одной общей электронной паре, т. е. водород одновалентен. 

Общую электронную пару можно изобразить в виде черточки: 

H 

H - C - H 
I H 

Так как полной (100-процентной) отдачи и присоединения электронов не 
бывает, то подобное объяснение сущности понятия «валентность» в какой-то 
степени можно отнести и к ионным соединениям. Так, например, в хлориде 
натрия между ионами имеется одна общая электронная пара, которая сильно 
смещена в сторону хлорид-иона: 

N a : Cl J 

В результате каждый ион имеет по одной общей электронной паре, т. е. 
и натрий, и хлор одновалентны. 

Некоторые ученые валентность в ионных соединениях называют ионной 
валентностью. Однако при этом учитывается, что в ионных соединениях нет 
отдельных молекул (с. 129) и валентность в них не соответствует числу связей. 

Нами рассмотрены наиболее типичные случаи проявления валентности и дано 
объяснение с точки зрения электронной теории. 
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§ 4. Окисление и восстановление 
Повторите из главы III § 3. 
Присоединение кислорода к веществам и его отдача — это 

частные случаи окислительно-восстановительных реакций. Более 
глубокие и обобщенные понятия об этих процессах дает элект-
ронная теория. 

Сопоставим реакции образования оксида лития Li2O, сульфи-
да лития Li2S и фторида лития LiF. На примере взаимодействия 
лития с кислородом видно, что атомы окисляющегося элемента 
(в данном случае лития) отдают валентные электроны, а атомы 
кислорода — присоединяют. Такой же процесс происходит в ре-
акциях лития с серой и фтором (табл. 23). В более обобщен-
ном виде можно сказать так: 

Процессы, в результате которых происходит переход или сме-
щение (более распространенный случай) валентных электро-
нов от атомов с меньшей электроотрицательностью к атомам с 
большей электроотрицательностью, являются окислительно-вос-
становительными реакциями. 

Окислительно-восстановительные реакции в виде уравнений 
изображают так: 4 ё 

-»- 2Li^ 1O 2 

восстанови- окислитель 
тель (окисля- (восстана-

ется) вливается) 

—2<Hv 
2Li + 

г-2ё 

+ lC-2 

Т а б л и ц а 23 
—ze—х 

2Li° + 

Lb+1S 

2Li + F~ 

Схема строения реаги-
рующих атомов 

Электро-
отрицательно-

сти реаги-
рующих эле-

ментов 

Схема процессов химического 
взаимодействия 

Химические 
формулы об-
разующихся 

веществ 

+з!л 2ё, Ie 

8̂O 2ё, 6ё 

I 

3,5 
+ 3Li 2ё, Ie j 

+sO 2ё, бе 
+3Li 2ё, I е I 

+ 1 —2 
Li2O 

+Дл 2ё, Ie 

+ i6S 2ё, 8ёг 6ё 
1 

2,5 
+3Li 2ё, Ie | 

+i6S 2е, 8е, бе 
+3Li 2ё, \ё I 

+ 1 2 
Li2S 

+3Li 2ё, Ie 

+9F 2е, 7ё 

1 

4,0 
I + 

+3Li 2е, Ie +9F 2е, 7ё 
+ I - I 
LiF 
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Процесс отдачи электронов называется окислением, а про-
цесс присоединения — восстановлением. 

Атомы или ионы, которые в данной реакции присоединяют 
электроны, являются окислителями, а которые отдают — вос-
становителями. 

В нашем примере атомы лития в реакциях с кислородом, се-
рой и фтором отдают электроны, следовательно, они окисляются 
и являются восстановителями. Атомы же кислорода, серы и 
фтора присоединяют электроны, т. е. восстанавливаются, и, сле-
довательно, являются окислителями. 

Однако из трех реакций, указанных в таблице 23, почти 
полный переход электронов наблюдается только при взаимодей-
ствии лития с фтором. В остальных случаях происходит частич-
ное смещение электронов от атомов лития к атомам кислорода и 
серы. Это объясняется разницей в значениях электроотрицатель-
ностей. В наших примерах у лития и фтора она наибольшая. 
Следовательно, заряды, которые проставлены над знаками хими-
ческих элементов, только во фториде натрия близки к + 1 и —1. 
В оксиде и особенно в сульфиде лития фактические заряды 
сильно отличаются от проставленных. Это .относится к большин-
ству соединений, образующихся в окислительно-восстановитель-
ных реакциях: заряды, которые ставят над знаками элементов, 
являются формальными. Они получили название степени окисле-
ния. 

Значение степени окисления определяется числом электро-
нов, смещенных от атома данного элемента (положительная 
степень) к атому другого элемента (отрицательная степень). 

Следовательно, степень окисления — это тот заряд, который 
приобрели бы атомы, если бы в данной окислительно-восста-
новительной реакции одни атомы полностью отдали соответству-
ющее число электронов, а другие атомы полностью их присое-
динили. 

Степень окисления свободных атомов равна нулю, как и в 
атомах, входящих в состав неполярных молекул, например H2, O2  
и т. д. Это объясняется тем, что в таких молекулах смещение 
электронов не происходит. 

В соединениях сумма абсолютных значений степеней окисле-
ния равна нулю. Это позволяет вычислить степень окисления 
одного элемента, если известны степени окисления других эле-
ментов в данном соединении. Так, например, если требуется 
определить степень окисления хрома в дихромате калия 
+ 1 х —2 
K2Cr2O7, составляют следующее уравнение: 

( + 1) • 2+х-2 + (—2) - 7 = 0 
2 + 2х—14 = 0 

2 * = 14 — 2 = 12 
JC = 6 
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Следовательно, степень окисления хрома в этом соединении 
+1+6-2 

+ 6: K2Cr2O7. 
В приведенном примере и во многих других случаях степень 

окисления совпадает с валентностью. Но это бывает не всегда. 
Например, в молекулах кислорода O2 и азота N2 степень окис-
ления элементов равна нулю, но валентность кислорода равна 
двум, а азота —трем. В молекуле пероксида водорода 
Н2О г(Н—О—О—Н) степень окисления кислорода равна —1, а 
валентность — двум. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 12—16-
1. Что такое электроотрицательность? Используя периодическую систему, 

расположите химические знаки перечисленных ниже элементов в порядке воз-
растания электроотрицательностей: фосфор, магний, бор, цезий, кислород, 
кремний, калий, углерод, водород, литий, фтор, сера, алюминий, кальций. 

2. Почему числовые значения электроотрицателыюсти позволяют судить о 
типе химической связи в молекуле? Поясните на конкретных примерах. 

3. Даны вещества: фторид магния, фтор, сероводород, хлорид лития, 
аммиак, азот. Начертите схемы строения молекул указанных веществ и поясните, 
какой тип связи существует между атомами в каждом отдельном соединении. 
Почему? 

4. Учитывая электроотрицательность элементов (табл. 22), составьте хими-
ческие формулы и проставьте степени окисления у следующих соединений: 
а) кальция с водородом; б) лития с азотом; в) кислорода с фтором; г) углерода 
с серой; д) углерода с алюминием. 

5. Определите тип химической связи в следующих соединениях: a) SiF4; 
б) I3N; в) AlN; г) XeO4; д) LiH; е) SF6; ж) CsF. 

6. На конкретных примерах охарактеризуйте сущность ионной и кова-
лентной связи. Поясните, почему эти два типа химической связи нельзя резко 
разграничивать. 

7. В тетрадях напишите по три формулы соединений: а) с ионной связью; 
б) с ковалентной полярной связью; в) с ковалентной неполярной связью. 
Изобразите их электронные формулы. Для ковалентных соединений приведите 
схемы перекрывания электронных облаков. 

8. Какое соединение более прочное и почему: а) иодид натрия или иодид 
калия; б) фторид натрия или хлорид натрия; в) иодид кальция или бромид 
кальция? 

9. Чем отличаются аморфные вещества от кристаллических? 
10. Чем отличаются температуры плавления веществ с различными кристал-

лическими решетками: а) ионной; б) атомной; в) молекулярной? Почему? 
11. Какой тип кристаллической решетки образуют вещества, формулы кото-

рых приведены: a) LiF; б) Na2SO4; в) H3N; г) H2; д) Ca3(PO 4) 2 ; е) H2S? 
Почему? 

12. Что такое валентность и как ее сущность объясняет электронная теория? 
13. Чем отличается понятие «валентность» в ионных соединениях от этого 

понятия в ковалентных соединениях? 
14. Что такое степень окисления? В чем проявляется ее сходство и отличие 

от понятия «валентность»? 
15. Определите степень окисления марганца в соединениях, формулы кото-

рых приведены: K2MnO4, KMnO4. 
16. Составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций: а) алю-

миния с кислородом"; б) железа с хлором; в) натрия с серой (образец записи 
см. на с. 132). 
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Г л а в а VIII 
ГАЛОГЕНЫ 

Прежде чем приступить к изучению этой темы, повторите из VI главы § 3 
и из VII главы § 2, § 4. . 

§ 1. Общая характеристика галогенов 
(положение в периодической системе и строение 
их атомов) 
Галогены находятся в главной подгруппе VII группы перио-

дической системы элементов. Схемы строения их атомов даны 
в таблице 24. 

На наружном энергетическом уровне атомов галогенов 
(табл. 24) находятся по семи электронов. До устойчивого состо-
яния атомов, характерного для благородных газов (октета), 
не хватает по одному электрону. К тому же атомы галогенов 
по сравнению с атомами металлов того же периода обладают 
гораздо большим зарядом ядра, меньшим атомным радиусом и 
имеют по одному непарному электрону. Поэтому атомы всех га-
логенов (особенно фтора и хлора) энергично присоединяют не-
достающий электрон: г° + ~ Г 

(Г — галоген). 
Галогены являются сильными окислителями. Для них харак-

терна степень окисления —1. 
Молекулы галогенов состоят из двух атомов. Их строение 

показано в таблице 25 и на рисунке 60. 
Галогены могут образовывать соединения с кислородом, в 

Рис. 60. / — Размещение электронных облаков на наружном энергетическом 
уровне в атоме хлора; 2 — р—р-связь в молекуле хлора. 
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которых их атомы проявляют положительную степень окис-
ления1. ч 

Ответьте на вопросы 1 3 (с. 147). 

Т а б л и ц а 25. Схемы строения молекул галогенов 

Химическая 
формула 

Структурная 
формула 

Электронная 
формула 

Образование химической связи пере-
крыванием облаков валентных 

электронов 

F2 F - F : F : F: Cil Jlf l -У -̂ , J 

Cl2 C l - C l : Cl : Cl: Зр Зр схххэ 
§ 2. Галогены в природе и их получение 
Нахождение галогенов в природе. Из-за высоких окислитель-

ных способностей галогены в природе в свободном состоянии 
не встречаются. Важнейшие природные соединения галогенов по-
казаны на схеме 21. Схема 21 

Фтор входит в состав 
флюорита кальция CaF2, 
апатитов', фосфоритов. 
Содержание фтора в 
земной коре 0,027% 

Хлор находится в природе в виде различ-
ных хлоридов (хлорид натрия NaCl, хлорид 
калия KCI, сильвинит KCl • NaCI, карналит 
KCl • MgCl2 • 6Н20, хлорид магния MgCI2  
и др.). Содержание, хлора в земной коре 
0,045% 

Бром в природе встре-
чается в виде бромида 
натрия NaBr, бромида 
калия KBr и бромида 
магния MgBr2. Содер 
жание в земной коре 
0,00016% 

Иод чаще всего встречается в виде иодида 
натрия NaI и иодида калия KI. Содержание 
иода в земной коре 0,00003% 

Получение гадогенов. Галогены в природных соединениях обладают сте-
пенью окисления —1, поэтому для получения в свободном состоянии надо 
окислить их ионы: Г —е-»-Г0. Для этого в промышленности используют электри-
ческий ток (II, с. 83). 

В лабораторных условиях хлор получают из соляной кислоты, действуя на 
нее сильными окислителями. Чаще всего применяют оксид марганца (IV) MnO2 

1 Кислородные соединения галогенон в курсе химии средней школы не 
изучаются. 
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Рис. 61. Получение хлора в лаборатории. 

или перманганат калия KMnO4. В этих соединениях окислителем является 
марганец со степенью окисления + 4 и + 7 . Это объясняется тем, что атомы 
марганца с указанными степенями окисления энергично отнимают электроны 
от других атомов или ионов и сами восстанавливаются до степени окисления + 2 : 

Mn+4 + 2ё-> Mn +2 

Mn + 7 + 5ё -*• Mn + 2 

В этом можно убедиться, если на оксид марганца (IV) или перманганат 
калия (рис. 61) подействовать концентрированной соляной'кислотой. Выделение 
хлора сразу можно обнаружить по характерному удушливому запаху. 

Jl + 4̂  +2 О 
4НС1 + MnO2 4 - MnCl2 + Cl 2 I+ 2Н 2 0 

Как видно, в этой реакции хлорид-ионы окисляются до нейтральных атомов, 
из которых образуются молекулы хлора. Окислителем является марганец со сте-
пенью окисления + 4 . 

Чтобы понять, как можно получить в свободном состоянии остальные 
галЬгены, надо выяснить, как изменяется способность к окислению в ряду 
ионов F~ Cl", B r - , I - . Оказывается, слабее всего удерживают избыточные 
электроны те ионы, которые обладают наибольшим радиусом, т. е. иодид-
иоиы I - . В этом можно убедиться на практике. Фторид-ионы F - можно окислить 
(получить свободный фтор) только в процессе электролиза (II, с. 83). Хлорид-
ионы C l - можно окислить не только в процессе электролиза, но и марганцем 
со степенью окисления + 4 и +7 . Бромид-ионы B r - и иодид-ионы I - можно 
окислить не только упомянутыми выше окислителями, но и свободным хлором, 
а иодид-ионы I - также и бромом. Это подтверждается следующим опытом. 
Если к растворам бромида калия и иодида калия прилить хлорную воду (рас-
твор хлора в воде) и к раствору иодида калия прилить бромную воду, то по 
изменению цвета можно обнаружить выделение свободных брома и иода: 

( 1 
— I от —1 о 

2КВг + Cl2 2KCI + Br2 

1 2^ 1 — 1 Oy —1 о 
2К I + Br2 2KBr + I2 
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Способность галогенов вытеснять друг друга из соединений используется 
на практике. Так, например, получают бром и иод при действии хлора на их 
соединения. 

Ответьте на вопросы 4 и 5 (с. 147). Решите задачу 1 (с. 148). 

§ 3. Физические свойства галогенов 
С увеличением относительных атомных масс галогенов зако-

номерно возрастают их температуры кипения и постепенно сгу-
щается окраска. Галогены сравнительно мало растворимы в во-
де. Например, при обычных условиях в одном объеме воды 
растворяется 2,5 объема хлора, а растворимость иода всего 
0,02 г на 100 г воды. Фтор уже при обычных условиях бурно реа-
гирует с водой, и поэтому его раствор в воде получить нельзя. 

В органических растворителях — в бензине, керосине, спирте 
и др. — галогены растворяются лучше. Например, если к йодной 
воде прилить бензин и встряхнуть, то после отстаивания видно, 
что весь иод перешел в бензин. 

При нагревании иода появляются фиолетовые пары, которые 
постепенно конденсируются в виде блестящих кристалликов. 
Такое явление называется возгонкой. 

Возгонка — это испарение твёрдого вещества и образование 
кристаллов из паров, минуя жидкое состояние. 

Возгонкой часто пользуются для получения иода и других 
веществ в чистом виде. 

Т а б л и ц а 26. Физические свойства галогенов 

Название Символ Относи- Темпера- Агрегатное состояние Цвет 
элемента элемента тельная тура ки- при обычных 

атомная пения условиях 
масса (в °С) 

Фтор F 1 9 , 0 — 1 8 8 , 1 3 Газ Светло-зеленый 
Хлор Cl 3 5 , 5 — 3 4 , 1 Газ Желто-зеленый 
Бром Br 7 9 , 9 5 9 , 2 Жидкость Красио-бурый 
Иод I 1 2 6 , 9 1 8 5 , 5 Кристаллический Темно-фиолетовый, 

почти черный 

§ 4. Химические свойства галогенов 
Сущность химической активности галогенов проявляется в 

способностях их атомов присоединять электроны и превращаться 
в отрицательно заряженные ионы. Теория строения атома и 
представления об электроотрицательности (с. 123) позволяют 
предвидеть, какой из галогенов должен быть наиболее химиче-
ски активным. Так как атомные радиусы галогенов возрастают 
от фтора к иоду, то наиболее сильно притягивать к себе электро-
ны должен атом фтора, т. е. фтор химически наиболее акти-
вен, а иод наименее активен. Это предположение подтверждает-
ся на практике: химическая активность галогенов в ряду F, Cl, 
Br, I закономерно уменьшается. Химическая же активность ионов 
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Рис. 62. Взаимодействие хлора с натрием. 

в ряду F - , C l - , B r - , I - увеличивается, ибо она связана не с 
присоёдинением, а с отдачей электронов. 

Важнейшие химические свойства галогенов показаны на схе-
ме 22. _ Схема 22 

Взаимодействие галогенов с простыми веществами. 1. Гало-
гены реагируют почти со всеми металлами с образованием 
солей, например: ГГ2е—3L + i - i 

2Na + r i -»-2Na Г 
Во всех реакциях образуются соли (ионные соединения) со-

ответствующих кислот (HF, HCl, НВг, HI). Отсюда произошло 
название «галогены» — «солероды». 

Энергичность взаимодействия галогенов с металлами зависит 
как от активности галогена, так и от активности соответствую-
щего металла. Особенно энергично реагируют фтор и хлор с 
щелочными металлами. Хлор с некоторыми металлами реагирует 
без нагревания, а с другими — только при нагревании (рис. 62). 
В этом можно также убедиться, если высыпать в банку с хло-
ром порошкообразную сурьму (рис. 63). Сначала появляется 

1 К галогенидам относятся соединения галогенов с металлами (соли). 
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Рис. 64. Горение железа в хлоре. Рис. 63. Горение сурьмы в хлоре. 

«огненный дождь», а затем банка наполняется «белым дымом» 
хлорида сурьмы (III) SbCI3. Реакция протекает без нагревания. 
Для проведения такой же реакции с железом и медью требу-
ется предварительное нагревание (рис. 64 и 65). 

