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Введение

Введение — это тот раздел, где удобно определить, чему посвящена 
книга, которую Вы, читатель, взяли в руки.

Как следует из  названия учебника, он  должен познакомить Вас 
с общей химией, а значит, надо определить, что эта за наука — химия, 
и объяснить, что такое общая химия.

Если отвлечься от того, что сам человек представляет собой систему, 
в которой непрерывно протекают многочисленные и разнообразные 
химические превращения, то, вероятно, первой химической реакцией, 
использованной человеком в  своих практических целях, была экзо-
термическая реакция окисления органических веществ при высоких 
температурах, или, попросту, горение дров в костре. Уже на заре совре-
менной цивилизации  — в  Древнем Египте, Месопотамии, Древнем 
Китае — широко использовались химические превращения для полу-
чения металлов, красок и т. д.

В настоящее время, в эпоху научно-технической революции нам оче-
видно, что начинало человечество с освоения того, что теперь мы назы-
ваем технологией. Как добыть еду? Как построить жилище? Как зажечь 
костер? По какому камню и как надо ударить, чтобы получить кремне-
вый нож? Далее, у человека стали возникать вопросы «почему». Почему 
горит огонь? Почему в  море вода соленая, а  в  ручье  — нет? Почему 
ночь и день сменяют друг друга? Из этих вопросов родились сначала 
религия, а затем естествознание — совокупность наук о природе.

Сейчас мы  (человечество) знаем (или полагаем, что знаем), что 
окружающий нас мир — природа — это различные формы движущейся 
материи. Материя может существовать в виде элементарных частиц, 
имеющих массу покоя, и полей, лишенных массы покоя. Взаимодей-
ствуя друг с другом, элементарные частицы образуют более сложные 
системы — различные атомы. Наконец, атомы, взаимодействуя между 
собой, образуют различные вещества. Каждое вещество обладает 
некоторым набором характерных признаков — свойств: плотностью, 
электропроводимостью, окраской, запахом, твердостью и т. д., — отли-
чающим одно вещество от  другого. В  определенной сововкупности 
вещества образуют используемый человеком материал — сталь, бетон, 
стекло, бумагу, ткань, кашу, лекарство.

При изменении условий — нагревании, освещении, ударе — могут 
происходить превращения одних веществ в другие — самопроизволь-
ные или в результате взаимодействия нескольких веществ.
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Химия — это область естествознания, наука о веществах и их пре-
вращениях.

Современная химия представляет собой разветвленную область 
знаний о составе и строении веществ, причем не только о геометри-
ческом строении, скажем, кристаллов (кристаллохимия), но и об элек-
тронном — на уровне ядер и электронов — строении атомов, молекул, 
твердых и жидких веществ (квантовая химия); о зависимости свойств 
веществ от их состава и строения (физическая химия); о влиянии усло-
вий на  превращения и  взаимодействия веществ (химическая термо-
динамика и химическая кинетика); о превращениях веществ в земной 
коре (геохимия), в космосе (космохимия), в живых организмах (био-
химия), под действием света (фотохимия), при прохождении электри-
ческого тока (электрохимия) и т. д. и т. п.

На базе научных химических знаний создаются новые технологии, 
позволяющие получать из  природного сырья принципиально новые 
вещества и материалы, не существующие в естественных природных 
условиях: металлы и сплавы; полупроводниковые и сверхпроводящие 
материалы; полимеры и растворители; лекарственные препараты, кра-
сители, синтетические моющие средства и многие другие.

Каждый человек, независимо от его профессии — печет ли он блины 
или варит сталь, удобряет ли огород минеральными удобрениями или 
производит аммиак для получения этих удобрений, заводит ли двига-
тель автомобиля или синтезирует тетраэтилсвинец для улучшения каче-
ства бензина, залитого в бак автомобиля, — так или иначе непосред-
ственно использует химические вещества и их превращения. Недаром 
еще Ломоносов говорил: «Широко простирает химия руки свои в дела 
человеческие».

Достижения химии огромны, но, как говорится, у  всякой медали 
есть оборотная сторона. Новые синтезированные вещества и техноло-
гии для их получения не всегда безобидны для человека и окружающей 
среды, т. е. для планеты Земля.

Инсектициды, гербициды, дефолианты, различные ядохимикаты 
и  даже просто минеральные удобрения, применяемые в  сельском 
хозяйстве, загрязняют реки и  озера. Дым из  труб тепловых электро-
станций, цементных, металлургических и других заводов, содержащи-
еся в нем оксиды серы и азота загрязняют атмосферу. Выхлопные газы 
многочисленных автомобилей содержат оксиды азота, способствующие 
образованию смога в крупных городах. Многие полученные человеком 
полимеры и пластмассы — полиэтилен, капрон, найлон, фторопласты 
и другие — устойчивы к воздействию воды и кислорода, они не под-
вергаются действию бактерий и поэтому очень медленно разрушаются 
в природных условиях. В результате использованные изделия из этих 
материалов начинают загрязнять планету. Широкое применение фтор
хлоруглеводородов — хладонов (фреонов) — в качестве пропеллентов 
в аэрозольных упаковках и в промышленности явилось, по-видимому, 
одной из причин возникновения «озонных дыр» в атмосфере.
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Увеличение количества техногенного углекислого газа, выделяемого 
в  атмосферу в  результате деятельности человечества, и  уменьшение 
живой фитомассы, перерабатывающей СО2, в частности невосполни-
мые вырубки лесов, грозят реально нарушить сложившийся в природе 
круговорот углерода и вызвать серьезное изменение климата на пла-
нете.

Таким образом, хотя химия дает возможность получать все больше 
новых полезных материалов, однако неграмотное применение ее дости-
жений приводит к  возникновению множества экологических про-
блем. Например, если 50—60 лет назад в химической промышленно-
сти решалась важная технологическая проблема водоподготовки, т. е. 
очистки воды перед ее использованием, то сейчас важнейшей экологи-
ческой и технологической проблемой становится очистка воды после 
ее использования — очистка сточных вод.

Чтобы понимать все эти проблемы, разумно использовать блага, 
предоставляемые химизацией народного хозяйства, знать, чего надо 
остерегаться, и в то же время не впадать в панику — любому специ-
алисту, как, впрочем, и вообще любому образованному человеку, необ-
ходимо иметь некоторый минимум химических знаний. Что же входит 
в этот минимум?

Наука беспредельна — всегда есть вопросы, еще не имеющие отве-
тов, гипотезы, подлежащие проверке, новые факты, требующие объяс-
нения. Например, многое из того, что было новым и подробно обсуж-
далось учеными середины XIX столетия, давно уже стало привычным 
и  констатируется как известный факт: число химических элементов 
в природе, сложное строение атомов, возможность синтеза органиче-
ских веществ из неорганических без участия «жизненной силы», при-
рода растворов как сложных физико-химических систем и т. д. В наше 
время возникли новые проблемы: создание общей теории растворов, 
общей теории катализа, синтез высокотемпературных сверхпроводя-
щих материалов и высокоэффективных избирательных катализаторов, 
создание безотходных экологически чистых технологий и т. д.

Наука все время обновляется: что-то  устаревает и  становится 
не актуальным, что-то из разряда открытий переходит в область буд-
ничного использования, умирают одни гипотезы и рождаются новые. 
В результате в каждый момент времени в любой науке существует неко-
торое ядро, фундамент, построенный из всего того, что уже не вызы-
вает сомнений, из проверенных и общепринятых фактов и признан-
ных теорий. На  этом фундаменте создается здание новых фактов, 
открытий, гипотез. Понимание основ любой науки и  стоящих перед 
нею проблем — это и есть тот минимум знаний, который позволяет 
образованному человеку свободно ориентироваться в  окружающем 
его мире и ответственно относиться к своему окружению — природе 
и обществу, наконец, постижение основ какой-либо науки является для 
любого человека мощным стимулом к развитию своего образования 
в этой области.

http://chemistry-chemists.com



10

Общая химия знакомит читателя с современным ядром, фундамен-
том химической науки. Именно знакомит, так как любой раздел общей 
химии представляет собой предельно сжатое, сделанное в самых общих 
чертах изложение целого направления в химии. Задача любого учеб-
ника по  общей химии  — показать, как выглядит фундамент совре-
менной химии, из каких, условно говоря, частей он состоит и каковы 
логические связи между этими частями, каковы основные законы, 
управляющие всем сложным миром химических превращений — как 
тех реакций, которые поставляют энергию для работы мышц, обеспе-
чивающих скольжение оптической оси Вашего глаза по строкам этого 
текста, так и тех реакций, которые поставляют энергию для плавления 
лавы в жерле вулкана или для взлета ракеты, стартующей в космос.

Химия  — наука экспериментальная. Это означает, что ее  теории, 
гипотезы основаны на эксперименте, опыте — наблюдении за поведе-
нием конкретных химических веществ в конкретных условиях. Нельзя 
понять законы химии, не зная фактического материала, и, наоборот, 
нельзя систематизировать, понять, объяснить наблюдаемые факты, 
не зная общих законов. Именно поэтому при изучении общей химии 
всегда встает вопрос: с чего начать? С изложения фактического матери-
ала — описания свойств соединений, указания условий их существова-
ния, перечисления реакций, в которые они вступают, и на этой основе 
вывести законы, управляющие поведением веществ и их превращени-
ями, или наоборот — сначала показать, объяснить основные законы, 
на их основе обсуждать свойства соединений — и тогда увидеть при-
чины, определяющие эти свойства и возможные превращения веществ.

Авторы идут в основном по второму пути, полагая, что наш читатель 
уже знаком с  азами химии по  школьному курсу и  представляет себе 
различие свойств, скажем, Н2О и NaCl или Zn и Cu.

Предлагаемый Вам для обучения материал делится, условно говоря, 
на  два блока  — общехимические законы (разделы 1—4) и  описа-
ние свойств химических элементов и их соединений (разделы 5 и 6). 
Авторы придерживались следующей логической схемы: периодиче-
ский закон, законы образования атомов и их взаимодействия между 
собой, затем законы существования химических систем как реальных, 
наблюдаемых, экспериментально изучаемых химических объектов, 
далее законы, управляющие химическими превращениями, и, наконец, 
законы, определяющие поведение водных растворов электролитов — 
наиболее широко представленного и наиболее практически важного 
круга химических систем. На этой основе дается описание свойств эле-
ментов главных подгрупп периодической системы и  их  соединений, 
затем описание свойств переходных металлов и их соединений.

Даже при соблюдении самой строгой логики изложения всегда при-
ходится в некоторых случаях забегать вперед, в некоторых — оставлять 
что-то на потом, а значит, всегда есть необходимость вернуться к рас
смотренному ранее материалу. В ряде случаев авторы будут советовать 
Вам перед тем, как начать читать и  изучать новую главу, вернуться 
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к  тому или иному разделу. Не  пренебрегайте этими советами! Даже 
если Вы уверены в своих знаниях, перелистав быстренько указанный 
раздел, Вы лучше увидите и поймете все взаимосвязи изучаемого мате-
риала, а это понимание есть одно из необходимых условий активного 
владения знаниями.

Другое условие  — упражнение мысли. Для этого после каждой 
главы приведены вопросы или небольшие задачи. Не жалейте времени 
на них!

Если у Вас есть возможность обсудить ответы и решения с преподава
телем или с  коллегами  — непременно сделайте это, если Вы  соби
раетесь заниматься самообразованием — постарайтесь найти ответы 
в прочитанном материале, многие из них там есть.

Предлагаемый Вам учебник построен в соответствии с логикой хими-
ческой науки. Конечно, профессиональные интересы наших читателей 
различны, и одни разделы учебника будут для Вас более важны, дру-
гие  — менее. И  все же  не  пожалейте, пожалуйста, времени и  хотя 
бы прочитайте эти не столь интересные Вам разделы. Более широкое 
понимание всей картины химических взаимодействий наверняка будет 
способствовать обогащению Ваших профессиональных знаний.

В  заключение несколько слов о  числовых значениях приводимых 
величин. В  учебнике используются единицы физических величин 
в соответствии с Международной системой единиц (СИ), а также деся-
тичные кратные и дольные от них.

Приводимые в тексте и таблицах значения величин носят иллюстра-
тивный характер. Обусловлено это тем, что экспериментальные дан-
ные получены с различными погрешностями и их сопоставление всегда 
требует округлений. Например, в справочной литературе приводятся 
следующие значения длин связей (r) и энтальпий образования ( fH∆ � ) 
молекул воды и иодида бериллия, полученные с существенно различ-
ными погрешностями:

r, нм ∆ fH� , кДж/моль

H2O 0,095718 ± 0,00003 241,82 ± 0,04

BeI2 0,210 ± 0,002 56 ± 13

Большинство значений получено с погрешностью 1—5%, которой 
соответствуют три значащие цифры. Как правило, именно так и приво-
дятся значения величин.

Номенклатура химических соединений дается в соответствии с Меж-
дународной системой ШРАС (ИЮПАК), но некоторые наиболее употре-
бительные в русском языке, так называемые тривиальные названия, 
такие, как серная кислота, аммиак, углекислый газ, азотная кислота, 
едкий натр, сода и некоторые другие, широко используются в тексте.

И последнее. Прогресс науки, жизни общества невозможен без дис-
куссий, споров, обмена мнениями. В  процессе написания учебника 
авторы обсуждали все его разделы со своими коллегами — специали-
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стами в различных областях химии. Это обсуждение способствовало 
более строгому изложению материала. Мы искренне благодарим наших 
коллег.

Большую помощь оказали нам рецензенты — их замечания позво-
лили найти более точные формулировки, избежать ряда погрешностей, 
улучшить стиль изложения. Мы приносим им свою благодарность.

Теперь нас ждет дискуссия с  читателями  — как с  теми, кто будет 
учиться по этому учебнику, так и с теми, кто будет использовать его 
в своей педагогической деятельности. Мы с благодарностью примем 
все Ваши замечания, пожелания и предложения.
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Часть первая.  
СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА

Любуясь красотой ледяных узоров на окне, мы невольно задаем себе 
вопрос: как они устроены, почему они — узоры — столь разнообразны? 
Но ведь не менее, а может быть и более интересен вопрос: как устроено 
и почему прозрачно стекло, на котором мы видим ледяные узоры? Эти 
и многие другие вопросы, связанные со свойствами различных мате-
риалов, волновали ученых задолго до  того, как появились реальные 
возможности исследовать внутреннее строение химических веществ, 
и первые попытки объяснить устройство окружающего нас материаль-
ного мира носили чисто философский характер.

Современная химия началась с того момента, когда были поняты 
и большинством ученых приняты основные положения о внутреннем 
строении вещества. В современной химии термином «строение» обо-
значается широкий круг свойств, но  первоначально в  основу этого 
понятия были положены представления об  атомах как носителях 
химических свойств элементов и  молекулах как носителях химиче-
ских свойств различных веществ. Эти представления, разработанные 
на рубеже XVIII—XIX вв., объединяются в атомно-молекулярное учение. 
Термином «учение» обычно обозначают раздел науки в его развитии.
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Глава 1.  
Атомно-молекулярное учение

1.1. Основные этапы создания

По своей идеологии атомно-молекулярное учение восходит к взгля-
дам древнегреческих философов, которые пытались представить мир 
построенным из некоторых основных «начал», или элементов: воды, 
воздуха, огня и земли. С другой стороны, в это же время появляются 
представления об  атомах как о  мельчайших невидимых частицах, 
из которых построены все вещества. Атом по-гречески означает «неде-
лимый».

Представления об атомном строении вещества были скоро забыты, 
а представления об элементах, из которых можно создать любые веще-
ства, послужили основой для развития своеобразной «науки», получив-
шей название алхимии.

В  попытках получить золото, серебро, философский камень алхи-
мики собрали громадный фактический материал. Ими было получено 
множество новых химических соединений, разработаны основные 
методы синтеза и анализа веществ.

Бурное развитие промышленности в  XIV—XV  вв. заставило науку 
приблизиться к решению более реальных задач, чем поиски философ-
ского камня или конструирование вечного двигателя.

Химики стали заниматься приготовлением лекарств, красок и дру-
гих веществ, которые были нужны промышленности.

В начале XVIII в. появилась первая теория, пытавшаяся объяснить 
причины химических взаимодействий — теория флогистона.

Согласно флогистонной теории большинство веществ содержит 
в своем составе флогистон (горючий). При горении веществ на воздухе 
флогистон улетает. В частности, считалось, что прокаливание метал-
лов на воздухе приводит к улетучиванию флогистона и что в результате 
остается более простое вещество — земля или окалина. Углерод сгорает 
почти без остатка потому, что он  содержит много флогистона. Если 
прокаливать землю с углем, то часть флогистона возвращается в ока-
лину и она вновь превращается в металл. Хотя флогистонная теория 
была принципиально неверна, ее роль в развитии химии чрезвычайно 
велика, ибо она явилась мощным стимулом для развития количествен-
ных методов исследования и изучения свойств газов.
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Следующий этап в развитии химии связан с именем М. В. Ломоно-
сова и А. Л. Лавуазье, открывшими независимо друг от друга первые 
законы сохранения.

Ломоносов первый в 1748 г. открыл и обосновал законы сохранения 
материи и движения (т. е. энергии в современном представлении). Его 
работы существенно опередили время и не были восприняты современ
никами. Лавуазье сформулировал закон сохранения материи на 50 лет 
позже, но в это время состояние науки было уже таково, что этот закон 
быстро овладел умами ученых.

В это же время химики определили понятие химического элемента. 
Элементами стали называть такие простые вещества, которые 
не могут быть разложены на другие вещества и не могут быть пре-
вращены в другие простые вещества. Для обозначения элементов были 
придуманы специальные символы.

Начало XIX в. ознаменовалось открытием трех важнейших законов: 
закона постоянства состава (Пруст, 1799 г.), закона простых кратных 
отношений (Дальтон, 1804 г.), закона простых объемных отношений 
для реагирующих газов (Гей-Люссак, 1805  г.). Несколько лет спустя 
(1808 г.) для объяснения накопленных к этому времени фактов Даль-
тон предложил атомную теорию строения вещества. В  химию были 
введены понятия атома как носителя свойств химического элемента 
и  молекулы  — сложной частицы, состоящей из  нескольких атомов 
и являющейся наименьшей частицей вещества, обладающей его хими-
ческими свойствами.

В 1811 г. Авогадро объяснил закон простых объемных отношений, 
поняв, что газообразные простые вещества состоят не  из  атомов, 
а из молекул. Закон Авогадро был, пожалуй, последним «кирпичиком» 
в создании атомно-молекулярного учения в той форме, в которой оно 
просуществовало до конца XIX столетия.

Чрезвычайно важным положением этого учения явилось понятие 
об атомных весах1, т. е. строгой количественной характеристики атома.

Основываясь на  атомно-молекулярном учении, атомных массах, 
химических свойствах элементов, Д. И. Менделеев в  1869  г. открыл 
периодический закон — один из основных законов природы. Перио-
дический закон и периодическая система позволили точно определить 
общее число химических элементов в природе и предсказать свойства 
еще не открытых элементов.

Открытие в  дальнейшем электрона, радиоактивности, сложного 
строения атома и целого мира элементарных частиц привело к тому, 
что многие положения классического атомно-молекулярного учения 
пришлось пересмотреть.

1  В 1954 г. X Генеральная конференция по мерам и весам постановила использовать 
вместо термина «вес» более правильный термин «масса». Естественно, что Лавуазье, 
Ломоносов, Дальтон, Менделеев использовали термин «вес». Для того, чтобы не созда-
вать неудобств читателям, мы везде кроме прямых цитат из работа Менделеева и других 
ученых далее используем термин «масса».
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Так, уже Менделеев говорил об  атоме только как о  частице неде-
лимой химически. Исследования свойств твердых тел показало, что 
в подавляющем большинстве случаев молекулярная теория неприме-
нима к  кристаллам. Появились доказательства того, что кристаллы 
солей состоят не из молекул, а из ионов, существование которых никак 
не вытекало из основ атомно-молекулярной теории.

И  все же  основные представления атомно-молекулярной теории 
прочно вошли в химическую науку, и все открытия физики и химии 
XX в. привели лишь к некоторому сужению границ применимости тео-
рии, но не поколебали ее основ. Даже современная квантовая химия, 
в рамках которой нет никакой необходимости рассматривать молекулы 
как частицы, состоящие из атомов, сохраняет эти представления.

Основы атомно-молекулярного учения широко используются 
не только в современной химии, но и в физике, геологии, биологии, 
астрономии и других естественных науках.

1.2. Основы атомно-молекулярного учения. Относительная 
атомная масса

На первых этапах развития атомно-молекулярное учение разраба-
тывалось и  совершенствовалось на  основании результатов изучения 
свойств газов и легколетучих веществ. Носителем химических свойств 
таких веществ является молекула.

Все вещества состоят из атомов. Атомы представляют собой мельчайшие 
частицы вещества, которые химическим путем невозможно разделить 
на составные части, превратить друг в друга или уничтожить.

Атомы разных элементов различаются по массе.

Совокупность одинаковых атомов образует простое вещество, соответ-
ствующее определенному химическому элементу.

Атомы разных элементов взаимодействуют друг с другом в целочислен-
ных отношениях. В результате получаются сложные образования, в част-
ности молекулы.

Исторически молекула была определена как наименьшая частица веще-
ства, обладающая всеми его химическими свойствами. В дальнейшем 
мы не раз столкнемся с ограниченностью такого определения.

Молекулы разных веществ различаются своими свойствами, из кото-
рых наиболее важным, а самое главное — поддающимся количествен-
ному определению является масса. Естественно, возникает вопрос: 
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как же определить массу этих мельчайших частиц — атомов и моле-
кул? Уже во времена Ломоносова и Лавуазье химики определили, что, 
например, в соединении серы с водородом — сероводороде 94,2% серы, 
а в соединении серы с ртутью — киновари только 13,8% серы. Отсюда 
можно сделать вывод, что атомы серы тяжелее, чем атомы водорода, 
но  легче, чем атомы ртути. Оперируя подобными данными, можно 
было, ничего не  зная о  массе отдельного атома, судить о  том, какой 
атом легче, а какой тяжелее. Далее, можно было расположить элементы 
в ряд по мере увеличения массы атома элемента. При этом выяснилось, 
что самым легким атомом является атом элемента водорода. Атом эле-
мента кислорода в 16 раз тяжелее, чем атом элемента водорода. Атом 
серы в 2 раза тяжелее, чем атом кислорода, а атом меди в 2 раза тяже-
лее атома серы, в 4 раза тяжелее атома кислорода и в 64 раза тяжелее 
атома водорода.

На основании этих данных Дальтон предложил шкалу относитель-
ных атомных масс: атом каждого элемента характеризовался безраз-
мерным числом, показывающим, во сколько раз данный атом тяжелее 
самого легкого атома, т. е. атома водорода. В этой шкале атомных масс 
за единицу была принята масса атома водорода.

Предложение Дальтона оказалось чрезвычайно полезным и факти-
чески используется до  сих пор, однако скоро выяснилось, что выбор 
массы атома водорода в качестве точной единицы неудачен, так как 
для многих элементов не удавалось получить соединения с водородом 
и для них приходилось вычислять атомную массу через какие-то дру-
гие соединения. Так, например, соединение олова с водородом не было 
известно, но хорошо изучены соединения с кислородом и серой. Зная 
атомные массы кислорода и серы, можно было вычислить и атомную 
массу олова.

Поскольку в большинстве случаев атомная масса элементов опреде-
лялась из их соединений с кислородом, было удобнее принять за точ-
ную единицу не массу атома водорода, a 1/16 массы атома кислорода. 
При этом считалось, что все атомы кислорода, как и других элементов, 
одинаковы. Такая смена единицы была удобна еще и потому, что для 
многих элементов атомные массы лучше округлялись до целочислен-
ных значений. В этой кислородной шкале атомных масс атомная масса 
водорода равна 1,0079.

После открытия изотопов возникло две шкалы атомных масс  — 
химическая с единицей равной 1/16 средней массы природной смеси 
изотопов кислорода и физическая с единицей 1/16 массы изотопа 16О.

Наличие двух шкал стало приводить к  путанице, и  в  1961  г. была 
установлена углеродная шкала, в которой за точную единицу принята 
1/12 массы атома изотопа 12С.

Следует подчеркнуть, что смена точной единицы атомной массы 
никак не  сказывается на  идейной стороне подхода, предложенного 
Дальтоном для сравнения масс атомов.
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В  настоящее время относительной атомной массой называется 
безразмерное число, показывающее, во  сколько раз масса данного 
атома больше, чем масса 1/12  атома изотопа углерода 12С. В  этой 
шкале атомных масс атом водорода в  1,0079 раз, а  атом кислорода 
в 15,9994 раз тяжелее выбранной единицы (1/12  12С). Очевидно, что 
для обычных химических расчетов оба значения могут быть округлены 
до 1 и 16 соответственно.

Совершенно аналогично можно определить и относительную массу 
молекул — молекулярную массу.

1.3. Основные законы атомно-молекулярного учения

Атомистическая теория хорошо объяснила установленные к этому 
времени законы, определяющие количественные соотношения между 
реагирующими элементами: закон постоянства состава, закон кратных 
отношений. Теория стимулировала развитие исследований и открытие 
на этом пути новых законов.

В настоящее время эти законы входят как основные в атомно-моле-
кулярное учение.

Закон постоянства состава: состав чистого вещества не зависит от спо-
соба получения этого вещества.

При этом под составом понималось соотношение масс элементов, 
входящих в вещество.

С  позиций атомно-молекулярного учения этот закон понимается 
следующим образом. Свойства любого вещества определяются свой-
ствами его молекул. Молекула данного вещества состоит из определен-
ного числа атомов определенного вида. Если изменится вид атомов или 
их соотношение в молекуле, то получится другое вещество. Вид ато-
мов и их число определяют массу молекулы. Следовательно, для одной 
и той же молекулы (а значит, и для данного вещества, построенного 
из этих молекул) соотношение масс атомов, а значит, и масс элементов 
должно быть всегда одно и то же.

Сейчас мы  знаем, что большинство твердых веществ состоит 
не из молекул, а из атомов или ионов и в этом случае возможны замет-
ные изменения состава вещества в зависимости от условий его полу-
чения (см. параграфы 7.4, 7.5).

Закон кратных отношений: если два элемента образуют друг с другом 
несколько соединений, то на одну и ту же массу одного из них прихо-
дятся такие массы другого, которые относятся между собой как неболь-
шие целые числа.
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Например, олово образует с хлором два соединения — белое твердое 
вещество и бесцветную тяжелую жидкость, сильно дымящую на влаж-
ном воздухе. Оба соединения заметно различаются по своему составу: 
первое из них содержит 37,2% хлора, а второе — 54,0%. Найдем, какая 
масса хлора приходится на единицу массы олова в обоих соединениях: 
в первом m1 = 37,2 / 62,8 = 0,59, во втором т2 = 54,0 / 46,0 = 1,18.

Закон кратных отношений утверждает, что т1 относится к т2 как 
небольшие целые числа. Действительно, т1 / т2 = 0,59 / 1,18 = 1 / 2.

Точно так же можно найти массу олова, приходящуюся на единицу 
массы хлора:

в первом соединении т3 = 62,8 / 37,2 = 1,7;
во втором т4 = 46,0 / 54,0 = 0,85;
т3 / т4 = 1,7 / 0,85 = 2 / 1.
Таким образом, получается, что в  молекуле второго соединения 

число атомов хлора вдвое больше (или число атомов олова вдвое 
меньше), чем в молекуле первого. Но сколько конкретно атомов входит 
в состав той или другой молекулы — сказать нельзя.

Следует отметить, что содержание понятия «состав вещества» или 
«состав молекулы» со времен Дальтона изменилось. Как уже говори-
лось, в то время под составом понималось соотношение масс элемен-
тов, мы же под составом прежде всего понимаем соотношение коли-
честв атомов элементов.