2. Галогены реагируют с водородом. В отличие от взаимо-
действия галогенов с металлами, в реакциях с водородом про-
исходит только частичное смещение электронов от атомов водо-
рода к атомам галогенов с образованием ковалентной полярной 
связи (с. 128). Все же ход таких реакций условно изображают 
так же, как и при образовании ионных соединений (с. 125): 

r T ^ - L +1-1 

Фтор, как наиболее актив-
ный галоген, реагирует с водо-
родом даже в темноте и со ^ * " t " " ""«* ~ ; 

взрывом. Реакция хлора с во- | *,;' 1 ¾ ^ 
дородом начинается только при , Zfb - ^ ^ ^ ^ 
нагревании или сильном осве- - / " 1 ' - ¾ ¾ ? ; 
щении. С бромом водород pea- (Щ 
гирует еще менее активно, чем ^ ¾ ¾ ¾ ^ ¾ ¾ 5 ж т fiMfc, 
с хлором, а с иодом реакция || <г 
протекает не полностью. ~ / s * " ' ^ W ' -

В результате взаимодейст- ^ & v I t i / i \ 
вия галогенов с водородом об- ( ^ v l - ' 
разуются дымящиеся на воз- ^ ш Н Н к Ш Е Н к ' " 
духе газообразные вещества 
(HF — летучая жидкость) с , itwwf 
резким запахом, хорошо раст- s ^ ш ш м а ^ Т * 
воримые в воде. Водные раст- ,-,;,., , „ k , 
воры галогеноводородов явля- ш « Ш ш ш ш м м т ш т 
ются кислотами. р и с 6 5 Горение меди в хлоре. 



Взаимодействие галогенов 
со сложными веществами. 1. Га-
логены реагируют с водой. Это 
объясняется способностью га-
логенов отнимать водород да-
же от молекул сложных ве-
ществ, в том числе и от воды. 
Фтор, например, бурно реаги-
рует с водой даже при обычных 
условиях: 

I) 2 I О 
2F2 + 2Н 2 0 — 4 H F + O2 

Менее энергично реагирует 
с водой хлор. В этом можно 
убедиться, если выставить на 
свет колбу, наполненную хлор-
ной водой (рис. 66). Через не-

Рис. 66. Вытеснение кислорода из воды которое время заметно выделе-
хлором. н и е П у З Ы р Ь К О В г а з а — э т о к и с _ 

лород. Раствор постепенно утрачивает зеленоватый цвет, а синий 
лакмус в нем краснеет: 

2С12 + 2Н гО — 4НС1 + O2 

Еще меньшую активность при взаимодействии с водой проявля-
ют бром и иод. 

2. Взаимодействие галогенов со щелочами (см. с. 91 и II, с. 105). 
3. Галогены вытесняют друг друга из растворов их солей 

(с. 138). Хлор способен вытеснить из солей бром и иод, а бром 
вытесняет только иод. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 6—14 (с. 148). Решите 
задачу 2 (с. 148). 

§ 5. Применение галогенов 

Галогены широко применяют в народном хозяйстве. Хлор ис-
пользуют для обеззараживания питьевой воды, для отбелива-
ния ткани и бумаги. Процесс отбеливания объясняется тем, что 
большинство красящих веществ при взаимодействии с хлором 
разрушаются и превращаются в бесцветные соединения. Отбели-
вание происходит лишь в присутствии воды, которая служит ка-
тализатором. 

Способность хлора реагировать со сложными веществами ис-
пользуется для получения пластмасс, красителей, медикаментов 
и других продуктов путем хлорирования органических соедине-
ний (рис. 67). 

Хлор применяют также для синтеза соляной кислоты. Хлор-
ная вода используется как сильный окислитель в химических 
лабораториях. 
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Рис. 67. Применение хлора и его соединений: 
/ хлорирование воды; 2 — получение COCI2; 3 — SnCI4 TiCI4 для дымовой завесы; 4 — лекар-
ственных веществ; 5 — красителей; 6 — растворителей; 7 — синтетического каучука; 8 — синтетических 
волокон; 9 — средств для защиты растений; IO—пластмасс; Il—галогенов; 12 — соляной кнслоты; 

13 — веществ для дезинфекции; 14 — беление ткани; 15 — бумаги. 

Второе место по применению занимает фтор. Его используют 
для фторирования органических соединений. 

Бром, иод и их соединения (в том числе органические) ис-
пользуются в медицине. Например, йодная настойка (раствор 
иода в спирте) служит для дезинфекции ран, соединения иода 
необходимы для лечения заболевания щитовидной железы, а сое-
динения брома (КВг, NaBr) — д л я успокоения нервной системы. 

§ 6. Хлороводород 

Из всех галогеноводородов особенно большое значение имеет 
хлороводород и его раствор в воде — соляная кислота. 

Химическая формула и строение молекулы хлороводорода. 
Химическая формула хлороводорода — HCl, электронная форму-
ла — H :С1:. В его молекуле сильно полярная ковалентная 
связь, образованная перекрыванием Is- и Зр-электронных облаков 
водорода и хлора (рис. 68). 

Получение. В промышленности хлороводород получают сжи-
ганием водорода в хлоре. Чтобы ознакомиться с этой реакци-
ей на практике, получают водород, проверяют его на чистоту, 
поджигают у конца газоотводной трубки и вносят в сосуд с 
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Рис. 68. Схема перекрывания электрон-
ных облаков при образовании молекул 

хлороводорода. 

Рис. 69. Растворение хлороводорода в 
воде: 

1 — в начале опыта; 2 — через некоторое 
время после начала опыта. 

хлором (см. рис. 35, с. 54). Водород продолжает гореть в 
хлоре с образованием хлороводорода: 

H 2 + C l 2 - 2НС1 
Водород необходимо с ж и ^ т ь до полного удаления хлора. 

Затем в сосуд налить немного раствора синего лакмуса. Покрас-
нение последнего свидетельствует об образовании кислоты. 

В лаборатории хлороводород получают нагреванием хлорида 
натрия с концентрированной серной кислотой H2SO4. Смесь этих 
веществ реагирует уже при комнатной температуре, но при этом 
образуется гидросульфат натрия: 

NaCI + H2SO4 — NaHSO4 + HClt 
При сильном нагревании получается нормальная соль: 

2NaCi + H 2 S O 4 - Na2SO4 + 2HClt 
Физические свойства. Хлороводород — бесцветный газ, немно-

гр тяжелее воздуха, с резким запахом, во влажном воздухе 
он дымит. Наиболее характерным свойством хлороводорода яв-
ляется его большая растворимость в воде. При O0C в одном 
объеме воды растворяется около 500 объемов газа. Например, 
если заполненный им цилиндр закрыть стеклянной пластинкой, 
опрокинуть вверх дном в воду и затем пластинку убрать 
(рис. 69), то вода наполняет цилиндр. 

Химические свойства хлороводорода. В отличие от соляной 
кислоты, хлороводород при обычных условиях не реагирует ни с 
металлами, ни с их оксидами, поэтому его хранят в стальных 
баллонах под давлением. 

Применение. Основная масса хлороводорода используется 
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Рис. 71. Схема промышленной установ-
ки для получения соляной кислоты. 

Рис. 70. Получение соляной кислоты 
в лаборатории. 

для производства соляной кислоты. Благодаря тому что он может 
присоединяться к молекулам некоторых органических веществ, 
его используют для производства пластмасс и каучука. 

Ответьте на вопросы 15 и 16 (с. 148). Решите задачу 3 (с. 148). 

§ 7. Соляная кислота и ее соли 

Получение. Соляную кислоту получают растворением хлоро-
водорода в воде. 

В лаборатории соляную кислоту можно получить в приборе, 
изображенном на рисунке 70. При выполнении этого опыта стро-
го следят, чтобы конец газоотводной трубки находился вблизи 
уровня воды, но не погружался в нее. Если это не учесть, то 
из-за большой растворимости хлороводорода вода попадет в 
пробирку с серной кислотой и может произойти взрыв. 

В промышленности соляную кислоту получают сжиганием 
водорода в хлоре и растворением продукта реакции в воде. Для 
осуществления этих процессов пользуются установкой, схема ко-
торой изображена на рисунке 71. 

Физические свойства. Растворяя хлороводород в воде, можно 
получить даже 40-процентный раствор соляной кислоты с плот-
ностью 1,19 г/см3. Однако имеющаяся в продаже концентри-
рованная соляная кислота содержит около 0,37 массовых долей, 
или около 37%, хлороводорода. Плотность такого раствора при-
мерно 1,19 г/см3. С разбавлением плотность раствора уменьша-
ется (см. приложение, II, с. 273). 

Концентрированная соляная кислота — это бесцветный рас-
твор, сильно дымящий во влажном воздухе, с резким запахом 
вследствие выделения хлороводорода. 

Химические свойства. Соляная кислота имеет ряд общих 
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свойств, характерных большинству кислот (с. 79). Кроме то-
го, она обладает и некоторыми специфическими свойствами 
(табл. 27). 

Т а б л и ц а 27. Химические свойства соляной кислоты 

Свойства HCI, общие с другими кислотами Специфические свойства HCI 

1. Изменение окраски индикаторов 
2. Взаимодействие с металлами: 

2НС1 + Z n - > - Z n C l 2 + H 2 I 

3. Взаимодействие с основными и 
амфотернымн оксидами: 

2НС1 +СаО->-CaCI 2 + H2O 
2НС1 + ZnO->-ZnCl2+ H2O 

4. Взаимодействие с основаниями: 
2HC1 + CU(0H)2->-CUC12 + 2 H 2 0 

5. Взаимодействие с солями: 
2НС1 + C a C O 3 - V H 2 O + C O 2 I + C a C I2 

1. Взаимодействие с нитратом се-
ребра (нитрат серебра является реак-
тивом на соляную кислоту и ее соли); 
выпадает осадок белого цвета, кото-
рый не растворяется ни в воде, ни в 
кислотах: 

HCl + AgNO3 -V A g C l j + HNO 3 

2. Взаимодействие с окислителями 
(MnO2, KMnO4, KCIO3 и др.) : 

6НС1 + КС I O 3 - V KCl + зн2о+ЗСI2I 

Взаимодействие соляной кислоты и ее солей с нитратом се-
ребра используется для распознавания ионов хлора. Распознава-
ние других галогенидов (бромидов, иодидов) дано в табли-
це 39 (II, с. 12). 

Применение. Большие количества соляной кислоты расходу-
ются для удаления оксидов железа перед покрытием изделий 
из этого металла другими металлами (оловом, хромом, никелем). 
Чтобы соляная кислота реагировала только с оксидами, но не с 
металлом, к ней добавляют особые вещества, называемые инги-
биторами. 

Ингибиторы — это вещества, замедляющие реакцию. 
Соляная кислота применяется для получения различных хло-

ридов. Ее используют для получения хлора. Раствор соляной 
кислоты прописывают больным с пониженной кислотностью же--
лудочного сока. Более наглядно применение соляной кислоты и 
ее важнейшей соли хлорида натрия показано на рисунках 72 
и 73. 
А Генетическая связь между хлором и его важнейшими соединениями по-
казана на схеме 23. 
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Рис. 72. Применение •соляной кислоты: 
/ — получение солей; 2 — при паянии; 3 — очистка поверхности металлов в гальваностегии; 

4 — получение красок: 5 — лекарств; 6,7 — пластмасс и других полимеров. 

Рис. 73. Применение хлорида натрия: 
/ — получение натрия; 2—гидроксида натрия; 3 — м ы л а ; 4 — для консервирования; 5—получение 

соды; 6 — соляной кислоты; 7 — хлора; 8 — приправа к пище. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 17—20 (с. 148). Решите 
задачи 4—6 (с. 148). 

1. Начертите схемы расположения электронов в атомах галогенов: а) по 
энергетическим уровням; б) по орбиталям. Поясните, какой из них и почему 
должен быть самым сильным окислителем. 

2. Изобразите электронные формулы строения молекул фтора и фторо-
водорода. Поясните, как в молекулах этих веществ образуется химическая связь 
за счет перекрывания электронных облаков. 

3. Чем отличаются вещества — фтор, фтороводород, фторид натрия: 
а) по виду химической связи; б) по строению кристаллической решетки; 
в) по физическим свойствам? 

4. Почему галогены в природе не встречаются в свободном состоянии? 
5. На двух конкретных примерах объясните химическую сущность получения 
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галогенов в свободном состоянии. Какой из галогенов легче и какой труднее 
всего выделить в свободном состоянии и почему? 

6. Охарактеризуйте изменение физических свойств галогенов в зависимости 
от изменения их относительных атомных масс. 

7. Зная особенности строения кристаллических решеток, поясните, почему 
и как отличаются по температурам плавления вещества, формулы которых даны: 
Cl2, HCl, NaCI. 

8. Как изменяются химические свойства галогенов в зависимости от воз-
растания их относительных атомных масс? 

9. Составьте уравнения химических реакций, показывающие: а) взаимо-
действие лития с хлором; б) сгорание порошка железа в хлоре; в) горение водо-
рода в хлоре; г) реакцию хлора с водой; д) взаимодействие хлора с гидрокси-
дом калия при повышенной температуре (с. 91). Поставьте степени окисления 
над химическими знаками. Поясните, что в этих реакциях окисляется и что 
восстанавливается. 

10. Почему синяя лакмусовая бумажка в свежеприготовленной хлорной 
воде обесцвечивается, а в хлорной воде, которая длительное время находилась 
на свету, краснеет? 

11. К водному раствору иодида калия " добавили раствор крахмального 
клейстера. Затем через этот раствор пропустили хлор. Как изменился цвет 
раствора н почему? (См. лабораторные опыты, с. 149.) 

12. Составьте уравнения химических реакций, при помощи которых можно 
осуществить следующие превращения: CI2->-CuCI2->-Cu (OH)2->-CuO->-CuCI2-»-Cu. 

13. Согласно схеме 22 (с. 140) составьте по два-три примера уравнений 
химических реакций для каждого приведенного случая. 

14. Какие химические свойства хлора используются иа практике? Напишите 
уравнения соответствующих реакций. 

15. При взаимодействии каких веществ, формулы которых вам известны, 
образуется хлороводород? 

16. В каком из галогеиоводородов химическая связь является наиболее 
прочной, а в каком — наиболее слабой и почему? 

17. Даны' формулы следующих веществ: Zn, Cu, Al, CaO, SiO2, Fe2O3, 
NaOH, Al(OH)3 , Fe2(SO4)3 , CaCO3, Fe(NO3)3 . Какие из указанных веществ 
реагируют с соляной кислотой? Составьте уравнения соответствующих реакций. 

18. Подумайте, где на производстве или в быту используется соляная 
кислота. 

19. Составьте в тетрадях конспект ответа о хлоре и соляной кислоте по 
образцу, который дай иа странице 43. 

20. Составьте уравнения реакций согласно схеме 23 (с. 146). 
0 1. Какой объем хлора при нормальных условиях выделится при взаимо-
действии оксида марганца (IV) MnO2 массой 17,4 г с соляной кислотой, взятой 
в избытке? 

2. В закрытом сосуде смешали 8 л хлора с 12 л водорода и смесь взорвали. 
Сколько хлороводорода получилось?•Какой газ и сколько его осталось в 
избытке? 

3. Через раствор иодида калия пропустили 100 мл газовой смеси, пред-
назначенной для синтеза хлороводорода. В результате выделилось 0,508 г иода. 
Каков был состав газовой смеси в процентах (по объему)? 

4. Рассчитайте, хватит ли 140 мл раствора соляной кислоты ( р = 1,1 г/см3), 
чтобы с ией полиостью прореагировало 13 г цинка. 

5. Хлороводород, который получили при взаимодействии избытка концентри-
рованной серной кислоты с 58,5 г хлорида натрия, растворили в 146 г воды. 
Определите массовую долю и процент содержания хлороводорода в полученном 
растворе. 

6. В одном объеме воды при комнатной температуре растворяется при-
мерно 400 объемов хлороводорода. Вычислите массовую долю и процент содер-
жания хлороводорода в полученном растворе. 

Л а б о р а т о р н ы е о п ы т ы 
Обесцвечивание хлором красящих веществ. В пробирку налейте 4—5 мл 

воды и добавьте 1—2 капли раствора фуксина или фиолетовых чернил. К окра-
шенному раствору добавьте немного хлорной воды. Раствор обесцвечивается. 
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Задание. Почему произошло обесцвечивание раствора? Напишите уравнения 
соответствующих реакций. Подумайте, обесцветилась ли бы сухая окрашенная 
ткань под действием хлора. 4 

Растворение иода в воде и в органических растворителях. В одну пробирку 
налейте 2—3 мл воды, в другую — столько же керосина, в третью — спирт. 
Во все пробирки опустите несколько кристалликов нода и хорошо встряхните. 
Лучше всего иод растворяется в спирте, хуже всего — в воде. 

Возгонка иода. В пробирку поместите несколько кристалликов нода и на-
грейте: появляются фиолетовые пары. На стеиках пробирки вновь образуются 
кристаллики иода. 

Задание. Чем отличаются явления, происходящие при нагревании, например, 
кусочка льда в пробирке и кристалликов иода? Что такое возгонка? Дайте 
определение. 

Действие раствора иода на крахмал. В пробирку налейте 2—3 мл воды, 
добавьте немного крахмала, встряхните и влейте ее содержимое во вторую 
пробирку с 2—3 мл воды, нагретой до кипения. Полученный раствор крахмала 
слейте в две пробирки и охладите. В один из иих добавьте несколько капель 
иодида калия, а в другой — раствор иода в спирте. В первой пробирке изменений 
не наблюдается, а во второй появляется синее окрашивание. 

Задание. Как можно доказать наличие свободного иода? Как обнаружить 
в продукте питания, например в белом хлебе, крахмал? 

Последовательность вытеснения галогенов друг другом из солей. В одну 
пробирку налейте 3—4 мл раствора бромида калия или бромида натрия, а во 
вторую и третью — столько же иодида калия или иодида натрия. В первую 
и вторую пробирки добавьте 1—2 мл хлорной воды, а в третью — столько же 
бромной воды. 

В первой пробирке наблюдается желтое, а во второй и третьей — бурое 
окрашивание. 

Задание. О чем свидетельствует изменение цвета в пробирках? Напишите 
уравнения соответствующих химических реакций. На основе проделанных опытов 
поясните, в какой последовательности галогены вытесняют друг друга из соеди-
нений. Как можно отличить бромиды от иодидов? 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 3 
Получение соляной кислоты и опыты с ней. I. Получение соляной кислоты. 

Соберите прибор, как показано на рисунке 70 (с. 145). В пробирку насыпьте 
2—3 г поваренной соли и прибейте концентрированную серную кислоту (2:1), 
чтобы она смочила всю соль. Закройте пробирку с газоотводной трубкой, конец 
которой опустите в другую пробирку так, чтобы он был примерно на расстоя-
нии 0,5—1 см от поверхности воды. Затем в первой пробирке осторожно на-
гревайте смесь в течение 5—6 мин (следите. чтобы кислоту не перебросило во вто-
рую пробирку с водой!). 

Задание. Напишите уравнения химических реакций, протекающих между 
концентрированной серной кислотой и хлоридом натрия при обычных условиях 
и при сильном нагревании. Чем вызвано появление во второй пробирке тонких 
струек, опускающихся вниз? 

2. Химические свойства соляной кислоты. Полученную при растворении 
хлороводорода в воде соляную кислоту разлейте поровну в шесть пробирок. 
В первую пробирку опустите синюю лакмусовую бумажку. Во вторую пробирку 
положите кусочек цинка или магниевые стружки, а в третью — кусочек меди. 
В четвертую пробирку поместите немного оксида меди (II) и нагрейте раствор. 
В пятую пробирку поместите свежеприготовленного осадка гндроксида меди (II) , 
в шестую — немного мела или другого карбоната. 

Задания. 1. Со всеми ли металлами реагирует соляная кислота? Составьте 
уравнения реакций, протекающих между соляной кислотой и указанными ме-
таллами. 2. Почему в четвертой и пятой пробирках образовались растворы 
синего цвета, а в шестой — выделился газ? Составье уравнения соответ-
ствующих реакций. 

3. Распознавание соляной кислоты и ее солей. В одну пробирку налейте 
1—2 мл разбавленной соляной кислоты, во вторую — столько же раствора 
хлорида натрия, а в третью — раствор хлорида кальция. Во все пробирки до-
бавьте по нескольку капель раствора нитрата серебра (или нитрата свинца (II) 
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Pb(NO3)2)- Проверьте, растворяется ли выпавший осадок в концентрированной 
азотной кислоте. 

Задание. Напишите уравнения соответствующих реакций и подумайте, как 
можно отличить: а) соляную кислоту от других кислот; б) хлориды от других 
солей; в) растворы хлоридов от соляной кислоты. Почему вместо раствора 
нитрата серебра (I) можно также использовать раствор нитрата свинца (II)? 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 4 
Решение экспериментальных задач. 1. Получите хлорид цинка четырьмя 

различными способами. 
2. Получите хлорид меди (II) тремя различными способами. 
3. Определите, в каком пакетике находятся хлорид натрия, бромид наУрия, 

иодид натрия, карбонат натрия. 
4. Дан раствор соляной кислоты. Подтвердите опытным путем ее каче-

ственный состав. 
5. Даны хлорид магния и хлорид алюминия в твердом виде. Определите 

эти вещества при помощи характерных реакций. 
6. В четырех пробирках даны растворы: а) соляной кислоты; б) хлорида 

натрия; в) гидроксида натрия; г) нитрата серебра (I) . Определите вещества при 
помощи характерных реакций. 

7. Дана смесь, состоящая из карбоната натрия и хлорида натрия. Выде-
лите из нее хлорид натрия. 

8. Осуществите практически следующие превращения: CLICO3^-CIICI2->-
— C u ( O H ) j ^ C u O - i - C u C l j ^ - A g C l . 

Г л а в а IX 
ПОДГРУППА КИСЛОРОДА. ЗАКОНОМЕРНОСТИ 
ТЕЧЕНИЯ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 

Повторите из VI главы § 3 и из VII главы § 4. 

§ 1. Положение кислорода и серы 
в периодической .системе элементов, строение 
их атомов 
Кислород и сера находятся в главной подгруппе VI группы 

периодической системы элементов. Схемы строения их атомов 
даны в таблице 28. 

Т а б л и ц а 28. Схемы строения атомов кислорода и серы 

Хими-
ческий 

знак 

Размещение 
электронов но 
энергетическим 

уровням 

Электронная 
формула 

Размещение электронов 
по орбиталям 

о 

S 

480 2ё, 6ё 

+ ieS 2ё, 8ёу 6ё 

Is2 |2s22p4 

ls2 |2s22p6 |3s23p4 

Is1 2s2
 2р4  

+Я0|Й1 U t l l i t l l l i l 

JSг зр* 3d" 
о 

S 

480 2ё, 6ё 

+ ieS 2ё, 8ёу 6ё 

Is2 |2s22p4 

ls2 |2s22p6 |3s23p4 

+ M S. . . Ii!l ItfUUII I l l l l 

На наружном энергетическом уровне атомов кислорода и серы 
(табл. 28) находятся по шести электронов. До устойчивого 
состояния атомов, характерного для благородных газов, не хватает 
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по два электрона, поэтому атомы этих элементов (особенно 
кислорода) присоединяют недостающие электроны. По этой же 
причине кислород является одним и5 сильнейших окислителей: 

О —2 
0 + 2 ё — О 

T а б л и ц а 29. Возможные степени окисления серы 

Состояние атомов серы Размещение электронов по орбнталям Степень окисления 

Нормальное состоя-
ние 

5 S 2 Зр1* 3d" 
^ S - J I t I I H I Ш I l I l l l l + 2 , — 2 

Возбужденные со-
стояния 

Ss2 Зр3 3d1 

^ f S - J t I I U I I I H I I I I l l l + 4 

3s' Зр3 3d2 

* к « . . . m m m i i m i i i i 
+ 6 

У атомов кислорода свободных орбиталей нет. Вследствие 
этого распаривание электронов не происходит и кислород в по-
давляющем большинстве соединений обладает постоянной сте-
пенью окисления —2 (исключением является соединение OF2, 
где кислород имеет степень окисления + 2 , и пероксид водорода 
H2O2, где кислород имеет степень окисления —1). 

У атомов серы на третьем энергетическом уровне имеются 
пять незаполненных d-орбиталей, поэтому возможно распарива-
ние электронов. В результате этого у атомов серы появляются 
либо четыре, либо шесть нрспаренных электронов, которые в сое-
динениях смещаются в сторону более электроотрицательного 
элемента (табл. 29). Этим объясняется степень окисления серы 

+ 4 + 6 
в соединениях с кислородом: SO2 и SO3. 

Ответьте на вопросы 1—2 (с. 172). 

§ 2. Строение простых веществ. Аллотропия 
Атомы кислорода могут образовать два простых вещества — 

кислород и озон. Молекулы кислорода, как известно, состоят 
из двух атомов, связанных ковалентной неполярной связью. 
Электронную формулу кислорода изображают так: 

0:0 •• •.. 
Кислород O2 может превратиться в озон, молекула которого 

состоит из трех атомов кислорода — O3. 
В лаборатории озон получают в приборе — озонаторе 

(рис. 74), который состоит из стеклянной трубки, обвитой снару-
жи металлической проволокой. Внутри трубки проходит другая 
металлическая проволока. Стеклянную трубку озонатора напол-
няют кислородом, а концы проволоки присоединяют к полюсам 
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индукционной катушки для по-
лучения тока высокого напря-
жения. Между проволоками и, 
следовательно, через кислород 
проходит электрический раз-
ряд. В результате кислород 
превращается в озон: 

_ электрический ток _ 
ЗО2 ^O3 

кислород озон 

В природе озон образуется 
во время грозы вследствие 
электрических разрядов или в 
результате окисления смолы 
хвойных деревьев. Этим и 
объясняется специфический за-
пах воздуха в хвойных лесах 
и после грозы. 

При обычных условиях озон — это газ с характерным запа-
хом, в 1,5 раза тяжелее кислорода. Он гораздо лучше раство-
ряется в воде, чем кислород. 

Озон и кислород хотя и состоят из атомов одного и того же 
элемента, но представляют собой совершенно различные вещест-
ва. 

Озон химически значительно активнее кислорода. Так, напри-
мер, некоторые вещества (фосфор, спирт) в озоне воспламеняют-
ся, каучук становится хрупким, а красители под действием 
озона обесцвечиваются. Особая химическая активность озона 
объясняется тем, что его молекулы легко распадаются: 

O3-*- O2 + О 
озон кислород атомный 

кислород 

Образующийся атомный кислород более энергично реагирует 
с веществами, чем молекулярный. Атомы кислорода могут сое-
диняться попарно в молекулы: 

О + О - O 2 

Суммарно превращение озона в кислород выражают следую-
щим уравнением: 

20 3 30 2 

В дальнейшем мы убедимся, что, кроме кислорода, и другие 
химические элементы (сера, фосфор, углерод) в свободном 
состоянии могут образовывать несколько простых веществ. 

Явление, когда один и тот же элемент образует несколько 
простых веществ, называется аллотропией. Простые вещества, 
образованные одним и тем же элементом, называются аллотроп-
ными видоизменениями этого элемента. 
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Кислород и озон — это аллотропные видоизменения одного 
и того же элемента — кислорода. " 

При изучении физических свойств серы мы убедимся, что 
атомы серы тоже могут образовать несколько аллотропных 
видоизменений. 

§ 3. Сера в природе и ее получение 
В природе сера встречается как в свободном состоянии, так и 

в виде различных соединений. В свободном состоянии она 
обычно залегает среди других горных пород. В нашей стране 
такие залежи имеются в Западной Украине, Поволжье, Сред-
ней Азии и в других местах. 

Важнейшие природные соединения серы показаны на схеме 24. 
Получение. Для отделения серы в свободном состоянии от 

других горных пород пользуются ее легкоплавкостью. Темпера-
тура плавления серы 112,8°С.Так, например, если нагреть смесь 
песка с серой, то последняя легко плавится и ее можно слить. 

С х е м а 24 

Сера в природе 

Сульфиды1: свинцовый блеск 
PbS, медный блеск Cu2S, цин-
ковая обманка ZnS, пирит 
FeS2, сероводород H2S (в ми 
неральных источниках) 

Белки Сульфаты: гипс CaSO4 • 2HS  
горькая соль MgSO4 • 7Н2 
мирабилит Na2SO4 • IOH2O 

§ 4. Физические свойства серы 
Сера — твердое кристаллическое вещество желтого цвета. 

Как и все неметаллы, она плохо проводит теплоту и не проводит 
электрический ток. Кусочки серы тонут в воде, так как ее плот-
ность близка к 2, а порошок серы всплывает, так как он не сма-
чивается водой. 

Подобно сере, в измельченном состоянии водой не смачива-
ются многие природные соединения серы. Этим свойством поль-
зуются для отделения сернистых руд от «пустой породы». Такой 
метод обогащения руд называется флотацией и широко исполь-
зуется на практике. 

Сера в воде практически не растворяется. Хорошими раство-
рителями для нее являются сероуглерод, толуол и некоторые 
другие вещества. 

Интересные изменения происходят при нагревании серы. При-
мерно при 112,8 °С она плавится, превращаясь в легкоподвиж-
ную жидкость желтого цвета. При дальнейшем нагревании она 
темнеет и густеет. При температуре 444,6 0C она закипает. 

1 Химической формулой обозначена основная составная часть руды. 
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Рис. 75. 1 — Кристаллическая решетка серы; 2 — разрыв восьмичлеиных 
колец молекул серы при нагревании и образование длинных цепей. 

Если нагретую до кипения серу вылить в холодную воду, то 
образуется пластическая сера, которая легко растягивается по-
добно резине. 

Нам уже известно, что кислород образует два аллотропных 
видоизменения — кислород и озон. Кристаллическая и пластиче-
ская сера — это тоже ее различные аллотропные видоизменения, 
имеющие разный состав и строение молекул и неодинаковые 
свойства. 

Кристаллическая сера легко плавится: это наводит на мысль, 
что ее кристаллическая решетка должна быть молекулярной. 
Рентгенографические и другие исследования подтверждают, что 
кристаллическая решетка серы действительно состоит из кольце-
вых молекул (рис. 75, / ) . (При составлении химических 
уравнений допускается запись одноатомных молекул серы.) При 
нагревании восьмичленные кольца молекул серы разрываются, 
превращаясь в длинные цепи (рис. 75, 2), которые могут растя-
гиваться и сокращаться. Это пластическая сера. 

Ответьте на вопросы 3—4 (с. 172). 

§ 5. Химические свойства серы 
В связи с большим атомным радиусом, чем у кислорода, 

окислительные свойства серы выражены гораздо слабее. По-
этому в реакциях с кислородом сера является восстановителем 
и проявляет степени окисления + 4 и + 6 (табл. 29). 

Окислительные свойства серы проявляются, например, в реак-
циях с металлами и водородом, а восстановительные свойства — 
в реакциях с кислородом и галогенами (за исключением иода, 
с которым сера не соединяется). Химические свойства серы по-
казаны в таблице 30. 
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f 
Т а б л и ц а 30. 

Химические свойства серы 

окислительные восстаиовител ьные 

1. Сера реагирует почти со всеми 
металлами: 

I ^t* I + 3 —2 
2А1° + 3S°-^Al2S3 

2. С некоторыми металлами, на-
пример Na,_ К, взаимодействует даже 
без нагревания: 

1 J H - 2 
2Na° + S 0 - - N a 2 S 

3. При повышенной температуре 
реагирует с водородом: 

Hij + S 1 W H 2 S 

При повышеииой температуре «ера 
реагирует с кислородом (горит) и 
с фтором: 

S0 + OlJ--SO2  

Г-Ье—1 +6-1 
S0 + 3F2->-SF6 

§ 6. Применение серы 
Применение серы отражено на схеме 25. 

С х е м а 25 

В производстве сер-
ной кислоты 

В борьбе с вредите-
лями и заболевания 
ми растений 

Сера В медицине для приго-
товления мазей 

I Для вулканизации кау-
чука 

В производстве серо-
углерода 

Ответьте на вопрос 5 (с. 172). Решите задачи 1 и 2 (с. 174). 

§ 7. Сероводород 
Повторите из VII главы § 2. 
Строение молекулы сероводорода сходно со строением моле-

кулы воды (рис. 76 и 77). Она образована перекрыванием 
5-электронных облаков атомов водорода с р-электронными обла-
ками атома серы. Так как р-электронные орбитали расположены 
взаимно перпендикулярно (с. 115), то перекрывание S- и р-элект-
ронных облаков происходит под углом примерно 90° (рис. 77). 
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Рис. 76. Перекрывание s-электронных 
облаков атомов водорода с р-электрон-
ными облаками атома кислорода в мо-

лекуле воды. 

Рис. 77. Перекрывание s-электроиных 
облаков атомов водорода с р-электрои-
ными облаками атома серы в молекуле 

сероводорода. 

Из-за большей электроотрицательности серы (табл. 22, с. 123) 
электронная плотность сдвинута в сторону ее атома, поэтому 
электронную и структурную формулы сероводорода следует изоб-
ражать так: 

:s: • • 
H H H H 

Такое изображение показывает, что молекула сероводорода 
имеет не линейное, а угловое строение. 
• Нахождение в природе. Сероводород образуется при разложении раститель-
ных и животных остатков, например яичного белка. Неприятный запах тухлых 
яиц обусловлен выделением сероводорода. 

Рис. 78. Получение сероводорода в Рис. 79. Неполное сгорание сероводо-
лаборатории. рода. 
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Сероводород содержится во миогих минеральных источниках. Особенно им 
богаты некоторые источники Кавказа (Мацестд, Пятигорск). Раствор сероводо-
рода (сероводородная вода) обладает кислотными свойствами, поэтому его 
иногда называют сероводородной кислотой. Эта кислота очень слабая. Ее соли 
называются сульфидами. 

Получение. Сероводород можно получить, действуя на некоторые сульфиды 
(Na2S1 K2S, MgS, CaS1 ZnS1 MnS, FeS) соляной или серной кислотой. В лабо-
раториях обычно используют сульфид железа (И) и соляную кислоту (рис. 78): 

FeS + 2НС1 ->- H 2 S t + FeCl2 

Физические свойства. Сероводород — бесцветный газ, немно-
го тяжелее воздуха, с неприятным запахом. При 20°С в одном 
объеме воды растворяется примерно 2,5 объема сероводорода. 

Химические свойства. Следует отличать химические свойства 
сероводорода от свойств его раствора. Характеристика их дана в 
таблице 31. 

Т а б л и ц а 31 

Химическне свойства 

сероводорода раствора сероводорода в воде 

Энергично реагирует с кислородом 
(горит): 

+ 1—2 0 +1—2 +4 2 
2H2S + 3 0 2 - » 2 Н 2 0 + 2SOj 

При охлаждении пламени происхо-
дит неполное сгорание (рис. 79): 

+1—2 0 +1—2 0 
2H2S + O2->-2Н20 + 2 S I 

Аналогично протекает реакция с 
хлором. 

В этих реакциях атомы окислителя 
(кислорода и хлора) присоединяют 
электроны и восстанавливаются. Се-
роводород (точнее, сера со степенью 
окисления —2) является сильным 
восстановителем 

2. Сероводород — очень ядовитый 
газ, Он разрушает гемоглобин кро-
ви, ибо осаждает из него железо в 
виде соли FeS 

1. Обладает свойствами, общими 
для большинства кислот (с. 79). 
В этих реакциях в зависимости от 
условий образуются нормальные соли 
(сульфиды) или кислые соли (гидро-
сульфиды): 

H2S + 2Na ОН - v 2 H 2 0 + N a 2 S 
H2S + NaOH H 2 O + NaHS 

2. Характерной реакцией на раство-
ры сероводорода и растворы сульфи-
дов является их взаимодействие с 
растворимыми солями свинца. В ре-
зультате выпадает осадок черного 
цвета: 

Pb (NO3) 2 + H 2 S- . -PbSJ+2HN0 3 

Л 

Применение. Природные воды, содержащие сероводород, применяются в 
лечебных целях, главным образом в виде сероводородных ванн. Сероводород 
используется в аналитической химии для определения качественного состава 
веществ. Его применение основано на том, что соли сероводородной кислоты 
имеют различную растворимость в воде и кислотах и окрашены в разные цвета. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 6—9 (с. 172—173). Решите за-
дачу 3 (с. 174). 
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Рис. 80. Получение оксида 
серы (IV) в лаборатории. 
i — колба с реактивами; 2 — по-

глотительная склянка 

§ 8. Оксид серы (IV) 
Повторите из IV главы § 3. 

Строение молекулы. В связи с тем что у 
атомов элемента серы имеются пять неза-
полненных d-орбиталей (табл. 29, с. 151), 
в соединениях серы правило о том, что 
атомы стремятся приобрести устойчивую 
конфигурацию инертных элементов, на-
пример гелия, аргона, неона и других, 
не всегда соблюдается. Поэтому электрон 
ную и структурную формулы оксида серы 
(IV) обычно изображают так1: 

•о 9 •• :s " 
SO 

.0 

Получение. Оксид серы (IV) является промежуточным продуктом при про-
изводстве серной кислоты. Его получают при сжигании серы и при обжиге 
природных сульфидов (табл. 32). 