Например, для нас очевидно, что в состав молекулы воды входят два 
атома водорода и один атом кислорода. Во времена Дальтона очевидно 
было другое: в состав воды входит 11,1% водорода и 88,9% кислорода. 
Что же касается чисел атомов, то этот вопрос решался тогда неодно-
значно. Так, Дальтон по принципу наибольшей простоты считал, что 
молекула воды двухатомна, поскольку других соединений водорода 
с кислородом в то время не знали. Однако с таким же успехом можно 
было принять для воды, например, и иное соотношение атомов — два 
водорода и один кислорода или наоборот — точного критерия не было.

Закон простых объемных отношений: объемы реагирующих газов отно-
сятся друг к другу и к объемам газообразных продуктов как небольшие 
целые числа.

Например, один объем кислорода реагирует точно с двумя объемами 
водорода и при этом получается точно два объема водяного пара. Для 
получения хлороводорода надо взять точно одинаковые объемы хлора 
и водорода. После реакции объем газа остается прежним, т. е. из одного 
объема хлора и одного объема водорода получается два объема хлоро-
водорода.

Подобные наблюдения позволяли предположить, что в одинаковых 
объемах газов содержится одинаковое число атомов, но тогда не объ-
яснялось соотношение объемов продуктов реакции.
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Выход из этого тупика нашел в 1811 г. Авогадро, предложив гипотезу, 
согласно которой газообразные простые вещества состоят не из ато-
мов, а из молекул. Из этой гипотезы следует, что в равных объемах газов 
при одинаковых условиях содержится одинаковое число молекул.

Идеи Авогадро не  были поняты современниками, и  лишь спустя 
почти 50 лет С. Канниццаро возродил их, придал им характер закона 
и показал его эффективность.

На основании закона Авогадро появилась реальная возможность отве-
тить на вопрос: каково соотношение между массой атома водорода, при-
нятой за единицу, при расчете атомных и молекулярных масс и одним 
граммом как единицей массы. Следует особо подчеркнуть, что единицей 
массы в то время был 1 грамм ( а не 1 килограмм, как сейчас в СИ).

Для ответа на этот вопрос необходимо было определить число моле-
кул, находящиееся в 2 г газообразного водорода, или в 32 г газообраз-
ного кислорода, или в М граммах газа X.

Можно поступить и иначе. Например, зная, что атом серебра в 108 раз 
тяжелее атома водорода, определить число атомов в 108 г (но обязательно 
граммах) металла. Иными словами, если взять число граммов любого 
вещества, равное его относительной молекулярной массе, то независимо 
от агрегатного состояния вещества будет взято всегда одно и то же число 
молекул.

Таким образом, задача сводилась к  определению числа молекул 
в М граммах вещества. Это число (N0), получившее название числа Аво-
гадро, может быть определено различными методами.

В  настоящее время число Авогадро, представляющее отношение 
1 г к массе относительной углеродной единицы 1/12 12С, принято рав-
ным 6,0229 · 1023. Для практических расчетов его обычно округляют 
до 6 · 1023.

Число Авогадро невероятно велико. В  повседневной практике 
мы не сталкиваемся с такими числами. Издревле маковое зерно счи-
талось синонимом чего-то очень маленького, говорили — «размером 
с маковое зерно». Так вот, количество маковых зерен, равное N0, имеет 
массу 2 · 1014 тонн и могло бы покрыть всю поверхность Земли слоем 
около 0,5 м.

Сейчас первоначальный смысл числа Авогадро утрачен, но  само 
число сохранилось и используется как некоторая относительная еди-
ница количества молекул или любых других аналогичных частиц. 
Количество частиц, равное числу Авогадро, получило название «моль».

Моль — количество вещества, содержащее столько формульных единиц 
(молекул, атомов, ионов, электронов, фотонов или любых других частиц), 
сколько содержится атомов в 12 г (точно) изотопа углерода 12С.

Если еще раз вспомнить, что число Авогадро (а значит, и количество 
частиц в моле) представляет собой отношение единицы массы к массе 
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относительной атомной единицы, то  совершенно очевидно, что оно 
зависит от выбора обеих единиц. 1/16 16О или 1/12 12С — это слегка 
измененная водородная единица. Если бы в качестве единицы атомной 
массы выбрать массу 12С (а не 1/12 12С), то число Авогадро уменьши-
лось бы в 12 раз.

Переход в СИ к новой единице массы — 1 кг  — должен привести 
к увеличению числа Авогадро в 1000 раз. Однако в СИ число Авогадро 
сохранено равным 6,02 · 1023, т. е. числу атомов водорода в 1 г массы 
(а  не  в  1  кг). Именно поэтому при определении моля используется 
масса 12 г (или 0,012 кг) 12С, а не 12 кг 12С.

Масса 1 моль называется молярной массой и в соответствии с опре-
делением моля выражается в г/моль.

Из всего сказанного выше следует:
1)	молярная масса, выраженная в граммах, численно равна относи-

тельной молекулярной массе в углеродной шкале атомных масс;
2)	при одинаковых условиях 1  моль любого газообразного веще-

ства занимает один и  тот же  объем; при нормальных условиях (0°C 
и 101 кПа) молярный объем равен 22,4 л.

Постоянство молярного объема есть свойство газов. При нормаль-
ных условиях и моль водорода и моль хлора каждый занимает объем 
22,4 л, но жидкий водород и жидкий хлор имеют существенно мень-
шие и заметно разные молярные объемы (водород 0,029 л/моль, хлор 
0,045 л/моль). В то же время число молекул или других частиц в моле 
одинаково и не зависит от агрегатного состояния.

Понятие моля как определенного числа частиц приложимо к любым 
частицам — как реально существующим, так и воображаемым. Напри-
мер, можно взять (взвесить, налить или просто представить себе) два 
моля молекул воды, полмоля ионов натрия, четверть моля электронов 
или даже 0,3 моль фотонов, т. е. квантов света с определенной длиной 
волны, можно представить себе и  моль половинок атома кислорода 
(1 моль 1/2 О) (он будет содержаться в 1/4 моль молекул кислорода) 
или моль шести молекул воды — 1 моль (Н2О)6 — он будет содержаться 
в 6 моль молекул воды.

1.4. Язык химии

Наука использует громадное число специальных терминов, сим-
волов, формул, уравнений, причем в  разных областях науки одни 
и те же символы и термины имеют подчас совершенно разное значение 
и смысл. Например, символ S: для математика — это площадь поверх-
ности, для химика — обозначение элемента сера, для физика — энтро-
пия или суммарный спин и т. д.

К  середине XIX  в. в  химии сложился свой язык, который был уза-
конен на Первом международном съезде химиков в 1860 г. в г. Карл-
сруэ (Германия). На этом съезде были приняты используемые в насто-
ящее время обозначения химических элементов начальными буквами 
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их латинских наименований, правила написания химических формул 
и уравнений химических реакций, определения понятий атом, моле-
кула, химический элемент.

Символ химического элемента является одновременно и символом 
его атома.

Соединяясь друг с другом, атомы образуют химические соединения. 
Каждое химическое соединение может быть обозначено химической 
формулой, составленной из символов элементов, образующих это сое-
динение.

Химическая формула несет в себе богатую информацию о качествен
ном и количественном составе химического соединения.

Например, формула диоксида углерода (углекислого газа)  — СО2 
может сказать следующее: 1) углекислый газ — это химическое соеди-
нение двух элементов: углерода и кислорода; 2) в состав молекулы вхо-
дят три атома — один углерода и два кислорода; 3) молекула углекис-
лого газа имеет относительную молекулярную массу 12 + 16 · 2 = 44, 
а численно равная ей молярная масса углекислого газа — 44 г/моль; 
4) доля углерода в этом веществе 12 / 44 = 0,273, или 27,3%, а кис-
лорода 100 – 27,3 = 72,7%; 5) плотность этого газа при нормальных 
условиях 44 г/моль / 22,4 л/моль = 1,96 ≈ 2 г/л.

Другой пример. Вещество H2SO4 — серная кислота — образовано 
тремя элементами: водородом, серой и кислородом. В состав его моле-
кулы входят 2  атома водорода, 4  кислорода и  1  серы. Молекулярная 
масса 1 · 2 + 32 + 16 · 4 = 98. Количественный состав (если округлить 
М до 100): 2% Н; 32% S и 64% О. Моль серной кислоты содержит 1 моль 
атомов серы, 2 моль атомов водорода и 4 моль атомов кислорода.

В  настоящее время химики располагают обширной информацией 
о внутреннем строении вещества. Мы хорошо знаем, что газообразные 
вещества (по крайней мере, при температурах ниже 2000°C) состоят 
из молекул. Из молекул же состоят и многие жидкости, хотя расплав-
ленные металлы и соли имеют более сложное строение.

Что же касается твердых веществ, то в отношении большинства из них 
нельзя сказать, что они построены из молекул. Например, в кристалле 
кварца нельзя выделить отдельную молекулу — в действительности весь 
кристалл (если это единый, так называемый монокристалл, то его раз-
меры не играют роли, он может быть и очень велик) представляет собой 
одну молекулу, поскольку в нем существует единая система ковалент-
ных связей. Не существует молекул в кристаллах солей, поскольку такие 
кристаллы построены из ионов. Тем не менее и в этих случаях химиче-
ская формула позволяет многое сказать о веществе.

Например. Кристаллическое вещество NaCl построено из ионов Na+ 
и Cl–, равномерно чередующихся в кристалле. В этом случае формула 
NaCl говорит, что вещество образовано двумя элементами — натрием 
и хлором, причем на 1 моль Na приходится 1 моль Сl. Молярная масса 
одного фрагмента NaCl составляет 23 + 35,5 = 58,5 г/моль, а количе-
ственный состав кристаллов 40% Na и 60% Сl.
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Точно так же кристалл кварца — SiO2 — образован двумя элемен-
тами  — кремнием и  кислородом, причем на  1  моль Si  приходится 
2 моль О. Молярная масса фрагмента SiO2 равна 60 г/моль. Вещество 
содержит 44,5% Si и 55,5% О.

В этих случаях термин «молекулярная масса» не имеет смысла, так 
как нет молекул, и  правильнее использовать термин «формульная 
масса», однако химики обычно и в этих случаях говорят о молекуляр-
ной массе, имея в виду, что она численно равна молярной массе.

Следует сказать, что представления о молекулах NaCl, SiO2, Na2СО3 
или KNO3 не совсем уж  бессмысленны. Масс-спектрометрические 
исследования показали, что при высоких температурах эти и подобные 
им вещества переходят в пар в виде именно таких молекул.

В повседневной химической практике используются три вида формул.
1.	Эмпирическая (или простейшая) формула, которая вычисляется 

на основании количественных данных о массовом соотношении эле-
ментов в соединении, например:

СН, НО, C2H6O, NSH4O4, KAlS2H12O20.

2.	Молекулярная формула, которая уточняет эмпирическую и в кото-
рой на  основании различных дополнительных сведений в  пределах 
состава, обозначенного эмпирической формулой, выделяются реально 
существующие молекулы, сложные ионы или фрагменты, например

Н2О2, С2Н2, С6Н6, С2Н6О, (NH4)2S2О8, KAl(SO4)2 · 12Н2O.

3.	Структурная (графическая) формула, которая несет информацию 
о взаимном расположении атомов в молекуле.

В структурных формулах черточкой обозначается связь между ато-
мами, а число черточек соответствует числу связей.

Для некоторых приведенных выше веществ структурные формулы 
выглядят следующим образом.

H C C H
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Недостатком структурных (или, как еще говорят, графических) фор-
мул является то, что они не передают действительного объемного стро-
ения молекул, однако их широко используют в химии для того, чтобы 
указать последовательность расположения атомов или указать связь 
между фрагментами.

Используя химические формулы, можно в  компактной, сжатой 
форме описывать химические превращения веществ.

Любое химическое превращение одних соединений в другие называется 
химической реакцией.

Химическая реакция записывается с помощью формул соединений 
и может быть представлена либо в виде схемы, либо в форме уравнения.

Схема химической реакции горения спирта на воздухе выглядит так:

С2Н6О + О2 → Н2О + СО2

и несет только качественную информацию — что с чем реагирует и что 
при этом получается.

В  уравнении химической реакции соблюден закон сохранения 
массы, поэтому оно несет не только качественную, но и количествен-
ную информацию

С2Н4О + ЗО2 = 3Н2О + 2СО2

Химику уравнение этой реакции прежде всего говорит о том, что 
1  моль спирта реагирует с  3  моль кислорода с  образованием 3  моль 
воды и  2  моль диоксида углерода. Можно перевести числа молей 
в  единицы массы, и  тогда из  уравнения химической реакции будет 
видно, что 46 г спирта реагируют с 96 г кислорода, образуя 54 г воды 
и 88 г диоксида углерода. Такое же соотношение масс будет и в дру-
гих единицах — килограммах, тоннах, пудах и т. д. Поскольку по опре-
делению моль любого вещества содержит одинаковое число молекул, 
можно понимать уравнение химической реакции как описание того, 
что происходит на молекулярном уровне, т. е. что 1 молекула спирта 
реагирует с  3  молекулами кислорода, образуя 2  молекулы диоксида 
углерода и 3 молекулы воды.

Сразу же отметим, что превращения на молекулярном уровне, как 
правило, протекают гораздо сложнее, чем записываются реакции. 
Если только специально не оговорено, уравнение химической реакции 
не следует рассматривать как реальное отражение того, что происходит 
на молекулярном уровне при действительном взаимодействии отдель-
ных молекул.

Именно потому, что стехиометрические коэффициенты в уравнении 
реакции обычно относятся к  молям, а  не  молекулам, в  современной 
химии широко используются уравнения с дробными коэффициентами
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1/3С2Н6O + О2 = Н2О + 2/3СО2  
или 1/2C2H6O + 3/2O2 = 3/2Н3О + СО2

Первое из  них указывает на  то, что 1  моль кислорода реагирует 
с 1/3 моль спирта, а второе — что для получения 1 моль СО2 необхо-
димо взять 1,5 моль О2 и 0,5 моль спирта.

Можно уточнить физические состояния участников химической 
реакции, обозначив их при написании уравнения,

С2Н6О (ж) + 3О2 (г) = 3Н2О (г) + 2СО2 (г)

Грамотный химик скажет, что это уравнение соответствует реакции 
горения жидкого спирта (налитого в чашечку или спиртовку) с обра-
зованием газообразной воды и  углекислого газа. Можно провести 
реакцию иначе: смешав при повышенной температуре пары спирта 
с кислородом, взорвать газообразную смесь, пропустив через нее элек-
трическую искру. В этом случае уравнение реакции запишется иначе:

С2Н6О (г) + 3О2 (г) = 3Н2О (г) + 2СО2 (г)

Горение спирта, как, впрочем, и любое химическое превращение, 
протекает не  только в  соответствии с  законом сохранения массы, 
но и согласно закону сохранения энергии. Это тоже можно отразить 
в уравнении реакции:

С2Н6О (г) + 3О2 (г) = 2Н2О (г) + 2СО2 (г) + 1280 кДж

Такое уравнение называется термохимическим и  показывает, что 
при сгорании 1 моль (но, конечно, не одной молекулы!) паров спирта 
выделяется 1280 кДж теплоты. За счет этой теплоты повышается тем-
пература продуктов реакции, пары воды и СО2 расширяются, и таким 
образом выделяющаяся энергия может быть превращена в работу.

(Например, в некоторых странах Южной Америки спирт использу-
ется как горючее для двигателей автомобилей).

Спирт сгорел, образовались вода и  диоксид углерода. Можно 
ли  из  них получить обратно спирт и  кислород? Такое превращение 
можно записать в форме уравнения

3Н2О (ж) + 2СО2 (г) + Q = С2Н6О (ж) + 3О2 (г)

Очевидно, что, в соответствии с законом сохранения энергии, если 
при горении спирта энергия выделяется, то  при его получении она 
должна затрачиваться. Подобные реакции действительно осуществля-
ются в  природе в  громадных размерах  — это реакции фотосинтеза 
растений. В результате ежегодно образуется более 1011 т органических 
веществ и в атмосферу выделяется около 1,5 · 1011 т кислорода.

Теперь, пожалуйста, вернитесь немного ранее, туда, где говорится 
об  уравнении химической реакции, и  обратите внимание на  то, что 
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речь идет о горении спирта на воздухе. Попробуйте установить, где это 
отражено в  уравнении химической реакции. Не  нашли? Правильно. 
В  уравнение химической реакции, как правило, включаются только 
те вещества, которые участвуют именно в этой реакции. Спирт реаги-
рует только с кислородом воздуха и не реагирует с остальными газами, 
входящими в  его состав. Реакция горения спирта, а  точнее реакция 
окисления спирта кислородом с образованием воды и диоксида угле-
рода будет записана одинаково для взаимодействия как с чистым кис-
лородом, так и с воздухом или смесью кислорода с гелием, аргоном или 
даже гексафторидом серы, т. е. с любым инертным газом.

Конечно, можно представить себе и такой случай, когда вещество, 
горящее на воздухе, может реагировать и с кислородом, и с азотом. Так 
происходит, например, при горении твердого магния:

2Mg (тв) + О2 (г) = 2MgO (тв); 3Mg (тв) + N2 (г) = Mg3N2 (тв)

Эти две реакции идут одновременно, они нераздельны. Такие реак-
ции называются параллельными.

Во многих случаях уравнение химической реакции отражает только 
тот факт, что в результате сложного многостадийного процесса исход-
ные вещества превращаются в продукты реакции, и ничего не говорит 
о промежуточных стадиях. В этом случае основной процесс может быть 
представлен как совокупность последовательных реакций.

Иногда последовательные реакции протекают так быстро одна 
за  другой, что образование промежуточных веществ удается зафик-
сировать только специальными методами, а  выделить их  не  удается 
вообще. Так, например, происходит в очень сложной многоступенча-
той реакции

2Н2 (г) + О2 (г) = 2Н2О (г)

В  таких случаях говорят о  сложном механизме реакции (см. пара-
граф 13.5).

Иногда, наоборот, последовательные реакции протекают медленно, 
и каждое из образующихся промежуточных веществ может быть выде-
лено и  хорошо изучено. Так, например, вода грозового дождя всегда 
содержит следы азотной кислоты, раствор которой образуется по реакции

2N2 (г) + 5O2 (г) + 2Н2О (ж) = 4HNO3 (р-р)

Образование кислоты протекает как ряд последовательных реакций: 
сначала в молнии

N2 (г) + O2 (г) + Q = 2NO (г)

затем в воздухе

2NO (г) + О2 (г) = 2NO2 (г)
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далее в облаках

3NO2 (г) + Н2O (ж) = 2HNO3 (ж) + NO (г)

NO вновь реагирует с кислородом воздуха, и в конце концов весь 
образовавшийся монооксид азота превращается в  азотную кислоту. 
В таких случаях говорят о многостадийной реакции.

В  заключение параграфа уместно обратить внимание на  то, как 
используется язык химии в устной речи.

В  химическом, как и  любом другом научном языке, применяется 
большое число сокращений и обозначений — символы элементов, фор-
мулы соединений, сокращенные обозначения массы и объема и т. д. 
Все это делает язык экономным при письме и требует внимательного 
отношения к правильному произношению. Вот пример.

Как правильно произнести фразу: «Используя 0,5 л раствора, содер-
жащего 16 г FeCl3, можно окислить 0,05 моль Cu»? Часто приходится 
слышать: «Используя пять десятых литра раствора, содержащего шест-
надцать граммов феррума хлор три, можно окислить пять сотых моль 
купрума».

Действительно, химики часто произносят формулу соединения, 
а не его название, но тогда все элементы перечисляются в именитель-
ном падеже: «взять феррум хлор три», «налить аш  два о», «добавить 
раствор купрум эс о четыре» и т. д.

Слово «моль» имеет сокращенное обозначение, совпадающее по напи-
санию с  самим словом, поэтому сокращенное обозначение «2  моль» 
произносится «два моля», так же как сокращенное обозначение «2 г» 
произносится «два грамма» и «100 кДж» произносится «сто килоджоу-
лей». Таким образом, написанную выше фразу правильно следует про-
изнести так: «Используя пять десятых литра раствора, содержащего 
шестнадцать граммов трихлорида железа, можно окислить пять сотых 
моля меди». Или: «Используя пол-литра раствора, содержащего шест-
надцать граммов феррум хлор три, можно окислить пять сотых моля 
меди».

Пожалуйста, следите за своим произношением!

Контрольные вопросы и задания

1.	Попытки объединить флогистонную теорию и закон сохранения 
материи привели к необходимости приписать флогистону отрицатель-
ную массу. Объясните, почему.

2.	Элемент, атом, молекула простого вещества  — в  чем различие 
этих понятий?

3.	Масса одного атома водорода равна 1,67  · 10–24  г. Определите 
массу атома 16О.

4.	Перечислите основные законы атомно-молекулярного учения.
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5.	На планете Ялмез ялмезяне живут и работают при 2000°C, когда 
водород, кислород, хлор одноатомны. Какими будут на этой планете 
объемные соотношения при образовании воды и хлороводорода? Будет 
ли на Ялмезе справедлив закон Авогадро?

6.	Определение моля на  Ялмезе точно такое же, как и  на  Земле. 
Будет ли одинакова масса моля воды на обеих планетах? Будет ли оди-
наков молярный объем воды на обеих планетах?

7.	Какую информацию несет формула аммиака?
8.	Каковы эмпирические формулы бензола С6Н6, нитрита аммония 

NH4NO2, нитрата алюминия Al(NO3)3?
9.	При окислении 2  моль аммиака хлором с  образованием азота 

и хлороводорода выделяется 461 кДж. Напишите схему этой реакции, 
уравнение реакции и ее термохимическое уравнение.

10.	Тонкоизмельченную серу и  углерод тщательно перемешали 
и подожгли на воздухе. Как правильно записать происходящее взаимо-
действие — как одну реакции или как две?

11.	Можно ли при обычных условиях, растворяя поваренную соль 
в воде, осуществить реакцию

2NaCl (тв) + Н2О (ж) = Na2O (тв) + 2НСl (г)?

А можно ли, в принципе, используя поваренную соль и воду, полу-
чить оксид натрия и хлороводород?

12.	Напишите с помощью символов химического языка следующее: 
«При взаимодействии двух молей алюминия и трех молей иода образу-
ется два моля иодида алюминия». А теперь произнесите по-русски сле-
дующее:

Na2CO3 (р-р) + 2НСl (р-р) = 2NaCl (р-р) + Н2О (ж) + СО2↑ (г)

13.	Прочитайте вслух фразу: «При смешении 0,3  моль NH3 (г) 
и 0,6 моль НСl (г) получается 0,3 моль NH4Cl (тв) и 0,3 моль НСl оста-
ется в избытке».
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Глава 2.  
Периодический закон

2.1. История открытия

К концу XVIII в. благодаря трудам химиков и физиков, в частности 
А. Лавуазье, произошла «великая химическая революция», в результате 
которой на  экспериментальной основе сформировались важнейшие 
представления химии — об элементах, о простых и сложных веществах, 
о процессе окисления.

Число известных элементов быстро росло: от 33 в 1787 г. к моменту 
опубликования основных работ Лавуазье, до 61 к 1860 г., когда состо-
ялся первый в истории Международный химический конгресс в г. Карл-
сруэ (Германия), участником которого был Менделеев. Систематизация 
постоянно растущего фактического материала химии становилась все 
более актуальной задачей, а развитие учения об элементах и экспери-
ментальных способах определения молекулярных и атомных масс соз-
давало количественную основу для ее решения.

Одна из  наиболее известных попыток систематизации элементов 
до Менделеева принадлежит Мейеру. В 1864 г. он опубликовал таблицу, 
в  которой 44  из  известных тогда 63  элементов были расположены 
в порядке возрастания их атомных масс1 в шести столбцах в соответ-
ствии с их высшей валентностью по водороду.

Таким образом были выделены шесть вертикальных групп — угле-
рода, азота, кислорода, фтора, в которых валентность по водороду равна 
4, 3, 2 и 1 соответственно, и группы лития и бериллия — с валентностью 
1 и 2. Мейер также искал и арифметические соотношения между атом-
ными массами элементов, в таблице он привел разности между атом-
ными массами стоящих друг под другом элементов и обратил внимание 
на то, что их значения более или менее постоянны в горизонтальных 
строках таблицы. В группах Мейера элементы-аналоги были располо-
жены довольно удачно, но встречались и явные промахи, например, 
марганец, железо, рутений и платина оказались в одной группе элемен-
тов, имеющих валентность по водороду равную четырем. Некоторые 
элементы, в частности водород и бор, в таблицу вообще не вошли.

Позднее, после триумфа периодического закона, связанного с откры-
тием предсказанных Менделеевым элементов, Мейер высказал претен-

1  См. сноску на с. 15.
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зии на приоритет в открытии периодического закона. Эти претензии 
явно не  были обоснованными, и  дело здесь не  в  отмеченных выше 
отдельных промахах, а в главной цели и содержании работы Мейера, 
которая не была направлена на раскрытие периодичности в свойствах 
элементов, а сами свойства исчерпывались лишь валентностью по водо-
роду. В связи с этим Л. А. Чугаев писал, что «самая сущность периоди-
ческого закона — периодическое чередование свойств элементов при 
расположении их в порядке возрастания атомных весов — оставалась 
совершенно чуждой Л. Мейеру».

Подход Менделеева к проблеме систематизации элементов несомненно 
связан с работами его предшественников, однако работы Менделеева 
в этом направлении представляют качественно более высокую ступень 
с точки зрения главной цели и с точки зрения способа ее достижения. 
Менделеев не искал частных закономерностей в изменении отдельных 
свойств при переходе от элемента к элементу или отдельных арифме-
тических соотношений между массами элементов, а стремился решить 
общую проблему — найти общий закон природы, «определенно точное 
начало», как писал он сам.

В отличие от своих предшественников, которые лишь чувствовали 
существование некоторой связи между атомными массами и  свой-
ствами элементов, Менделеев был уверен в  существовании общего 
закона природы, связывающего все свойства элементов с  их  атом-
ными массами. К открытию периодического закона Менделеева при-
вела именно эта уверенность, опирающаяся на  широчайшие знания 
не только в области химии, но и в области других естественных наук, 
а также ярко выраженная способность к глубоким обобщениям. Через 
два года после открытия периодического закона (в 1871 г.) Менделеев 
дал наиболее четкую и лаконичную его формулировку: «свойства эле-
ментов, а потому и свойства образуемых ими простых и сложных тел 
стоят в  периодической зависимости (т. е. правильно повторяются) 
от их атомного веса».

2.2. Содержание периодического закона

На пути к этой простой формулировке в процессе работы по систе-
матизации элементов Менделеев должен был найти исчерпывающие 
ответы на три вопроса: что, от чего и как зависит.

Что зависит  — было понятно. Это вся совокупность химических 
свойств того или иного элемента, причем именно совокупность, 
а не какое-то конкретное свойство.

Свойства элементов Менделеев делит на  качественные и  количе-
ственные. К числу качественных он в первую очередь относит способ-
ность элемента образовывать кислоты или основания, отмечая, что все 
элементы «суть более или менее кислотные или основные, с явными 
переходами от первых ко вторым». Также к качественным свойствам 
относится принадлежность элементов к металлам и неметаллам.
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Среди количественных свойств элементов Менделеев придает осо-
бое значение формам соединений, в частности формам высших оксидов 
и гидридов (они приведены непосредственно в периодической таблице, 
которую автор демонстрировал на  докладе в  Русском химическом 
обществе в 1870 г.). Кроме того, Менделеев рассматривал и многие дру-
гие качественные и количественные свойства элементов, главнейшие 
из которых — атомные объемы, плотность, теплоемкость, температура 
плавления или кипения простых веществ, способность простых веществ 
реагировать с  кислородом, водой, галогенами, теплоты образования 
соединений, способность к образованию кристаллических соединений 
и формы кристаллогидратов и многое другое.

Хорошей иллюстрацией к пониманию Менделеевым предмета пери-
одичности — набора свойств элементов, простых и сложных веществ — 
могут служить его предсказания свойств новых элементов, о которых 
рассказано ниже (см. параграф 2.3).

Основой систематики свойств элементов у Менделеева, как и у боль-
шинства его предшественников, была атомная масса — то, от чего зави-
сят свойства. Однако, несмотря на это единство в выборе аргументов 
Менделеев превзошел своих предшественников в  том, что, опираясь 
на периодический закон, он критически подошел к выбору значений 
атомных масс в тех случаях, когда имелось несколько несовпадающих 
значений, определенных разными авторами; более того, Менделеев 
уверенно исправил некоторые атомные массы и  предсказал их  для 
неизвестных элементов.