Т а б л и ц а 32 

Получение оксида серы (IV) 

в лаборатории в промышленности 

1. При взаимодействии сильных 
кислот (H2SO4, HCI) с твердыми 
сульфитами (рис. 80): 

Na2SO3 + H2SO4-.- Na2SO4 + H2SO3 

Сернистая кислота непрочная: 
H2SO3-*-H2O+ so2f 

2. При взаимодействии меди с кон-
центрированной серной кислотой: 

Cu + 2H 2S0 4 - T C I I SO4 + SO2I + 2Н 2 0 

1. Сжигание серы: 

Г4еП 
О О + 4 - 2 

S + o2->-so2 

2. Обжиг природных сульфидов2: 
4FeS2 + 1102 2Fe203 + 8S0 2 

2ZnS + 30 2 -»-2Zn0 + 2S0 2 

1 Более точное объяснение строения молекул SO2 и SO3 дается в учебниках 
химии для высшей школы. 

2 В пирите F e / j степень окисления железа + 2 , а серы —1. Чтобы 
4 S 

облегчить расстановку коэффициентов, можно воспользоваться приемом, указан-
ным на странице 45. 
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Физические свойства. Оксид серы (IV) — бесцветный газ, с 
резким запахом, тяжелее воздуха. При комнатной температуре в 
одном объеме воды растворяется около 40 объемов оксида се-
ры (IV). При охлаждении ниже —10,5°С оксид серы (IV) 
превращается в бесцветную жидкость. 

Химические свойства. Оксид серы (IV) обладает свойствами, 
общими для всех кислотных оксидов, и некоторыми специфи-
ческими свойствами (табл. 33). 
Т а б л и ц а 33 

Химические свойства оксида серы (IV) 

общие с другими кислотными оксидами специфические 

1. Реагирует с водой с образова-
нием сернистой кислоты: 

SO2 + H 2 O ^ H 2 S O 3 

2. Взаимодействует со щелочами: 
SO2 + 2NaOH -V Na2SO3 + H2O 

Если оксид серы (IV) взят в избыт-
ке, то образуется гидросульфит: 

SO 2 +NaOH-VNaHSO 3 

3. Реагирует с основными окси-
дами: 

SO2 + C a O - V C a S O 3 

1. В присутствии катализатора окис-
ляется кислородом: 

I — I 
+ 4 ° т катализатор 1 6 - 2 

2SOz + O2 v 2 S 0 3 

2. Обесцвечивает некоторые органи-
ческие красители, образуя с ними в 
присутствии воды бесцветные соеди-
нения 

Применение. Большая часть оксида серы (IV) используется для производ-
ства серной кислоты. Так как этот газ убивает микроорганизмы, то им окуривают 
овощехранилища и склады. На консервных заводах им обрабатывают плоды 
и фрукты, чтобы предохранить их от загнивания. Оксид серы (IV) используется 
для отбеливания соломы, шелка и шерсти, т. е. материалов, которые нельзя 
отбеливать хлором. Оксид серы (ГУ) применяется также для получения раз-
личных солей сернистой кислоты. 

Ответьте на вопросы 10 и 11 (с. 173). 

§ 9. Оксид серы (VI) 
Повторите из IV главы § 3. 
Электронная и структурная формулы оксида серы (VI): 

-.0 
О : S O = S 

• о 
ч о 

Получение. Оксид серы (VI) получают при окислении оксида 
серы (IV) кислородом воздуха в присутствии катализатора оксида 
ванадия (V): 

I—4е—1 
+ < J V2Os + 6 

2 S O 2 + O 2 - » 2 SO3 
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Физические свойства. Оксид серы (VI) —летучая бесцветная 
жидкость, которая затвердевает при 16,8°С, а закипает при 
44,5°С. На влажном воздухе она образует с парами воды туман, 
состоящий из мелких капель серной кислоты. 

Химические свойства. В отличие от оксида серы (IV), 
который является восстановителем, оксид серы (VI) — сильный 
окислитель. В остальном его химические свойства подобны дру-
гим кислотным оксидам. При реакции оксида серы (VI) с во-
дой получается серная кислота: 

SO3 + H2O H2SO4 

В реакциях с основными оксидами и основаниями образу-
ются либо сульфаты, либо гидросульфаты. 

Применение. Оксид серы (VI) является промежуточным 
продуктом при производстве серной кислоты. 

§ 10. Серная кислота 
Повторите из IV главы § 2. 
Электронная и структурная формулы серной кислоты: 

H : о : | 0 : H - O x ^ O 

и : б : [о: H - O x 

Получение. Серная кислота образуется при взаимодействии 
оксида серы (VI) с водой. Ее производство рассмотрено на 
странице 167. 

Физические свойства. Серная кислота — бесцветная, тяжелая 
(р=1,84 г/см3) , нелетучая жидкость. При растворении ее в воде 
происходит очень сильное разогревание. Если прилить воду в 
концентрированную серную кислоту, то часть воды, будучи почти 
в два раза легче серной кислоты, не успеет смешаться с ней и 
нагреется до кипения. Пары воды вызовут разбрызгивание кисло-
ты, и она может попасть в глаза, на кожу и вызвать ожоги. 

Нельзя вливать воду в концентрированную серную кислоту. 
Если концентрированную серную кислоту требуется разба-
вить, то ее тонкой струей при постоянном перемешивании вли-
вают в воду. 

Концентрированная серная кислота поглощает из воздуха 
водяные пары. В этом можно убедиться, если открытый сосуд с 
концентрированной серной кислотой уравновесить на весах: 
через некоторое время чашка с сосудом опустится. 

Химические свойства. Разбавленная серная кислота обладает 
общими свойствами, характерными для всех кислот. Кроме того, 
серная кислота имеет специфические свойства (табл. 34). 

Применение серной кислоты и ее солей. Благодаря своим 
свойствам (способность поглощать воду, окислительные свойст-
ва, нелетучесть) серная кислота широко применяется в народ-
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Т а б л и ц а 34 

<п 
Химические свойства серной кислоты 

общие с другими кислотами специфические 

1. Водный раствор изменяет окрас-
ку индикаторов 

2. Разбавленная серная кислота 
реагирует с металлами: 

H2SO4 + Zn - v ZnSO4 + H2 f 
3. Реагирует с основными и амфо-

терными оксидами: 
H2SO4 + M g O ^ MgSO4 + H2O 
H2SO4 + Z n O - V Z n S O 4 + H 2 O 

4. Взаимодействует с основаниями: 

H2SO4 + 2KOH-v K2SO4 + 2НгО 
3H2S04 + 2Fe (ОН) 3-vFe2 (SO4) 3 + 6 Н 2 0 

Если кислота взята в избытке, то 
образуется кислая соль: 

H2SO4 + NaOH-v NaHSO4 + H2O 
5. Реагирует с солями, вытесняя из 

них другие кислоты: 
3H 2S0 4 + C a 3 (PO4)2-V 
- v 3 C a S 0 4 + 2H 3 P0 4 

1. Концентрированная серная кис-
лота — сильный окислитель: при на-
гревании она реагирует почти со всеми 
металлами (исключение Au1 Pt и не-
которые др.). В этих реакциях выде-
ляется SO2 и H2S: 

Cu + 2H2S04 CuSO4 + SO2I+ 2HzO 
2. Концентрированная серная кис-

лота энергично реагирует с водой с 
образованием гидратов: 

H2SO4 + n H 2 0 - v H2SO4 • n H 2 0 + Q 
Концентрированная серная кисло-

та способна отщепить от органических 
веществ водород и кислород в виде 
воды, обугливая их 

3. Характерной реакцией на серную 
кислоту и ее соли является взаимо-
действие с растворимыми солями ба-
рия: 

H2SO4 + BaCl2—Ba SO4]+ 2НС1 
Выпадает белый осадок, который не 

растворяется ни в воде, ни в концент-
рированной азотной кислоте 

ном хозяйстве. Она относится к основным продуктам химической 
промышленности. Ее применение показано на рисунке 81. 

Серная кислота образует два ряда солей — средние и кислые: 

Na2SO4 
сульфат натрия 
(средняя соль) 

NaHSO4 
гидросульфат 

натрия 
(кислая соль) 

Соли серной кислоты широко используются. Na2SO4 • IOH2O — 
кристаллогидрат сульфата натрия (глауберова соль)—необхо-
дим в производстве соды, стекла, в медицине и в ветеринарии. 
CaSO4 • 2НгО — кристаллогидрат сульфата кальция (природный 
гипс) — широко применяется для получения полуводного гипса, 
нужного в строительстве. В медицине его применяют для накла-
дывания гипсовых повязок. CuSO4 • 5Н 2 0 — кристаллогидрат 
сульфата меди (II) (медный купорос) — используется в борьбе 
с вредителями и болезнями растений. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 12—16 (с. 173). Решите 
задачи 4 и 5 (с. 174). 
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Рис. 81. Применение серной кислоты: 
1 — получение красителей; 2 — минеральных удобрений; 3 — очистка нефтепродуктов; 4 — электро-
литическое получение меди; 5 — электролит в аккумуляторах; 6 — изготовление пергаментной бума-
ги; 7 — в гальваностегии; 8 — получение взрывчатых веществ; 9 — патокн; 10 — красителей; 

I l — искусственного шелка; 12—глюкозы; 1 3 — л е к а р с т в ; M — солей; 15—кислот . 

§ П. Скорость химических реакций и ее 
зависимость от условий протекания 
Понятие о скорости химических реакций. Нам уже известно, что 

некоторые химические реакции, например горение водорода в 
хлоре, протекают очень быстро, другие же, например ржавле-
ние железа, медленно. Для повышения производительности 
химических производств необходимо создать условия, способст-
вующие ускорению химических процессов. Чем быстрее будет 
протекать та или иная химическая реакция, тем больше в едини-
цу времени образуется требуемого продукта. Некоторые хими-
ческие реакции наносят вред (ржавление железа, порча пище-
вых продуктов). Скорость таких нежелательных реакций необ-
ходимо устранять или замедлить. 

Что же такое скорость химических реакций и как она опре-
деляется и изменяется? Нетрудно понять, что скорость реакции 
должна определяться концентрацией прореагировавшего или об-
разующегося вещества в единицу времени. Концентрация ве-
щества часто определяется числом молей в литре. 

Допустим, что начальная концентрация оксида серы (IV) 
в реакции окисления его до оксида серы (VI) была 2 моль/л, а 
через 50 с стала 0,5 моль/л. В этом случае скорость данной 
реакции (и) равна: 
162 



I 

v = 2
 5q '5 =0,03, или 0,03 моль/(л • с) 

Это означает, что в каждую секунду в 1 л газовой смеси 
0,03 моль SO2 превращается в SO3. 

Если первоначальную концентрацию вещества обозначить 
C1, а через время t—C2, то скорость реакции в общем виде мож-
но выразить так: 

I2—11 At 
г д е A C = C 1 - C 2 и A t = t 2 — t } . 

Следовательно, скорость химической реакции определяется 
изменением концентрации одного из реагирующих веществ в 
единицу времени. 

Зависимость скорости химических реакций от условий их про-
текания. Факторы, определяющие скорость химических реакций, 
разъяснены в таблице 35. 

Т а б л и ц а 35. Условия, влияющие на скорость химических реакций 

Условия Примеры Теоретическое обоснование 

1. Скорость хими-
ческой реакции за-
висит от природы 
реагирующих ве-
ществ 

2. Для веществ в 
растворенном состоя-
нии и газов скорость 
химических реакций 
зависит от концент-
рации реагирующих 
веществ 

Металлы (калий, 
натрий) с одним и 
тем же веществом — 
водой — реагируют 
с различными скоро-
стями 

Горение веществ 
в чистом кислороде 
происходит активнее, 
чем в воздухе, где 
концентрация кисло-
рода почти в пять 
раз меньше 

Сущность реакции металлов с 
водой объясняется тем, что их 
атомы отдают электроны, т. е. 
окисляются. Атомы калия обла-
дают большим атомным радиу-
сом, и поэтому электроны отдают 
гораздо энергичнее, чем атомы 
натрия 

Чтобы произошла реакция, не-
обходимо столкновение молекул 
реагирующих веществ. Частота 
же столкновений зависит от числа 
молекул в единице объема, т. е. 
от концентрации. Найдена сле-
дующая закономерность: скорость 
химической реакции прямо про-
порциональна произведению кон-
центраций реагирующих веществ 
(закон действия масс). Математи-
чески, для реакции 

А + В ч - С 
эта закономерность выражается 
так: 

V=KlAJ • [В], 
где [А] и [В] — условное обо-. 
значение концентраций этих ве-
ществ, а К — коэффициент про-
порциональности, или константа 
скорости. Константа скорости для 
данной реакции при неизменной 
температуре величина постоянная 

Для реакции типа 
л А + m B - v p D 
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Продолжение 

Примеры Теооетическое DOоснование 

3. Для веществ в 
твердом состоянии 
скорость реакции 
прямо пропорцио-
нальна поверхности 
реагирующих ве-
ществ 

4. При повышении 
теипературы на каж-
дые IOcC скорость 
большинства реак-
ций увеличивается в 
2—4 раза 

5 Скорогть хими-
ческих реакций за-
висит от присутст-
вия некоторых ве-
ществ 

Вещества, которые 
ускоряют химические 
реакции, ио сами 
при этом не расхо-
ду.отся, называются 
катализаторами. Ве-
щества, которые за-
медляют скорость хи-
мических регкций, 
называются ингиби-
торами 

Вешества железо 
и сера в твердом со-
с гояини реагируют 
достаточно быстро 
лишь при предвари-
тельном измельчении 
и ..еремешкваиии 

Со многими веще-
стваии кислород на-
чинает реагировать 
с заметной скоро-
стью уже при обык-
новенной температу-
ре (медленное окис-
ление) . П р и ПОВЬд 
шенчи температуры 
скорость окисления 
резко увеличиваемся 
и начинае.-ся бурная 
реакция (горение) 

Разложение бер-
толетовой соли и пе-
рока.да родорода 
ускоряется присутст 
вие1. оксида марган-
ца (IV), окисление 
оксида серы (IV) в 
с.<сид серы (VI) ус 
ксряется оксидом ва-
иадля В при-
сутствии ингибито-
ров HCI становится 
инертной по отно 
шеиию к металлам 

концентрацию веществ возводят в 
степень с юказателем, равным 
коэффициенту 

i»=/C[A]". [Bl ra 

При измельчении веществ уве-
личивается поверхность сочр.1 
..основеиия пеап.рующих веществ 

При столкновении пеагируют 
тслько те молекулы, которые об-
лада:от достаточной кинетической 
энергией. При повышении темпе-
ратуры доля таких молекул все 
возиастает 

В присутствии катализаторов, 
как правило, снижается энергия 
активации молекул, т. е. молекулы 
становится пеахциониоспособными 
при более низкой температуре 
Например, „ертолетова соль ста 
новится реакциониоспссобной 
только при чОО°С, а в присутст-
вии Mn^ '2 при 20С°С 

§ 12. Обратимость химических реакций. 
Химическое равновесие 
Необратимые и обратимые химические реакции. При изучении 

реакции обмена были перечислены условия, при которых они 
протекают до конца (с. 73). Например, при сливании растворов, 
содержащих один моль сульфата натоия и один моль хлорида 
бария, эти вещества полностью прореагируют: 

N a 2 S C 4 + BaCl2-V BaSO 4 I+2NaCI . 
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В осадок выпадает один моль сульфата бария, а при выпа-
ривании раствора выделится два моЛя хлоридг натрия. Данная 
реакция идет до конца, т. е. он? необратимая. 

Известны и такие реакции, которые при данных условиях до 
коьца не идут. Tax, например, при растворении в воде оксида 
серы (IV) происходит следующая реакция: 

SO2 + H2O -V H2SO3 

Но оказывается, что в водном рас~воре мсжет образоваться 
только определенное количество сернистой кислоты. Это объяс-
няется тем, что сернистая кислота непрочная, и происходи-1, 

обратная реакция, т. е. разложение на оксид серы (IV) и воду. 
Следовательно, данная реакция не идет до конца потому, что 
одновременно происходят две реакции — прямая (между окси-
дом серы (!V) и ведой) и обратная (разложение сернистой 
кислоты): S O 2 + H2O ^ H2SO3 

Химические реакции, протекающие при данных условиях во вза-
имно противоположных направлениях, называются обратимыми. 

Химическое равновесие. Поскольку скорость химических реак-
ций зависит от концентрации реагирующих веществ, то скорость 
прямой реакции (и,) вначале должна бьпъ максимальной, а 
скорость обратной реакции (и2) равняться нулю. Концентрация 
реагирующих веществ с течением времени уменьшается а кон-
центрация прсдуктоЕ реакции увеличивается Псэтсму скорость 
прямой реакции (^1) уменьшается, а скоростп обратьой реак-
ци (У2) увеличивается. В определенный момент времени ско-
рости прямой и обратной реакций становятся равными: Vx = V2-

Состояние системы, при котором скорость прямой реакции рав-
на скорости обратной реакции, называется химическим ра знове-
сием. 

В состоянии химического равновесия количественное соотно-
шение между реагирующими веществами и продуктами реакции 
остается постоянным: сколько молекул продукта реакции в еди-
ницу времени образуется, столько их и разлагается. Однако 
состояние химического равновесия сохраняется до тех пор, пока 
остаются неизменными условия реакции: концентрация, темпера-
тура и давление 

Смещение химического равновесия. Получение многих химиче 
ских продуктов связано с использованием обратимых химических 
реакций. Поэтому требуется знать, при каких условиях в состо-
янии равновесия выход желаемого продукта увеличивается. 
Если при изменении какого-либо условия реакции в состоянии 
химического равновесия вы::од желаемого продукта увеличива-
ется, то говорят, что равновесие сместилось впр аво, если умень-
шается — то влезо. 

Так, например, при производстве серной кислоты требует-
ся окислить оксид серы (IV) в оксид серы (VI). Данная реак-
ция является экзотермической и обратимой: 
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2S0 2 + 0 2 ^ 2 S 0 3 + <3 
Экспериментально было доказано, что эту реакцию выгодно 

осуществлять при более низкой температуре, но при повышенном 
давлении. Влияние изменения температуры на процент окисления 
оксида серы (IV) показано в таблице 36. 

Многочисленные исследования показали, что смещение хими-
ческого равновесия подчиняется правилу, названному принципом 
Ле-1]1ателье: 

При изменении вкешни.: условий химическое равновесие' 
смещается в с^орощ той реа кции, гп грая ослабляет это внеш-
нее воздействие. * . ' •* 

При повышении температуры равновесие смещается в сторо-
ну эндотермической реакции: 

2 S 0 3 ^ r 2 S 0 2 + 0 2 — Q 
Поэтому масса оксида серы (Vl) в газовой смеси умень-

шается (табл. 36). 
При повышении давления равновесие смещается в сторону 

реакции, ведущей к уменьшению объема: 

2SOz + O2 ^±2G0 3 -I- Q 
Как видно из уравнения, из трех объемов газовой смеси обра-

зуются два объема оксида серы (VI), поэтому давление внутри 
системы уменьшается. 

При увеличении концентрации какого-либо компонента рав-
новесие смещается в сторону его уменьшения. Если, например, 
в смеси, находящейся в химическом равновесии при 400°С, 
увеличится концентрация оксида серы (VI) дс 99,8%, то 
0,6% его превратится в оксид серы (IV) (табл. 36). 

Т а б л и ц а 36. Ma :са окенда cepi i (VI) в состоянии pai п песня 
при разных темп'ра- .г pax 

Температура (в c C ) , при которой Масса SO3 в газовой смеси (в % ) 
происходит реакция 

10СЭ 5 
600 73,0 
5СЭ 93,F 
400 99,2 

Катализаторы в равной степени ускоряют как прямую, так 
и обратную реакцию и поэтому не смещают равновесие. Роль 
катализаторов заключается в том, чго они разрушают связи 
между атомами в молекулах, и образуются промежуточные 
соединения, молекулы которых более реакционноспособны. 
Вследствие этого на химических производствах химическую реак-
цию с оксидом серы (IV) можно осуществлять при более 
низкой температуре. Снижение же температуры в ряде случаев 
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смещает равновесие в желаемом направлении (табл. 35). Дан-
ные этой таблицы показывают, что "Окисление оксида серы (IV) 
в оксид серы (VI) выгодно проводить при 400° С с участием 
катачизатора, ибо скорость реакции без него при этой темпе-
ратуре недостаточна. 

Ответьте на вопросы и выполните упражнения 17—21 (с 173). Решите 
задачи 6 и 7 (с. 174) 

§ 1S. Производство серной кислоть. 
контактным способом 
На всех химических производствах соблюдается ряд общих 

принципов. Важнейшие из них: 
1. Распределение производственного процесса по стадиям. 
2. Выбор и обогащение сырья. 
3. Механизация и автоматизация всех производственных 

процессов. .- . 
4. Непрерывность производства. 
5. Комбинирование различных химических производств. 
6. Создание оптимальных условий для протекания химических 

реакций. 
7. Применение катализаторов. 
8. Использование теплоты х т ических реакций. 
9. Применение теплообмена 

10. Максимальное увеличение поверхности соприкоснове 
ния реагирующих веществ. 

11. Использование противотока. 
12. Применение циркуляционных процессов. 
При производстве серной кислоты контактным способом со-

блюдаются почти все вышеупомянутые принципы. 
Выбор сырья. Сериую кислоту можно получить из серы и ее 

соединений (схема 26) . Схема -¾ 

Сернокислотные заводы расположены в различных районах 
Советского Союза. На каждом заводе используется тот или иной 
вид сырья, который добывают поблизости. В последнее годы 
в развитии сернокислотного производства все больше намеча-
ется тенденция к комплексному использованию природного 
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сырья. Например, используется 
оксид серы (IV), образующий 
ся при обжиге сульфидов цвет 
ных металлов и сероводорода, 
который выделяется при коксо 
вании каменного угля и пере 
работге некоторых природных 
газов. Так соблюдается прин-
цип комбинирования различ-
ных химических производств 

Получение оксида серы 
(IV). На многих серкокислот 
ных заводах оксид сеоы (IV) 
получают путем обжига пи-
рита1: 

4FeS2+ HC 2 SFe2O3 + 8SOz 

В лаборатории эту реакцию 
проводит в приборе, изобра 

женном ьа рисунке 82. Прибор состоит из стеклянной трубки, 
в которую помещают кусочки пирита, и сосуда с водой. Пирит 
сильно прогревают и из газометра пропускают в трубку воздух 
или кислород Образующийся в процессе обжига газ с резким 
запахом поглощается водой, к которой добавлен индикатор. 

Экспериментальным путем установлены определенные законо 
мерности изменения скорости реакции обжига пирита. 

Зависимость скорости реакции от условий обжига пирита: 
1. При пропускании вместо воздуха чистого кислорода уве 

личисается концентрация одного из реагирующих "веществ, 
следовательно, увеличивается скорость реакции. 

2. При дроблении пирита увеличивается поверхность со-
прикосновения реагирующих веществ, что вызывает увеличение 
скорости реакции Но при образовании слишком мелких частиц 
происходит слеживание, образуется плотный слой, через ко-
торый кцслород не проходит, поверхность соприкосновения 
реагирующих веществ уменьшается. Это приводит к снижению 
скорости реакции. 

3. При повышении температуры обжига до 300°С возрастает 
доля молекул с дсстаточной кинетической энергией и скорссть 
реакции увеличивается. При более высокой температуре про-
исходит спекание частиц и скорость реакции падает. 

Так как реакция сбжига пирита является экзотермической, 
то температура поднимается выше оптимальной, т. е. выше 
800 С. Следовательно, избыточную теплоту нужно отводить 
и использовать для других целей, например для получения 
одяного пара. 

Интересно была решена проблема о степени измельчения 

Рис 82 Получение оксида серы HV) 
путем оожига пирита. 

1 При составлении уравнения пользуйтесь указаниями, данными на с. 45. 
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пирита. Теория подсказывала, что в целях поъышения скорости 
обжига пирит следует дробить по возможности мельче. Однако 
слеживание мелких частиц препятствовало доступу кислорода. 
Ученые пришли к выводу, что, применяя принцип противотока, 
т. е. подавая в печь тонко измельченный пирит сверху и проду-
вая воздух снизу, можно отрегулировать скорость потока воз-
духа, чтобы частицы пирита разрыхлялись и оставались в под-
вижном состоянии (II, цвет. рис. I). Такой слой мелких частиц 
назвали кипящим, ибо он напоминает кипящую жидкость, через 
которую прорываются парь: Частицы пирита могут быть очень 
мелкими, так как р таких печах они не слеживаются и хорошо 
смешиваются с поздухом. Поэтому процесс обжига происходит 
очень быстро. Если раньше для обжига пирита требовалось 
5—6 ч, то при обжиге в кипящем слое требуется лишь несколько 
секунд Работа таких печей полностью механизирована, в печь 
непрерывно ленточным транспортером подается измельченный пи-
рит, а насосами вдувается воздух. Образующийся оксид серы 
(IV) автоматически отвоцится для дальнейшей переработки. 
Нужный технологический режим (температура, скорос-ь подачи 
воздуха и измельченного пирита) регулируется автоматически. 

Очистка оксида серы (!V). Необходима тщательная очистка 
оксида серы (IV), так как примеси отравляют катализатор. 
Чтобы удалить иэ газовой смеси пыль, ее пропускают через 
аппарат, называемый циклоном (II, цвет. рис. I). Он состо.-т из 
двух цилиндров, вставленных один в другой. Смесь газов по-
ступает в наружный цилиьдр и движется по спирали сверху 
вниз Под действием дзижения циклона частицы пыли отбра 
сываются к стенке наружного цилиндра, падаю" вниз и удаля-
ются. 

Наиболе; мелкие пы.гг:нки остаются в газе. Для их удаления 
смесь напрарляют в электрофильтры (II, цвет. рис. I). Эти аппараты 
состоят из металлических сеток, между которыми протянута гон-
кая проволока. К ней подводят постоянный электрический ток 
очень высокого напряжения (60 000 В). Проволока заряжа-
ется отрицательно, а сетка — положительно. Смесь газов чосту-
пает в камеру снизу. В результате действия сильного электри-
ческого поля пылинки приобретают отрицательный заряд, притя-
гиваются к сеткам, где теряют свой заряд и падают в спе-
циальный бункер. 

От водяных паров газовую смесь очищают в сушильной баш-
не (II, цвет рис. I). В эту бгшню газовая смесь поступает снизу, 
а сверху противотоком течет концентрированная серная кислота. 
Для увеличения поверхности соприкосновения газа и жидкости 
башню заполняют керамическими кольцами. 

Окисление оксида серы (IV) в оксид серы (VI). После 
тщательной очистки оксид серы (IV) и воздух поступают в кон-
тактный аппарат (Ц, цвет. рис. I), где под влиянием катализа-
тора происходит окисление: v o 

2S0 2 + O2 - 2SO s + Q 
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Так как в процессе очистки газовая смесь охлаждается, ее 
для начала реакции нужно предварительно нагреть. Нельзя 
ли использовать для этого теплоту, которая выделяется в резуль-
тате реакции окисления оксида серы (IV)? Для решения этой 
проблемы перед контактным аппаратом устанавливают теплооб-
менник. Горячую газовую смесь, выходящую из контактного 
аппарата, пропускают по трубам теплообменника, а между ними 
в противоположном направлении — подогреваемую газовую 
смесь. В результате происходит теплообмен, т. е. продукты реак-
ции отдают свою теплоту газовой смеси, поступающей в 
контактный аппарат. Одновременно достигается две цели: исход-
ные вещества нагреваются, а продукты реакции охлаждаются 
до нужных температур. 

Контактный аппарат состоит из нескольких полок, на которых 
помещен слоями катализатор оксид ванадия (V) V2O5 (II, цвет, 
рис. I) . Благодаря ему окисление оксида серы (IV) происходит 
при более низкой температуре и равновесие смещается вправо. 

Получение серной кислоты гидратацией оксида серы (VI). 
Охлажденный в теплообменнике оксид серы (VI) направляют 
в поглотительную башню (II, цвет. рис. I) . Казалось бы, что ок-
сид серы (VI) следует поглощать водой. Однако вместо воды 
применяют серную кислоту с массовой долей 0,98, или 98%. 

Почему же для поглощения оксида серы (VI) нельзя ис-
пользовать воду? Оказывается, оксид серы (VI) до соприкос-
новения с водой реагирует с ее парами, и образуются мелкие 
капельки серной кислоты — сернокислотный туман, который во-
дой не поглощается. Над концентрированной серной кислотой 
водяной пар практически отсутствует. Оксид серы (VI) погло-
щается концентрированной серной кислотой и реагирует с со-
держащейся в ней водой: 

SO3 + H2O = H2SO4 + Q 
Сначала получается безводная серная кислота. В ней раст-

воряется избыток оксида серы (VI) и образуется так назы-
ваемый олеум. 

Процесс производства серной кислоты непрерывен: обжиг пи-
рита в печи, поступление оксида серы (IV) и воздуха в очисти-
тельную систему, а затем в контактный аппарат, подача окси-
да серы (VI) в поглотительную башню. 

§ 14. Краткая характеристика элементов 
подгруппы кислорода 

Кроме кислорода и серы, в главной подгруппе VI груп-
пы имеются еще два сходных с ними элемента — селен Se 
и теллур Те. Их сходство и отличие показано в таблице 37. 
В подгруппе кислорода, как и в подгруппе галогенов, с воз-
растанием относительных атомных масс и увеличением атомных 
радиусов: а) закономерно уменьшаются неметаллические свойст-
во 
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ва. Кислород — типичный неметалл, а теллур обладает метал-
лическим блеском; б) прочность водородных соединений пада-
ет; в) сила кислородных кислот уменьшается. 

Генетическая связь между серой и ее важнейшими соединениями показана 
на схеме 27. 

С х е м а 27 

Т а б л и ц а 37. Сходство и отличие веществ, образованных 
элементами подгруппы кислорода, и их соединений 

Физические Соединения с водородом Соединения с кислородом 
S свойства простых 
га S веществ 

свойства свойства 

£ ® О 
S £ 

£ 
S О/ У >. 

OJ S 
S а 0, с; 

3= Ж S Cl 
= S S CX 

Я 5 V.-G-
я о * -е-

О Бесцветный газ H2O Бесцветная жид-
кость. Очень ус-
тойчивое соеди-
нение. Разлага-
ется на простые 
вещества только 
при высокой тем-
пературе 

f 

S Кристаллическое 
вещество желто-
го цвета. Элект-
рический ток не 
проводит 

H2S Бесцветный газ 
с неприятным за-
пахом. Его рас-
твор в воде — 
слабая кислота. 
Сравнительно не-
прочное вещест-
во. При нагрева-
нии разлагается 
на простые веще-
ства 

5 0 2 

5 0 3 

Бесцветный газ. 
При взаимодействии 
с водой образуется 
сернистая кислота 

H2SO3 средней силы 
Бесцветная лету-

чая жидкость. При 
взаимодействии с во-
дой образуется сер-
ная кислота H2SO4  
(сильная кислота) 

Se Кристаллическое 
вещество серого 

II2Se Бесцветный газ 
с неприятным за-

SeO2 Кристаллическое 
вещество. При взаи-
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Продолжение 

Физические Соединения с водородом Соединения с кислородом 
з: свойства простых 
« X веществ 

свойства свойства 
CJ 
= Ш * о a t~ о> «=: 

а> К 
О) Ч 

¥ х в- >-> s ж SE CX 
Я" >. 
I i X Gj 3E cJ X m з * 
3 О 

цвета. Электри- пахом. Его рас- модействии с водой 
ческий ток прово- твор в воде — образуется селени-
дит, но слабо (по- кислота, немного стая кислота H2SeO3, 
лупроводник) сильнее сероводо-

родной. Менее 
прочное вещест-
во, чем сероводо-

сходная с сернистой 
кислотой, но слабее 
ее 

род 
SeO3 SeO3 Кристаллическое 

вещество. При взаи 
модействии с водой 
образуется селеновая 
кислота H2SeO4, по 
силе и свойствам 
сходная с серной 
кислотой 

Те Кристаллическое 
вещество сереб-
ристо-белого цве-
та с металли-
ческим блес-
ком. Электриче-
ский ток проводит 
лучше, чем селен 

H2Te Бесцветный газ 
с неприятным за-
пахом. Его рас-
твор в воде — 
кислота, сильнее 
H2Se. Очень не-
прочное вещество 

TeO2 

TeO3 

Кристаллическое 
вещество. При взаи-
модействии с водой 
образуется теллури-
стая кислота H2TeO3, 
которая значительно 
слабее H2SeO3 

Кристаллическое 
вещество. Реагирует 
только с теплой во-
дой. При этом обра 
зуется теллуровая 
кислота H2TeO4 X 
X 2Н 2 0 (H6TeO6) 
Это очень слабая 
кислота 

Ответьте на вопросы, выполните упражнения 22—27 (с. 174). 
1. На основе теории строения атомов, используя таблицу 28, поясните, 

почему кислород является более сильным окислителем, чем сера. 
2. Пользуясь данными таблиц 24, 28 и 29, объясните, почему у атомов хлора 

степени окисления выражаются нечетными числами, а у атомов серы — четными. 
Почему кислород обладает постоянной валентностью, а сера имеет переменную 
валентность? 

3. Сравните свойства кислорода и озоиа, кристаллической и пластической 
серы. На основе этих примеров поясните сущность аллотропии. 

4. Перечислите природные соединения серы, напишите их химические фор-
мулы и определите в них степени окисления серы. 

5. Составьте уравнения реакций, при которых из простых веществ образу-
ются сложные вещества, формулы которых следующие: Li2S, ZnS, H2S, SO2, CS2  
и SF6. Пользуясь таблицей 29 (с. 151), поясните, какие свойства (окислительные 
или восстановительные) проявляет сера в этих реакциях. 

6. В какой из молекул химическая связь более полярная: воды или серо-
водорода — и почему? 
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7. Составьте уравнения взаимодействия гидроксида кальция с сероводоро-
дом в водном растворе. При каких условиях получится: а) нормальная соль; 
б) кислая соль? ч 

8. Сравните физические и химические свойства: а) сероводорода и хлоро-
водорода; б) раствора сероводорода и соляной кислоты; в) сероводорода и 
теллуроводорода, г) раствора сероводорода и раствора теллуроводорода. При-
ведите соответствующие уравнения реакций. 

9. Напишите уравнения реакций раствора сероводорода с растворами 
данных солей. Перечертите в тетрадь таблицу и в соответствующей графе 
проставьте стрелку ->-, если реакция идет до конца, или две стрелки , если 
реакция обратима. 

Реак-
тив 

Реакции с растворами солей Реак-
тив 

Cu(NO 3 ) 2 NaCI ZnSO, P b ( N O 3 ) 2 K2SO4 AgNO 3 FeCl2 MnSO 1 HgCl 2 

H2S 

10. Чем отличаются механизмы реакции получения оксида серы (IV): 
а) при взаимодействии сильных кислот с сульфитами; б) при взаимодействии 
концентрированной серной кислоты с медью? 

11. Напишите уравнение реакции оксида серы (IV) с i идроксидом кальция. 
Какие соли и при каких условиях могут образоваться при этой реакции? 

12. Составьте таблицу, характеризующую химические свойства оксида 
серы (VI). В качестве образца используйте таблицу 33. 

13. Зимой между рамами окон иногда помешают сосуд с концентрированной 
серной кислотой. С какой целью это делают, почему сосуд нельзя заполнять 
кислотой доверху? 

14. Концентрированная серная кислота при нагревании реагирует с ртутью 
и серебром, подобно тому как оии реагируют с медью. Составьте уравнения 
этих реакций и укажите окислитель и восстановитель. 

15. Составьте уравнения реакций, которые практически осуществимы, 
используя приведенные схемы: 

KNO3 + H2SO4 ->• 
CuSO4 + HCl ->-
Hg + H2SO4 — 

конц. 

Cu н- HCI -V 

При составлении уравнений укажите условия реакций. 
16. Объясните, почему серная кислота проявляет свойства окислителя, 

а сернистая — восстановителя. Составьте уравнения соответствующих реакций 
и покажите переход электронов. 

17. Что такое скорость химической реакции и как ее определяют? 
18. Приведите примеры реакций, увеличение или уменьшение скорости 

которых имеет положительное или отрицательное значение на производстве или 
в быту. Дайте пояснения. 

19. В таблице 35 упомянуты условия, влияющие на скорость химических 
реакций, и приведены примеры. Назовите для каждого условия один-два допол-
нительных примера, составьте уравнения соответствующих реакций и дайте им 
теоретическое обоснование. 

20. Поясните, к какому виду относятся перечисленные ниже химические 
реакции: а) взаимодействие раствора хлорида железа (III) и гидроксида нат-
рия; б) разложение хлората калия при нагревании; в) BsaHMOflefic1TBHe растворов 
хлорида меди (II) и сульфата натрия; г) окисление оксида серы (IV); д) раз-
ложение карбоната кальция при нагревании; е) взаимодействие алюминия с 
серой. Составьте уравнения этих реакций. 