Вот отрывок из стенограммы лекции Менделеева, прочитанной сту-
дентам Петербургского университета в 1889/90 учебном году: «…самые 
величины атомных весов элементов могли быть исправлены и в самом 
деле исправлялись этим периодическим законом. Например, возьмем 
титан, у которого много летучих соединений. Это, несомненно, элемент 
четырехатомный, т. е. должен стать в 4-й группе. А представьте теперь, 
что его атомный вес был определен некоторыми наблюдателями рав-
ным 53, т. е. между хромом и марганцем, а то место было пусто и были 
к тому же наблюдения такого рода, которые давали гораздо меньший 
атомный вес. Периодическая законность прямо показала, что он дол-
жен быть больше, чем у кальция и экабора (скандия), и меньше, чем 
у ванадия; и в самом деле, исследования профессора Торпе, который 
нашел для титана атомный вес 48,01 (сейчас принято значение 47,90. — 
Авт.) оправдали это. Точно так же атомные веса золота, платины и дру-
гих элементов были исправлены при помощи периодического закона».

Основываясь на положении урана в VI группе и на количественном 
составе его соединений, Менделеев исправил атомную массу урана 
со 120, как считали ранее, на 240.

Говоря об  удивительно точных и  смелых предсказаниях атомных 
масс Менделеевым, трудно не вспомнить известное высказывание Мей-
ера, неудачно претендовавшего на приоритет в открытии периодиче-
ского закона. Подводя итоги своего рассмотрения зависимости свойств 
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элементов от их атомных масс, он пришел к заключению: «было бы пре-
ждевременно на основании таких шатких опорных точек предпринять 
изменение общераспространенных сейчас атомных весов».

И наконец, ответ на  третий важный вопрос  — как зависят свой-
ства элементов от  их  атомной массы  — составляет основное содер-
жание периодического закона. Менделеев отмечает, что все свойства 
элементов находятся в периодической функциональной зависимости 
от их атомных масс, хотя не всегда можно просто и наглядно эти зави-
симости проследить. Важно подчеркнуть, что периодический закон 
проявляется при анализе любых зависимостей свойств элементов 
от их атомных масс и поэтому не может быть выражен какой-то одной 
таблицей, графической или аналитической (формульной) зависимо-
стью. И все же обсуждение изменения свойств химических элементов 
удобно вести, расположив элементы в  виде определенной таблицы. 
Такая периодическая таблица, или периодическая система, иллюстри-
рующая периодический закон, и была предложена Менделеевым. При 
этом он хорошо понимал, что «вид или форма расположения элемен-
тов по периодической законности может быть изменяема до чрезвы-
чайности, располагая элементы по поверхности цилиндра, по спирали, 
по ломаной или зубчатой линии и т. п.»; таким образом, может быть 
предложено множество форм периодической системы, и все они есть 
варианты табличного выражения единого периодического закона, его 
иллюстрации, но ни одна таблица, конечно, не исчерпывает периоди-
ческого закона.

Рассмотрим структуру таблицы, ориентируясь как на  авторский 
вариант 1870  г. (рис. 2.1), так и  на  ее  современный вид. В  первона-
чальном варианте таблицы восемь столбцов-групп. Первые семь групп 
делятся на две подгруппы. Следующие за водородом восемь элементов 
образуют период или ряд. Менделеев различает четные и  нечетные 
ряды и малые и большие периоды. Водород им выделен особо, он един-
ственный элемент в первом ряду и отнесен при этом к первой группе.

Второй ряд начинается с  лития и  заканчивается фтором. Слева 
направо закономерно меняются формы высших оксидов и гидридов, 
постепенно ослабляются металлические (основные) свойства и нарас-
тают неметаллические (кислотные). В третьем ряду — для элементов 
от натрия до хлора — наблюдаются те же закономерности.

Элементы первых рядов от  водорода до  натрия Менделеев назвал 
типическими — «распространеннейшие в природе простые тела имеют 
малый атомный вес, а все элементы с малым атомным весом характе-
ризуются резкостью свойств. Они поэтому суть типические элементы. 
Водород, как легчайший элемент, по справедливости избирается как 
самый типический». Менделеев неоднократно подчеркивал, что сход-
ство элементов, их аналогия вовсе не означает полную идентичность. 
Например, щелочные металлы литий и  натрий имеют одинаковые 
формы оксидов, но различаются по атомным объемам, плотности, тем-
пературам плавления, т. е. проявляют свою индивидуальность. Таким 
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образом, в типических элементах «выражены, как в образцах и в наибо-
лее ясной форме, все виды и свойства, но и со своими особенностями».

Рис. 2.1. Вариант периодической таблицы 1870 г. (фрагмент)

Следующий четвертый период — большой, он включает элементы 
от калия до брома, которые Менделеев расположил в два ряда, оставив 
в нем три свободных места — одно между кальцием и титаном и два — 
между цинком и мышьяком, основываясь на атомных массах и сово
купности свойств, которые заставили его поместить кальций и  цинк 
во вторую группу, титан — в четвертую, а мышьяк — в пятую.

В четвертом периоде за марганцем, которым заканчивается началь-
ный четный ряд периода, следуют три элемента  — железо, кобальт 
и  никель, которые Менделеев поместил в  новую  — восьмую группу, 
после которой следует нечетный ряд, завершающий период. Аналогич-
ную особенность имеют следующие большие периоды — пятый, в кото-
ром восьмой группе принадлежит рутений, родий и палладий, и шестой, 
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явно незаконченный в семидесятые годы прошлого века, с элементами 
восьмой группы: осмием, иридием и платиной. Менделеев специально 
отметил ряд особенностей элементов восьмой группы — способность 
образовывать соединения с оксидом углерода и цианогруппой, а также 
то, что лишь для двух элементов этой группы — рутения и осмия — 
известны оксиды общей формулы RO4 — RuO4 и OsO4. Менделеев долгое 
время не решал окончательно вопрос о том, в какую группу — восьмую 
четного ряда или первую нечетного — поместить медь и ее аналоги — 
серебро и золото. В 8-е издание «Основ химии» (1906 г.) он включил 
длиннопериодную форму, в которой эти элементы отнесены к первой 
группе, и  короткопериодную, в  которой большие периоды, начиная 
с четвертого, разбиты на два ряда, где они также помещены в первую 
группу, но в скобках приведены также и в восьмой. В более поздних 
вариантах короткопериодной формы таблицы (в которой лантаноиды 
и актиноиды вынесены отдельно в нижнюю часть таблицы) принято 
в  длинных периодах выделять элементы главных подгрупп, по  свой-
ствам наиболее близкие к  типическим, и  элементы дополнительных 
подгрупп — от скандия до цинка в четвертом периоде и их более тяже-
лые аналоги.

Анализируя зависимости удельных и атомных объемов от атомной 
массы, Менделеев отметил, что максимумы соответствуют щелочным 
металлам, а  минимумы  — элементам дополнительных подгрупп, при-
чем они более растянуты, чем в случае коротких периодов. Аналогично, 
и  по  другим свойствам элементы дополнительных подгрупп являются 
переходными от щелочных и щелочноземельных металлов с их ярко выра-
женными основными свойствами к характерным неметаллам, таким, как 
халькогены, обладающие определенно кислотными свойствами.

Положение элемента в  периодической системе определяет весь 
набор его свойств, как качественных, так и количественных — измеря-
емых или вычисляемых. Каждый элемент связан множеством законо-
мерных связей с другими элементами.

Как пишет Менделеев, «сопоставление элементов по  величине 
их атомного веса раскрывает или показывает главнейшие их взаимные 
качественные отношения и аналогии, и в то же время отвечает изме-
нению в них способности к соединениям, что видно не только по пра-
вильности в составе окислов, но и во множестве других случаев. Напри-
мер, по отношению к водороду только в типических элементах второго 
ряда и  только в  последних группах нечетных рядов (т. е. в  главных 
подгруппах.  — Авт.) существует способность образовывать летучие 
и газообразные соединения, притом в порядке, совершенно отвечаю-
щем группам, как очевидно из примера,

IV V VI VII

CH4 NH3 OH2 FH

SiH4 PH3 SH2 СlН и т. п.,
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чем и обобщается вышеупомянутое уменьшение способности к сое­динению с водородом по мере возрастания способности к соедине­нию с кислородом (например, Cl по отношению к H одноатомен, а по О семиатомен)».По ряду закономерно меняются формы высших оксидов и гидридов, высшая степень окисления и набор промежуточных степеней окисле­ния, меняются атомные объемы и другие измеряемые характеристики простых веществ. У типических элементов и в целом у элементов глав­ных подгрупп слева направо ослабляются основные (металлические) и нарастают кислотные (неметаллические) свойства.Соответственно элементы, принадлежащие одной и той же группе, являются аналогами. Как правило, в одной группе все элементы — и главной и дополнительной подгрупп — имеют одинаковую форму выс­шего солеобразующего оксида, определяемую номером группы. Однако сходство между элементами разных подгрупп одной и той же группы обычно невелико. Зачастую оно ограничено лишь формами соединений в высшем состоянии окисления. Например, в седьмой группе галоген хлор — это типичный активный неметалл, в виде простого вещества представляет собой газ, состоящий из двухатомных молекул, а марганец, элемент дополнительной подгруппы, — тугоплавкий металл, хорошо проводящий электрический ток. Естественно, их химические свойства резко различны, но они образуют одинаковые по форме высшие оксиды R2O7 и соответствующие им соли с анионом RO-4.Наибольшее сходство обнаруживают элементы, относящиеся к одной и той же подгруппе одной и той же группы. Они не только обра­зуют одинаковые по форме соединения, но и физические и химические свойства их простых веществ и соединений близки друг к другу. Далее Менделеев пишет: «На одном месте в периоде встречаются ближайшие, давно установленные аналоги, например: К; Rb и Cs; Ca, Sr и Ba; Си, Ag и Au; P, As и Sb; S, Se и Те; Cl, Br и I. Следовательно, периодиче­ская законность показывает связь, существующую между ближайшими аналогами, сближает их и вызывает признание не подмечавшихся ана­логий...» Не менее важно, однако, то обстоятельство, что внутри под­групп свойства элементов не идентичны друг другу, а закономерно изменяются от элемента к элементу. Это обстоятельство постоянно подчеркивал Менделеев: «Величина атомного веса определяет харак­тер элемента, как величина частицы определяет свойства сложного тела, а поэтому при изучении соединений должно обращать внимание не только на свойства и количество элементов, не только на их взаимо­действие, но и на вес их атома. Оттого, например, соединения S и Те, Cl и I и т. п. при сходстве представляют и различия весьма ясные».Так, у элементов главных подгрупп закономерно нарастают вниз по группе металлические свойства и ослабляются неметаллические. Например, бор представляет собой типичный неметалл, алюминий — амфотерный элемент, а таллий — типичный активный металл, способ­ный образовывать сильное основание TlOH. Кислород — один из самых 
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активных неметаллов, а последний элемент шестой группы — поло­ний — в виде простого вещества обладает металлической электропро­водимостью.Таким образом, у элементов главных подгрупп металлические свой­ства наиболее выражены в левом нижнем углу периодической таблицы, а неметаллические — в правом верхнем. Черты же сходства по кис­лотно-основному характеру и ряду других свойств проявляют не только элементы одной группы, но и соседи по диагонали, идущей из левого верхнего в правый нижний угол таблицы, поскольку движения по ряду вправо и по группе вниз в определенной мере компенсируют друг друга. Так называемое диагональное сходство ярко проявляется, напри­мер, в близости свойств бериллия и алюминия — двух легких металлов, проявляющих амфотерные свойства, или бора и кремния, образующих исключительно многочисленные сходные по структуре кислородсодер­жащие соединения — бораты и силикаты.Отметим, что свойства элементов внутри группы меняются немо­нотонно: наибольший скачок в свойствах наблюдается при пере­ходе от второго периода к третьему (азот и кислород — газы, фосфор и сера — твердые вещества), и вообще четные периоды имеют ряд специфических отличий от нечетных. Это явление, получившее назва­ние вторичной периодичности, более подробно рассмотрено в пара­графе 29.2 и в последующих разделах, посвященных свойствам элемен­тов главных подгрупп.
2.3. Предсказание новых элементов и их свойствИтак, мы кратко ознакомились с содержанием периодического закона. Напомним, что Менделеев впервые сформулировал его в про­цессе систематизации химических знаний при написании «Основ химии». Автор сразу оценил не только его значение с точки зрения этой первоначальной задачи как путеводной нити для общего курса химии, но и осознал его предсказательную силу. «Гораздо более достойна раз­бора другая сторона предмета или другие выгоды, которые доставляет периодический закон, — говорил Менделеев в одной из лекций. — Он дозволяет предвидеть то, чего фактически мы не знаем, чего органы не воспринимали, например, существование таких элементов, которые еще не известны, или таких свойств, которые еще не измерены. Чтобы понять возможность этого, достаточно сказать следующие немногие слова в этом отношении.Представим себе, что мы знали в одной из строк один элемент из первой группы, один из второй, один из четвертой, пятой, шестой и седьмой и знали бы их на основании уже известных соединений. Так как атомные веса возрастают, то, если элемент третьей группы неизве­стен, мы сейчас узнаем атомный вес этого элемента: ведь он средний между атомными весами элемента второй и четвертой группы, и, кроме 
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того, он средний между атомным весом верхнего и нижнего. Следова­тельно, взяв эти два средних, мы найдем число, отвечающее атомному весу этого недостающего элемента. Точно так же мы узнаем все его свойства, например, его формы соединений, прямо по периодической системе, а следовательно, и плотность паров. Свойства химические, кислотные или основные идут последовательно: натрий совсем щелоч­ной, а хлор совершенно кислотный. На этом основании мы узнаем химические и физические свойства промежуточного элемента».Уже в первых вариантах периодической таблицы Менделеев оста­вил пустые места и предсказал значения для трех таких промежуточ­ных элементов, которые он назвал экаалюминием, экасилицием и эка- бором (приставка «эка» означает «один» на санскрите). Развернутое описание свойств этих элементов он дал в 1871 г. в первой подробной статье «Периодическая законность химических элементов».Первые сообщения о периодическом законе и эта статья Менде­леева прошли почти незамеченными, и до 1875 г. об этом открытии в мировой химической литературе почти не упоминалось. В 1875 г. французский химик Лекок де Буабодран сообщил об открытии нового элемента, который он назвал галлием в честь Франции. Менделеев сразу же сообщил на заседании Русского химического и Русского физи­ческого обществ, что галлий — это предсказанный им в 1871 г. экаа- люминий и написал об этом в Парижскую академию наук, дополнив первое краткое описание галлия де Буабодраном. Более того, он указал, что плотность металлического галлия должна быть не 4,7 г/см3, как нашел Буабодран, а 5,9—6,0 г/см3. Буабодран тщательно очистил гал­лий и определил, что его плотность составляет 5,96 г/см3. Естественно, Буабодран, до этого не знакомый с работами Менделеева, сразу оценил значимость периодического закона и стал его горячим приверженцем и пропагандистом.Уважаемый проницательный читатель! Попробуйте сейчас во всео­ружии науки конца XX в. предсказать свойства галлия, не обращаясь к его непосредственному описанию.Вот как сделал это Менделеев в 1871 г.:Предсказано Менделеевым Найдено де БуабодраномЭкаалюминий ГаллийАтомный вес должен быть близок к 68 Атомный вес 69,9Простое тело должно быть низкоплавко Температура плавления 30°СУдельный вес его близок к 6 Удельный вес 5,96Удельный объем 11,5 Удельный объем 11,7Не должен окисляться на воздухе Слегка окисляется только при крас­ном каленииДолжен разлагать воду при краснока­лильном жаре Разлагает воду при высокой темпе­ратуре
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Окончание таблицыПредсказано Менделеевым Найдено де БуабодраномФормулы соединений:EaCl3, Ea2O3, Ea2(SO4)3 Формулы соединений:GaClg, Ga2O3, Ga2(SO4)3Должен образовывать квасцы: Ea2(SO4)3 ■ M2SO4 ∙ 24H2O Образует квасцы:Ga2(SO4)3 ■ (NH4)2SO4 ∙ 24H2OОкись Ea2O3 должна легко восстанавли­ваться и давать металл более летучий, чем Al, а потому можно ожидать, что Ea будет открыт путем спектрального анализа
Ga восстанавливается из окиси про­каливанием в токе водорода. Открыт при помощи спектрального анализа

Еще через четыре года в 1879 г. швед Л. Нильсен открыл новый эле­мент скандий, свойства которого с высокой точностью — до раствори­мости и цвета солей — совпали с предсказанными Менделеевым свой­ствами экабора. Статью, посвященную открытию скандия, Нильсен заключил словами: «Следовательно, не остается никакого сомнения, что в скандии открыт экабор... как подтверждаются самым наглядным образом мысли русского химика, позволившие не только предвидеть существование названного простого тела, но и наперед дать его важ­нейшие свойства».Третий из предсказанных Менделеевым элементов — экасилиций — был открыт в 1885 г. немцем К. Винклером и назван им германием. И вновь предсказанные свойства с поразительной точностью совпали с найденными на опыте: в частности, были предсказаны плотности эка- силиция Es — 5,5, EsO2 — 4,7, EsCl4 — 1,9 г/см3 и найдены соответ­ственно 5,47, 4,703 и 1,887 г/см3.Эти три успешных предсказания привели к широкому междуна­родному признанию, к триумфальному шествию периодического закона, открывшему современный новый этап в химии, этап, опреде­ляющей чертой которого является применение периодического закона не только при преподавании химии, но и при исследованиях и обобще­ниях свойств различных элементов и их соединений, которые всегда так или иначе опираются на зависимость от положения элемента в периодической системе.Открытием германия не закончилось пополнение списка элементов при жизни Менделеева. В 1869 г. в первом сообщении о периодиче­ском законе он писал: «Если можно выразить пожелание, глядя на при­лагаемую таблицу, то именно наиболее желательным мне кажется пополнить число элементов, стоящих ближе к водороду. Те элементы, которые представят переход от водорода к бору и углероду, составят, конечно, наиболее важное научное приобретение, какого можно ждать при знакомстве с вновь открываемыми простыми телами». Это пред­сказание Менделеева исполнилось через четверть века: гелий, имею­щий атомную массу 4,00 между водородом и литием, был обнаружен на Земле в 1895 г. (до этого в 1868 г. он был открыт спектроскопически 
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на Солнце, но его атомная масса и другие свойства оставались неизвест­ными). Англичане В. Рамзай и лорд Релей (Дж. У. Стратт) кроме гелия практически одновременно открыли целую группу инертных — хими­чески неактивных — газов: неон, аргон, криптон и ксенон. После неко­торых колебаний Менделеев дополнил периодическую систему особой нулевой группой, куда поместил эти элементы. В 7-м и 8-м (последнем прижизненном, 1906 г.) изданиях «Основ химии» он также предусмо­трел в нулевой группе место для наиболее тяжелого инертного газа — радиоактивного элемента.К концу XIX века периодический закон стал прочной общеприня­той основой систематизации химических знаний, фундаментом даль­нейшего их развития. Однако глубинные причины, обусловливающие периодичность свойств элементов, оставались еще недосягаемыми для ученых.Это хорошо понимал и Менделеев: «Периодическая изменяемость простых и сложных тел подчиняется некоторому высшему закону, при­роду которого, а тем более причину ныне еще нет средства охватить. По всей вероятности, она кроется в основных началах внутренней механики атомов и молекул». В «Основах химии» он также вполне опре­деленно говорит о сложном строении атомов: «Легко предположить, что атомы простых тел суть сложные существа, образованные сложе­нием некоторых еще меньших частей (ультиматов), что называемое нами неделимым (атом) — неделимо только обычными химическими силами... выставленная мной периодическая зависимость между свой­ствами и весом, по-видимому, подтверждает такое предчувствие...»Как и ожидал Менделеев, причины периодичности были раскрыты на основе изучения строения атома.
Контрольные вопросы и задания1. Используя периодическую таблицу, определите, насколько атом­ные массы элементов третьего периода близки к среднему арифмети­ческому из атомных масс элементов — аналогов второго и четвертого периодов.2. Найдите разность атомных масс элементов — аналогов второго и третьего периодов (ANa - ALi и т. д.) и покажите, что эта разность постоянна.3. Свойства элементов Менделеев определенно делил на качествен­ные и количественные. Сможете ли Вы перечислить хотя бы по пять качественных и количественных свойств, отличающих элементы друг от друга?4. Перечислите свойства, которые: а) позволяют считать Cl и I ана­логами и б) указывают на их различия.5. Следует ли отнести гелий к типическим элементам?6. Сколько элементов вошло в периодическую таблицу после смерти Менделеева?
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Глава 3
строениеатома

3.1. Экспериментальные доказательства сложного строения атомаОдновременно с открытием Менделеевым периодического закона и обнаружением новых элементов развивались физические методы исследования свойств вещества. Начиная с середины XIX в., росло число наблюдений, экспериментов, которые свидетельствовали о слож­ном строении атомов.Одним из достижений второй половины XIX в. была разработка спек­трального анализа — точного и чувствительного метода, сыгравшего важнейшую роль в открытии новых элементов, послужившего также и экспериментальной основой изучения строения атомов. Метод осно­ван на испускании света раскаленным веществом; при этом твердые и жидкие тела дают сплошной спектр, а газы — линейчатый, или, как чаще говорят, дискретный, в котором представлены только отдельные определенные длины волн (рис. 3.1). Спектры большинства элементов в газообразном состоянии были тщательно изучены.

Рис. 3.1. Схема прибора для наблюдения спектра испускания атомарного водорода:под действием источника высокого напряжения 1 происходит разряд в трубке 2, наполненной водородом. За счет энергии разряда молекулы H2 диссоциируют на атомы, находящиеся в возбужденных состояниях и испускающие свет.Коллиматор 3 формирует узкий плоский пучок света 4, падающий на призму 5, которая разлагает его на линии, обозначаемые α, β, γ и 6, с длинами волн 656,3;486,1; 436,0 и 410,2 нм соответственно, регистрируемые фотопластинкой бАнализ спектров различных элементов привел к обнаружению опре­деленных закономерностей в положении отдельных линий. Для водо­
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рода, например, было найдено уравнение, позволяющее с высокой точ­ностью рассчитать длины волн в спектре излучения,1√JL λ^ [⅛ ⅛Jгде λ — длина волны спектральной линии; R — постоянная Ридберга, названная по имени автора уравнения; nj и ni — целые числа (ni > ∏p.Аналогичные уравнения позволяли рассчитать положение линий и в спектрах других элементов, но оставалось неясным, что же лежит в основе этих простых соотношений.В целом линейчатый характер атомных спектров свидетельствует о том, что атомы могут переходить из основного состояния с мини­мальной энергией в определенные возбужденные состояния с более высокими дискретными значениями энергии и возвращаться из состо­яний с более высокой энергией в состояния с более низкой энергией, в том числе — в основное, выделяя избыток энергии в виде света с определенными длинами волн. Очевидно, что теория строения атома должна была объяснить качественную и количественную сторону этих явлений. История исследования строения атома излагается в курсе общей физики, она детально описана во многих монографиях, поэ­тому мы кратко остановимся лишь на тех ее моментах, которые легли в основу первых моделей строения атома.Еще в 1832 г. М. Фарадей (Англия) установил законы электролиза (см. параграф 18.6), из которых следовало, что электричество, как и вещество, можно разложить на постоянные минимальные составные части — «атомы электричества», однако тот факт, что эти кирпичики электричества входят в состав атомов любого вещества, был обнаружен в последней четверти XIX в; после того, как другой английский физик В. Крукс открыл катодные лучи — поток электронов, проходящий под действием приложенной разности потенциалов через вакуум от отри­цательного электрода (катода) к положительному (аноду) (рис. 3.2). В 1897 г. Дж. Дж. Томсону удалось с помощью усовершенствованной трубки Крукса измерить соотношение между массой и зарядом элек­трона. Величину заряда электрона измерил в 1911 г. американский физик P. С. Малликен. В результате этих измерений было установлено, что электрон имеет массу 9,1 ∙ IO-29 г, или 1/1837 массы атома водо­рода, и заряд 1,6 ∙ IO-19 Кл, которому приписан знак «-». Отметим, что в химии принято выражать заряды ионов в единицах заряда электрона с соответствующим знаком, например Na+, H+, SO2- и т. д.На границе XIX и XX вв. обнаружено, что при освещении металлов ультрафиолетовым светом они испускают электроны. Это явление, названное фотоэффектом, можно считать первым прямым экспери­ментальным свидетельством того, что атомы элементов содержат элек­троны. В то же время было найдено, что в трубке Крукса с полым като­дом кроме катодных лучей в противоположном им направлении через 
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отверстие в катоде распространяются положительно заряженные лучи. Масса частиц, из которых эти лучи состоят, зависит от природы газов, которые остаются в трубке в ничтожных количествах. Масса самой легкой частицы равна массе атома водорода, а заряд равен +1 (если за 1 принять заряд электрона). Позднее в 1920 г. эта частица была названа протоном.

Рис. 3.2. Катодная трубка (трубка Крукса):от катода 1 поток электронов устремляется к аноду 2 и проходит далее через отверстие в нем и щель 3. Электростатическое поле, создаваемое пластинами 
4, или поле магнита 5 могут отклонять поток электронов вверх или вниз от исходного направления, что наблюдается на флуоресцирующем экране бДальнейшая информация о составе атомов связана с открытием радиоактивности. Экспериментально было установлено, что излучение радия и некоторых других радиоактивных элементов по поведению в электрическом или магнитном поле может быть разделено на три составляющие: альфа, бета и гамма (рис. 3.3). Альфа-лучи, как показал Э. Резерфорд, представляют собой движущиеся с большой скоростью положительно заряженные части атомов гелия с массой 4 и зарядом +2. Бета-лучи — это поток электронов, а гамма-лучи идентичны рент­геновским лучам.

Рис. 3.3. Схема разделения излучения радиоактивного элемента:
1 — радиоактивный препарат; 2 — свинцовый блок с отверстием;

3 — постоянный магнит
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Таким образом, изучение явления радиоактивности показало, что в состав атомов входят электроны и некоторая положительно заряжен­ная часть.
3.2. Ядерная модель атамаПервая электронная модель строения атома базируется на опи­санных в предыдущем разделе достижениях экспериментальной физики начала XX в. и, в частности, на результатах работ Резерфорда в 1906—1911 гг. Обстреливая тонкую металлическую фольгу (толщи­ной порядка 1000 атомов) сфокусированным пучком а-частиц, Резер­форд обнаружил, что они, как правило, лишь незначительно (в пре­делах 1%) отклонялись от исходного направления при прохождении сквозь фольгу. Однако очень малая доля альфа-частиц, примерно одна из ста тысяч, резко (иногда на 90° и более) меняла свое направление (рис. 3.4). На этом основании Резерфорд сделал вывод, что основная масса атома сосредоточена в очень малой части его объема (около IO-4 диаметра атома); эту часть атома он назвал ядром. Ядро несет на себе положительный заряд, который компенсируется отрицатель­ным зарядом электронов.