21. Даны уравнения реакций: 

NaNO3 + HCI —>• 
MgCl2 + H2SO4 

Na2SO4 + H 2 S O 4 ^ 
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2HgO ^ i H g f O 2 - Q 
N2 + ЗН, 2H3N + Q 
N2 + O 2 ^ N O - Q 

2H2 + 0 , ^ 2 H 2 0 + Q 

В какую сторону смещается равновесие: а) при повышении температуры; 
б) при повышении давления? 

22. Серную кислоту можно получить из следующих исходных продуктов: 
а) сульфида цинка; б) сероводорода; в) сульфида сурьмы Sb2S3. Составьте 
соответствующие уравнения реакций. 

23. При сооружении печей для обжига пирита руководствовались законо-
мерностями: скорость реакции растет с повышением степени измельчения сырья 
и увеличением температуры обжига. Поясните, какие при этом возникали за-
труднения и как их устранили. 

24. Поясните, как осуществляется процесс превращения оксида серы (VI) 
в серную кислоту. 

25. На основе теории строения атомов объясните, почему прочность водо-
родных соединений постепенно уменьшается в ряду: H2O, H2S, H2Se, H2Te. 

26. Составьте уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить 
превращения: 

а) Те -»- TeO2 - v H2TeO3 - v Na2TeO3 
/ 4X 

NaHTeO3 Na2TeO3 NaHTeO3 

б) Se-V H2 Se->-Ca Se 
^ Ч 

SeO2 Ca(HSe)2 

27. Составьте уравнения реакций согласно схеме 27. 
1. Известно соединение, содержащее 0,27928 массовых долей, или 27,928%, 

фосфора и 0,72072 массовых долей, или 72,072%, серы. Найдите его простейшую 
формулу. С каким кислородным соединением фосфора оно сходно? 

2. При образовании 1 моль оксида серы (IV) из элементов выделяется 
332,8 кДж. Сколько выделится теплоты при сгорании I г серы? 

3. Какой объем воздуха потребуется, чтобы сжечь: а) 3,4 кг сероводорода; 
б) 6500 м3 сероводорода? 

4. Из 16 т руды, содержащей 0,60 массовых долей, или 60%, пирита FeS2, 
получили 14,112 т серной кислоты. Сколько это составляет массовых долей, или 
процентов, по сравнению с теоретическим выходом? 

5. Сколько тони раствора, содержащего 0,98 массовых долей, или 98%, 
серной кислоты можно получить из 2,4 т пирита, если выход составляет 0,90 мас-
совых долей, или 90%, по сравнению с теоретическим? 

6. Вычислите среднюю скорость реакции: 

А + В -V 2С, 
если начальная концентрация вещества А равна 0,22 моль/л, а через 10 с — 
0,215 моль/л. Как изменилась за это время концентрация вещества В? 

7. Во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении температуры 
от 150 до 200°С, если при повышении температуры на 10°С скорость реакции 
увеличивается в три раза? 

Л а б о р а т о р н ы е о п ы т ы 
Действие разбавленной и концентрированной серной кислоты на металлы. 

В две пробирки положите по три кусочка цинка. В первую налейте 4 мл раз-
бавленной (1:5) серной кислоты, во вторую — 4 мл концентрированной серной 
кислоты. 

Разбавленная серная кислота в первой пробирке энергично реагирует с 
цинком. В результате реакции выделяется водород. Подожгите его. 

Концентрированная серная кислота при обыкновенной температуре с цинком 
не реагирует. При нагревании начинается бурная реакция. Прекратите нагре-
вание и осторожно понюхайте газ — чувствуется запах сероводорода. 
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В другие две пробирки положите немного медных стружек. В первую на-
лейте 4 мл разбавленной серной кислоты, во вторую 4 мл концентрированной 
серной кислоты и осторожно нагрейте. 

Задания. 1. На основании опытов сделайте вывод, как относится разбав-
ленная и концентрированная серная кислота к металлам. Почему концентриро-
ванную серную кислоту можно перевозить в железных цистернах? 2. Напишите 
уравнение взаимодействия концентрированной серной кислоты с цинком, если 
известно, что в этой реакции образуются сульфат цинка, сероводород и вода. 
3. Что является окислителем при взаимодействии: а) разбавленной серной 
кислоты с цинком; б) концентрированной сериой кислоты с цинком? 4. Почему 
при взаимодействии концентрированной серной кислоты с медью выделяется 
оксид серы (IV), а в реакции с цинком — сероводород? 

Условия, влияющие на скорость химической реакции. Опыт 1. В две про-
бирки положите по два кусочка цинка. В первую налейте 2 мл разбавленной 
соляной кислоты (1:2), во вторую—столько же разбавленной уксусной кисло-
ты (1:2). Соляная кислота реагирует с цинком бурно, а уксусная — медленно. 

Опыт 2. В одну пробирку насыпьте немного порошка железа, а в другую 
столько же железных стружек. В обе пробирки налейте по 2 мл разбавленной 
соляной кислоты (1:2). Соляная кислота с железным порошком реагирует 
энергичнее, чем с железными стружками. 

Опыт 3. В две пробирки положите по два кусочка цинка. В первую налейте 
2 мл разбавленной 1:5 серной кислоты, а во вторую — 2 мл разбавленной 1:10. 
В первой пробирке реакция протекает энергичнее, чем во второй. 

Опыт 4. В две пробирки положите по два кусочка циика. В обе пробирки 
налейте по 2 мл разбавленной серной кислоты (1:10). Одну пробирку слегка 
подогрейте, а вторую оставьте для сравнения. При нагревании серная кислота 
с цинком реагирует более энергично. 

Задание. На основании проделанных опытов сделайте вывод, какие факторы 
влияют на скорость химических реакций. Вспомните ранее проделанные опыты, 
которые подтверждают этот вывод, и напишите уравнения соответствующих 
реакций. 

П р а к т и ч е с к а я р а б о т а 5 
Экспериментальные задачи по теме с Подгруппа кислорода». Задача I. Даны 

пробирки с растворами: а) сульфата натрия; б) сульфита натрия; в) сульфида 
натрия; г) хлорида натрия. Опытным путем определите, в какой пробирке нахо-
дится каждое из указанных веществ. 

Задача 2. Дан раствор сульфата меди (II). Получите из него раствор 
хлорида меди (II) двумя способами. 

Задача 3. В пробирке дано немного кристаллогидрата сульфата меди (II). 
Проделайте реакции, подтверждающие его качественный состав. 

Задача 4. Дано пять нумерованных пробирок, в которых находятся сле-
дующие соли калия: иодид, сульфат, хлорид, бромид, сульфит, сульфид. Опреде-
лите при помощи характерных реакций каждое из данных веществ. 

Задача 5. Проделайте опыты по осуществлению следующих превращений: 

а) цинк — сульфат цинка —>- гидроксид цинка 
б) оксид меди ( I I )—сульфат меди ( I I )—сульфид меди (II) 
в) цинк — хлорид цинка — сульфид цинка 

Задача 6. Даны вещества: серная кислота, цинк, растворы нитрата бария, 
хлорида иатрия, хлорида кальция, хлорида меди (II). Проверьте опытным 
путем, с какими веществами реагирует серная кислота. Почему? Какие реакции 
относятся к окислительно-восстановительным? Ответ мотивируйте. 

Задача 7. Проделайте реакции, подтверждающие качественный состав сериой 
и соляной кислот. 

Задача 8. Даны растворы сульфата натрия и сериой кислоты. При помощи 
характерных реакций определите, в какой пробирке находится каждое из 
веществ. 



П Р И Л О Ж Е Н И Е 

ВАЖНЕЙШИЕ ТИПЫ РАСЧЕТНЫХ ЗАДАЧ 

I. Вывод химических формул 
1. Нахождение химической формулы вещества, если известно содержание 

в нем элементов в массовых долях или в процентах. 
Задача. В состав вещества входит 0,7241 мае. д., или 72,41%, железа и 

0,2759 мае. д., или 27,59%, кислорода. Вывести химическую формулу. 
Р е ш е н и е . Находим отношение чисел атомов: 

F e - О = I M L - - 2 1 ^ - = 1 2 9 172 t e U 56 " 16 
Меньшее число принимаем за единицу и находим следующее отношение: 

Fe : O = 1 : 1,33 
Так как должно быть целое число атомов, то это отношение приводим 

к целым числам: 
Fe : О = 3 : 3,99 « 3 : 4 

О т в е т . Химическая формула данного вещества Fe3O4. 
2. Нахождение химической формулы по массовым отношениям элементов, 

входящих в состав данного вещества. 
Задача. Найти химическую формулу вещества, в состав которого входит 

9 мае. ч. ,алюминия и 8 мае. ч. кислорода. 
Р е ш е н и е . Находим отношение чисел атомов: 

Al : 0 = - ^ - : - ^ - = 0,33 : 0,5 = 0,99: 1,5 ~ 2 : 3 

О т в е т . Химическая формула данного вещества Al2O3. 
3. Нахождение химической формулы вещества, если известно содержание 

в нем элементов в массовых долях или в процентах и указана плотность или 
относительная плотность данного вещества в газообразном состоянии. 

Задача 1. Экспериментально установлено, что в состав газообразного ве-
щества входят 0,8571 мае. д., или 85,71%, углерода и 0,1419 мае. д., или 14,19%, 
водорода. Масса 1 л этого газа при нормальных условиях 1,25 г. Найти химиче-
скую формулу данного вещества. 

Р е ш е н и е . Находим отношение чисел атомов: 

C:H-igl:-lil»-7.14: 14.19-1:2 
Следовательно, прЬстейшая формула этого газа CH2. Находим молярную 

массу по простейшей формуле: M(CH2) = 12 + 2 = 14, M = 14 г/моль. Однако 
отношению чисел атомов 1 : 2 соответствуют много формул, например C2H4, 
C3H6 и т. д. Чтобы выяснить, какая из этих формул относится к данному 
газу, находим молярную массу по плотности: 

M = V - J ) = 22,4 • 1,25 = 28 
M = 28 г/моль 
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Так как молярная масса 28 г соответствует только формуле C2H4, то она 
является истинной формулой этого вещества. 

О т в е т . Химическая формула исследуемого вещества C2H4 (этилен). 
Задача 2. При сгорании 2,3 г вещества образуется 4,4 г оксида углеро-

да (IV) и 2,7 г воды. Плотность паров этого вещества по воздуху равна 1,59. 
Определить молекулярную формулу данного вещества. 

Р е ш е н и е . Так как при сгорании данного вещества образуется оксид 
углерода (IV) и вода, из этого следует, что в состав данного вещества входят 
углерод и водород. Находим сначала массу углерода: 

M(CO2) = 4 4 г/моль 
44 г CO2 содержат 12 г С 
4,4 г CO2 » Jt1 

4 4-12 
44 :4,4 = 12: JC1; Jt1 = ' = 1,2; С — 1,2 г 

44 
Находим массу водорода: 

M(H2O) = 18 г/моль 
18 г H2O содержат 2 г H 

2,7 г H 2 O » Jt2 

18 : 2,7 = 2 : Jt2; х2 =
 2 , 7

 '
 2 - 0,3; H — 0,3 г Io 

Если в исследуемом веществе содержится кислород, то его находят по разнице 
масс углерода и водорода: 

1,2г + 0,3 г = 1,5 г 
2,3г— 1,5г = 0,8г 

Находим отношение чисел атомов: 

С : Н : 0 = ^ | - =0 ,1 : 0 ,3 :0 ,05 = 2 : 6 : 1 

Следовательно, простейшая формула этого вещества C2H6O. 
Находим молярную массу ,исследуемого вещества по простейшей формуле-и 

по его относительной плотности паров по воздуху: 
M(C2H6O) = 4 6 г/моль 

M = 29 • Dbmi = 29 • 1,59 = 46,11; M = 46,11 г/моль 
В данном случае простейшая формула C2H6O является истинной. 
О т в е т . Химическая формула вещества C2H6O. 

II. Расчеты по химическим формулам 
1. Нахождение массовых отношений между элементами по химической 

формуле сложного вещества. 
Задача. Найти массовые отношения между элементами в гидроксиде 

кальция. 
Р е ш е н и е . 1) Находим молярную массу гидроксида кальция: 

M(Ca(OH) 2 ) = 4 0 + ( 1 6 + 1 ) • 2 = 74; М = 74 г/моль 
2) Находим массовые отношения между кальцием, кислородом и водородом: 

Ca : 0 : Н = 4 0 : 3 2 : 2 = 20: 16: 1 
О т в е т . Массовые отношения между элементами 20 : 16 : 1 
2. Нахождение содержания элементов в массовых долях и в процентах 

в сложном веществе. 
Задача. Вычислить содержание элементов в массовых долях и в процентах 

в гидроксиде натрия. 
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Р е ш е н и е . 1) Находим молярную массу гидроксида натрия 
M (NaOH) = 23 + 16 + 1 = 40; M-= 40 г/моль 

2) Вычисляем массовые доли натрия: 
40 мае. д. NaOH содержа" 23 мае. д. Na 

1 » » NaOH » X1 

1 1 ч 
40 : 1 = 23 : Jt,; jt, - = 0,575; Na — 0,575 мае. д , или 575% 

Отсюда понятно, что для нахождения массовых дотей элемента следует 
его массу разделить на молярную массу вещества: 

23 
-Vy = 0 575; Na —0,575 мае. д., или 57 5% 

3) Вычисляем массовую долю кислорода: 

- ^ - = 0,4, О — 0 4 мае. д., или 40% 

4) Вычисляем массовую долю водорода 

- ^ - = 0,025. Н—0,025 мае. д , или 2,5% 
I 

5) Проверяем правильность вычисления: 
0 ,575+ 0,4 + 0,025 = 1,00 (в мае д ) 

57,5 + 40 + 2,5 = 100 (в %] 
О т в е т . В NaOH содержится 0,575 мае. д., или 57,5% Na, 0,4 мае. д , 

или 40%, О и 0,025 мае. д Lnи 2 5%, Н. 
П р и м е ч а н и е . Содержание водорода можно также вычислить по раз-

ности-
0,575 + 0,4 = 0,975 (в мае. д.) 
1,0 — 0,975 = 0 025 (в ,нас. д.) 

57,5 + 40 = 97 5 (в %) 
i00 — 97,5 = 2,5 (в %) . 

3. / ахожде.ше массы элемента в заданное массе сложного вещества. 
Задача. Вычислить, сколько алюминия содержат 408 т оксида алюминия. 
Р е ш е н и е . 1) Находим молярную массу оксида алюминия: 

M(Al2O1) = 27 • 2 + 16 • 3 = 102; M(Al2O3) = 102 г/моль 
2) Вычисляем массу алюминия1, содержащуюся в 408 т оксида алюминия-

102 т A2O3 содержат 54 т Al 
408 т Al2O3 » Jt 

102 : 408 = 54 : Jt; Jt = — - - - 216; Al — 216 т 

О т в е т . 408 т Al2O3 содержат 216 т Al. 
П р и м е ч а н и е . Если дано вещество с примесью, тогда сьачала вычисля-

ют массу чистого вещестга, содержащуюся в снеси. Затем поступают как 
указано выше. 

4. Нахожде-ше массы сложного вещества по зсданной массе элемента. 
Зчдача. В какой массе оксида меди (II) содержится 3,2 т меди? 
Р е ш е н и е . 1) Находим молярную пассу оксида меди (II): 

M(CuO) = 64 + 16 = 80. M(CuO) = 8 0 г/моль 

1 Дачее вычисление ведется в тех единицах массы, какие указаны в задаче. 
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2) Вычисляем массу оксида меди (II): 
64 т Cu содержится в 80 т CuO 
3,2 т Cu » i в Jt 

о о , R0 
64 : 3,2 .80 Jt; * = — — 4; CnO — 4 т 64 

О т в е т . 3,2 т Cu содержится в 4 т CuO 

III. Расчеты по уравнениям хими'^ских реакций 
При решении задач по уравнениям химических реакций рекои ендувтся 

соблюдать указанную ниже последовательность. 
1 Если вещества даны с при™есями, то сначала вычисляют массу чистого 

вещества содержащуюся в смеси.. 
2 Составляют уравнение соответствующей химической реакции. 
3 В уравнении реакции одной чертой подчеркивают химические формулы 

веществ, массы .соторых указаны в задаче, а двумя чертами — формулы тех 
веществ, массы которых требуется вычислить. 

4 Вычисляют моли веществ, (Ъорм>лы которых подчеркнуты 
5 Найденные числа пишут под соответствующими химическими формулами 

и производят вычисления, как показано ниже 

1. Вычисление массы вещества (исходного или получаемого) по уравнению 
реа.щии, если известна масса другого вещества (получаемого или исходного). 

Задача 1. Сколько граммов гидроксида натрия образуется при взаимодей-
ствии 2.3 г натрия с водой? 

Решение . 
IM(NaOH) = 2 ( 2 3 + 1 6 + 1) = 3 0 , 2М(NaOH) = 8 0 г/моль 

2Af(Na) = 2 23= 46 2 М = 4 б г/моль 
2Wa + 2НОН -> 2NaOH + H 2 I 

46 г 80 г 
2,3 г х 

46 : 2,3 = 80 : *; * = — t = 4; NaOH — 4 г 46 
V 

О т в е т . Образуется 4 г гидроксида натрия. 
Задача 2. Сколько тонн карбоната KajibHHH готребуется, чтобы получить 

224 т оксида кальция? 
Р е ш е н и е 
M(CaCO3) = 4 0 + 12 + 16 - 3 = 100 M(CaCO3) = 100 г/моль 
M(CaO) = 4 0 + 16 = 56: M(CaO) = 5 6 г/моль 

CaCOa CaC + CO 2 1 

100 т 56 т 
х 224 т 

jt: 100 = 224-56, J t= - ^ - ^ - - - 4 0 0 ; CaCO3 — 400 т 
• ь 

О т в е т . Tpe6j ется 400 т CaCO3 
2. Вычисление массы вещества (исходного или получаемого) по уравнению 

рескции, если известна масса другого вещества (получаемого или исходного), 
содержащего определенную массу примесей 

Задача 1. Сколько тонн оксида кальция можно получить из 500 т известняка 
содержащего 0,2 мае. д., или 20%, примесей? 