Рис. 3.4. Взаимодействие а-частиц с атомными ядрами:
1 — сфокусированный пучок q-частиц; 2 — золотая фольга; 3 — ядра атомов золота; 4 — флуоресцирующий экран. На рисунке все сильно увеличено, отно­сительные размеры переданы неточно. На самом деле фольга значительно толще, а атомные ядра гораздо меньшеСогласно первой ядерной модели атома электроны с большой ско­ростью движутся по круговым орбитам вокруг ядра, подобно планетам по отношению к Солнцу, причем кулоновская сила притяжения между отдельным электроном и ядром точно компенсируется центробежной силой отталкивания: Ze∕r2 - mv2∕r, где е — заряд электрона; Z — заряд ядра; т и v — масса и скорость электрона, аг — радиус его орбиты. Приобретая или отдавая энергию, электрон постепенно переходит по спирали на бблыпую или меньшую орбиту. Модель, таким образом, не объясняла дискретный характер атомных спектров.
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При использовании этой модели встретились и с другой трудностью: с точки зрения классической электродинамики электрон, движущийся по круговой орбите с радиусом порядка IO-8 см, должен интенсивно излучать электромагнитные волны, теряя энергию. В результате время существования такого атома не может превосходить IO-6 с.Следующая более совершенная модель атома была предложена в 1913 г. знаменитым датским физиком Нильсом Бором, который исхо­дил из смелой идеи — если линейчатые спектры и устойчивость атомов противоречат классической физике, то необходимо выйти за ее рамки. Бор допустил, что имеются устойчивые «разрешенные» состояния атома, в которых он не испускает и не поглощает энергию, и что изме­нение состояния и энергии электрона может происходить лишь посред­ством скачка между «разрешенными» состояниями.При этом Бор опирался на идею М. Планка о квантовании энергии. Планк установил, что, хотя свет, испускаемый раскаленным телом, кажется сплошным, световая энергия (E) поглощается или излучается раскаленными телами отдельными порциями — квантами, пропор­циональными частоте (v) светового электромагнитного колебания 
E = hv, где h = 6,6252 ∙ IO-34 Дж • с — коэффициент пропорциональ­ности, названный постоянной Планка. Таким образом в науку было введено понятие кванта света, или некоторого светового пакета — фотона, отражающее не только волновую, но и корпускулярную при­роду света.Бор предложил два постулата, которые легли в основу его модели атома: 1) из бесконечного числа орбит, возможных с точки зрения классической механики, допустимы лишь определенные дискретные орбиты, по которым электрон движется не излучая; 2) частота vik поглощаемого или испускаемого атомом излучения при переходе его из i-ro состояния с энергией Ei в к-е с энергией Ek определяется соот­ношением hvik = Ek- Ei.Параметры круговых орбит, по которым может двигаться электрон, Бор определил на основе обычных уравнений классической механики. Так, для атома водорода разрешены состояния, при которых радиус орбиты и энергия электрона равны соответственно

г _ n2h2 и _ 2π2me4 4π2me2 ri2h2Здесь п — положительное число (п — 1, 2, 3...), названное Бором квантовым числом.В состоянии с наименьшей энергией, так называемом основном, п = 1 иг = 0,053 нм; обычно этот радиус обозначают через а0 (он принят за единицу в атомной системе единиц). Соответственно энергия основ­ного состояния атома водорода равна
E0 = -e2 / 2α0 = -13,60 эВ.
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Такое количество энергии выделится (поэтому знак «-») при обра­зовании атома водорода из протона и электрона, находящихся на бес­конечном удалении друг от друга.В химии более употребительна другая величина — энергия отрыва электрона от атома, молекулы или иона, которую не совсем правильно принято называть потенциалом ионизации. Потенциал ионизации обо­значают обычно буквой I и измеряют в электрон-вольтах (эВ)1.

1 1 эВ = 1,6 ∙ IO-19 Дж. Это такая энергия, которую приобретает один электрон, уско­ренный в поле с разностью потенциалов 1 В. По отношению к 1 моль частиц 1 эВ = = 1,6 ∙ IO-19 • 6,02 ∙ IO23 = 96,5 кДж/моль.

Состояниям атома водорода с п = 2, 3, и т. д. отвечает более высо­кая энергия, т. е. электрон в этом случае слабее связан с ядром, чем в основном состоянии. Такие состояния называются возбужденными. Атом может быть переведен в возбужденное состояние при поглощении энергии, например кванта света, равной энергии возбуждения — раз­ности между энергией данного возбужденного и основного состояний.Низшему по энергии возбужденному состоянию атома водорода соответствует п = 2, следующему — п = 3 и т. д. Тогда энергия элек­трона в п-м стационарном состоянии
En = -e2/ (2α0∏2) = -13,60 / и2 эВобратно пропорциональна квадрату главного квантового числа.Очевидно, что модель атома Бора удовлетворительно описывала дискретный характер спектров атомов, причем величины R, ∏j nni — в уравнении Ридберга приобретали определенный физический смысл как характеристики воровских орбит. Модель Бора была расширена в 1915 г. немецким физиком А. Зоммерфельдом, который включил в рассмотрение наряду с круговыми также и эллиптические орбиты. Это привело к тому, что кроме главного квантового числа п, опреде­ляющего энергию электрона в атоме, появились еще два квантовых числа — орбитальное I, определяющее малую полуось эллиптической орбиты, и магнитное т, описывающее составляющую момента коли­чества движения электрона вдоль направления приложенного магнит­ного поля.Модель Бора — Зоммерфельда позволила получить точные значения энергии атома водорода и одноэлектронных ионов (He+, Li2+ и т. д.), но оказалась непригодной для объяснения наблюдаемых энергети­ческих характеристик атомов с двумя и более электронами; главный же ее недостаток заключался в том, что она не давала логического обоснования природы квантования и устойчивости стационарных состояний атома. Однако, несмотря на эти недостатки, сами идеи Бора о квантовании и стационарных состояниях легли в основу современ­ного описания атома с позиций квантовой механики.
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3.3. Квантово-механическое описание атомаДальнейшее развитие теории строения атома связано с волновой, или квантовой? механикой. Вскоре после 1920 г. было установлено, что не только световые кванты, но и любые микрочастицы, в том числе электроны, обладают двойственной природой — частицы как таковой и волны. В частности, наблюдалось явление дифракции электронов на кристаллах золота, аналогичное дифракции света. Длина волны, соответствующей частице с массой покоя т, движущейся со скоростью V, удовлетворяет уравнению де Бройля
mv — h / λ.Например, электрону (т = 9,1 ∙ IO-31 кг) при скорости 3 ♦ IO6 м/с отвечает длина волны

h = 6,6 IO-34mv^9,l 10"31∙3 IO6 = 0,24 нм,сопоставимая с размерами атомов.Итак, электрон — это и частица, и волна одновременно. В модели Бора электрон рассматривался как частица. Его положение в простран­стве, орбита и скорость определялись с помощью расчетов, подобных расчетам траекторий планет, причем основная экспериментальная информация о движении электронов была основана на поглощении или излучении атомом света, т. е. на взаимодействии электрона и фотона. Теперь же мы должны с несколько иных, новых позиций посмотреть на такое взаимодействие, учитывая, что электрон — это не просто частица, а микрочастица, масса и импульс которой сопоставимы с мас­сой и импульсом фотона, и помня о том, что при столкновении частиц должен выполняться закон сохранения импульса р = mvf. При столкно­вении фотона с электроном меняются импульс фотона и частота света (рис. 3.5), тем самым давая экспериментатору информацию об импульсе электрона, который, однако, при этом меняется и сам. Ситуация в какой-то степени подобна попытке измерить скорость бегуна с помо­щью наблюдателя, который с разбега прыгает ему на плечи.

Рис. 3.5. Схематическое изображение столкновения двух твердых шариков, в результате которого скорость и импульс шариков меняются (а), и столкновения фотона с электроном, после которого длина волны фотона λ увеличивается (до λ'), а частота и энергия уменьшаются (б)
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Математически эти соображения описываются принципом неопре­деленности Гейзенберга, согласно которому постоянная Планка ограни­чивает возможность одновременного точного определения положения микрочастицы в пространстве (неопределенность ∆x) и ее импульса (неопределенность ∆mv') ∆x∆(mv') ≥ h / 2π, где v' — составляющая скорости вдоль направления х; т — масса микрочастицы.Это соотношение, в частности, объясняет опыт дифракции электро­нов, при котором, желая зафиксировать координату пролетающих элек­тронов, мы размываем их импульс, т. е. длину отвечающих им волн.В принципе, все эти рассуждения приложимы и к макрообъектам, но неопределенности в их описании настолько малы, что мы не можем измерить их на опыте. Читатель легко убедится, что, например, чело­веку массой 91 кг, бегущему со скоростью 12 км/ч (3 м/с), соответ­ствует длина волны 2,4 ∙ IO-36 м, т. е. в IO26 раз меньше, чем электрону, имеющему скорость 3 ∙ IO6 м/с.Требования принципа неопределенности, представления о двой­ственной природе электрона и введенные Бором стационарные состо­яния электрона были использованы австрийским физиком Э. Шре­дингером, который в 1926 г. дал математическое описание электрона в атоме, рассматривая его как своего рода стоячую волну. При этом вместо точного положения электрона в пространстве речь шла о веро­ятности его пребывания в определенном месте.Для того чтобы попытаться представить себе электрон в атоме в виде трехмерной стоячей волны, остановимся сначала кратко на более про­стой одномерной модели, в качестве которой можно взять струну, закрепленную на концах (рис. 3.6.). Струна способна издавать звуки только определенных тонов, определенных частот, так как на ее длине может уложиться лишь целое число (п) полуволн — это и есть кван­тование энергии колебаний струны. Подчеркнем, что квантование возникает из граничных условий — оба конца струны неподвижны, волны стоячие. Для описания характера колебаний одномерной струны достаточно одного квантового числа п, которое однозначно определяет параметры стоячей волны, ее длину и число узловых точек, в которых струна неподвижна, как и на концах. Получить колебания с другими длинами волн можно, только прижимая струну пальцами к деке музы­кального инструмента, т. е. меняя ее длину (меняя граничные условия).Моделью двумерной системы, испытывающей стационарные коле­бания, может служить круглая мембрана, закрепленная по краям, например кожа на барабане. Здесь также возможны лишь определен­ные, квантованные колебания, для описания которых необходимы уже два квантовых числа.Электрон в атоме представляет собой трехмерную колеблющуюся систему, ему соответствует трехмерная стоячая волна. Здесь граничные 
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условия связаны с тем, что электрон не покидает атом и способен дви­гаться с конечной скоростью. Очевидно, что для описания простран­ственного движения электрона в атоме нужны три и только три кван­товых числа.

Рис. 3.6. Колебания струны — одномерного осциллятора: для струны, закрепленной в точках А и В, возможны только колебания, при которых на ее длине AB укладывается целое число полуволн п = 1,2,3,.... Колебания с п — 1,5 становятся возможными, если прижать пальцем струну в точке С. Это изменит длину струны, и вновь реализуется случаи с п = 1 (λ / 2 = ВС)Таким образом, с точки зрения волновой механики электрону с определенной массой, зарядом и потенциальной энергией в атоме соответствует трехмерная стоячая волна, которая не меняется во вре­мени — электрон остается самим собой. Математически эти условия учтены в уравнении Шредингера, рассматривать которое подробно в данном курсе нет необходимости.Важной характеристикой электрона, как и любой микрочастицы, в волновой (или квантовой) механике служит его волновая функция ψ, которая зависит от трех переменных — пространственных коорди­нат электрона. Волновая функция ψ описывает зависимость амплитуды волны от координат электрона и с точки зрения принципа неопределен­ности, характеризует вероятность пребывания электрона в некоторой пространственной области. Квадрат волновой функции ψ2 определяет относительную вероятность нахождения электрона в данной точке.Квантово-механическое описание атома основано только на вероятно­стном описании электронов, из обсуждения принципиально исключа­ются точные траектории электронов, подобные орбитам планет. В соот­ветствии с принципом неопределенности мы не можем точно указать положение электрона в некоторый момент времени — вместо мгновен­ной фотографии электрона-частицы мы должны определить вероятность его пребывания в пространстве около ядра, пропорциональную ψ2.Часто принято рассматривать электрон как размытое в простран­стве облако отрицательного заряда с общим зарядом, равным заряду электрона. Тогда плотность такого электронного облака в любой точке пропорциональна величине ψ2. Модель электронного облака очень удобна для наглядного описания распределения электронной плотно­
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сти в пространстве, однако она физически несовершенна, так как одно­именно заряженные части облака должны отталкиваться друг от друга. На самом же деле электрон не отталкивается «сам от себя». Это обстоя­тельство несколько ограничивает аналогию между электроном и обла­ком, но не мешает нам говорить об «электронных облаках» во всех случаях, когда мы не интересуемся деталями, связанными с их потен­циальной энергией. Представлением об электронных облаках мы будем широко пользоваться в этой книге.
3.4. Атомные орбитали. Квантовые числаВ предыдущем разделе мы отметили, что для описания стоячей волны, образованной в атоме движущимся электроном, т. е. для нахож­дения волновой функции ψ, необходимы три квантовых числа. Обычно они обозначаются буквами п, I, т.Волновые функции электрона в атоме водорода представляют собой решения уравнения Шредингера для одноэлектронной системы, в кото­рой электрон находится в центрально-симметричном электростатическом (кулоновском) поле ядра. Следовательно, единственный вид взаимодей­ствий, в котором электрон принимает участие, — кулоновское взаимо­действие с ядром. Эта особенность присуща любым системам, состоящим из атомного ядра и одного электрона, в первую очередь атому водорода и таким, например, ионам, как He+ (Z = 2), Li2+ (Z = 3) или, скажем, Sn49+ (Z = 50). Такие системы принято называть «одноэлектронными ато­мами», и для них уравнение Шредингера может быть решено точно.В этих простейших случаях волновая функция электрона зависит только от трех его пространственных координат и носит название атомной орбитали (АО). Словом «орбиталь» в отличие от «орбиты» подчеркивается вероятностное описание электрона. Физический смысл атомной орбитали определяется тем, что она представляет собой \|/-функцию одного электрона и квадрату ее пропорциональна вероят­ность нахождения электрона в точке с определенными координатами.При движении электрона в центрально-симметричном кулоновском поле, в частности в случае одноэлектронного атома, для решения урав­нения Шредингера в качестве независимых переменных удобно поль­зоваться не декартовыми, а сферическими координатами электрона г, ⅛ и φ. Их связь с декартовыми координатами показана на рис. 3.7. При решении сложного дифференциального уравнения Шредингера для одноэлектронных атомов в сферических координатах возможно разделение переменных. Это приводит к тому, что решения — набор волновых функций ψn⅛n(r, ft, φ), каждая из которых характеризуется определенными значениями квантовых чисел п, I, т и зависит от всех трех координат электрона — переменных г, й, φ, могут быть получены в виде произведений двух функций, зависящих от разных переменных,

Wnlmtr> ф) = ф)- (3.1)
49

http://chemistry-chemists.com



Здесь Rnι(r) — радиальная часть волновой функции, зависящая только от радиуса-вектора — расстояния ядро — электрон и характе­ризуемая двумя квантовыми числами п и li a Y↑m(fii <р) — угловая часть волновой функции, описывающая зависимость распределения элек­тронной плотности от углов ⅛ и φ и характеризуемая квантовыми чис­лами I и т.

Рис. 3.7. Связь между сферическими (г, 3, φ) и декартовыми (х, у, z) координатамиРассмотрим последовательно физический смысл квантовых чисел и, 
It т.

Квантовое число п называется главным квантовым числом. В одно­электронном атоме с зарядом ядра Z оно однозначно определяет энер­гию электрона En: En = -KZVn2, (3.2)где R — уже известная нам постоянная Ридберга.Главное квантовое число может принимать целочисленные положи­тельные значения 1, 2, 3 и т. д.Чем меньше п, тем прочнее связан электрон с ядром. Основному состоянию одноэлектронного атома, в частности атома водорода, соот­ветствует п - 1.Уравнение (3.2) позволяет рассчитать энергию электрона в возбуж­денном состоянии и длины волн в спектре водорода. Нетрудно убе­диться, что из него выводится эмпирическое уравнение для длин волн, приведенное в параграфе 3.1.
Второе квантовое число I называется орбитальным, оно определяет 

возможные квантованные величины орбитального момента количе­
ства движения электрона. Число I может принимать целочисленные значения от 0 до п - 1. По традиции, сложившейся в процессе изучения атомных спектров, для числа I обычно пользуются буквенными обо­значениями: si р, d,f и далее по алфавиту вместо 0, 1, 2, 3 и т. д. Для нас с Вами, читатель, самое главное то, что при вероятностном описа­
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нии электрона в виде электронного облака число I определяет форму этого облака. Так, s-электроны (I = 0) имеют шарообразные, сфериче- ски-симметричные облака (рис. 3.8). В этом частном случае волновая функция ψ не зависит от углов 6 и φ. р-Электроны (I = 1) имеют ганте­леобразные облака. (В действительности р-облако правильнее изобра­жать в виде двух одинаковых сфер, разделенных узловой плоскостью. На линии, соединяющей центры сфер, находится ядро). d-Электроны G = 2) образуют облака еще более сложной формы (см. рис. 3.8).

Рис. 3.8. Угловое распределение электронной плотности для s, р и d атомных орбиталей:«плюс» и «минус» — знаки волновой функции
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Третье квантовое число т — магнитное — определяет направление 
орбитального момента электрона, а с точки зрения модели электрон­
ного облака — ориентацию его в пространстве. Магнитное квантовое число может принимать целочисленные значения от -I до +1, всего 
21 + 1 значений, что соответствует разрешенным квантовой механи­кой значениям проекции орбитального момента на заданное направле­ние. Следует отметить, что направление может быть задано каким-либо внешним по отношению к данному атому полем — электрическим или магнитным. В отсутствие внешнего поля все ориентации электронного облака равновероятны.Поскольку для s-электронов I = 0 и s-облако сферически симметрично, вопрос о его ориентации в магнитном поле просто не имеет смысла. В случае р-электронов возможны три значения магнитного квантового числа: -1, 0 и +1 и, соответственно, возможны три квантованных ори­ентации гантелеобразного облака. Совершенно очевидно, что при этом трем возможным значениям т соответствует одна и та же энергия, или, как принято говорить, данное состояние электрона трижды вырождено. У d-электронов возможно пять значений т, т. е. это состояние пяти­кратно вырождено, и т. д.При графическом изображении атомных орбиталей в виде ориен­тированных облаков определенной формы возникает некоторая слож­ность. Дело в том. что угловая часть волновой функции (см. уравнение (3.1)) Ytm(Д, φ) в общем случае имеет комплексную форму. Это озна­чает, что квадрат ее модуля ∣ Ylm(θ, φ) ∣2, описывающий вероятность нахождения электрона в пространстве в зависимости от углов й и φ, а значит, форму и ориентацию электронного облака, очень трудно представить графически. Чтобы избежать этой трудности, можно вос­пользоваться тем свойством уравнения Шредингера (это дифференци­альное уравнение в частных производных), что линейная комбинация1 его решений тоже есть решение, и подобрать полный набор новых — уже действительных решений, которые позволяют наглядно изобра­зить угловые распределения электронной плотности. Например, для рт-орбиталей вместо набора p-1, p0,p+1 появится набор (p.1 + p+1), р0,

1 Линейная комбинация функцийf1,f2,fs, ∙∙∙,fn есть сумма c-lf1 + c2f2 + ∙∙∙ + cπ∕j1, где 
ci — численные коэффициенты.

1 √2-ptl) - трехр-орбиталей, ориентированных вдоль декартовыхосей, как это изображено на рис. 3.8. Эти орбитали обозначают соот­ветствующими индексами — px, ру и pz, причем принято, что pz = р0.Соответственно d-орбитали на рис. 3.8 представляют также набор действительных решений уравнения Шредингера для одноэлектрон­ного атома, а индексы z2, x2 - y2, ху, xz, yz характеризуют не мнимые решения с целочисленными значениями т (от -2 до +2), а их линей­ные комбинации, позволяющие легко изобразить форму и взаимное расположение d-облаков.
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Обратимся теперь к качественному рассмотрению радиального рас­пределения электронной плотности. Отметим, что угловое распределе­ние электронной плотности при этом усреднено и отсюда в выражении для функции радиального распределения появляется множитель 4πr2. На рис. 3.9 по оси ординат отложена функция радиального распреде­ления электронной плотности 4πr2R2(r). Вероятность нахождения элек­трона в слое, лежащем между сферами с радиусами г и г + dr, равна про­изведению соответствующего значения этой функции на величину dr.

Расстояние от ядра г
Рис. 3.9. Радиальное распределение электронной плотности в одноэлектронном атоме: площади под всеми кривыми равны и соответствуют одному электронуНа рис. 3.9 видно, что все кривые радиального распределения элек­тронной плотности проходят через один или несколько максимумов. Если на кривой несколько максимумов, то они разделены узловыми точками, где плотность равна нулю. Последний от ядра максимум — самый большой, главный. Среднее расстояние электрона от ядра, т. е. положение центра тяжести площади под кривой, существенно различно для разных атомных орбиталей.Точного размера электронного облака, а следовательно, и атома в целом не существует, так как электронная плотность на периферии атома обращается в нуль только при бесконечно большом значении г. Поэтому радиус атома — это всегда условное понятие, предмет догово­
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ренности. Определение размера атомов может быть основано на экс­периментальных значениях межатомных расстояний в кристаллах или газах. В этом случае условным оказывается способ деления межатом­ного расстояния. Существуют также теоретические способы опреде­ления радиусов атомов, основанные на расчетах атомных волновых функций. При этом часто за размер атома принимают размер сферы, включающей определенную часть (скажем, 90 или 99%) электронной плотности, т. е. это такое значение г на рис. 3.9, которое отсекает соот­ветствующую часть площади под кривой электронной плотности. Ино­гда используется так называемый орбитальный радиус, равный рассто­янию от ядра до последнего главного максимума атомной орбитали. Например, для 15-орбитали атома водорода (с п = 1 и I = 0) орбиталь­ный радиус составляет 0,053 нм и совпадает с радиусом соответствую­щей воровской орбиты (α0).В целом из рассмотрения рис. 3.9, учитывая все сказанное выше об угловом распределении, можно сделать ряд полезных выводов, кото­рые верны для любых АО.1. Число максимумов электронной плотности равно п -1, число узло­вых точек (а в атоме — узловых поверхностей) равно (п - Z) - 1. C уче­том углового и радиального распределения облако, соответствующее ls-электрону, можно представить себе как диффузный шар переменной плотности, имеющей один максимум и постепенно сходящей на нет при удалении от центра. Электронное облако 25-электрона подобно сфере с двумя сгущениями плотности и т. д.2. Чем больше значение и, тем больше при прочих равных условиях размер АО — орбитальный радиус и среднее расстояние электрона от ядра. Это заключение естественным образом связано с формулой (3.2) для энергии электрона в одноэлектронном атоме, так как, очевидно, кулоновское взаимодействие электрона с ядром зависит от среднего расстояния ядро — электрон, которое, в свою очередь, зависит от п и I; для сферических s-орбиталей оно пропорционально n2: rcp = 3a0n2 / 2Z, где a0 = 0,053 нм.3. При одинаковых значениях п чем меньше I, тем дальше от ядра главный максимум и тем он ниже. Но в то же время чем меньше I, тем большая часть электронной плотности за счет внутренних максиму­мов находится ближе к ядру. Соответственно, если рассмотреть сферу с радиусом порядка 0,1—0,2 орбитального радиуса, то в ее пределах вероятность нахождения у 35-электрона окажется выше, чем у Зр, а у Зр — выше, чем у Sd-электрона. В этом же порядке (от 3s к 3d) уменьшается орбитальный радиус.Итак, даже если точное решение уравнения Шредингера нам неиз­вестно, то три квантовых числа — главное, орбитальное и магнитное — позволяют задать атомную орбиталь (например, Is, 2px или 3dz2) и доста­точно подробно охарактеризовать одноэлектронный атом: мы точно знаем энергию электрона и качественно можем описать электронное облако — его форму, ориентацию в присутствии внешнего поля, число 
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сгущений электронной плотности и число внутренних узловых поверх­ностей, где плотность сходит к нулю, а также рассчитать среднее рас­стояние электрона от ядра, положение и относительную плотность отдельных сгущений.Однако тремя квантовыми числами не исчерпываются данные, необ­ходимые для полного описания состояния электрона в атоме.В результате детального исследования атомных спектров пришли к заключению, что электрон обладает собственным моментом коли­чества движения, который получил название спинового момента, или спина. При вероятностном описании электрона в атоме как стоячей волны или как электронного облака спин не имеет классических ана­логий — это просто свойство микрочастиц (электрона, протона, ней­трона).
Спин электрона характеризуется четвертым квантовым числом, 

спиновым ms, которое может иметь два значения: +1/2 и -1/2. Под­черкнем, что необходимость введения четвертого квантового числа не связана с уравнением Шредингера.Таким образом, для полной характеристики состояния электрона в атоме необходимы четыре квантовых числа. Первые три из них (п, I и т) характеризуют пространственную волновую функцию электрона, а четвертое (ms) — спиновую.
3.5. Многоэлектронный атомДо сих пор речь шла об одноэлектронном атоме, в котором орби­таль точно характеризует состояние единственного электрона. Но даже в двухэлектронном, скажем, атоме гелия появляется новый тип взаимо­действия — взаимодействие электронов друг с другом.Взаимодействие любого электрона с остальными зависит от состоя­ния каждого электрона и не может быть точно определено, если неиз­вестны состояния, или волновые функции, всех остальных электронов, которые, в свою очередь, не могут быть рассчитаны, если неизвестно взаимодействие данного электрона с остальными. Этот замкнутый круг принципиально не позволяет точно решить уравнение Шредин­гера для многоэлектронного атома. Однако эта трудность, к счастью, может быть преодолена посредством приближенного решения, суть которого заключается в следующем. Каждый электрон рассматрива­ется отдельно таким образом, как будто он находится в одноэлектрон­ном атоме, заряд ядра которого частично экранирован усредненным центрально-симметричным полем остальных электронов. При этом считается, что отдельный электрон не взаимодействует с другими элек­тронами, а испытывает только кулоновское притяжение центра, состо­ящего из ядра и остальных электронов, т. е. действие некоторого цен­трально-симметричного положительного заряда, меньшего, чем заряд ядра, но превышающего единицу.
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Рассмотрим для примера с этой точки зрения атом гелия. Если бы в нем совсем не было межэлектронного взаимодействия, то в этом крайнем случае в основном состоянии электрон находился бы на орби­тали с п = 1 в поле заряда Z= +2 и по формуле (3.2) имел бы энергию 
E = -13,6 • 4 / 1 = -54,4 эВ (или 5250 кДж). Это значение полезно срав­нить с экспериментально определенным потенциалом ионизации иона Не+, в котором, действительно, единственный электрон находится в поле ядра с зарядом +2.Экспериментальное значение также равно 54,4 эВ и, к нашему удов­летворению, совпадает с рассчитанной энергией единственного элек­трона.Другой крайний случай относится к ситуации идеального экрани­рования одним электроном другого, который тогда испытывал бы дей­ствие заряда ядра, уменьшенного ровно на единицу, т. е. ядра с Z = = +1. Тогда формула (3.2) дает E = 13,6 эВ, что совпадает с потенциа­лом ионизации атома водорода.Для реального атома гелия истина лежит где-то между этими край­ними случаями, и, действительно, экспериментальное значение потен­циала ионизации атома гелия составляет 24,6 эВ. Из этого значения энергии по формуле (3.2) может быть вычислен тот эффективный заряд, который чувствует на себе каждый электрон в атоме гелия в его основном состоянии, если считать, что электроны, каждый сам по себе, находятся в центрально-симметричном кулоновском поле. В данном случае Z3φ = √24,6∕13,6 ≈ 1,3.В общем случае многоэлектронного атома последовательное рассмо­трение каждого электрона позволяет уточнить энергию эффективного центрально-симметричного поля, т. е. получить значение Z3ψ, действу­ющего на каждый конкретный электрон (метод самосогласованного поля), и тем самым найти некоторую характеристику состояния атома, выраженную с помощью набора одноэлектронных функций всех элек­тронов (одноэлектронное приближение). Такой метод позволяет рас­считать основные характеристики (полную энергию, потенциал иони­зации и т. п.) легких атомов с точностью, превышающей точность эксперимента, а также полуколичественно проследить изменение свойств при переходе от одного атома к другому в пределах всей пери­одической системы. При подобном подходе для многоэлектронных ато­мов сохраняют смысл понятия орбитали и четырех квантовых чисел.Обратите, пожалуйста, внимание вот на такой важный факт. Мы уже проанализировали некоторые свойства атомов водорода и гелия, осно­вываясь на одноэлектронном приближении. При этом для характе­ристики АО мы использовали не решения уравнения Шредингера, а только квантовые числа, определяющие эти решения.Пойдем и дальше этим путем, опираясь на два важнейших принципа.1. Согласно принципу минимума энергии наиболее устойчивое (основное) состояние системы будет таким, при котором электроны 
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размещаются на орбиталях с наименьшей энергией, т. е. обеспечива­ется минимум потенциальной энергии системы и максимум энергии взаимодействия электронов с ядром.2. Согласно принципу Паули в атоме любые два электрона во избе­жание бесконечно большого взаимного отталкивания должны отли­чаться друг от друга хотя бы одним квантовым числом. В частности, если два электрона имеют одинаковые АО, т. е. одинаковые значения квантовых чисел и, I, т (например, Is, 2pz и т. д.), то они должны отли­чаться спиновым квантовым числом. Это означает, что на одной АО, т. е. в одной области пространства, могут одновременно находиться только два электрона, и то лишь в том случае, если их спины противо­положны.Отметим еще, что весь набор атомных орбиталей, имеющих одина­ковые значения главного квантового числа п, объединяются термином «электронный слой», а весь набор орбиталей с одинаковыми значени­ями двух квантовых чисел пи! — термином «электронная оболочка». Оболочка включает 2Z + 1 АО и в соответствии с принципом Паули может содержать 2 (2Z + 1) электронов. Слой включает п2 АО, и на нем может разместиться 2n2 электронов.Руководствуясь этими принципами, рассмотрим в качестве примера строение атомов элементов, следующих за водородом, — гелия и лития.В атоме гелия, состоящем из ядра с зарядом +2 и двух электронов, второй электрон также находится на ls-орбитали, но имеет другой спин, отличный от спина первого электрона. Распределение электронов 
по АО называют электронной конфигурацией атома. Для гелия она может быть записана в виде Is2 (один эс два, или два электрона в состо­янии один эс). Схематически электронную конфигурацию изображают, обозначая орбиталь в виде некоторой ячейки, а электрон и направле­ние его спина в виде стрелки: (β) или [Й].Поскольку для s-орбиталей (I = 0) существует только одно значение 
т = 0, то s-орбитали изображают в виде единственной ячейки. В атоме гелия, находящемся в основном состоянии, она заполнена полностью; в таком случае принято говорить, что такой атом имеет заполненную или замкнутую ls-оболочку.Спиновые моменты двух ls-электронов в атоме гелия, направленные противоположно, по правилам векторного сложения взаимно компен­сируют друг друга, соответственно атом гелия в основном состоянии имеет суммарный спин, равный нулю.Атом лития, следующий за гелием, содержит три электрона. По прин­ципу минимума энергии два из них расположатся на ls-оболочке. Третий электрон в соответствии с принципом Паули будет распола­гаться в слое с и = 2, и возникает вопрос, на какой орбитали — 2s или 
2р — ему выгоднее оказаться, что, в свою очередь, определяется тем, на какой из этих орбиталей электрон будет испытывать действие более высокого эффективного заряда. Для ответа на этот вопрос обратимся 
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к приближенной схеме радиального распределения электронов в атоме лития, приведенной на рис. 3.10. На ней хорошо видно, что замкну­тый слой 1в2-электронов расположен гораздо ближе к ядру, чем основ­ная плотность 2s- или 2р-электрона. Также хорошо видно, что первый внутренний максимум 25-орбитали практически полностью перекры­вается с Is2 электронной плотностью, т. е. 2$-электрон в заметной сте­пени проникает в близкую к ядру область, где ls-электроны его мало экранируют, и определенная часть его плотности «чувствует» на себе почти полный заряд ядра. 2р-Орбиталь имеет единственный максимум, и в области сосредоточения ls-электронов находится лишь очень малая ее часть, т. е. в области близкой к ядру находится лишь незначительная часть плотности 2р-электрона. Следовательно, в атоме лития третий электрон на 25-орбитали испытывает на себе действие более высокого эффективного заряда, чем на 2р-орбитали (25-электрон прочнее связан с ядром, чем 2р). Соответственно основной энергетически более выгод­ной для атома лития будет электронная конфигурация ls22s1; конфигу­рация же ls22p1 отвечает возбужденному состоянию.