Решение . 
1) 100 - известняка содержат 80 т CaCO3  

500 т » » Jt 
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100 : 500 = 80 : jt; * = 5 0 ^ o p
8 0 = 400, CaCO3 — 400 т 

2) M (CaCO3) = 4 0 + 1 2 + 16 « 3=100; M(CaCO3) = 100 г/моль 
M(CaO) = 4 0 + 16 = 5 6 , M(CaO) = 5 6 г/моль 

CaCOa CaO + CO 91 

100 т 56 т 
400 т л:, 

400 • 1Sfi 
100 : 400 = 56 : JC1; Jt1 = = 224; CaO — 224 т 

О т в е т . Можно получить 224 т CaO. 

Задача 2. Сколько тонн жженой извести, содержащей 0,9 мае. д., или 90%, 
оксида кальция, можно получить из 800 т карбоната кальция? 

Решение . 
1) M(CaCO3) = 100 г/моль; M(CaO) = 5 6 г/моль 

CaCO3 CaO + CO 2 I 

100 т 56 т 
800 т Jt1 

100 : 800 = 56 : Jt,; jt, = 8 0 ^ o q
5 6 = 448; CaO — 448 т (чистого) 

2) 90 т чистого CaO содержится в 100 т жженой извести 
448 т » CaO » в х2 

90 : 448 = 100 Jt2, Jt2 =
 448Jq'00 = 497,8 

497,8 т жженой извести, содержащей 0,9 мае. д., или 90%, оксида кальция. 
О т в е т . Можно получить 497,8 т жженой извести, содержащей 0,9 мае. д., 

или 90%, оксида кальция. 
3. Вычисление массы продукта реакции, если известна массовая доля и 

процент выхода по сравнению с теоретически возможным (и обратная задача). 

Задача 1. На гашеную, известь, взятую в необходимом количестве, подей-
ствовали 3,15 кг чистой азотной кислоты. Сколько получили нитрата кальция 
Ca(NO3)2 , если практический выход составляет 0,98 мае. д., или 98%, по срав-
нению с теоретическим? 

Решение . 
1) 2М(HNO3) = 126 г/моль; M ( C a ( N O 3 ) 2 ) = 164 г/моль 

Ca (OH)2 + 2HN0 3 ->- Ca(NO 3 ) 2 + 2Н 2 0 
126 кг 164 кг 
3,15 кг Jt1 

126 :3,15 = 164: Jti ; Jt1 = 3 , 1 5 ' 1 6 4 =4 ,1 ; 1 , 1 126 
теоретический выход C a ( N O 3 ) 2 - 4 , 1 кг 
2) 4,1 кг Ca(NO 3 ) 2 соответствует ШО-процентному' выходу 

Jt2 » 98-процентиому » 

4,1 : Jt2 = 100 : 98; X2 = 4 ' ' Ш ( ) ' Ж = 4,02; X2 = 4,02 кг 

О т в е т . Получили 4,02 кг Ca(NO3)2 . 
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Задача 2. Из 140 т жженой извести получили 182 т гашеной извести. 
Сколько процентов или массовых долей это составляет по сравнению с теорети 
ческим выходом? 

Решение . 
1) M(CaO) = 5 6 г/моль; M(Ca(OH) 2 ) = 7 4 г/моль 

CaO + HOH Ca (OH)2 

56 т 74 т 
140 т JC1 

140 • 74 
56 : 140 = 74 : г , ; = — = 185 оЬ 

185 т Ca(OH) 2 — теоретический выход 
3) 185 т C a ( O H ) 2 - 1 0 0 % 

182 т C a ( O H ) 2 - Jt2 

185 :182= 100: *2; *2 = 1 8 2 ' 1 0 0 =98,38 
185 

О т в е т . Практический выход составляет 98,38%, или 0.9838 мае. д. 

4. Вычисление массы продукта реакции, если одно из исходных веществ 
взято в избытке. 

Задача 1. Вычислить, сколько сульфата бария выпадает в осадок при 
сливании растворов, один из которых содержит 522 г нитрата бария, а второй — 
500 г сульфата калия. 

Решение . 
1) M(Ba(NO 3 ) 2 ) =261 г/моль, M(K2SO4) = 174 г/моль; 

M(BaSO4) = 2 3 3 г/моль 
Ba(NO3)2 + K2SO4 BaSO 4 I+ 2KNO-, 

261 г 174 г 233 г 
522 г 500 г * 

t 2) Находим, сколько молей каждого из веществ содержится в растворе: 
522 : 261 = 2; Ba(NO 3 ) 3 — 2 моль 
500: 174 ~ 2,9; K2SO4 — 2,9 моль 

3) По исходному уравнению видно, что один моль нитрата бария реагирует 
с одним молем сульфата калия. Следовательно, сульфат калия дан в избытке. 
Расчет ведут по веществу, которое дано в недостатке: 
при взаимодействии 261 г Ba(NO 3 ) 2 образуется 233 г BaSO4  

» » 522 г Ba(NO 3 ) 2 » х 

261 : 522 = 233 : х = 5 2 2 ' 2 3 3 466; BaSO4 — 466 г 261 
О т в е т . В осадок выпадает 466 г BaSO4. 
Задача 2. Вычислить, сколько нитрата натрия получится при взаимодей-

ствии 630 кг раствора, содержащего 0,5 мае. д., или 50%, азотной кислоты, 
с 170 кг раствора, содержащего 0,4 мае. д., или 40%, гидроксида натрия. 

Р е ш е н и е . 1) Находим, какая масса чистых веществ дана: 
100 кг растворэ содержат 50 кг HNO3  
630 кг » » X1 

100:630 = 5 0 : * , ; = ' 5 0 =315 ; H N O 3 - 3 1 5 кг 
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100 кг раствора содержат 40 кг NaOH 
170 кг » х Jc2 

170 • 40 
100 : 170 = 40 :х2 ; X 2 = 1()() = 6 8 ; NaOH — 68 кг 

2) M(HNO 3 ) = 6 3 г/моль; M(NaOH) = 4 0 г/моль; 
M(NaNO 3 ) = 8 5 г/моль 

NaOH + HNO3 — NaNO3 + H2O 

40 кг 63 кг 85 кг 
68 кг 315 кг х 3 

3) Находим, сколько молей каждого из веществ дано: 
68 : 40 = 1,7; NaOH — 1,7 моль 

3 1 5 : 6 3 = 5; H N O 3 - 5 моль 
4) Из решения видно, что азотная кислота дана в избытке. Расчет ведем 

по гидроксиду натрия: 
из 40 кг NaOH получается 85 кг NaNO3  
» 68 кг NaOH » X3 

f>Q ПГ 
40 : 68 = 85 • х3; X3 = — ^ 144,5; х3 = 144,5 кг 

О т в е т . Получится 144,5 кг NaNO3 . 

IV. Расчеты с использованием понятия «моль» 
1. Вычисление числа молей по данной массе вещества. 
Задача 1. Сколько молей составляют 32 г меди? 

Р е ш е н и е . Пользуясь формулой v = r ^ e v — число молей, m — масса 

вещества, M — молярная масса данного вещества, находим число молей меди: 

m 32 
V = -TT- = = 0,5; V=O1O моль M 64 

Можно рассуждать и так: 
в 64 г меди — 1 моль 
» 32 г » —х 

32 - 1 
64 : 32 = 1 : х; х = — — = 0,5; х = 0,5 моль 

64 
О т в е т . 32 г меди составляет 0,5 моль. 
Задача 2. Сколько молей составляет 66 г оксида углерода (IV)? 
Р е ш е н и е . 1) Находим молярную массу оксида углерода (IV): 

M(CO2) = 4 4 г/моль 
2) Вычисляем число молей оксида углерода (IV): 

V= SL = = 1,5; V= 1,5 моль 
M 44 

О т в е т . 66 г оксида углерода (IV) составляют 1,5 моль. 
2. Вычисление массы вещества по известному числу молей вещества. 
Задача 1. Сколько граммов содержит 0,25 моль серы? 
Решение . 

v = - ^ - ; m= V - M = 0,25 - 32 = 8; т = 8 г M 
О т в е т . В 0,25 моль содержится 8 г серы. 
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Задача 2. Сколько граммов содержат 2 моль серной кислоты? 
Р е ш е н и е . 1) Вычисляем молярную массу серной кислоты: 

M(H2SO4) = 9 8 г/^иоль 
2) Определяем массу серной кислоты: 

v = m = V - M = 2 • 98 = 196; т = 196 г M 
О т в е т . 2 моль содержат 196 г серной кислоты. 
3. Вычисление числа атомов и молекул, содержащихся в определенной 

массе вещества. 
Задача 1. Сколько атомов содержится в 20 г кальция? 
Р е ш е н и е . 1) Вычисляем, сколько молей содержится в 20 г кальция: 

m 20 
V = - T = -T7- = O^; V=O,5 моль 

M 40 
2) Вычисляем число атомов кальция: 

1 моль содержит 6,02 • IO23 атомов 
0,5 моль » х атомов 

1 : 0,5 = 6.02 • IO23 : х; х = 0,5 • 6,02 • IO23 = 3,01 • IO23; х = 3,01 • IO23 атомов 
О т в е т . В 20 г кальция содержится 3,01 • IO23 атомов. 
Задача 2. Сколько молекул содержится в 36 г воды? 
Р е ш е н и е . 1) Определяем молярную массу воды: 

M(H2O) = 18 г/моль 
2) Находим число молей воды: 

m 36 „ 
V = -TT- — = 2; v = 2 моль 

M 18 

3) Определяем число молекул воды: 
1 моль H2O содержит 6,02 • IO23 молекул 
2 моль H2O » х 
1:2 = 6,02 • IO23:*; х = 2 • 6,02 •> IO2 3= 1,204 • IO24; X = 1,204 • IO24 молекул 

О т в е т . В 36 г воды содержится 1,204 - IO24 молекул. 

V. Расчеты, связанные с применением закона Авогадро 
1. Нахождение плотности и относительной плотности по химической фор-

муле данного газа. 
Задача. Вычислить плотность и относительные плотности оксида углеро-

да (IV) по водороду, метану и воздуху. 
Р е ш е н и е . 1) Вычисляем молярную массу газов: 
M(CO2)= 44 г/моль; M(H2) = 2 г/моль 
M(CH4) = 16 г/моль;M возд = 29 г/моль 
2) Вычисляем плотности оксида углерода (IV): 

44 
е = ~224~= ' , 9 6 ; е { С ° 2 ) = 1 , 9 6 Г / С М З ; 

44 44 
DCH. 2 , 7 5 ; ° Н ' = Y = 2 2 ; 

44 
^возд = 2Q = 1,5 

О т в е т . Плотность оксида углерода (IV) (масса 1 л при н. у.) равна 
1,96 г/см3, DH, = 22; DAIL = 2,75; О в и д = 1,5. 
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2 Вычисление объеча газа по химической формуле и массе данного 
газа (н. у.). 

Задача. Какой объем занимаю 48 г кислорода? 
Р е ш е н и е . 1) Вычисляем молярную массу кислорода: 

M(O2) = 3 2 г/моль 
2) Находим, какой объем занимает 48 г кислорода 

32 г O2 занимает объем 22.4 л 
48 г O2 » » х 

48 22 4 
32 : 48 = 22,4 : х; X = — — = 33,6; х = 33,6 л 

О т в е т 48 г O2 занимают объем 33.6 л. 
3. Вычисление массы по химической формуле и объег.у данпого газI1  

(н. у.). 
Задача. Вычислить массу газовой смеси, состоящей из 5,6 Ms метана и 

2,2ч м3 оксида угпероца (II) 
Р е ш е н и е . 1) Вычисляем молярную массу метана и оксида углерода (II): 

M(CH i ) = 16 г/моль, M(CO) — 28 г/моль 
2) Определяем массу 5,6 м3 метана. 

масса 22,4 м3 CH4 сос-автяет 16 кг 
» 5,6 м3 CH4 » Xi 

22 4 : 5,6 = 16 . X 1 , I = 6^E1 - = 4; х, = 4 кг 
22,4 

3) Определяем массу 2,24 м3 оксида углерода ( I ) . 
масса 22,4 м3 СО составляет 28 кг 

» 2, M м3 СО » х2 

22,4 : 2,24 = 28 - х2, х2 = ^ 2 8 = 2,8; х2 = 2,8 кг 

4) Находим общую массу газовой смеси: 
4 к г + 2,8 кг = 6,8 кг 

О т в е т . Общая масса газовой смеси 6,8 кг 
4. Вычисление массы eev\ecrec по уравнения™ химических реакций, в кото-

рых участвуют UAi1 образуются газь1. 
Задача. Какой объем кислорода и воздуха потребуется, чтобы сжечь 

224 м3 оксида, углерода (II), содержащего 0 25 объемных долей, ил-я 25%, 
по объему, негорючих примесей? 

Р е ш е н и е . 1) Вычисляем, сколько чистого оксида углерод? (IJ) содер 
жится в смеси: 

100 м3 смеси содержат 75 M3CO 
224 м3 смеси » х, 

224 7-i 
100 - 224 = 75 : X1; X 1 = — - - - = 1 6 8 : X1 =1S8 м3 

2) Определяем, какой объем кислорода потребуется. чтобы сжечь '68 м3 

оксида углерода (II): 
2СО + O2 -V 2С0 2 

2 22,4 т
3 22,4 м3 

168 м3 X2 

44,8 : 168 = 22,4 : X 2 X2 = - ' д 2 , 4 ='84, X2 = 84 м3 

1 Если масса газообразного вещества дается в килограммах, объем выража-
ется в кубических метрах. 
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3. Находим объем воздуха, необходимый для реакции: 
100 м3 воздуха содержат Sl м3 кислорода 

X3 » » 84 ма » 

100 х3 = 21 : 84; X 3 = - ~ - - 400; X3 = 400 мь 

О т в е т . Потребуется 84 м3 O2 или 400 м3 воздуха. 

VI. Расчеты, связанные с определением массовых 
долей растворенных веществ 
1 Вычисление масс eet'^ecrea и растворителя необходимых для приготовле 

ния определенной чассы раствора с известным содержанием массовых долей 
или процентов растворенного вещества. 

Задача 1. Сколько потребуется хлорида натрия и воды, чтобы приготовить 
500 г раствора, содержащего 0 05 мае. д., или 5%, хлорида натрия11 

Р е ш е н и е . 1) Находим, какая масса хлорида натрия необходима для 
приготовления указанного раствора. При решении можно использовать два под-
хода: 

а) I час. л соотв^лсцвует 500 г 
0,05 мае. д. ,V» д-

1 : 0,05 = 500 х; х = ° ° j L°C = 25; х = 25 г 

б) 100 г раствора содержат 5 г NaCI 
С00 г » » х 

100 :500 = 5 : х; х = 5 J ^ " " = 25; х Р 25 г NaCI 

2) Вычисляем, какая масса воды потребуется: 
500 г — 2 5 г = 475 г 

О т в е т . Потребуется 25 г NaCl и 475 г воды 

Задача 2. Какой объем хлороводорода (н у ) и воды потребуется чтобы 
приготовить 1 л раствора содержащего 0,1 мае д. или !0% хлороводорода 
(q = 1 05 г /см 3 )? 

Р е ш е н и е . 1) Вычисляем массу 1 л раствора, содержащего 0 1 мае д., 
или 10% хлороводорода 

1000 • 1,05 = 1050, m = 1050 г 

2) Находим, сколько граммов чистого хлороводорода содержится в 105С г 
раствора соляной кислоты указанной концентрации: 

1 маг. д. соответствует 1050 г 
0,1 мае. д. х, 

I О I I K O 1050  
I : 0,1 = IOoO : X,; X, = j 105 
Xi = |Ц5 г IICl 

3) Вычисляем какой объем (н. у.) занимают 105 г хлороводорода: 
M(HCl) = 3 6 5 г/моль 

36.5 г HCl занимает объем 22,4 л 
105 г HCl » » X2 

105 • 22,4 
~Зб1Г 

4) Находим, сколько потребуется воды для приготовления раствора: 
1050 г — 105 гМЭ45 г 

185 

36,5 : 105 = 22 4 : х2; X2 = = 64,44' xi, = 64 44 л 



О т в е т . Потребуется 64,44 л HCI и 945 мл воды. 

2. Вычисления, связанные с разбавлением растворов. 
Задача 1. Сколько миллилитров раствора, содержащего 0,88 мае. д. серной 

кислоты (Q = 1,80 г/см3), потребуется, чтобы приготовить 1 л раствора, содер-
жащий 0,1 мае. д. серной кислоты (g = 1,069 г/см3)? 

Р е ш е н и е . 1) Вычисляем массу 1 л раствора, содержащего 0,1 мае. д., 
или 10%, серной кислоты: 

1000 • 1,069 = 1069; m = 106,9 г 
2) Определяем, сколько граммов чистой серной кислоты потребуется (при-

держиваемся второго подхода, см. предыдущие задачи): 
100 г приготовляемого раствора содержат 10 г H2SO4  

1069 г » » » х, 

100: 1069= 10: X1; х, = = 106,9; X1 = 106,9 г 

3) Находим, сколько потребуется раствора, содержащего 0,88 мае. д., 
или 88%, серной, кислоты: 

100 г раствора содержат 88 г H2SO4  
х2 » » 106,9 г H2SO4 

100: X2 = 88 : 106,9; X 2 = ' ° ° ' ' ° 6 ' 9 = 121,5; х2 =121 ,5 г 88 
4) Вычисляем, какой объем занимает 121,5 г раствора, содержащего 

0,88 мае. д., или 88%, серной кислоты: 

121 5 
V ~ -V-377- = 67,5; V = 67,5 мл 

I ,OU 

О т в е т . Потребуется 67,5 мл раствора серной кислоты данной концент-
рации. 

Задача 2. Каким объемом воды следует разбавить 200 мл раствора, содер-
жащего 0,68 мае. д., или 68%, азотной кислоты (р = 1,4 г/см3) , чтобы получить 
раствор, содержащий 0,1 мае. д., или 10%, азотной кислоты? 