Рис. 3.10. Проникновение 2s- и 2р-орбиталей в замкнутый Is2-Oiom в атоме литияАналогичным образом для любого многоэлектронного атома при одинаковых значениях п большая часть плотности электрона находится вблизи от ядра в случае, если он расположен на орбитали с меньшим значением I. Это в основном и определяет тот очень важный для всей химии факт, что в одном слое 5-электроны испытывают на себе самый высокий эффективный заряд, р-электроны — меньший, d-электроны — еще меньший и т. д. Соответственно, энергия электронов в много­электронных атомах зависит уже не только от п, но и от I; при равных 
п она возрастает в порядке увеличения значения I. На этом основа­нии нетрудно определить электронную конфигурацию любого атома не только в основном, но и в возбужденных состояниях. Для основных состояний электронные конфигурации атомов приведены в табл. 3.1.
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Возвращаясь к литию, отметим, что этот элемент в какой-то сте­пени аналогичен водороду из-за того, что его атом содержит один 25-электрон и литий легко образует ион Li+. Однако потенциал иониза­ции лития I1 Li = 5,39 эВ существенно ниже, чем у водорода, здесь уже сказывается рост главного квантового числа. Поэтому литий — типич­ный активный металл.На рис. 3.10 видно, что 2$-электрон в основном «чувствует» на себе поле некоего внутреннего остова с зарядом, близким к +1, состоящего из ядра с Z = 3 и двух внутренних, «остовных» ls-электронов. Второй же потенциал ионизации лития очень высок, он равен 75,7 эВ. На при­мере лития хорошо видно, что внутренние «остовные» электроны настолько прочно связаны с ядром, что, как правило, непосредственно не затрагиваются в химических процессах. Действительно, в образо­вании химических связей у атома лития всегда участвует лишь один электрон. Поэтому в химии оказывается очень полезным разделение электронов в атоме на внешние, или валентные, и внутренние, или остовные. «Химическая» роль последних сводится к участию в форми­ровании эффективного заряда, действующего на валентные электроны.Идея эффективного заряда, действующего на отдельные электроны, лежит в основе оценки ряда полезных характеристик атомов, которыми мы будем широко пользоваться в данной книге. Рассмотрим последова­тельно эти характеристики.Энергия атомных орбиталей, точнее энергия электронов, находя­щихся на различных орбиталях атома, определяет порядок их заполне­ния, а следовательно, и строение атома в целом. Относительная энер­гия атомных орбиталей в зависимости от атомного номера показана на рис. 3.11. При Z=I (для атома водорода) число энергетических уровней соответствует числу значений п. При Z > 1 уровни разделяются на подуровни с разными значениями I, причем везде подуровни распо­лагаются в порядке возрастания I. Хотя ход отдельных кривых довольно сложен, но в целом эта закономерность объясняется той же единой при­чиной, что и различие 2s- и 2р-подуровней — чем меньше значение I при данном п, тем большая часть соответствующей электронной плотно­сти проникает ближе к ядру, тем более высокий положительный эффек­тивный заряд действует на данный электрон и тем ниже энергия АО.Электроотрицательность (ЭО) представляет собой обобщенную характеристику элемента, связанную не с электронами на отдельных орбиталях, а с внешними электронами вообще. Под электроотрица­
тельностью понимают относительную характеристику способности 
атома, находящегося в соединении, притягивать электрон. Это при­ближенная характеристика, относящаяся не к основному или опреде­ленному возбужденному состоянию индивидуального атома, а к неко­торому среднему эффективному состоянию. Разницей в состояниях атомов в различных соединениях при этом пренебрегают. В отличие от потенциала ионизации электроотрицательность — не строго опре­деленная физическая величина, а полезная условная характеристика.
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Рис. 3.1L Зависимость энергии атомных орбиталей от атомного номера элементаСуществует несколько шкал электроотрицательности, основанных на различных экспериментальных или расчетных данных. В нашем учеб­нике мы будем широко пользоваться шкалой Олреда — Рохова, основан­ной на вычислении силы кулоновского взаимодействия между ядром с определенным эффективным зарядом, действующим на внешний элек­трон, и электроном, находящимся на расстоянии так называемого кова­лентного радиуса от ядра. Ковалентным радиусом атома называют поло­вину межатомного расстояния в гомоядерной двухатомной молекуле. Например, длина связи в молекуле F2 составляет 1,28 нм, соответственно ковалентный радиус атома фтора равен 0,64 нм. Эффективный заряд ядра в свою очередь определяется как разность между обычным зарядом ядра и параметром экранирования, который представляет собой сумму рассчитываемых по определенным правилам вкладов в экранирование от всех электронов, кроме интересующего нас внешнего электрона.Значения электроотрицательности элементов по шкале Олреда — Рохова приведены в табл. 3.2. Отметим, что весь диапазон значений ЭО элементов заключен между 0,9 для наименее электроотрицатель­ных (или наиболее электроположительных) элементов I и II групп и 4,1 для наиболее электроотрицательного фтора.
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Сродство к электрону — это энергия, которая выделяется при присо­единении дополнительного электрона к атому, иону или молекуле. Его обычно обозначают буквой А с указанием частицы, например для водо­рода Ан. Традиционно принято приписывать сродству знак «плюс», если энергия выделяется при присоединении электрона. Так, атом водорода способен не только потерять свой электрон, превратившись в протон, но и приобрести второй электрон с образованием отрицательного иона H- с электронной конфигурацией Is2. При этом процессе выделяется энергия, равная для атома водорода 73 кДж/моль. Соответственно сродство атома водорода к электрону Ah = 73 кДж/моль. Отметим, что для потенциала ионизации знак «плюс» означает затрату энергии на ионизацию.Сродство атома водорода к электрону примерно в 20 раз меньше, чем потенциал ионизации, что, очевидно, объясняется межэлектрон­ным отталкиванием в ионе H-.В целом проведенное нами рассмотрение многоэлектронных атомов показывает, что одноэлектронное приближение и оценка эффективных зарядов позволяют понять как энергетические и пространственные свойства атомов, так и чередование оболочек и слоев и на этой основе объяснить периодичность свойств химических элементов. Таким обра­зом, мы получили первые представления о тех «основных началах вну­тренней механики атомов», о которых писал Менделеев. На эти пред­ставления мы будем опираться при рассмотрении химии элементов в дальнейших разделах этой книги.
Контрольные вопросы и задания1. Как Вы понимаете, что такое основное и что такое возбужденное состояние атома?2. Радиоактивность — это по сути самопроизвольное разрушение атомов. Имеет ли смысл сохранять представления атомно-молекуляр­ного учения, утверждающие неделимость и непревращаемость атомов?3. Что такое альфа-, бета- и гамма-лучи?4. В чем заключаются постулаты Бора?5. На чем основаны представления об электроне в атоме как о стоя­чей волне?6. В результате фотоэффекта с поверхности металла выбит электрон, который теперь движется в специально приложенном электрическом поле. Можно ли рассматривать этот электрон как частицу? Как волну? Как стоячую волну?7. Имеет ли смысл говорить о движении электрона в атоме, если он образует стоячую волну?8. В модели Бора движение электрона в атоме водорода рассматри­вается как вращение в определенном направлении по круговой орбите. Можно ли сохранить это представление в квантово-механической модели?
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9. Как Вы понимаете, что такое электронное облако?10. Может ли одноэлектронный атом иметь заряд ядра +10 или +20?11. Если говорить об одноэлектронном атоме, то какие его характе­ристики зависят от п, какие от Z и какие от т?12. Для лучшего представления о взаимосвязи квантовых чисел составьте такую таблицу для п = 1, 2, 3, 4, 5:Значение п Значение I Сколько значений I? Значение т Сколько значений т?Например3 0(s) Три 0 ОдноI(P) -1, о, +1 Три2(d) -2, -1, 0, +1, +2 Пять13. Если электронное облако в соответствии с радиальным распре­делением простирается от ядра до бесконечности, то почему все-таки можно сравнивать размеры атомов и измерять межатомные расстоя­ния, например, в молекулах или кристаллах?14. Чем различаются электронные облака, соответствующие орбита­лям 3s и Зр? Зр и 3d? 3s и 5s? Зр и 5р?15. Дайте определение эффективного заряда ядра (Z3φ), действую­щего на конкретный электрон в многоэлектронном атоме. Будет ли Z3φ одинаков «с точки зрения» любого электрона? Может ли Z3φ быть больше единицы? Меньше единицы?16. Как Вы понимаете, что значит одноэлектронное приближение для атома, скажем, серы, в котором 16 электронов?17. В чем смысл принципа Паули?18. Обозначьте в таблице задачи 12 электронный слой и электрон­ную оболочку.19. В атоме произвольно выделены три электрона. Могут ли все три иметь одинаковый спин? Все три иметь разные спины?20. Нарисуйте ячейки, соответствующие Зр-оболочке, и рассмотрите возможности распределения в них четырех электронов.21. Используя рис. 3.11, предскажите электронную конфигурацию основного состояния атома, следующего за литием и имеющего четыре электрона.
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Глава 4
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

В предшествующей главе внимание было сосредоточено на атомах. За исключением атомов инертных газов свободные атомы в обычных условиях не существуют, из них образуются более устойчивые агре­гаты — отдельные молекулы, кристаллы, полимерные структуры и т. д., входящие в состав реальных химических систем, с которыми имеют дело химическое производство и химическая наука. В этих системах между атомами образуется химическая связь. Для того, чтобы понять строе­ние и химические свойства веществ, уметь предсказывать их поведение и управлять реакционной способностью, необходимо понимание при­роды химических связей. При огромном разнообразии химических свя­зей в основе их образования всегда лежит перераспределение (делокали­зация) электронной плотности между двумя или несколькими центрами, и эта делокализованная связывающая электронная плотность притяги­вается к соответствующим центрам и притягивает их друг к другу.Несмотря на единую природу, химические связи могут различаться по ряду признаков. Одним из них является положение связывающих электронов по отношению к связываемым ядрам. Когда электроны при­надлежат всем ядрам, возникает наиболее общий случай ковалентной химической связи. Если связь образуется между одинаковыми атомами, то обобществленная электронная плотность в равной мере принадле­жит им обоим, распределена симметрично по оси связи, как, например, в молекуле H2 и любых других двухатомных молекулах с одинаковыми ядрами — F2, Cl2, N2 и т. д. Очевидно, что такая ковалентная связь, как и молекула в целом, неполярна. Дипольный момент таких молекул равен нулю. Неполярная связь может присутствовать и в многоатом­ных молекулах, например в молекуле этана H3C—CH3.Если связываемые атомы различны, то ковалентная связь между ними полярна. Связывающая электронная плотность в большей сте­пени смещена в сторону более электроотрицательного атома, который в результате получает некоторый эффективный отрицательный заряд, а его партнер по связи — положительный, например Li+H-, H+Cl-.Степень полярности связи трудно определить точно, так как само это понятие не строгое, и численное ее значение зависит от метода — экспериментального или расчетного. Приближенно можно сказать, что полярность связи тем больше, чем больше разность электроотрицатель­ностей атомов, ее образующих.
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Идеальный крайний случай полярной связи соответствует полному переносу электронов с одного атома на другой, и в этом случае говорят уже не о ковалентной связи, а об ионной связи. Следует отметить, что «чистая» ионная связь, как любой идеальный случай, в реальных системах не достигается. Даже в соединениях наиболее электроотрицательных эле­ментов (например, фтора) с наиболее электроположительными (щелоч­ными металлами) степень полярности связи не достигает 100%. Скажем, для CsF в зависимости от метода оценки она составляет 80—90%.Таким образом, реально существуют соединения не с исключи­тельно ионной, а преимущественно ионной связью, хотя для краткости их обычно называют просто ионными соединениями. Они обладают рядом характерных свойств, которые подробно описаны в параграфе 7.2, а здесь мы рассмотрим общий случай образования ковалентных хими­ческих связей.Для рационального изучения фактического материала мы рассмо­трим ответы на следующие основные вопросы.1. Почему образуется химическая связь? В каких случаях, между какими атомами? Чем определяется прочность химической связи?2. Почему существуют соединения постоянного состава? C чем свя­зана насыщаемость химической связи?3. В чем причина направленности химической связи? Почему атомы соединяются друг с другом под определенными углами, а химические связи имеют определенные длины?
4.1. Причины образования химической связиЗнакомство с природой химической связи начнем с рассмотрения простейшей частицы — молекулярного иона водорода HJ. Он состоит из двух ядер водорода — протонов и одного электрона; хотя в обычных условиях такие частицы отсутствуют, так как очень легко и быстро реа­гируют с электроном или даже отрывают электрон от других частиц, обладающих меньшим сродством к нему, но сами по себе эти ионы устойчивы. В дальнейшем мы будем часто сталкиваться с такой ситу­ацией, когда те или иные частицы устойчивы по отношению к одним превращениям или взаимодействиям и неустойчивы по отношению к другим. Поэтому всегда необходимо оговаривать, о каком превраще­нии или взаимодействии идет речь. Сейчас нас интересует устойчивость по отношению к разрыву химических связей — может ли связь разо­рваться самопроизвольно или этот процесс требует затраты энергии.В частности, для того чтобы разделить HJ на H+ и Н, нужно затра­тить определенную энергию — энергию химической связи.Энергия связи двухатомной молекулы AB — это мера прочности связи А—В, отнесенная к одному молю связей, равная разности между сум­мой внутренних энергий атомов А и В и энергией молекулы AB в основ­ных состояниях.
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При образовании химических связей выделяется энергия, равная энергии химических связей. Например, при образовании молекуляр­ного иона водорода из H и H+ выделяется энергия, равная 265 кДж/ моль. Откуда же берется эта энергия? Рассмотрим сначала чисто клас­сическую картину кулоновских взаимодействий, возникающих в ионе— системе из двух протонов и одного электрона (рис. 4.1). Между ядрами действуют силы отталкивания (рис. 4.1, а), а между каждым ядром и электроном — силы притяжения (рис. 4.1, б—г). В зависи­мости от положения электрона в пространстве взаимодействие его с ядрами вызывает либо результирующее их притяжение друг к другу, либо дополнительное отталкивание друг от друга. Например, если электрон находится посредине между ядрами на линии, их соединяю­щей (см. рис. 4.1, б), то при зарядах ядер +1 и межъядерном рассто­янии г сила притяжения составит F = qeqli+ / (г / 2)2 = 4 / г2, а сила межъядерного отталкивания только 1 / r2. В такой ситуации ядра ока­зываются связанными.

Рис. 4.1. Электростатические взаимодействия в молекулярном ионе HJ:—> силы отталкивания ядер (а) и притяжения ядер к электрону (б—г); - - -> проекция сил на ось связи; результирующая сил, действующая на ядраНа рис. 4.1 видно, что все пространство около ядер можно разде­лить на области связывания (которым соответствует положение элек­трона на рис. 4.1, б и в) и разрыхления (см. рис. 4.1, г) по отношению к результирующим силам, возникающим между ядрами. Аналитиче­ски можно рассчитать границы между этими областями, а графически они показаны на рис. 4.2. Что касается сил, действующих на электрон, то необходимо отметить, что, если даже электрон находится в области разрыхления, вне линии, соединяющей ядра, то равнодействующая сил, которые воздействуют на электрон, направлена в область между ядрами, т. е. в область связывания, что в конечном счете способствует образованию связи.
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Рис. 4.2. Области связывания (в) и разрыхления {б, в) в гомоядерной двухатомной молекулеИтак, классическое рассмотрение системы дает следующее: 1) если электрон находится в связывающей области, то между ядрами возникает химическая связь; 2) электрон стремится оказаться в связы­вающей области; 3) причина образования химической связи — одно­временное взаимодействие электрона с двумя ядрами.Попробуем теперь представить себе, как изменится эта ситуация, если мы учтем основные принципы квантовой механики. Прежде всего в соответствии с принципом неопределенности вместо элек­трона-частицы мы должны рассматривать либо вероятность нахожде­ния электрона в определенной области, либо диффузное электронное облако; от этого, однако, наши заключения о взаимодействиях в рас­сматриваемой системе не изменяются.В молекулярном ионе HJ единственный электрон в равной мере вза­имодействует с обоими ядрами, стягивая их друг с другом, т. е. электрон не принадлежит одному из них, а делокализован между ними. В таком молекулярном ионе уже нельзя выделить отдельный атом и отдельный ион водорода — они образовали симметричную систему из двух прото­нов и одного электрона. Заряд электрона «размазан» по этой системе, он несколько больше сосредоточен между ядрами — в области связы­вания. Система находится в состоянии динамического равновесия, обу­словленного балансом сил притяжения и отталкивания. Равновесное расстояние между ядрами составляет 0,106 нм. Ядра испытывают коле­бания, несколько отклоняясь от равновесного расстояния. Взаимное отталкивание ядер препятствует их излишнему сближению, а взаимо­действие с электроном — излишнему удалению друг от друга.Условие квантования приведет к тому, что, как и в атомах, в моле­кулярных системах должны существовать определенные орбитали, кото­рые можно назвать молекулярными и которые представляют собой реше­ния уравнения Шредингера для молекул. Хотя в случае иона HJ мы имеем дело с одноэлектронной системой, нахождение волновой функции для него представляет значительно более сложную задачу, чем для атома. Для наших сугубо качественных целей, однако, мы можем сопоставить ион HJ с атомами, чтобы промоделировать два крайних случая.1. Ядра водорода — протоны — находятся настолько далеко друг от друга, что не взаимодействуют между собой. Тогда мы получим два разделенных набора атомных орбиталей водорода (рис. 4.3, а).
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2. Допустим, что нам удалось «отключить» межъядерное отталкивание и свести два протона вместе, в одну точку. Тогда мы получим ядро с заря­дом +2, как у гелия (рис. 4.3, в). Если добавить к нему один электрон, то перед нами одноэлектронный ион He+, атомные орбитали которого и соответствующие уровни энергии нам известны (см. параграф 3.5).

Рис. 4.3. Низшие по энергии орбитали систем из двух протонов и одного 
электрона:

а — два невзаимодействующих атома водорода; б — молекулярный ион HJ; 
в — ион He+Очевидно, что молекулярному иону отвечает некоторая проме­жуточная ситуация, в которой два протона находятся на расстоянии, допускающем их взаимодействие друг с другом. Что касается элек­трона, то по принципу минимума энергии он в основном состоянии будет находиться на орбитали с наименьшей энергией, которая должна быть чем-то промежуточным между Is атомными орбиталями водо­рода и гелия — иметь промежуточную энергию между ElsH = -R = = -13,6 эВ и ElsHe = -R ∙ 22 = -54,4 эВ. При удалении электрона от ядра энергия постепенно обращается в нуль подобно тому, как уменьша­ется плотность ls-электронов в атоме водорода и гелия при удалении их от ядра.Мы также знаем, что электронная плотность распределена симме­трично по отношению к обоим ядрам и что она больше сконцентриро­вана в области связывания — в пространстве между ядрами (рис. 4.3, б). Отметим, что согласно экспериментальным данным межъядерное рас­стояние в молекулярном ионе равно сумме орбитальных радиусов двух ls-орбиталей водорода, т. е. в ионе HJ они сильно проникают друг в друга, значительно перекрываются. Наличие перекрывания валент­ных орбиталей атомов — это необходимое условие делокализации элек­трона, его нахождения одновременно в поле двух (а в общем случае — и более) ядер, лежащее в основе образования химических связей.Итак, учет основных принципов квантовой механики дополняет классическую картину идеей делокализации электронов, участвующих в образовании связи, и существование этого необходимого условия — пожалуй, важнейший вывод из нашего квантово-механического рас­
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смотрения картины образования связи в молекулярном ионе водорода. Все теории химической связи сводятся, в конце концов, к различным способам описания делокализации электронов, к различным математи­ческим методам нахождения волновых функций молекул.Давайте теперь добавим к нашей системе еще один электрон и рас­смотрим простейшую молекулу H2. Руководствуясь принципом Паули, мы можем на орбиталь, изображенную на рис. 4.3, б, поместить вто­рой электрон со спином, противоположным спину первого электрона. В этом случае энергия связи резко возрастет — с 265 до 432 кДж/ моль — немного меньше, чем вдвое. Она бы действительно удвои­лась, если бы в молекуле не появилось межэлектронное отталкивание, как и в случае многоэлектронного атома. Связь стала не только проч­нее, но и короче (0,074 нм), чем в (0,106 нм), но, как и в нем, две ls-орбитали взаимодействующих атомов водорода заметно перекры­ваются друг с другом, т. е. выполняется условие образования связи. Отметим, что, если сближаются два атома водорода, электроны кото­рых имеют параллельные спины, то связь между ними не образуется, ее «запрещает» принцип Паули. Такие атомы снова разойдутся.Приближенная картина взаимодействия двух ls-электронов атомов водорода и распределение электронной плотности в молекуле водорода изображены на рис. 4.4. На схеме показан случай, когда электронные волны первого (Ha) и второго (Hb) атомов водорода совпадают по фазе (знак «плюс» соответствует «положительной» фазе, «минус» — «отри­цательной») (рис. 4.4, а). В этом случае волны усиливают друг друга, их амплитуды складываются. Если же электронные волны находятся в противофазе, то они взаимно уничтожаются, в межъядерной области происходит их интерференционное ослабление (рис. 4.4, б).

Рис. 4.4. Взаимодействие Is-орбиталей двух атомов водорода с образованием связывающей σ = 1so + Isb (в) и разрыхляющей σ* = Iso - Isb (6) молекулярных орбиталейВ первом случае, когда знаки фаз волновых функций совпадают, говорят об их положительном перекрывании — тогда образуется связь, так как электронная плотность в зоне между ядрами — в области связы­вания — повышается. При этом важно и то, что происходит не простое 
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сложение электронных плотностей на исходных атомных орбиталях (оно дало бы связывающий эффект, но очень слабый), а дополни­тельное перетекание электронной плотности из области разрыхле­ния в область связывания — в зону притяжения обоих ядер. Взаимное отталкивание электронов также вносит свой вклад в конечное их рас­пределение, но этот эффект слабее, чем интерференция электронных волн и взаимодействие электронов с ядрами.На рассмотренных примерах мы показали, что основные принципы квантовой механики позволяют сохранить понятие орбиталей — одно­электронных пространственных волновых функций и для многоэлек­тронных молекул, как и для атомов. C помощью молекулярных орби­талей мы нарисовали очень приближенную, но качественно верную картину распределения электронной плотности в молекуле H2. Это дает нам основание и далее использовать такой подход для объяснения природы химических связей в более сложных молекулах, однако мы все время должны помнить, что даже для молекулы водорода мы при этом не учитываем ряд важных взаимодействий.
4.2. Основы метода молекулярных орбиталей (МО)Так же как и в случае многоэлектронного атома, квантово-механи­ческое описание электронного строения молекул требует привлечения некоторых приближенных методов. C идеей делокализации электронов естественным образом связан один из таких методов — метод молеку­лярных орбиталей (метод МО), в котором из одноэлектронных атом­ных орбиталей (АО) строятся одноэлектронные обобщенные МО, охва­тывающие всю молекулу.В основе метода MO лежат уже знакомые нам положения и прибли­жения.1. В молекуле все электроны находятся в поле всех ядер, но реально 

можно рассматривать делокализацию только валентных электронов.2. При описании состояния электронов в молекуле можно использо­
вать одно электронное приближение, т. е. рассматривать волновые 
функции электронов в поле нескольких (чаще всего двух) центров, имею­
щих определенные эффективные заряды. Такие волновые функции назы­
ваются молекулярными орбиталями (МО).3. Молекулярные орбитали можно рассматривать как результат 
интерференции волновых функций электронов сближающихся атомов, 
и в этом смысле можно говорить о расщеплении атомных орбиталей 
в поле нескольких центров. MO подобно АО могут быть изображены 
в виде электронных облаков определенной формы.Еще раз подчеркнем, что понятие орбитали — как атомной, так и молекулярной — для многоэлектронных систем уже есть поня­тие приближенное, порожденное одноэлектронным приближением (см. параграф 3.5).
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Молекулярные орбитали должны правильно описывать поведение электронов не только вблизи атомных ядер, где они, как в отдельных атомах, находятся в поле одного атомного ядра, но и в межъядерной области, где электроны находятся под действием двух (или более) ядер. Поэтому MO обычно строятся из АО в виде суммы их вкладов с опре­деленными коэффициентами, т. е. MO представляют собой линейные комбинации АО (так называемое приближение MO ЛКАО). Рассмо­трим, как это делается на уже знакомом нам простом примере — моле­куле водорода.Дня построения молекулярных орбиталей молекулы H2 мы возьмем две атомные орбитали — по одной ls-орбитали от каждого атома водо­рода. C точки зрения квантовой механики мы берем два решения урав­нения Шредингера для отдельных не взаимодействующих друг с другом атомов, чтобы потом, учтя их взаимодействие, получить решения для результирующей молекулы. Естественно, таких решений должно быть тоже два — две молекулярные орбитали. Сразу же подчеркнем важный момент — в общем случае число MO всегда должно быть равно числу 
АО, взятых для их построения.Две ls-орбитали атомов водорода, находящихся на равновесном для молекулы расстоянии (0,074 нм), как было отмечено выше, заметно перекрываются друг с другом (см. рис. 4.4). В результате возможны два варианта взаимодействия соответствующих стоячих волн: сло­жение, усиление в межьядерной области, если их фазы совпадают (см. рис. 4.4, а) и вычитание, взаимное погашение при противополож­ных фазах (см. рис. 4.4, б). В первом случае из двух атомных орбиталей возникает связывающая молекулярная орбиталь (рис. 4.5), представля­ющая собой фактически сумму ls-орбиталей обоих атомов водорода1

1 C точностью до постоянного масштабного множителя, которым мы здесь и в даль­нейшем пренебрегаем.

Ψcb = Ч + Ч-Связывающей молекулярной орбиталью она называется потому, что при заселении ее электронами образуется химическая связь. Как это происходит в молекуле водорода, мы уже рассмотрели в преды­дущем разделе. Сам факт образования химической связи свидетель­ствует о том, что уровень энергии связывающей молекулярной орби­тали лежит ниже, чем уровни Is атомных орбиталей в изолированных атомах (см. рис. 4.5). Энергия связи равна по определению разности энергий молекулы и составляющих ее атомов, взятой со знаком «плюс». Энергия атомов — это сумма энергий электронов на ls-орбиталях. Если пренебречь межъядерным и межэлектронным отталкиванием в моле­куле, то ее электронная энергия — это удвоенная энергия электронов на уровне ψαj, так как он заселен двумя электронами.
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a б

Рис. 4.5. Молекулярные орбитали H2:
а — схема энергетических уровней; показано основное состояние молекулы, при котором два электрона заселяют связывающую МО, а разрыхляющаяMO вакантна; б — распределения плотности двух электронов, занимающих MO ψcb (низ) или ψpa3p (верх)Вторая молекулярная орбиталь — разрыхляющая, так как ее заселе­ние электронами ослабляет, разрыхляет связь. Как видно на рис. 4.5, эта орбиталь имеет узловую точку, находящуюся на середине оси моле­кулы. Электронная плотность на такой орбитали концентрируется в основном в области разрыхления, что, очевидно, и приводит к осла­блению связи. Разрыхляющей молекулярной орбитали соответствует разность Is атомных орбиталейΨpaap 1⅞, ее энергия лежит выше уровня ls-орбиталей на столько же, насколько ниже их находится связывающая орбиталь (см. рис. 4.5).Таким образом, мы получили аналитические выражения и каче­ственную схему уровней МО, исходя из АО. Описание количественных расчетов по методу MO выходит за рамки этого учебника. Его можно найти в учебниках по квантовой химии. В настоящее время такие рас­четы широко используются химиками для изучения электронного стро­ения молекул и объяснения их свойств.Для большинства несложных случаев мы можем построить каче­ственную схему MO на основании простых соображений о форме и энергии АО, как это показано ниже в параграфе 4.4. Отметим, что саму схему уровней MO мы построили независимо от числа электро­нов в молекуле, даже вообще независимо от их наличия, т. е. мы вновь идем по пути, которым пользовались при знакомстве со строением ато­мов, — сначала получили орбитали, а потом заселили их электронами.В соответствии с принципом минимума энергии и принципом Паули в молекуле водорода мы должны поместить два электрона с противо­положными спинами на связывающую молекулярную орбиталь ψcb (см. рис. 4.5) тогда мы получим основное состояние этой молекулы.
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Мы видим, что молекула H2 действительно устойчива, так как оба элек­трона в ней связывающие, а на разрыхляющей орбитали электронов нет. Суммарный спин у нее равен нулю, что подтверждается экспери­ментом.В методе молекулярных орбиталей для двухатомных молекул раз­ность между числом электронных пар на связывающих MO и числом электронных пар на разрыхляющих MO называется формальным поряд­ком связи. В молекуле водорода порядок связи равен единице.В принципе, на двух молекулярных орбиталях, изображенных на нашей схеме, которая описывает состояние электронов в поле двух протонов, может находиться от нуля до четырех электронов1. Один электрон на ψcb соответствует молекулярному иону H2, а два элек­трона — молекуле H2. Оба они на ψcιj-op6mwiH.

1 Если электронов нет, то, очевидно, два протона будут отталкиваться друг от друга и химическая связь между ними невозможна.

Три электрона (два — на ψcb и один неспаренный — на ψpa3p) соот­ветствуют иону H2. Такие малоустойчивые ионы могут быть получены в газовой фазе.Изменение числа электронов сопровождается изменением порядка связи, который равен 1 в молекуле H2 и 1 / 2 в ионах HJ и H2. В частице H∣- с четырьмя электронами порядок связи равен нулю. Одновременно по мере увеличения числа электронов нарастает их взаимное оттал­кивание, поэтому энергия связи в ряду HJ—H2—H2 не будет меняться пропорционально порядку связи, а будет дополнительно уменьшаться. Такие предсказания вполне согласуются с экспериментом, который дает следующие значения энергии связи: HJ — 265, H2 — 432, H2 — 17 кДж/моль; ион Н%~ не существует. Этот пример показывает, что энергия связи зависит от всех взаимодействий в молекуле и не может количественно определяться только числом связывающих электронов, т. е. формальным порядком связи. Для лучшего ознакомления с мето­дом молекулярных орбиталей и для более обоснованных заключений об его возможностях необходимо рассмотреть большое число приме­ров. Это будет сделано в параграфах 4.4, 4.6 и 4.7.
4.3. Понятие о методе валентных связей (BC)Метод валентных связей (BC) представляет собой другой, отлич­ный от метода MO способ построения волновых функций молекул, при котором не рассматриваются одноэлектронные орбитали, делокализо­ванные по молекуле. Из АО строится такая волновая функция, которая учитывает, что связывающие электроны, принадлежавшие до образо­вания молекулы «своим» атомам, в молекуле получают возможность часть времени проводить у «чужого» атома (одного или нескольких). Здесь делокализация электронов описывается как своего рода обмен 
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или, если усреднить картину во времени, — обобществление электро­нов, которое происходит таким образом, что в пространстве между ато­мами возникает повышенная электронная плотность, обеспечивающая их связь.Метод BC основывается на следующих положениях:1. При описании связи в молекуле считается, что взаимодействую­
щие атомы могут обмениваться между собой электронами, образую­
щими связывающие пары.

2. Два обменивающихся электрона должны в соответствии с прин­
ципом Паули иметь противоположные (антипараллелъныё) спины.

3. Энергия химической связи обусловлена в основном обменом элек­
тронами между атомами.Возьмем снова простейший пример — молекулу водорода и рас­смотрим ее образование из атомов. Пока атомы не взаимодействуют друг с другом, находясь на большом расстоянии, каждый из них имеет по одному электрону на своей атомной орбитали, скажем, атом Ha — электрон номер один, а атом Hb — электрон номер два. По мере сбли­жения атомов электрон номер один начинает все сильнее чувствовать поле ядра атома Hb, а второй электрон — ядра атома Ha, как было пока­зано на рис. 4.1. Атомные орбитали начинают перекрываться, и появ­ляется вероятность одновременного пребывания обоих электронов в области перекрывания. Здесь вступает в действие принцип Паули: если спины электронов параллельны, то они стремятся разойтись, между ядрами возникает дополнительное отталкивание, усиливающе­еся при их сближении (рис. 4.6, кривая 1).

Рис. 4.6. Энергия молекулы H2; — - эксперимент;-----расчет:
1 — спины двух электронов параллельны; 2 — спины двух электронов антипараллельны; 3 — учтен обмен электронов; 4 — учтены мгновенные взаимодействияЕсли же спины электронов двух атомов антипараллельны, то прин­цип Паули не препятствует их совместному пребыванию в межъя­дерной зоне в области притяжения. Кривая 2 на рис. 4.6 описывает 
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небольшое понижение энергии системы (порядка одной десятой экс­периментальной энергии связи) для случая, при котором каждый элек­трон находится на своей атомной орбитали, продолжает принадлежать своему ядру, но часть времени электроны проводят при этом «вместе» в области связывания.При таком подходе мы не учитываем того, что, оказавшись вместе в определенной области пространства, электроны в силу принципа неопределенности теряют свою индивидуальность, становятся нераз­личимыми и «забывают», какому ядру они раньше принадлежали. Для учета этого обстоятельства надо так изменить волновую функцию системы, чтобы она с равной вероятностью предусматривала возмож­ность для каждого электрона находиться на атомной орбитали каждого атома, т. е. первый электрон может находиться не только на орбитали Hα, но и Hb, второй — не только Hb, но и Ha. Эта ситуация схематиче­ски изображена на рис. 4.7, схема 2. Таким образом, мы предоставляем возможность атомам меняться электронами. Расчет энергии системы с такой волновой функцией в зависимости от межатомного расстоя­ния дает кривую 3, которая уже гораздо ближе к экспериментальной кривой. Выигрыш в связывании, который получается таким образом, в квантовой механике носит название обменной энергии или энергии обмена электронов. Этот формальный термин не вскрывает действи­тельного происхождения энергетического эффекта, который по суще­ству связан с тем, что оба электрона получают дополнительную воз­можность делокализации, что повышает суммарную вероятность нахождения электронов в области связывания и понижает межэлек­тронное отталкивание.
1 □ E•Н H-
2 □□ ИЕ Н:Н Н:Н

H□ □E3 :Н“Н+ Н+НТ
Рис. 4.7. Описание химической связи в молекуле H2 по методу ВС:

1 — спины электронов параллельны; 2 — спины антипараллельны и учтен обмен электронов в молекуле H2; 3 — спины антипараллельны и учтены мгновенные ионные взаимодействия в молекуле H2Допустив возможность обмена электронами между атомами Ha и Hb, мы до сих пор полагали, что это — строго взаимный, справедливый обмен, в процессе которого с каждым атомом ассоциирован один элек­трон, что можно изобразить традиционной схемой с точками Ha : Hb. Эта схема «чистой» ковалентной связи.
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При описании молекулы водорода, очевидно, следует учесть и неко­торую вероятность, что оба электрона в какой-то момент могут ока­заться у одного из атомов, на одной атомной орбитали, что, кстати, допускается принципом Паули, поскольку электроны отличаются спи­нами. Понятно, что в гомоядерной молекуле H2 вероятность пребы­вания обоих электронов у ядра Ha (:НаНь) точно такая же, как у ядра Hb (HaH6:), как показано на рис. 4.7, схема 3. Если мы добавим в волно­вую функцию системы члены, описывающие такие «несправедливые» распределения электронов, взятые, однако, с одинаковыми коэффици­ентами, меньшими, чем у членов, отражающих «справедливое» рас­пределение, то фактически учтем мгновенные ионные взаимодействия H-H+ и Н+Н-.Включение мгновенных ионных взаимодействий не означает, что молекула водорода часть времени действительно существует в виде ионной пары или что среди большого числа молекул часть состав­ляют такие пары. На самом деле реальное электронное распределение в молекуле просто лучше описывается волновой функцией, учитываю­щей эту возможность. C помощью такого допущения мы несколько под­правляем грубую приближенную исходную волновую функцию моле­кулы, наивно построенную нами из неизмененных волновых функций отдельных атомов — атомных орбиталей.Очевидно, что, как только из атомов образовалась молекула, атомы как таковые перестали существовать. В молекуле уже отсутствует сфе­рическая симметрия, присущая атому, и, вообще говоря, даже нет рез­кой границы между атомами, по которой можно точно разделить дело­кализованную электронную плотность. Мы, однако, широко пользуемся удобными и привычными выражениями типа «молекула хлора состоит из двух атомов» или «атом водорода в молекуле хлороводорода». Осно­ваниями для этого служит то, что в случаях, при которых мы приме­няем такие формулировки, не так уж важны тонкости распределения плотности валентных электронов, а самое главное — то, что электроны атомного остова — внутренние электроны атома — при образовании молекул непосредственно не взаимодействуют с электронами партнера по связи, оставаясь на своих атомных орбиталях.При описании методом валентных связей полярных связей между атомами с различной электроотрицательностью мы, конечно, должны учесть разную вероятность пребывания у них обоих связывающих электронов. В гетероатомных полярных молекулах больше вероятность нахождения связывающей электронной пары вблизи более электро­отрицательного атома. Такие примеры рассмотрены в параграфе 4.6.В молекуле водорода учет мгновенных ионных взаимодействий еще более приблизит расчетную кривую потенциальной энергии (кривая 4 на рис. 4.6) к экспериментальной. Идя по пути дальнейшего усложне­ния волновой функции, учета взаимного экранирования электронов и ряда совсем уже незначительных для нас эффектов, можно ценой больших математических трудностей получить прекрасное совпаде­
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ние расчетной кривой с экспериментальной. Для нас важно, что метод валентных связей позволяет, в принципе, объяснить происхождение связи, описывая делокализацию пар связывающих спаренных электро­нов, имеющих противоположные спины.Сам факт описания делокализации электронов является неотъемле­мой частью обоих рассматриваемых методов — и метода молекулярных орбиталей и метода валентных связей, но эта задача в них решается совсем по-разному. В рамках метода молекулярных орбиталей анализ электронной структуры молекул включает следующие этапы: 1) стро­ятся одноэлектронные волновые функции молекул — молекулярные орбитали; 2) определяются их энергии; 3) молекулярные орбитали заселяются электронами.В простейшем варианте метода валентных связей начинают с ато­мов, которые имеют на валентных атомных орбиталях неспаренные электроны. Затем рассматривают процесс их взаимодействия, сопря­женный со спариванием спинов, иногда просто называемый спарива­нием электронов. Соответственно из атомных орбиталей строят вол­новую функцию сразу для двух электронов со спаренными спинами. Существенными чертами этой двухэлектронной функции является учет обмена электронов и мгновенных ионных взаимодействий. Каче­ственно метод валентных связей в какой-то степени близок доэлек- тронным представлениям химиков о валентности в виде традиционной черточки; валентный штрих здесь олицетворяется двумя спаренными электронами. Модель чрезвычайно привлекательна своей наглядно­стью, но реальная природа химической связи зачастую оказывается сложнее.Конкретные применения методов молекулярных орбиталей и валент­ных связей, их удачи и неудачи и границы применимости показаны в дальнейших параграфах этой главы.
4.4. Гомоядерные двухатомные молекулы в методе МОНа примере нескольких двухатомных молекул, построенных из оди­наковых атомов элементов второго периода — гомоядерных молекул, рассмотрим технику применения методов молекулярных орбиталей и валентных связей для описания электронного строения молекул и характера химической связи между атомами, сопоставим возможно­сти обоих методов.Процедуру составления схемы молекулярных орбиталей разобьем на следующие четыре этапа.1. Выбор валентных атомных орбиталей, принимающих участие в образовании молекулярных орбиталей, или выбор так называемого базисного набора атомных орбиталей. Для s- и p-элементов к валент­ным обычно относят ns- и пр-орбитали (п — главное квантовое число, равное номеру периода), для d-элементов к этому выбору добавляют 
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еще (n - l)d-op6πτajiH. В специальных случаях базисный набор можно сократить или расширить. В частности, сравнивая результаты, полу­ченные с учетом и без учета определенной орбитали, можно решить вопрос о степени ее участия в образовании связей.Для элементов второго периода к валентным орбиталям относятся одна 25 и три 2р атомные орбитали, т. е. по четыре орбитали на каждый атом или восемь на двухатомную молекулу. Мы уже видели, что число молекулярных орбиталей равно числу атомных орбиталей, из которых они образованы, поэтому, очевидно, наша схема должна содержать также восемь молекулярных орбиталей. Для элементов второго пери­ода Is атомные орбитали относятся к атомному остову и в образовании химических связей участия практически не принимают.2. Составление из двух или нескольких АО таких комбинаций, при которых они заметно перекрываются в пространстве и при этом совпа­дают по фазе в области перекрывания, или, другими словами, обладают положительным перекрыванием.На рис. 4.8 показаны удобная система координат и очевидные ком­бинации орбиталей одинаковых атомов элементов второго периода, отвечающие данному условию. На рис. 4.8 видно, что образуются связывающие орбитали двух типов: две орбитали а-типа (σs и σp) и две орбитали л-типа (πjc и πy). Символы σ и π, по существу, озна­чают определенные виды симметрии орбиталей, и, подобно тому как 
I определяет форму электронного облака в атоме — форму АО, они определяют форму МО. Так, связывающая орбиталь o-типа, или иначе σ-MO, подобно s-АО не имеет узловых поверхностей, a π-M0 подобно p-АО имеют узловую плоскость, проходящую через линию, соединяю­щую ядра. Разрыхляющие σ*- и π*-M0 имеют узловые плоскости, про­ходящие между ядрами (их принято отмечать звездочкой).Связывающую орбиталь, образованную двумя одинаковыми s атом­ными орбиталями партнеров по связи, мы уже рассматривали в пара­графе 4.2 на примере молекулы водорода. C точностью до нормирую­щего множителя она равна сумме 2s атомных орбиталей:σs = s(α) + s(b).(Здесь и далее главное квантовое число опущено для краткости.)Совершенно аналогично строится и ар-орбиталь, только из-за нашего выбора направления общей для обоих атомов оси z, которую обычно располагают вдоль главной оси симметрии молекулы, требуется взять орбиталь 2pz атома b со знаком «минус»:σp = pz(a) -pz(b).Строго говоря, две σ-M0 не независимы, так как 2s- и 2p-A0 разных атомов тоже перекрываются между собой. Если эти АО близки по энер­гии, между ними возникает взаимодействие, которое необходимо учи­тывать, как показано ниже. Если же разность энергий этих АО велика, то их взаимодействием можно пренебречь.
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Рис. 4.8. Молекулярные орбитали гомоядерных двухатомных молекул: тонкими линиями показана форма АО, жирными — МО, для которых показано распределение электронной плотностиСвязывающие п-орбитали представляют собой аналогичные друг другу суммы 2р-орбиталей атомов а и Ъ соответственно
πx = Pχ(α) + Рх(Ь) и πy = py(a) + py(b).На рис. 4.8 показаны комбинации атомных орбиталей, дающие отрицательное перекрывание и отвечающие разрыхляющим молеку­лярным орбиталям, которые принято отмечать звездочкой. Их также четыре — две σ* и две π*. Всего мы получили, таким образом, восемь комбинаций АО, из которых образуется восемь молекулярных орбита- лей, столько, сколько и должно быть.
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Столь очевидные комбинации атомных орбиталей так же, как и понятия σ- и л-связей, сохраняются только для линейных молекул. Подходящие комбинации атомных орбиталей и вид симметрии моле­кулярных орбиталей для более сложных случаев можно определить с помощью некоторых сведений из теории групп, которые здесь не рас­сматриваются, но могут быть найдены практически в любом пособии по теории химической связи или квантовой химии.3. Построение диаграммы энергий молекулярных орбиталей. Точно выполнить эту процедуру без соответствующего расчета невозможно, однако для наших целей достаточно качественной картины с правиль­ной последовательностью энергий МО. Для простых случаев мы почти всегда можем это сделать, учитывая следующие соображения.Из нашего обсуждения строения молекулы H2 и из рис. 4.5 следует, что образование молекулярных орбиталей из атомных сопряжено с интерференцией электронных волн, которая приводит к изменению энергии одноэлектронных уровней системы. В результате вместо еди­ного уровня двух АО возникает два различных по энергии уровня МО. Это явление принято называть расщеплением орбиталей.Взаимодействие волн будет тем сильнее, а расщепление энергетиче­ских уровней тем больше, чем сильнее перекрываются атомные орби­тали. Кроме того, из квантовой механики следует, что расщепление уровней взаимодействующих орбиталей тем больше, чем они ближе друг к другу по энергии. У гомоатомных молекул энергии одноименных атомных орбиталей обоих атомов, естественно, равны — это наиболее благоприятный случай.Попробуем применить эти соображения к молекулярным орбиталям гомоядерных двухатомных молекул, изображенным на рис. 4.8. Прежде всего оценим, какие орбитали перекрываются друг с другом больше, а какие меньше. На рис. 4.9 изображены разные варианты перекры­вания S- и р-орбиталей. Без специальных вычислений на глаз видно, что перекрывание по о-типу всегда больше, чем по л-типу, а среди о-вариантов наиболее важны рр- и sp-перекрывания.

Рис. 4.9. Перекрывание S- и р-орбиталейПроанализируем сначала схему уровней для молекул, образованных из атомов, у которых разность энергий 2s- и 2р-орбиталей настолько 
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велика, что можно не учитывать взаимодействие s-орбитали одного атома с р-орбиталью другого (sp-взаимодействие). Относительное положение уровней энергии 2s- и 2р-орбиталей для элементов второго периода показано на рис. 4.10, который представляет собой увеличен­ный фрагмент рис. 3.11. На рис. 4.10 видно, что кривая для р-орбитали идет немонотонно, — начиная с кислорода (2p⅛Jrp∣), проявляется эффект повышенного электронного отталкивания. Расчет показывает, что взаимодействие 2$2р-орбиталей не влияет на относительное распо­ложение уровней молекулярных орбиталей для молекул, построенных из одинаковых атомов с z ≥ 8, т. е. для O2 и F2.

Рис. 4.10. Энергия 2s- и 2р-орбиталей атомов второго периода: штриховкой выделены атомы, для которых необходимо учитывать sp-взаимодействиеДля этих молекул порядок уровней MO показан на рис. 4.11. На этой схеме, как и на всех схемах подобного рода, по краям нанесены энер­гии атомных орбиталей, а в середине — молекулярных. Родственные АО и MO соединены дополнительными линиями. Две нижние по энер­гии 2s-A0 порождают две нижние MO — σ5 и σ,. Самой нижней по энер­гии молекулярной орбиталью, образуемой двумя наборами трижды вырожденных р-орбиталей, является связывающая ор-орбиталь, поскольку а-перекрывание pz - pz больше, чем πp^, px -рх и py -ру. Соот­ветственно самое большое расщепление уровней приводит к тому, что самой верхней по энергии является разрыхляющая Ор-орбиталь. Между Ор-связывающей и σ*p-разрыхляющей орбиталями находятся я-связывающие (πx и πjr) и я*-разрыхляющие (π*x и π*y) МО. л-Орбитали дважды вырождены, так как перекрывания pxpx и pypy совершенно оди­наковы.Для молекул, построенных из атомов си ≤ 7 (Li2—N2), при построении схемы молекулярных орбиталей необходимо учесть sp-взаимодействие. В принципе, это можно сделать двумя способами: 1) рассмотреть более сложный набор из четырех молекулярных а-орбиталей, каждая из которых является линейной комбинацией всех четырех атомных о-орбиталей (s ир2) каждого атома; 2) исходя из схемы для O2 и F2 (рис. 
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4.11), дополнительно учесть взаимодействие однотипных молеку­лярных орбиталей друг с другом (двух о-связывающих между собой и двух а*-разрыхляющих между собой).

Рис. 4.11. Схема MO для молекул O2, F2. Число электронов соответствует молекуле O2Второй путь более прост и нагляден, и мы используем его, тем более что у нас уже есть готовая исходная схема. Взаимодействие молекуляр­ных орбиталей — это сокращенное выражение для обозначения взаи­модействия (интерференции) соответствующих стоячих электронных волн, а это — то же самое явление, которое лежит в основе образования молекулярных орбиталей из атомных или сокращенно расщепления атомных орбиталей. Таким образом, в результате рассматриваемого взаимодействия соответствующие уровни несколько разойдутся друг от друга, нижний пойдет вниз, а верхний — вверх. На схеме это будет выглядеть как отталкивание уровней друг от друга (рис. 4.12). Сильнее смещаются уровни, расположенные друг к другу ближе, т. е. уровни свя­зывающих молекулярных орбиталей σ5 и σp. Это приведет к изменению последовательности молекулярных орбиталей по сравнению с исход­ной — уровень σp поднимется выше л-связывающего уровня.