Р е ш е н и е . 1) Находим массу 20 мл разбавляемого раствора азотной 
кислоты: 

200 • 1,4 = 280; m = 280 г 
2) Вычисляем, сколько граммов чистой азотной кислоты содержится в 

280 г разбавляемого раствора: 
• 100 г раствора содержат 68 г HNO3  

280 г » » х, 

100 :280 = 68 : X1; X1 = 2 8 0 ' 6 8 = 190,4; X1 = 190,4 г i . i ( 0 0 1 

3) Вычисляем, сколько граммов раствора, содержащего 0,1 мае. д., или 10%, 
азотной кислоты можно приготовить из 190,4 г чистой азотной кислоты: 

100 г раствора содержат 10 г HNO:l  
х2 » » 190,4 г HNO s 

100 : X2 = 10 : 190,4; X2 = 1 0 0 ' ^ 9 0 ' 4
 = 1 9 0 4 ; ^ = | 9 0 4 г 

4) Находим, сколько миллилитров воды необходимо прилить для пригп 
товлення раствора заданной концентрации: 

1904 г —280 г = 1624 г 
1624 г воды соответствуют 1624 мл. 
О т в е т . Требуется прилить 1624 мл воды. 
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VII. Расчеты по термохимическим уравнениям 
1. Вычисления на основе термохимического уравнения количества выделен-

ной или поглощенной теплоты по массе одного из реагирующих веществ. 
Задача. По термохимическому уравнению вычислить количество теплоты, 

выделяемой при сгорании 1 кг серы: 
S + O2 = SO2 + 297 кДж 

Р е ш е н и е . Данное термохимическое уравнение показывает, что при сго-
рании 32 г серы выделяется 297 кДж теплоты, Учитывая это, рассуждают так: 

при сгорании 32 г серы выделяется 297 кДж 
» » 1000 г » » х 

32 : 1000 = 297 : х; х = 1 0 0 0 ' 2 9 7 ^ 9281; * = 9281 кДж ж 32 
О т в е т . При сгорании 1 кг серы выделяется 9281 кДж теплоты. 
2. Нахождение масс реагирующих веществ, если известно, какое количе-

ство теплоты выделилось в данной реакции. 
Задача. Ilo термохимическому уравнению 

С + O2 = CO2 + 402,24 кДж 
вычислить, сколько сгорело угля, если при реакции выделилось 33 520 кДж 
теплоты. 

Р е ш е н и е . Данное термохимическое уравнение показывает, что при сго-
рании 12 г угля выделяется 402,24 кДж теплоты. Учитывая это, рассуждают 
так: 

если выделилось 402,24 кДж, то сгорело 12 г угля 
» » 33 520 кДж » » х 

402,24 : 33 520 = 12 : х; у = , ' - 1000; 
402,24 

X = 1000 г 1 
О т в е т . 33 520 кДж теплоты выделяется при сгорании 1 кг угля 

Растворимость солей, кислот и оснований в воде 

Ионы 
+ X ж Z 

+ ы 
+ 

са Z 
ья < 

+ CN 
а ш 

+ а 
о 

+ 
ьл 
S 

+ 
CS с N 

+ Cl 
3 о 

+ 94 > : X 
+ •о 
а. 

+ 
сч « U, 

+ 0) V U-
+ 
< 

O H - P P P P M M H H H H H H 
NO3- P P P P р P P F P P P P P P P 
C l - P P P P H P P P P P P M P P P 
S 2 - P P P P H — — — H H H H H H — 

SO2
3 P P P P M M M M M — H M — — 

so2r P P P P M H M P P P P H P P P 
CO2 P P P P H H H H H H — H H — -

SiO2
3 H — P P H H H H H — H H — — 

PO3 P P P P H H H H H 1; H H H ч H 
CH3COO" P P P P P P P P P P P P P P P 

P — растворимые, (больше 10 г в 1000 г воды); M — малорастворимые (от 
10 г и до 0,01 г в 1000 г воды); H — нерастворимые (меньше 0,01 г в 1000 г воды); 
черточка — разлагаются водой или не существуют. 
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ПРИМЕРНЫЕ ВОПРОСЫ, УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАЧИ ДЛЯ 
ПОДГОТОВКИ К ЗАЧЕТАМ 

7 К Л А С С 

Зачет 1 
п о т е м е «Первоначальные химические понятия» 
Вопросы и упражнения: 1, 4, 6, 7, 10, 12 (с. 12); 1, 4—7, 9, 11, 13, 

14 (с. 19); 1, 3, 4, 7, 8, 10, 11, 13 (с. 24—25); 1, 4—9, 12, 13 (с. 29); 1, 3, 4, 5. 
7 (с. 34). 

Задачи: 1 и 2 (с. 29). 

Зачет 2 
п о т е м а м «Кислород. Воздух. Горение» и «Водород. Вода. Растворы» 
Вопросы и упражнения: 1, 3—6, 10 (с. 43); 1, 4, 6—9, 11, 12 (с. 49); 

1 ,4 ,6 ,8 ,9—11 (с. 54—55); 1 ,3 ,4 ,6—9 (с. 61); 1, 3,6—8, 10 (с. 67). 
Задачи: I и 2 (с. 44); 1—4 (с. 67—68). • 

8 К Л А С С 

Зачет I 
п о т е м а м «Важнейшие классы неорганических соединений» и «Количе-

ственные отношения в химии» 

Вопросы и упражнения: 2, 3, 5—7, 9 (с. 75); 1—3, 5—9 (с. 80); 1, 2, 
4—7 (с. 84); 1—6, 9, 10 (с. 92); I, 2, 4—9 (с. 102). 

Задачи: 1 и 2 (с. 75); 1—3 (с. 80); 1 и 2 (с. 84); 1—3 (с. 92); 1, 3, 4, 
6, 7, 9, 10 (с. 102). 

Зачет 2 
п о т е м а м «Периодический закон и периодическая система химических 

элементов Д. И. Менделеева. Строение атома» и «Химическая связь. Строение 
вещества» 

Вопросы и упражнения: 1—4, 6, 7, 9, И, 12, 14—24 (с. 121—122); 1—3, 5—7, 
9—12, 14—16 (с. 134). 

Зачет 3 
п о т е м е «Галогены» 
Вопросы и упражнения: I, 5, 8, 9, 12, 17, 19, 20 (с. 143—148). 
Задачи: I, 3, 4—6 (с. 148). 

Зачет 4 
п о т е м е «Подгруппа кислорода. Закономерности течения химических 

реакций» 

Вопросы и упражнения: 1—5, 7, 9—15, 17, 19—22, 25—28 (с. 172—174). 
Задачи: 1—4, 6 (с. 174). 
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ОТВЕТЫ НА ЗАДАЧИ. 

Глава I 
1. а) 160; б) 142; в) 222. 2. а) Cu — 0,8889 мае. д., или 88,89% и О — 

0,1111 мае. д.. или 11,11%; б) Cu — 0 ,8 мае. д.. или 80%, и 0 — 0,2 мае. д., 
или 20%. 

Глава Il 
1. a) S — 0 , 5 мае. д., или 50%, и О - 0 , 5 мае д., или 50%; б) К — 

0,2468 мае. д., или 24,68%; Mn — 0,3481 мае. д., или 34,81%, и 0 — 0,4051 мае. д., 
или 40,51%. 2. Богаче железом Fe3O4 — 72,41% Fe1 a Fe2O3 — 70% Fe. 

Глава III 
1. Растворимость 315,8 г/л, 0,24 мае. д., или 24%. 2. 0,05 мае. д., или 5%. 

3. 0,01 мае. д., или 1%. 4. 0.2 мае. д., или 20%. 

Глава IV 
§ 1. I. FeSO4 (Fe - 36,84%); Fe(OH)2 ( F e - 52,34%); Fe2O3 (Fe - 70%); 

Fe3O4 (Fe —72,41%); FeO ( F e - 7 7 , 7 8 % ) . 2- а) 0,0016 мае. д., или 0,16%; 
б) 0,0366 мае. д., или 3,66%. 

§ 2. 1. HPO3 (Р - 38,75%)- H3PO4 (Р —31,63%). 2. H2Se. 3 /7 :4 и 1:16:32; 
б) 7 : 4 : 8 и 1 :16. 

§ 3. 1. Na2O. 2. 31 : 40 и 1 : 8. 
§ 5. 1. NH4NO3 (N - 35%); (NH4)2SO4 (N - 21,21%); Ca(NO3)2 

(N—17,07%) ; NaNO3 (N—16,47%) ; KNO3 (N 13,86%). 2. Al2S3. 3. I l l :9.8. 
Глава V 
1. a) O1Ol моль; б) 6,02 • IO21 молекул. 2. а) 0,25 моль; б) 1,505 • IO23 молекул. 

3. C3H6. 4. C2H6. 5. 180 мл. 6. а) 1,34; б) 1,03. 7. 2,24 м3. 8. 1279,46 кДж. 
9. Fe + S = FeS + 97,2 кДж. 10. 1 кг. 

Глава Vlll 
1. 4,48 л. 2. 16 л HCl н 4 л H2. 3. 44,8% Cl2 и 55,2% H2. 4. Требуется 

14,6 г HCl1 дано 30,8 г. 5. 0.2 мае. д., или 20%. 6. 0,3946 мае. д., или 39,46%. 

Глава IX 
1. P2S6. 2. 10,4 кДж. 3. а) 16 м3; б) 46428,57 м3. 4. 0,9 мае. д., или 90%. 

5. 3,6 т. 6. 0,0005 моль/л • с, или 5 • 10 4 моль/л • с. Концентрация вещества В 
уменьшится на 5 • 10~3 моль/л. 7. 243 раза. 
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КРИПТОН 

5 

R l i 3 7 

•5 ,4671 (3 ) 
РУБИДИЙ 

S r 38 

7.62(1) 
СТРОНЦИЙ 

Y 3 9 

88,90585(2) 
ИТТРИИ 

Z r 4 0 

31.224(2) 
ЦИРКОНИЙ 

N b 4 1 

92 .90638(2 ) 
НИОБИИ 

M o 4 2 

95.94(1) 
МОЛИБДЕН 

T c 
97.9072 

ТЕХНЕЦИИ 

R u 4 4 

101.07(2) 
РУТЕНИИ 

R h 4 5 

1.12! 50(3) 
POl к 

P d " 
106,42(1) 

ПАЛЛАДИЙ 5 

4 7 A g 
107,1662(2) 

СЕРЕБРО 

4 8 C d 
112,411(8) 

КАДМИЙ 

4 9 I n 
I IU2H) 

икс: j 

5 0 S n 
111,710(7) 

ОЛОВО 

* S b 
12175(3) 

СУРЬМА 

52 Т е 
127.60(3) 

ТЕЛЛУР 

53 J 
126,96447(3) 

иод 

5 ' X e 
131,29(2) 

КСЕНОН 

6 

C s * 
132,90543(5) 

ЦЕЗИЙ 

B a Е " 
137,327(7) 

БАРНН 

L r f t - L u " 
* H f 7 2 

178.49(2) 
ГАФНИЙ 

Т а 7 3 

180,9479(1) 
ТАНТАЛ 

W 7 4 

183,65(3) 
ВОЛЬФРАМ 

R e 7 5 

186.207(1) 
РЕНИЙ 

O s 76 
190.2(1) 

OCHHM 

I r 7 7 

192.22(3) 
ИРИДИЙ 

P t , 
195.08(3) 

ПЛАТИНА 6 
" A u 
196 ,9 (654 (3 ) 

ЗОЛОТО 

80 H g 200,59(3) 
РТУТЬ 

. . T 1 

2041-13(2) 
И М И * 

8 2 P b 
207.2(1) 

СВИНЕЦ 

83 B i 
208,98037(3) 

ВИСМУТ 

P o 
208,9824 

ПОЛОНИЙ 

85 A t 
209,9871 

АСТАТ 

8 6 R n 
222.0179 

РАДОН 

6 
" A u 
196 ,9 (654 (3 ) 

ЗОЛОТО 

80 H g 200,59(3) 
РТУТЬ 

. . T 1 

2041-13(2) 
И М И * 

8 2 P b 
207.2(1) 

СВИНЕЦ 

83 B i 
208,98037(3) 

ВИСМУТ 

P o 
208,9824 

ПОЛОНИЙ 

85 A t 
209,9871 

АСТАТ 

8 6 R n 
222.0179 

РАДОН 
L i 3 

6,941(2) 

ародмоитабпиис 7 
F r « 

223,0187 
OPAHl j И Й 

R a 8 8 

220,0254 
РАДИЙ 

A c i I I г ) " " 
* * ( K u , , 0 4 

7SI.11 
( К У Р Ч А Ш Н Й 1 

( N s ) Ю5 
262.114 

(HHiibCBOPHH) 

C I l » 
2(3,118 

О , 0 7 

262,12 

• 'M l l lH l k ——— 
М-р-ШКЙШ о^неситслъпь 
H-I-ЭШШШ приведены ПС Между 

IS8Sr0 a jCCHrtK.. 
ародмоитабпиис 

« л а н т а н о и д ы 

I 1 Q s 

138,9055(2 
ЛАНТАН 

I - I i t ' 
ЦЕРИЙ 

V r 5 8 

14Q,S07t$(3) 
ПРАЗЕОДИМ 

N c 61 

шлю 
HEO 

Р „ 1 Н 

144,9127 
ПРОМЕТИЙ 

S r p 6 2 

150,3((3) 
САМАРИЙ 

E u 6 3 

151.565(5) 
ЕВРОПИЙ 

G d 84 

157.25(3) 
I |0ННННН 

T k 6 5 

151,92534(3) 
ТЕРБИЙ 

D y t 6 

1(2,50(3) 
ДИСПРОЗИЙ 

H c 87 

1(4.93032(3) 
ГОЛЬМИЙ 

E r 68 

187.26(3) 
ЭРБИЙ 

T m s 9 

1(1,93421(3) 
ТУЛИЙ 

Y b 70 

173,04(3) 
ИТТЕРБИЙ 

L u 71 

174,987(1) 
ЛЮТЕЦИЙ 

* * а к т и н о и д ы 

A c 6 

227 
ш и и т 

I J j 1 90 

LD: U 
K f 

F a " 
7]U-- - I ( I ) 

• r a _ j i ' 

и 9 2 

231,0219(1) 
УРАН 

N r S3 

2 i , . 0 « 2 
НЕП1УН1 1 

P U M 

244,0842 
ОЛУТОНИЙ 

A U l 9 5 

243,0114 
Ж Р И Ц . . . 

C m 9 6 

247.0Т03 
КЮРНН 

В ~ 8 7 

247.0703 
БЕРМИЙ 

С : ' 9 8 

242.0517 
U l OPH-N 

E s 8 9 

252.0ЕЗ 
S j i H U l T E i l m n 

F i r i 1 8 8 

257,0951 
ФЕРМИЙ 

M d 1 9 1 

258.10 
МЕНДЕЛЕВИЙ 

( N o ) ' 0 2 

259.1009 
(НОБЕЛИЙ) 

( L i r l l 0 i 

2(0,105 
(ЛОУРЕНСИЙ) 



Р а с п р е д е л е н и е электронов в атоме 

Элемент К LMN Элемент KLM N O P Элемент KLM 

1. H 1 
г. Н е 2 
3. L i 2 1 
4. B e 2 2 
5. В 

С 
7. N 
8. О 
s. F 

23 
24 
25 
2 6 
27 

to. N e 2 8 
п. N a 2 8 1 
12.Mg 2 8 2 
13. A l 2 8 3 
" - S i 
15- P 
16. S  
" • C l 

2 8 4 
2 8 5 
28 В 
28 7 

n . A r 2 8 8 
is. К 2 8 8 1 
20. Ca 2 8 8 2 
21. Sc 2 8 9 2 
гг. T i 2 8 10 2 
23. V 2 8 11 2 
24. C r 3 13 1 
г5.Мп 2 8 13 2 
26. Fe 2 8 14 2 
27. Со 2 8 15 2 
28. N i 2 8 16 2 
29. Cu 2 8 18 1 
за. Z n 2 8 18 2 
31. G a 2 8 18 3 
32. G e 2 8 18 4 
33. A s 2 8 18 5 
34. S e 2 8 18 6 
35. B r 2 818 7 
зб. K r 2 818 8 

37. R b 2 8 18 8 1 
38. S r 2 8 18 8 2 
39. Y 2 8 18 9 2 
40. Z r 2 8 18 10 2 
41. N b 2 8 В 12 1 
42. IVIo 2 8 18 13 1 
43. Tc 2 818 13 2 
<4. R u 2 8 18 15 1 
45. R h 2 8 18 161 
46. P d 2 8 18 18 0 
«7. A g 2 8 18 181 
48. Cd 2 8 18 18 2 
49. I n 2 8 18 18 3 
50.Sn 2 8 IP 18 4 
51. S b 2 8 18 18 5 
52. Т е 2 8 18 18 6 
53. I 2 818 18 7 
54. X e 2 8 18 18 8 
55. Cs 2 8 18 18 8 1 
56. B a 2 8 18 18 8 2 
57. L a 2 8 18 18 9 2 
58. Ce 2 8 18 20 8 2 
59. P r 2 8 18 21 8 2 
68. N d 2 8 18 22 8 2 
61.Pm 2 8 18 23 8 2 
62. S m 2 8 18 24 8 2 
63. E u 2 8 18 25 8 2 
64. G d 2 8 18 25 9 2 
65. T b 2 8 18 27 8 2 
66. D y 2 8 18 28 8 2 
67. Н о 2 8 18 29 8 2 
68. E r 2 8 18 30 8 2 
бэ.Тт 2 8 18 3 .8 2 
70. Y b 2 8 18 32 8 2 
71. L u 2 8 18 32 9 2 
72. H f 2 8 18 3210 2 

73. T a 2 8 18 32 11 2 
74. W 2 8 18 32 12 2 
75. Re 2 8 18 32 13 2 
76,Os 2 8 18 32 14 2 
77. I r 2 8 18 32 15 2 
78. P t 2 8 18 32 17 1 
79.Au 2 8 18 32 18 1 
во.Hg 2 8 18 32 18 2 
81.Tl 2 8 18 32 18 3 
82. P b 2 8 18 32 18 4 
83. B i 2 8 18 32 18 5 
84. P o 2 8 18 32 18 6 
85. A t 2 8 18 32 18 7 
86.Rn 2 8 18 32 18 8 
87. F r 2 8 18 32 18 8 1 
88. R a 2 8 18 32 18 8 2 
89. A c 2 8 18 32 18 9 2 
so. T h 2 8 18 32 18 10 2 
91. P a 2 8 18 32 20 9 2 
92. U 2 8 18 32 21 9 2 
93. N p 2 8 18 32 22 9 2 
94. P u 2 8 18 32 24 8 2 
9 5 . А т 2 8 18 32 25 8 2 
96.Cm 2 8 IB 32 25-9 2 
97. B k 2 8 18 32 26 9 2 
98. C f 2 8 18 32 28 8 2 
99. E s 2 8 18 32 29 8 2 
100.Fm 2 8 18 32 30 8 2 
101.Md 2 8 18 32 31 8 2 
1 W o ) 2 8 18 32 32 8 2 
i03.(Lr) 2 8 18 32 32 9 2 
H4.(KU)2 8 18 32 32 10 2 
i05.(Ns)2 8 18 32 32 11 2 
ioe. • 2 8 18 32 Z2 12 2 
107. • 2 8 18 32 32 13 2 
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