Рис. 4.12. Схема MO для молекул Li2— N3. Число электронов соответствует молекуле N2
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Два других взаимодействующих уровня σ* и σ*p расположены гораздо дальше друг от друга, чем уровни связывающих орбиталей, поэтому взаимодействие разрыхляющих орбиталей гораздо слабее, на относи­тельное расположение уровней оно не влияет, и мы можем его не учи­тывать.Итак, мы получили две диаграммы уровней молекулярных орбита- лей и можем перейти к следующему четвертому этапу.4. Заселение диаграммы молекулярных орбиталей электронами с учетом принципа минимума энергии и принципа Паули. В качестве примера на схеме 4.11 размещены 12 валентных электронов, что соот­ветствует молекуле O2, а на схеме 4.12 — 10, что отвечает молекуле N2.Используя схемы МО, мы можем теперь записать электронные кон­фигурации молекул, например σ2σ*2σ2π4π*2 для кислорода и σ2σ*2π4σ2 для азота. Пользуясь схемами, нетрудно также подсчитать порядок связи, равный, как указано в параграфе 4.2, числу связывающих элек­тронных пар минус число разрыхляющих электронных пар. Так, для молекулы кислорода порядок связи равен 2 (четыре связывающие пары σ2, σ2 и π2, π2 и две разрыхляющие — σ*2 и π*2), для азота — 3. Нулевой вклад в порядок связи дают 25-электроны; связь, в основном, образу­ется за счет 2р-электронов.В молекуле кислорода присутствуют два электрона на вырожден­ных πζ- и Ky-МО. Минимуму энергии отвечает расположение электро­нов на разных орбиталях, при этом их взаимное отталкивание будет меньше. Поэтому один электрон мы поместим на π*x-, а второй — на π*-орбиталь, причем более энергетически выгодной будет, как и в слу­чае атомов (см. параграф 3.5), параллельная ориентация их спинов, как показано на схеме 4.11. В результате суммарный спин молекулы равен 1, и она обладает постоянным магнитным моментом, который может быть измерен экспериментально. Такие вещества называются парамагнитными, в отличие от диамагнитных, не имеющих неспарен­ных электронов (подробнее о магнетизме см. параграф 7.6). Примером диамагнитного вещества может служить азот, в молекуле которого, как видно из схемы, спины всех электронов взаимно скомпенсированы.Электронные конфигурации двухатомных гомоядерных молекул эле­ментов второго периода, их формальные порядки связей и суммарные спины приведены в табл. 4.1. Там же приведены экспериментальные данные по энергиям связи и магнитным свойствам. Из таблицы оче­видно, что с помощью нашего упрощенного подхода с позиций метода молекулярных орбиталей мы правильно определили число неспарен­ных электронов (по два в молекулах B2 и O2) и что теоретические порядки связей коррелируют с экспериментальными энергиями связей. В частности, для Be2 порядок связи равен нулю, и, действительно, такая молекула не обнаружена. Для нашего качественного подхода такое совпадение теоретических результатов с экспериментальными можно признать очень хорошим.
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Электронное строение и свойства двухатомных гомоядерных молекул элементов второго 
периода

Таблица 4.1

Показатель L⅛ Be2 B2 C2 N2 O2 F2 Ne2Последовательность MO ^sOsTCOpTC Op σsσsθpππ OpВерхняя занятая MO σ? σp π2 π4 я*2 π*4 °?Порядок связи 1 О 1 2 3 2 1 0Число неспаренных электронов О О 2 О О 2 0 0
Магнитный момент Нет Нет Есть Нет Нет Есть Нет НетЭнергия связи, кДж/моль 99 — 272 602 942 493 155 —
Длина связи, нм 0,267 — 0,159 0,124 0,110 0,121 0,144 —

4.5. Гомоядерные двухатомные молекулы в методе BCОбратимся теперь к описанию того же набора объектов — гомоядер­ных двухатомных молекул, образованных элементами второго периода, с позиций метода валентных связей. Этот метод требует образования связывающих пар электронов со спаренными спинами. В простейшем случае эти пары образуются из неспаренных электронов на валентных орбиталях атомов — партнеров по связи, каждый из которых «постав­ляет» для этого по одному неспаренному электрону и по одной орбитали на одну связь, как на схеме 1 рис. 4.7. Соответственно в основе нашего применения метода валентных связей лежит подсчет числа валентных (атомных) орбиталей и числа неспаренных электронов у атомов, обра­зующих между собой химические связи. Эту процедуру можно схемати­чески разбить на следующие этапы.1. Выбор валентных орбиталей атомов, которые удобно изобра­зить в виде пустых клеток, расположенных по отношению друг к другу на определенном уровне (см. параграф 3.5).2. Распределение валентных электронов по валентным орбиталям, т. е. заполнение клеток-орбиталей стрелками-электронами с соблюде­нием принципа минимума энергии и принципа Паули.3. Учет возможности увеличения числа неспаренных электронов за счет возбуждения одного из спаренных электронов на вакантную орбиталь.4. Подсчет числа связей, образующихся за счет спаривания друг с другом неспаренных электронов разных атомов. Между двумя ато­мами возможно образование одной σ- и двух л-связей.Обратимся к конкретным примерам.
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Для двухатомных молекул элементов второго периода выбор валент­ных орбиталей тривиален: все атомы имеют по четыре валентных атомных орбитали (одна 2s и три 2р), а число электронов на них равно номеру группы в периодической системе. Так, в молекуле Li2 связь осу­ществляется одной парой 25-электронов, по одному от каждого атома, т. е. полностью повторяется картина образования связи в молекуле водорода, описанная, в частности, схемой 4.7. Фактически к молекуле Li2 можно отнести почти все, что было сказано выше о молекуле водо­рода с той разницей, что заряд ядра у лития выше и что в его атоме имеются электроны остова (ls2). Поэтому в молекуле Li2 появляются дополнительные силы отталкивания и создаются худшие условия для перекрывания валентных орбиталей — у каждого атома свой остов не дает чужой электронной плотности глубоко проникать в объем атома. Энергия связи в молекуле Li2 равна 99 кДж/моль, а межъядерное расстояние 0,267 нм (у H2 — 432 кДж/моль и 0,074 нм соответственно).У атома бериллия с конфигурацией ls32s2 в основном состоянии нет неспаренных электронов. C точки зрения метода валентных связей атом бериллия способен к образованию связей лишь после возбужде­ния (или «промотирования») одного из 2з-электронов на следующую по энергии вакантную орбиталь 2р. Этот процесс можно изобразить следующей схемой:
Однако, несмотря на то, что в результате промотирования одного электрона получается состояние атома бериллия с двумя неспаренными электронами, молекула Be2 не образуется, так как даже энергия двой­ной связи Be=Be не компенсирует энергию возбуждения, ибо в моле­куле Be2 с кратной связью очень велико межъядерное и межэлектрон­ное отталкивание. По этой же причине бериллий (и даже литий) в виде простого вещества представляет собой не газ, состоящий из двухатом­ных молекул, а металл, в котором связывающие электроны делокализо­ваны практически по всему кристаллу.В случае бора простое вещество также представляет собой кри­сталлы, в которых каждый атом бора связан как минимум с пятью дру­гими. Но с точки зрения простейших представлений метода валентных связей молекула B2 должна быть устойчива и связь в ней осуществля­ется одной парой 2р-электронов, по одному неспаренному электрону от каждого атома бора. Действительно, энергия связи в газообразной молекуле B2 равна 272 кДж/моль.Атом углерода интересен тем, что в нем имеются четыре электрона и четыре орбитали
Двух неспаренных электронов достаточно для образования моле­кулы C2, содержащей двойную связь C=C.
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При этом каждый атом углерода обладает еще одной неподеленной парой электронов :С=С:. После промотирования одного 25-электрона на 2р-орбиталь ЙГШ ЙШШатом становится способен к полному использованию своих валент­ных возможностей — к образованию четырех ковалентных связей — именно так построен кристалл алмаза (см. параграф 7.2). В двухатом­ной молекуле использование в связи всех четырех электронов, как сказано в п. 4 (см. с. 86), невозможно, тем не менее молекулы C2, хотя и не способны конкурировать с твердым углеродом, обладают высокой энергией связи (602 кДж/моль — больше, чем в O2).В табл. 4.2 приведены схемы, отражающие с точки зрения метода BC образование связей во всех двухатомных гомоядерных молекулах элементов второго периода. Кратность связей, измеряемая числом пар обобществленных электронов, во всех случаях совпадает с формаль­ным порядком связей, определенным по методу MO (см. табл. 4.1). Максимальная кратность связи, равная трем, и максимальная энергия связи достигаются в молекулах N2, из которых построено простое веще­ство — газообразный азот.
Таблица 4.2

Описание связей в гомоядерных двухатомных молекулах элементов второго периода 
по методу BCМолекула Электронная конфигурация атома Схема связи Кратность связиLi □Х-Ш Li:Li 1

Be2 [Д I I I :Ве Be: о
B2 :В:В: 1
C2 :С::С: 2
N2 :N:N: 3
O2 щшш :О::О: 2
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Окончание табл. 4.2Молекула Электронная конфигурация атома Схема связи Кратность связиF2 [TfliiHiLU :F:F: 1
Ne2 ∏T]H∣H∣lt∣ :Ne::Ne: 0

Описание молекулы О, по методу BC дает правильную кратность связи — два, но не объясняет парамагнетизма кислорода. Это явный недостаток по сравнению с методом МО. Построение по методу BC более правильной волновой функции молекулы O2 в основном состоянии с двумя неспаренными электронами, хотя и возможно, но сопряжено с большими математическими трудностями. При этом, к сожалению, теряются наглядность и простота, присущие рассмотренному выше качественному подходу.Нам не раз придется сравнить методы молекулярных орбиталей и валентных связей и убедиться в том, что каждый из них имеет свои преимущества, недостатки и предпочтительные области применения. Пока же мы видим, что метод молекулярных орбиталей более пра­вильно передает число не спаренных электронов, а метод валентных связей проще в применении.
4.6. Гетероядерные двухатомные молекулы. Донорно­

акцепторная связьВ рамках обоих методов — и МО, и BC — описание двухатомных молекул, построенных из разных атомов — гетероядерных молекул, не содержит принципиально новых моментов по сравнению с обсужде­нием гомоядерных молекул. Необходимо лишь учесть различную электроотрицательность атомов, между которыми образуется связь. Различие в электроотрицательности приводит к смещению связываю­щих электронов к более электроотрицательному атому, т. е. к образо­ванию полярной связи и появлению у молекулы дипольного момента. В этом разделе мы рассмотрим три примера гетероядерных двухатом­ных молекул LiH, HF и СО.Молекула LiH. Простейший случай гетероядерной двухатомной молекулы — молекула гидрида лития LiH. Электроотрицательность лития 1,0, водорода 2,1, следовательно, в молекуле гидрида лития атом водорода притягивает к себе электроны значительно сильнее, чем атом лития, и связывающие электроны будут уже не симметрично распреде­лены между атомами, а смещены к атому водорода.Попробуем отразить это обстоятельство сперва с помощью метода молекулярных орбиталей. Мы уже знаем, что в базисный набор от атома 
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лития войдет 25-орбиталь, от атома водорода — 1s. Две атомные орби­тали перекрываются по о-типу и дают две молекулярные — связываю­щую σ и разрыхляющую σ*. Как и в случае молекул H2 и Li2, в связыва­ющей орбитали составляющие ее атомные орбитали имеют одинаковые знаки, а в разрыхляющей — разные. Связывающая молекулярная орби­таль заселена двумя электронами, и именно эти два электрона имеют большую вероятность пребывания у атома водорода. Это означает, что связывающая орбиталь должна более походить на атомную ls-орбиталь водорода, чем на 25-орбиталь лития, т. е. вклад первой атомной орби­тали в молекулярную о-орбиталь должен быть больше, чем второй. Поэтому в выражение для связывающей о-орбитали — линейную ком­бинацию ls-орбитали водорода и 25-орбитали лития — следует ввести неравные коэффициенты, больший C1 — перед Is- и меньший C2 — перед 25-орбиталью:о = C1(Ish) + C2(2sij); C1 > C2.Вероятность пребывания в определенной области пространства электрона (или пары электронов), находящегося на некоторой орби­тали, пропорциональна ее квадрату (см. параграф 3.3), который для нашей а-орбитали составляетσ2 = C2(Ish)2 +C2(2su)2 + 2C1C2(1sh)(2sli).При этом для каждого электрона суммарная электронная плотность (интеграл по всему пространству от σ2), равная, естественно, единице, состоит из трех слагаемых: электронных плотностей, локализованных на атомах водорода Cf (Ish)2 и лития Cf (2su)2 и обобществленной плот­ности. Мы уже отмечали, что, говоря об атомах в молекуле, мы допу­скаем определенную неточность. Здесь мы видим, что обобществленная электронная плотность принципиально отличает молекулу от суммы атомов. Если же, несмотря на это обстоятельство, хотят методом моле­кулярных орбиталей определить суммарную электронную плотность, относящуюся к одному из атомов, то обычно просто делят обобщест­вленную электронную плотность пополам и прибавляют ее к «соб­ственной» электронной плотности атома.Ясно, что такое деление молекулы на атомы условно, как условно и понятие эффективного заряда атома в соединении, который получа­ется, если к заряду атомного остова (ядро плюс внутренние электроны) прибавить найденную таким образом часть плотности валентных элек­тронов, относящихся к данному атому. Эффективный заряд атома водо­рода в гидриде лития, или, как принято говорить, заряд на водороде, рассчитанный таким способом, составляет около -0,5 заряда электрона, а на атоме лития — около +0,5, что можно обозначить Li+0'5H^0>5. (Эти заряды не следует путать с эффективными зарядами, действующими на определенный электрон (см. параграф 3.5). Очевидно, что в гомо- ядерных двухатомных молекулах заряды на атомах равны нулю.) При­
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веденные величины зарядов показывают, что в гидриде лития дей­ствительно имеет место полярная ковалентная связь, но до полного разделения зарядов еще далеко.Качественная схема уровней молекулярных орбиталей LiH приве­дена на рис. 4.13. Ее нетрудно получить на основании соображений, изложенных в параграфе 4.4. Здесь, как и в случае гомоядерных моле­кул, происходит расщепление атомных уровней, которые у изолирован­ных атомов были различными. Уровень Is более электроотрицательного водорода лежит ниже, чем 2я-уровень менее электроотрицательного лития.

Рис. 4.13. Схема молекулярных орбиталей LiHСледует, однако, отметить, что на схеме 4.13 энергии атомных орби­талей относятся, строго говоря, не к нейтральным атомам, а к атомам в данной молекуле. Для положительно заряженного атома лития Li+0>5 энергия 25-орбитали будет несколько ниже, чем для нейтрального, а энергия ls-орбитали для H0>5 — несколько выше, чем для нейтраль­ного.По энергии а-связывающая молекулярная орбиталь лежит ближе к ls-орбитали водорода, чем к 2s-орбитали лития. И по составу она более похожа на ls-орбиталь водорода, т. е. вклад последней в нее больше, чем 25-орбитали лития. Напротив, в выражении для разрых­ляющей молекулярной орбитали σ* = Cf(lsH)—C2(2slj) коэффициент C1 при атомной орбитали водорода меньше, чем C2 при орбитали лития.Общее правило таково: при взаимодействии двух атомных орбита- лей, имеющих разную энергию, возникают две молекулярные орбитали, одна из которых — связывающая — лежит по энергии ниже атомной орбитали с более низкой энергией, а вторая — разрыхляющая — выше атомной орбитали с более высокой энергией. В связывающую молеку­лярную орбиталь больший вклад вносит атомная орбиталь с более низ­кой энергией, а в разрыхляющую — атомная орбиталь с более высокой энергией.Молекула LiH диамагнитна. Формальный порядок связи в ней равен единице — на связывающей о-орбитали находится единственная пара валентных электронов. Экспериментальное значение энергии связи составляет 234 кДж/моль, оно, как и следовало ожидать, нахо­
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дится между значениями энергии связи в молекулах Li2 С99 кДж/моль) и H2(432 кДж/моль).C позиций метода валентных связей молекулу гидрида лития можно изобразить в виде Li : H3 а также учесть, что обобществленная пара электронов будет в среднем находиться ближе к ядру водорода, чем к ядру лития. Формально это означает, что вклад волновой функции в полную волновую функцию будет больше для случая распределения зарядов в молекуле Li+H-(LiH)3 чем для Li-H+(LiH).Молекула HF. Другой простой пример — молекула HF. Он очень близок к первому, но здесь на атоме водорода сосредоточится некото­рый положительный заряд, а на атоме фтора, имеющем максимальную электроотрицательность 4,1, — отрицательный. Если формально приме­нить к молекуле HF процедуру составления схемы молекулярных орби­талей, которую мы использовали ранее, скажем, для F2 (см. табл. 4.1), то в базисный набор атомных орбиталей надо включить четыре орбитали атома фтора — одну 2s и три 2р. Однако разность энергий 15-орбитали водорода и 2$-орбитали фтора настолько велика (рис. 4.14), что их взаи­модействием можно пренебречь по сравнению с гораздо более сильным взаимодействием ls2p. В последнем случае и разность энергий взаимо­действующих уровней меньше, и перекрывание больше.

Рис. 4.14. Схема молекулярных орбиталей HFИтак, 25-орбиталь фтора не взаимодействует с другими орбиталями и ее уровень в молекуле HF остается таким же, как в атоме F (на кото­ром, правда, имеется такой же отрицательный заряд, как и на атоме F в молекуле HF). Орбиталь фтора 2pjs и ls-орбиталь водорода перекры­ваются, взаимодействуют и порождают две молекулярные орбитали: а-связывающую σ—C1 (1sh )—C2 (2pjst, )3 C1 < C2;σ* — разрыхляющуюσ* =C((Ish)-C2Upsf)3 C1 >C2 (ось z направлена от ядра водорода к ядру фтора).
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Орбитали атома фтора 2px и 2py по симметрии не могут дать поло­жительного перекрывания с ls-орбиталью водорода, они способны уча­ствовать в образовании только я-связей, а у атома водорода доступных по энергии р-орбиталей нет. Поэтому pπ орбитали фтора остаются невза­имодействующими и подобно 25-орбитали имеют ту же энергию, что и в атоме фтора. Таким образом, основное содержание схемы 4.14 заклю­чается в образовании двух молекулярных а-орбиталей из двух атомных.Восемь валентных электронов занимают четыре орбитали: 2s, σ, 
2px и 2py, неспаренных электронов нет. Порядок связи равен единице за счет пары электронов на связывающей а-орбитали. Электроны на несвязывающих орбиталях в счет не идут, хотя, по существу, они, конечно, ослабляют связь водорода с фтором, так как принимают уча­стие в межэлектронном отталкивании. Связь H—F полярна, атом водо­рода несет некоторый положительный заряд, атом фтора — отрица­тельный -Hδ+Fδ", где δ — заряды на атомах.C позиций метода BC молекулу фтороводорода можно изобразить в виде H : F с одинарной полярной связью, обеспеченной парой элек­тронов, смещенной к ядру фтора. Энергия связи в молекуле фтороводо­рода равна 566 кДж/моль, что значительно превышает среднее ариф­метическое из энергий связи в молекулах фтора и водорода. Связь в HF заметно упрочнена электростатическим взаимодействием Hδ+Fδ-.

Молекула СО. Остановимся теперь кратко на примере гетероядер- ной молекулы с кратной связью — СО. Схема MO для нее (рис. 4.15) очень похожа на схему для N2 (см. рис. 4.12); обе молекулы имеют по 10 валентных электронов, их молекулярно-орбитальные электрон­ные конфигурации одинаковы: σ^σ√2π4σj.

Puc. 4.15. Схема молекулярных орбиталей СОХотя на схеме сохранены обозначения молекулярных орбиталей для молекулы N2, в действительности их состав несколько более сложен. В частности, 2р-орбиталь атома кислорода теперь лежит по энергии между 2р и 25-орбиталями углерода и должна давать некоторый вклад в о*-молекулярную орбиталь. Орбиталь углерода 2s довольно близка 
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по энергии к связывающей ор-орбитали и будет давать вклад в нее. Эти дополнительные вклады отмечены на схеме 4.16 пунктирными линиями.Порядок связи в СО, как и в молекуле N2, равен трем, но энергия связи несколько больше (1072 против 942 кДж/моль у азота), что можно объяснить дополнительным электростатическим взаимодей­ствием между Cδ+ и Oδ-.Схема образования химической связи в молекуле СО с позиций метода валентных связей показана на рис. 4.16.
а б в
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Рис. 4.16. Описание химической связи в молекуле СО по методу ВС:

а — атомы C и О в основном состоянии; б — образование двойной связи; в — дополнительное акцептирование атомом углерода неподеленной пары электронов кислорода с образованием в итоге тройной связиКроме обобществления двух пар неспаренных 2р-электронов (схема 4.16, б) надо учесть возможность обобществления неподелен­ной пары 2р-электронов кислорода, для которого атом углерода пред­ставляет вакантную р-орбиталь (схема 4.16, в). Здесь мы встречаемся с новым типом связи. Это так называемая донорно-акцепторная (или координационная) связь между атомами, не имеющими неспаренных электронов, один из которых обладает неподеленной парой электро­нов, а другой — свободной орбиталью. Первый из атомов поставляет на связь свою неподеленную пару, он называется донором, а второй представляет вакантную орбиталь, принимая (акцептируя) на нее эту неподеленную пару, он называется акцептором.В целом в молекуле СО согласно схеме рис. 4.16 связь осуществля­ется тремя парами электронов (одна σ- и две л-связи), причем в конеч­ном счете нет никакого различия между обычной ковалентной (за счет неспаренных электронов) и донорно-акцепторной связью. На атоме кислорода будет некоторый результирующий отрицательный заряд, несмотря на то, что он выступал в качестве донора электронной пары. Окончательное распределение связывающих электронов определяется тем, что электроотрицательность кислорода (3,5) выше, чем электро­отрицательность углерода (2,5).
4.7. Многоатомные молекулы. ГибридизацияВ случае многоатомных молекул к общей задаче описания природы химической связи (прочность, длина, кратность, полярность связи, число неспаренных электронов) прибавляются два принципиально новых момента.
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Первый момент заключается в том, что понятие энергии связи ста­новится более сложным, и необходимо указывать, к какой конкретно связи оно относится. Например, средняя энергия связи О—H в моле­куле воды соответствует процессуH-O-H (г) = H (г) + О (г) + H (г)и равна 918 / 2 = 459 кДж. В то же время энергия связи одного из ато­мов водорода в молекуле H2O, т. е. энергия, которую надо затратить на процесс, H2O (г) = ОН (г) + H (г)равна 497 кДж. На разрыв другой связиОН (г) = О (г) + H (г)надо затратить лишь 421 кДж.Второй принципиальный момент — это вопрос о направленности химических связей, т. е. вопрос о форме молекул, который мы рассмо­трим в следующем разделе с позиций метода ВС. Это обстоятельство обусловлено тем, что, хотя метод молекулярных орбиталей с общетео­ретических позиций пригоден для описания любых молекул, его при­ложение к сложным молекулам сопряжено с некоторыми математи­ческими трудностями. Поэтому в данном учебнике нецелесообразно подробно рассматривать общий случай многоатомных молекул либо пытаться интуитивно строить схемы молекулярных орбиталей для них, не имея простых критериев их достоверности. В настоящем разделе мы применим метод молекулярных орбиталей и сопоставим его с мето­дом валентных связей только для интерпретации связей в линейных трехатомных молекулах (на примерах BeH2 и XeF2).Молекула BeH2. В базисный набор войдут шесть атомных орбита- лей: 2s и три 2р от атома бериллия и по одной Is от каждого атома водорода. Используем систему координат, показанную на рис. 4.17.Орбитали бериллия рх и ру потенциально способны к образованию я-связей, но у атомов водорода в базисном наборе нет р-орбиталей. Поэтому рх- и ру-орбитали бериллия так и останутся атомными, не имеющими партнеров по симметрии, т. е. несвязывающими по сим­метрии, назовем их πlιc. Таким образом, в нашем распоряжении оста­ются четыре орбитали — две у атома бериллия и две у двух атомов водорода, из которых необходимо построить две о-связывающие и две а*-разрыхляющие линейные комбинации. Здесь удобно ориентиро­ваться на симметрию и знаки фаз орбиталей центрального атома — бериллия и в соответствии с ними комбинировать орбитали атомов водорода. В данном случае эти комбинации очевидны (рис. 4.17). C 25-орбиталью бериллия должна взаимодействовать сумма орбита­
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лей водорода, соответственно связывающая ст^молекулярная орбиталь будет иметь состав Cts = C1 (2s) + C2(lsα + lsb),а разрыхляющая σs = Q (2s) - C2 (lsa + ls⅛).

Рис. 4.17. Молекулярные орбитали BeH2:
а — система координат и вид σp- и σs-MO; б — схема уровней MOC 2рж-орбиталыо сочетается разность орбиталей водорода, давая молекулярные орбитали — связывающуюСтр = C3(2pz) + C4 (lsb- lsa),и разрыхляющую σ* = C3(2pz) -C4(ls⅛ -Isa).Построение схемы уровней молекулярных орбиталей (рис. 4.17, б) нетрудно выполнить однозначно на основании соображений, изложен­ных в параграфе 4.4. Самой нижней по энергии будет связывающая ст-орбиталь, так как энергия 25-орбиталей бериллия ниже, чем 2р, затем идут связывающая σp, несвязывающие дважды вырожденные πlic (2px и 2py бериллия), разрыхляющая σs и, наконец, самая верхняя ст£.Электронную конфигурацию молекулы можно записать в виде σfσjμ Четыре электрона занимают две связывающие МО, обеспечивая тем самым общий порядок связи, равный двум, или по единице на каж­дую связь Be—Н.

96

http://chemistry-chemists.com



Из формы связывающих MO (рис. 4.17, а) и из их аналитических выражений очевидно, что они охватывают все три атома и, как принято говорить, являются трехцентровыми. В каждой из них одна орбиталь бериллия (2s или 2р) в равной мере взаимодействует с ls-орбиталями обоих атомов водорода, соответственно каждая пара связывающих электронов образует единое облако, делокализованное между тремя атомными ядрами. Здесь мы встретились со случаем делокализованной связи, которая отличается тем, что связывающие электроны распреде­лены не между двумя, а между несколькими ядрами. В более сложных молекулах делокализованная связь может охватывать и более трех ато­мов (например, в полиеновых углеводородах делокализованные л-связи соединяют весь углеродный скелет).При рассмотрении молекулы BeH2 с позиции метода валентных свя­зей мы сталкиваемся с тем, что в основном состоянии атом бериллия с конфигурацией ls22s2, или ||, не имеет неспаренных электронов. Для того чтобы он приобрел способность к образованию ковалентных связей, необходимо перевести один электрон на 2р-орбиталь. Однако и этого еще недостаточно для получения так называемого валентного состояния атома бериллия.Валентное состояние атома — это такое его гипотетическое состоя­ние, которое мы бы получили, если бы мгновенно убрали из молекулы все другие атомы вместе с их электронами, мгновенно оборвали бы все связи нашего атома с другими, не дав ему перестроить свои электроны, т. е. сохранив его состояние в молекуле. Очевидно, что реализовать такой мгновенный разрыв связей невозможно, однако в ряде случаев понятие валентного состояния помогает нам в оценке энергии связей, при сопоставлении разных связей и т. д. Валентное состояние атома, как правило, не совпадает ни с одним реальным его состоянием — основным или возбужденным. Разница заключается в том, что в моле­куле спины электронов данного атома спарены со спинами электронов партнеров, а не других электронов этого же атома. В гипотетическомвалентном состоянии спины электронов данного атома не ориентиро­ваны по отношению друг к другу определенным образом — говорят,что они «разориентированы».Валентное состояние атома бериллия имеет соответственно несколько с парал­более высокую энергию, чем, например, состояние лельными спинами, при котором межэлектронное отталкивание мини­мально. Далее, атом бериллия с одним s- и одним р-электроном должен был бы, очевидно, образовать две разные по длине связи с атомами водорода, так как радиальное распределение этих электронов различно. Реальная же молекула BeH2 симметрична, в ней две связи Be—H совер­шенно одинаковы. Это значит, что они обеспечиваются одинаковыми по своему состоянию электронами.В методе MO эквивалентность обеих связей, как было показано выше, объясняется тем, что 2s- и 2р-орбитали бериллия принимают участие в связях сразу с двумя атомами водорода, в равной мере с каждым.
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В методе BC используется принципиально иной подход, который требует специального обсуждения. Мы видели, что в методе BC каж­дая отдельная связь обязана своим происхождением определенным конкретным неспаренным электронам (или неподеленной паре, если связь донорно-акцепторная, но тоже вполне конкретной паре элек­тронов одного атома). Следовательно, эквивалентность двух связей, образуемых атомом бериллия, означает, что два его неспаренных элек­трона в валентном состоянии эквивалентны друг другу, т. е. это уже не один S- и один р-электрон, а два каких-то средних, «смешанных» из s- и р-электронов. Смешение атомных орбиталей легко и естественно реализуется с позиций квантовой механики. В параграфе 3.4 уже упо­миналось о том, что линейная комбинация решений волнового урав­нения Шредингера дает новый набор решений. В случае BeH2 в атоме бериллия неспаренные валентные электроны должны занимать новые смешанные орбитали, отвечающие следующим требованиям:1) они должны быть эквивалентны друг другу по энергии и по спо­собности к перекрыванию с s-орбиталями водорода;2) они должны давать в итоге линейную молекулу, т. е. они должны быть вытянуты в направлении к атомам водорода под углом 180° друг к другу;3) они должны получаться из s- и р-орбиталей атома бериллия.Рисунок 4.18 показывает, что этим требованиям отвечают сумма и разность S- ир2-орбиталей (с точностью до нормирующего множителя).

s+ Pz

S-Pz 
✓

>sp

Рис. 4.18. Гибридные sp-орбитали атома Be в BeH2Новый набор смешанных орбиталей носит название гибридных орбиталей, а сам прием смешения — гибридизации орбиталей. Кон­цепция гибридизации — это удобный описательный прием, который помогает нам описать эквивалентные, определенным образом направ­ленные связи, объективно существующие в природе.Смешение одной s- и одной р-орбитали, как в BeH2, называется sp-гибридизацией. Две гибридные sp-орбитали локализованы вдоль
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одной прямой по разные стороны от ядра, их протяженность вдоль оси связи даже больше, чем «чистых» рг-орбиталей, а следовательно, и перекрывание с s-орбиталями атомов водорода больше, чем у pz- (и, конечно, S-) орбитали. Это создает оптимальные условия для образова­ния линейной молекулы H : Be : H с прочными связями.В принципе, возможно смешение, гибридизация s-атомной орбитали не только с одной (sp), но с двумя (sp2), тремя (sp3) или нецелым чис­лом (spn, 1 < п ≤ 3) р-орбиталей. В каждом случае гибридные орбитали имеют определенную направленность, что способствует образованию связей под определенными углами друг к другу. Типы гибридизации, углы между связями и примеры соответствующих соединений приве­дены в табл. 4.3.
Таблица 4.3

Угловое распределение гибридных орбиталейГибриди­зация Координаци­онное число Форма моле­кулы Валентный угол, градусы Примеры
sp 2 Линейная 180 BeH2, HCN
Sp2 3 Треугольник 120 BCl3, C2H4
Sp3 4 Тетраэдр 109,5 CH4, NHJ
dsp2 4 Квадрат 90 PtC⅛-
dsp3 5 Тригональная бипирамида 90,120 PF5, Fe(CO)5
d2sp3 6 Октаэдр 90 Cr(CO)4
d4sp3 8 Додекаэдр — Mo(CN⅛^Гибридизация возможна не только между s- и р-орбиталями, она, в принципе, может относиться к любым орбиталям; однако, чтобы их смешение было эффективным, они должны быть близки друг к другу по энергии и по радиальному распределению. В табл. 4.3 при­ведено несколько наиболее важных типов гибридизации с участием d-орбиталей, хотя химики обычно чаще прибегают к этой концепции при обсуждении связей, образованных s- и р-электронами.В нашем изложении гибридизация связана с методом валентных связей. Вообще говоря, концепцию гибридизации можно с успехом использовать и в методе молекулярных орбиталей, рассматривая гибридный атомный базис, но это не необходимо и для наших целей не дает особых преимуществ.В конечном счете оба метода дают описание, которое сводится к тому, что в молекуле гидрида бериллия имеются две одинарные полярные ковалентные связи, на менее электроотрицательном атоме бериллия сосредоточен некоторый положительный заряд, а на каждом атоме водо­рода — отрицательный, по абсолютной величине вдвое меньший, чем заряд на бериллии. Дипольный момент молекулы в целом равен нулю.
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Молекула XeF2. Дифторид ксенона — это чрезвычайно реакционно способное соединение, сильный окислитель, но молекулы его устой­чивы. Средняя энергия связи Xe—F составляет 132 кДж/моль, моле­кула линейна. Ее электронное строение можно легко описать методом MO и практически невозможно методом ВС.Начнем с объяснения природы химической связи методом МО. Учитывая относительные энергии атомных орбиталей (см. рис. 3.11), базисный набор можно ограничить 5р-атомными орбиталями ксенона и 2р-орбиталями фтора. Более того, достаточно взять только атомные орбитали, способные к образованию о-связей, т. е. р2-орбитали ксенона и фтора (ось линейной молекулы принимаем за ось я), так как отталки­вание от большого многоэлектронного остова атома ксенона не позво­ляет его партнерам по связи подойти к его ядру достаточно близко для эффективного перекрывания р-орбиталей ксенона и фтора с образова­нием 71-связи (рис. 4.19).
Fa Xe F6

Рис. 4.19. Молекулярные орбитали XeF2:тонкими линиями обозначены АО, жирными — МО; пунктирный круг с центром в ядре Xe показывает приблизительный размер атомного остова XeТаким образом, в образовании MO XeF2 принимают участие только три АО — сднар2-орбиталь ксенона и по одной р2-орбитали от каждого атома фтора. Соответственно должно образоваться три МО. Их состав нетрудно написать, ориентируясь на рис. 4.19. Связывающая MO имеет видσ = C1p2(Xe) - C2(p2(Fα) + p2(Fb)),разрыхляющая σ* = C{p2(Xe) + C2 (pz(Fa) + pz(Fb)).Третьей молекулярной орбитали соответствует разность pz(Fa) Hp2(Fb), которая в целом дает нулевое перекрывание Cp2(Xe) — положи­
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тельное перекрывание ее с правой лопастью орбитали ксенона полно­стью компенсируется таким же отрицательным перекрыванием с левой лопастью. В итоге третья орбиталь — это орбиталь несвязывающая®нс Pzffα) Pzfffe) Jее энергия остается равной энергии атомных р-орбиталей атомов фтора.Схема MO XeF2 представлена на рис. 4.20. Из нее очевидно, что четыре электрона (два от атома ксенона и по одному от атомов фтора) занимают одну связывающую орбиталь (σ) и одну несвязывающую (σκc), обеспечивая порядок связи, равный 1/2. Этого достаточно, чтобы молекула была устойчивой (вспомним молекулярный ион водо­рода Н£, см. параграф 4.2).

Рис. 4.20. Схема молекулярных орбиталей XeF2Итак, с помощью метода MO мы легко объяснили образование хими­ческих связей атомом инертного газа ксенона. Метод BC в этом случае сталкивается с существенными трудностями — у атома ксенона нет неспаренных электронов и нет вакантных валентных орбиталей. Для получения валентного состояния ксенона с двумя неспаренными элек­тронами необходимо возбудить один из его 5р-электронов на ближай­шую вакантную б$-орбиталь (см. рис. 3.11), но энергия возбуждения явно слишком велика, больше 1000 кДж/моль. Молекула дифторида ксенона представляет собой пример так называемой электронно-избы­точной, или орбитально-дефицитной, молекулы. C позиции простей­шего варианта метода валентных связей молекула XeF2 и ей подобные орбитально-дефицитные соединения не имеют права на существование, но они самым естественным образом описываются методом молекуляр­ных орбиталей. То же самое можно сказать и об электронно-дефицитных соединениях типа Щ или гидридов бора (параграф 25.3) — у них, наобо­рот, не хватает электронов для образования связывающих пар. В прин­ципе, метод валентных связей способен справиться с этими трудностями, 
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но для этого требуется построение довольно громоздких и сложных структур. Во всех подобных случаях нам удобнее рассматривать природу химических связей с позиций метода молекулярных орбиталей.
4.8. Направленность химических связей и пространственное 

строение молекулДля обсуждения направленности химических связей, оценки углов между связями (валентных углов) удобен метод ВС. В параграфе 4.7 было показано, как для этой цели можно использовать концепцию гибридизации. Существует, однако, еще более простой подход — так называемая теория отталкивания электронных пар валентной обо­лочки. В ее основе лежит идея о том, что валентные электроны, как свя­зывающие, так и атомные неподеленные пары, должны располагаться вокруг соответствующих атомов таким образом, чтобы отталкивание между ними было минимальным. Реализация этого подхода основана на следующих предпосылках.1. Рассматривается многоатомная молекула типа ABn, в которой цен­тральный атом А связан с каждым из атомов В, которые между собой не связаны. Атомы В могут быть одинаковыми или разными. Можно, однако, распространить этот подход и на циклические и цепные моле­кулы, последовательно рассматривая их фрагменты типа ABn.2. Валентные электроны атома А делятся на связывающие — по числу двухэлектронных связей с атомами В и на неподеленные пары самого атома А. Связывающие электроны образуют пары с неспарен­ными электронами атомов В. Во всех парах электронов, расположен­ных вокруг остова атома, как связывающих, так и неподеленных, спины противоположны — спарены.3. Минимуму отталкивания отвечает такое симметричное располо­жение всех электронных пар вокруг данного ядра, при котором они максимально удалены друг от друга.Поясним поэтапное применение этого подхода на нескольких простых примерах, начиная с хорошо знакомой нам линейной молекулы BeH2.1. Первый этап предельно прост — определение числа валентных электронов атома А. У атома бериллия два электрона валентной обо­лочки. Вообще же для элемента главной подгруппы их число равно номеру группы.2. Далее, определяется число электронных пар связывающих и неподеленных, окружающих центральный атом. У атома бериллия в гидриде бериллия оба электрона образуют связывающие пары, спари­ваясь с электронами атомов водорода, — всего две связывающие пары и ни одной неподеленной.3. На третьем этапе определяется форма молекулы. Для этого все электронные пары надо мысленно расположить симметрично вокруг центрального атома на одинаковом расстоянии от него и на макси­
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мальном расстоянии друг от друга. Как говорят, каждой электронной паре надо отвести координационное место. Направления к связыва­ющим парам — это и есть направления химических связей. В моле­куле BeH2 две связывающие пары, очевидно, должны расположиться на одной прямой по разные стороны от атома бериллия — молекула должна быть линейной.В общем случае, если у центрального атома нет неподеленных пар, т. е. если число связей равно числу валентных электронов централь­ного атома (номеру группы для элемента главной подгруппы), то моле­кула будет максимально симметричной. Отсюда, например, молекулы тригалогенидов бора должны иметь форму правильного треугольника, метана — тетраэдра, пентафторида фосфора PF5 — тригональной бипи­рамиды, гексафторида серы SF6 — октаэдра.Если у атома есть одна или несколько неподеленных пар (НП) электронов, то им следует мысленно предоставить такие же места, как и связывающим парам. Например, в молекуле SnCl2 вокруг атома олова (четвертая группа — четыре валентных электрона) по направле­нию к вершинам треугольника располагаются три электронные пары валентной оболочки — две связывающие (СП) и одна неподеленная. В результате мы предсказываем нелинейную форму молекулы. Действи­тельно, эксперимент показывает, что молекула дихлорида олова нели­нейна, угол между связями Sn — Cl (угол Cl—Sn—Cl) составляет 100°.Давайте задумаемся, хорошо или плохо мы предсказали этот резуль­тат. Ведь две связывающие пары плюс одна неподеленная должны занять три координационных места, расположенных в вершинах треу­гольника, и, если мы считаем все три пары электронов равноценными с точки зрения взаимного отталкивания, то этот треугольник должен быть равносторонним, а углы между связями должны быть равны 120°:
НП

Cl ClТеория отталкивания электронных пар делает определенные разли­чия между связывающими и неподеленными парами. Дело в том, что неподеленная пара — это «личные» электроны центрального атома, они локализованы только у «своего» ядра, а связывающие пары рас­пределены вдоль связи. Поэтому электроны неподеленной пары будут сильнее отталкиваться друг от друга и займут больший сектор около центрального атома, чем связывающие электроны (рис. 4.21). Отсюда можно сделать вывод, что неподеленные пары сильнее отталкивают от себя связывающие пары, чем те друг друга. Это дает нам основание считать, что угол между связями в SnCl2 должен быть меньше 120°, что на самом деле и наблюдается.
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Рис. 4.21. Связывающая (СП) и неподеленная (НП) пары электронов 
валентной оболочки:заштрихован атомный остовВ целом очевидно, что отталкивание между разнотипными элек­тронными парами валентной оболочки убывает в последовательности:(НП—НП) > (НП—СП) > (СП—СП).На этом основании для молекулы H2O с четырьмя электронными парами (две СП и две НП) мы можем не только определить нелинейную (уголковую) структуру, но и предсказать, что угол H—О—H меньше тетраэдрического угла 109o28' (экспериментальное значение 105o3')∙

Контрольные вопросы и задания1. В ионе H (межъядерное расстояние равно 2rop6 ls-электрона в атоме водорода, и при этом происходит перекрывание орбиталей обоих атомов. Нарисуйте соответствующий график радиального рас­пределения ls-электрона каждого атома и покажите, что в данном слу­чае максимумы обеих орбиталей совпадают.2. Что такое энергия химической связи?3. Сколько орбиталей будет в схеме MO для N2, СО, NO, HF? (Во всех случаях считается, что ls-электроны элементов второго периода уже не принимают, а электроны с п = 3 еще не принимают участия в обра­зовании связи.)4. Как взаимно расположены в схеме MO связывающая и разрыхля­ющая орбитали? А как они расположены относительно исходных АО?5. Как найти порядок связи?6. Может ли на молекулярных орбиталях располагаться: 1) нечет­ное число электронов; 2) нечетное число связывающих электронов; 3) нечетное число разрыхляющих электронов; 4) нечетное число и свя­зывающих, и разрыхляющих электронов?7. Будет ли устойчива частица, в которой число электронов равно удвоенному числу МО?8. Запишите четыре пункта последовательности построения элек­тронной конфигурации молекулы в методе MO и на их основе постройте схему MO и распределение электронов для молекул F2 и C2.
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9. Полагая, что для гомоатомных молекул элементов второго и тре­тьего периодов базисный набор одинаков, постройте схему MO для молекул Cl2 и Si2. Будут ли полностью идентичны схемы F3 и Cl3? C3 и Si2?10. Изобразите схему MO и определите порядок связи для частицы BJ.11. В методе BC очень важно представлять себе, сколько в той или иной частице: 1) электронных пар, образующих связь; 2) элекронных пар, не участвующих в образовании связи; 3) валентных орбиталей, не использованных при образовании связи. Например, в молекуле C2 две электронные пары связывающие, две пары неподеленные (одна на каждом атоме) и две вакантные орбитали. Рассмотрите с этих пози­ций все двухатомные молекулы элементов второго периода от Li2 до F2.12. Изобразите схемы MO для молекул ВО и NH. Определите: 1) поря­док связи в них; 2) знаки зарядов на атомах; 3) наличие неспаренных электронов.13. Рассмотрите молекулы ВО и NH с позиций метода ВС. Отметьте: 1) из каких электронов образуются связывающие пары; 2) есть ли непо­деленные пары и у каких атомов; 3) есть ли вакантные орбитали и у каких атомов; 4) возможно ли образование донорно-акцепторных связей.14. На схеме рис. 4.18, б видно, что в молекуле BeH2 существуют две различные по энергии связывающие орбитали σs и σp. Почему из этого нельзя сделать вывод, что атомы водорода присоединены к Be по-разному?15. В параграфе 4.1 сказано, что делокализация электронов есть непременное условие образования химических связей. В чем различие между делокализованным электроном и делокализованной связью? Можете ли Вы привести примеры локализованной химической связи? Есть ли делокализация связи объективное явление или это лишь тер­мин в описании молекулы в методе МО?16. Чем различаются «возбужденное» и «валентное» состояния атома?17. Отличается ли состояние атома лития в LiH от его основного состояния?18. Сформулируйте два условия, которым должны удовлетворять орбитали для того, чтобы можно было бы рассматривать их гибриди­зацию.19. Исходя из рис. 3.8, объясните, почему обычно не возникает гибридных $рт<2п-орбиталей, в которых п > 2.20. Почему трехцентровую орбиталь в молекуле XeF2 разумнее стро­ить, исходя из 5p-, а не Ss-орбитали ксенона?21. Как скажется на энергии связи Xe—F в молекуле XeF2: 1) отрыв электрона и переход к частице XeEJ; 2) присоединение электрона и переход к XeFf?22. Используя теорию отталкивания электронных пар, предскажите геометрию молекул AlF3, PF3, ClF3.
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23. В газовой фазе известны следующие мономерные молекулы хло­ридов кремния: SiCl3 SiCl2, SiCl3, SiCl4. Определите их геометрические структуры.24. Существует соединение AlPCl8, кристалл которого построен из ионов PCljf и AlCl4. Определите геометрию этих ионов.25. Должны ли быть плоскими молекулы SO3, SO2Cl2, SOCl2, SOF4?26. Одинакова ли геометрическая структура в рядах молекул SiF4, SF4, XeF4 или CO2, NO2, SO2, ClO2?
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Часть вторая 
ХИМИЧЕСКИЕ СИСТЕМЫ

В химии, как в научных исследованиях, так и при ее практиче­ском использовании, приходится иметь дело с колоссальными чис­лами частиц-атомов, молекул или ионов. Одинаковые или разные эти частицы объединяются вместе, образуя систему. В буквальном переводе с греческого система — целое, составленное из частей. В современном понятии системы ее части находятся между собой в определенных отно­шениях, образуя некоторое единство. Существует великое множество различных систем — философские системы, избирательные системы, системы единиц, государственные системы, системы химические, физические, биологические, геологические и т. д. В каждой системе свое семейство понятий, определений, формулировок как содержатель­ных — что есть что, так и формальных — каковы связи, отношения между частями, элементами системы. Лишь в рамках такого семейства определений можно выразить основные принципы построения и свя­зей внутри каждой конкретной системы.
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Глава 5
ЧТО ТАКОЕ ХИМИЧЕСКАЯ СИСТЕМАПростейшими частями химической системы, вообще говоря, явля­ются атомы, молекулы или ионы. Однако конкретная система образу­ется не из абстрактных атомов, а из вполне конкретных веществ, кото­рые могут реагировать друг с другом, вступая в химические реакции.Для того чтобы протекала химическая реакция, ее участники так или иначе должны контактировать друг с другом. В то же время веще­ства, находящиеся в контакте, могут и не реагировать между собой. Например, мы знаем, что смесь водорода с кислородом взрывается. Но в то же время эту смесь — гремучий газ — можно получить и хра­нить бесконечно долго. Иными словами, важно не только то, из каких веществ состоит система, но и то, при каких условиях она находится. Невозможно рассматривать химическую систему в отрыве от условий, в которых она существует.

5.1. Основные понятия и определенияХимической системой называется ограниченная часть пространства, включающая какие-либо вещества. Все, что не входит в систему, назы­вается внешней средой.Вот простой пример. Углекислый газ в небольших количествах полу­чают в лаборатории в аппарате Киппа при взаимодействии мрамора (карбоната кальция) с соляной кислотой. На рис. 5.1 показано, как это делается. Зарядили аппарат (положили мрамор и налили кислоту), открыли кран, кислота смочила мрамор, началась реакция. Закрыли кран. Возрастающее давление углекислого газа вытесняет кислоту в верхний шар, и реакция прекращается. Открыли кран — все нача­лось сначала.В аппарате Киппа находится химически реагирующая система, пер­воначально образованная CaCO3 (кр) и HCl (р-р). Если кран открыт и CO2 выходит из системы во внешнюю среду — мы имеем открытую систему, если кран закрыт — закрытую систему.Стеклянные стенки аппарата Киппа ограничивают химическую систему. Стальной баллон ограничивает находящийся в нем газ. В этих случаях границы системы очевидны. Но часто систему ограничивают 
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лишь мысленно: горящая свеча образует систему вместе с воздухом, в котором она горит, и система — пламя свечи — не имеет реальной гра­ницы, хотя мы видим пламя и можем говорить об его форме и размерах.

Рис. 5.1. Аппарат Киппа для получения газов при реакциях твердых 
веществ с жидкостямиСистема может обмениваться с внешней средой веществами (мас­сой) и энергией. Такая система называется открытой. Если обмена веществами не происходит — система называется закрытой. Если же нет обмена ни массой, ни энергией, тогда система называется изо­лированной.Например, разбавленный раствор серной кислоты в открытом ста­кане представляет собой открытую систему — в зависимости от тем­пературы вода будет либо испаряться из раствора во внешнюю среду (за край стакана), если раствор нагревать, либо поглощаться серной кислотой из внешней среды (влажного воздуха за краем стакана), если раствор охлаждать. Тот же раствор в запаянной ампуле — при­мер закрытой системы, а налитый в хороший термос, плотно закрытый пробкой, образует изолированную систему.

5.2. Гомогенные и гетерогенные системыВ пробирку до краев налили некоторый раствор, например, пова­ренной соли или сахара, или медного купороса, или серной кислоты — все равно. Пробирку заткнули пробкой так, чтобы в ней не осталось пузырьков воздуха. В этом случае содержимое пробирки совершенно однородно: качественный и количественный состав одинаков во всех частях системы. Полностью однородная система называется однофаз­ной. Открыли пробирку, вылили половину раствора, вновь закрыли. Теперь содержимое пробирки состоит из двух частей: одна часть — рас­твор, другая — воздух. Каждая из этих частей однородна по составу, но состав частей различен, и части разделены отчетливой границей раздела.
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Однородная часть системы называется фазой. Фазы отделяются 
друг от друга поверхностями раздела.В данном случае мы получили двухфазную систему. В пробирку, наполовину заполненную раствором NaCl, бросили кусочек кварца. Это будет уже трехфазная система. Но вот сколько фаз будет в пробирке, если в нее бросить не кусочек кварца, а щепотку кварцевой пыли? Вспомним: фаза — это однородная часть системы, отделенная от дру­гих фаз поверхностью раздела. Если все пылинки имеют одинаковый состав, то все они будут однородной частью системы и будут составлять одну фазу — твердый SiO2. Хорошо взболтаем пробирку с раствором и кварцевой пылью и добавим в нее несколько капель раствора нитрата серебра. При этом пройдет реакция: NaCl + AgNO3 = AgClsL + NaNO3. Как известно, хлорид серебра очень плохо растворим и выпадает в оса­док. Теперь в пробирке четыре фазы — газ, жидкость и две твердых фазы, так как пылинки кварца отличаются по составу от «пылинок» хлорида серебра.Твердые вещества, как правило, образуют самостоятельные фазы. Жидкости могут смешиваться, например серная кислота и вода или бензин и керосин, а могут и не смешиваться, образуя две жидких фазы, например вода и бензин. Любая смесь газов однофазна.Однофазные системы чаще называют гомогенными. Система, образован­ная двумя или более фазами, называется гетерогенной.Фазы обычно разделяются по признаку агрегатного состояния на твер­дые, жидкие и газовые. Кроме того, все фазы можно разделить на две категории — фазы постоянного состава и фазы переменного состава. В нашем последнем примере состав жидкой фазы — раствора, содержа­щего много ионов Na+, Cl-, NO3, очень мало ионов Ag+, SiO∣^, H+, OH- и растворенных из воздуха молекул O2, N2, может в определенных пре­делах меняться. Например, можно увеличить концентрацию NaCl или добавить еще H+ , прилив немного HCl или HNO3. Изменение состава приведет и к изменению свойств жидкой фазы.Точно так же может изменяться состав газовой фазы над раствором. Количество водяного пара, растворимость кислорода и азота зависят от температуры. Раствор или газ над ним — это фазы переменного состава. Две другие фазы — твердые SiO2 и AgCl имеют определенный и неизменный состав — это фазы постоянного состава. В системе может меняться только масса этих фаз, но их качественный и количественный составы остаются все время неизменными.Разумеется, возможны случаи, когда и жидкая, и газовая фазы будут иметь постоянный состав. В системе ртуть — азотная кислота идет реакцияHg (ж) + 4HNO3 (р-р) = Hg(NO3)2 (р-р) + 2NO2 (г) + 2H2O 
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и во времени меняется состав водной фазы — уменьшается количество кислоты, увеличивается количество нитрата ртути. Меняется и состав газовой фазы над раствором. Но состав ртутной фазы остается неиз­менным, так как все присутствующие в системе вещества в ртути прак­тически нерастворимы.Если прокаливать карбонат кальция, то он разлагается по реакцииCaCO3 (тв) = CaO (тв) + CO2 (г)В системе CaCO3 — воздух появление CO2 будет менять состав газо­вой фазы. Но если прокаливать CaCO3 в замкнутой системе, из которой предварительно выкачан воздух, то в газовой фазе присутствует только CO2 и ее состав будет постоянным.
5.3. Условия существования системЛюбая химическая, да и не только химическая, система существует в каких-то условиях: при определенных температуре и давлении, при определенной напряженности гравитационного, магнитного, электри­ческого и электромагнитного полей.На столе в пробирке при обычных условиях идет реакция:Fe (тв) + 2НС1 (р-р) = FeCl2 (р-р) + H2 (г)Но что значит «обычные условия»? Их легко перечислить: темпе­ратура — комнатная, т. е. около 20oC, давление — атмосферное, т. е. около IOl кПа, ускорение силы тяжести — в среднем около 9,8 м/с2, напряженность магнитного поля — в среднем около 40 А/м, напряжен­ность электрического поля — в среднем около 130 В/м, освещенность видимым светом — в среднем около 500 лк.Все эти параметры настолько привычны, что мы зачастую забываем о них, особенно о действии полей. Но теперь уже реально исследуются различия в протекании химических реакций на Земле и в невесомости.Как, например, пойдет эта реакция в отсутствие гравитационного поля, когда железо не будет тонуть в кислоте, а водород не будет выде­ляться из жидкой фазы?Во многих методах исследования используются очень сильные маг­нитные и электрические поля. В условиях интенсивного облучения рентгеновскими лучами, ультрафиолетовым и даже видимым светом многие системы ведут себя иначе, чем при обычных условиях. И все- таки, хотя влияние полей на поведение химических систем очень велико, о нем говорят лишь в тех случаях, когда напряженности полей существенно отличаются от нормальных земных значений. Обсуж­дая магнитные свойства веществ, разделение изотопов, фотохимиче­ские реакции, мы еще будем обращаться к вопросу о взаимодействии веществ и полей, а сейчас рассмотрим действие двух факторов — тем­
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пературы и давления, которые меняются в широких пределах не только по желанию экспериментатора, но и просто во время реакций.
5.4. Фазовые равновесия веществВ зависимости от условий вещество может находиться в одном из трех агрегатных состояний — твердом, жидком или газообразном. Эта зависимость отображается обычно фазовой диаграммой, кото­рую для чистых веществ изображают в координатах «давление — тем­пература» и называют P — !диаграммой. Диаграмма показывает, во-первых, при каких условиях данное вещество существует в той или иной фазе и, во-вторых, каковы условия равновесного сосуществова­ния двух или трех фаз, в которых может находиться данное вещество.На рис. 5.2 приведена часть фазовой диаграммы воды. Каждая из линий 1,2,3 отвечает равновесию двух фаз, поля между линиями — однофазному состоянию.

Рис. 5.2. Фазовая диаграмма воды в окрестностях тройной точкиПри низких давлениях и высоких температурах вода существует в виде пара — это газовая фаза. При низких температурах и высоких давлениях вода превращается в лед — это твердая фаза. Линии отве­чают равновесию двух фаз.Что значит — две фазы находятся в равновесии? Для ответа на этот вопрос рассмотрим простой пример — поведение воды в закрытой системе.Возьмем медицинский шприц, вдвинем поршень до предела, набе­рем каплю воды и сдавим иглу. Теперь система закрыта. Состояние воды в ней характеризуется двумя параметрами — давлением, равным 101 кПа, поскольку именно с такой силой атмосфера давит на поршень, и комнатной температурой, скажем, 20oC. Этому состоянию воды соот­
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ветствует на диаграмме точка α0. Дальше мы можем менять условия — температуру и давление — как угодно, но рассмотрим два случая: 1) уве­личение T при P = const = P0 и 2) уменьшение P при T = const = T0.1. Поместим шприц в термостат с окошком и будем повышать тем­пературу, наблюдая за поршнем. Ни в точке a1 при T1, ни в точке a2 при 
T2 никаких изменений в положении поршня мы не увидим, хотя, строго говоря, происходит некоторое расширение жидкости, но когда темпе­ратура дойдет до T3, и точка a3 окажется на линии фазового равновесия жидкость — пар, поршень двинется и будет двигаться до тех пор, пока вся жидкость не превратится в пар. Это превращение будет сопрово­ждаться большим увеличением объема системы при неизменных P и Т. После того как вся жидкость перейдет в пар при температуре T3, пор­шень остановится. Но теперь повышение температуры до T4 приведет к заметному смещению поршня, так как водяной пар при нагревании расширяется гораздо больше, чем жидкая вода.Итак, при P = const повышение температуры от T0 до T3 не при­водит к изменению фазового состояния системы. При T3 и заданном 
P в системе сосуществуют жидкость и пар. Мы позволили поршню дви­гаться, но можно ограничить его движение, т. е. зафиксировать объем системы. Тогда жидкость и пар будут в этих условиях находиться в рав­новесии и могут сосуществовать сколь угодно долго.Если же объем может увеличиваться, то жидкость полностью пре­вратится в пар и на диаграмме точка а перейдет из области жидкости в область пара (a4).2. Закрепим хорошенько шприц иглой вверх, приделаем к поршню подставку и будем нагружать ее гирями так, чтобы скомпенсировать внешнее давление, т. е. будем уменьшать давление поршня на систему. Вновь будем следить за положением поршня. В точках b1, b2, b3 пор­шень остается неподвижным, но в точке b4, когда внешнее давление почти полностью скомпенсировано и точно равно давлению насыщен­ного водяного пара при 20°С (2,3 кПа), поршень начинает двигаться и будет перемещаться до тех пор, пока вся жидкость не испарится. Как и в первом случае, можно ограничить движение поршня и зафиксиро­вать объем системы. Тогда равновесие жидкости с паром будет сохра­няться сколь угодно долго, но если еще уменьшить давление, система окажется в точке b5, т. е. в области парообразного состояния.Таким образом, точки на кривой 2 соответствуют значениям дав­ления и температуры, при которых жидкость находится в равновесии с паром.Обратите внимание на то, что при равновесных P и T можно менять объем двухфазной системы без изменения ее фазового состава. Пере­двигая поршень при условиях, отвечающих точкам на кривой 2, можно менять объем системы при постоянстве ее массы, но массы фаз при этом будут меняться — чем больше масса пара, тем меньше масса жид­кой воды, и наоборот. Если же система однофазна, то каждому набору P и T соответствует единственное значение объема.
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Кривая 2, отражающая условия равновесия жидкость — пар, назы­вается кривой насыщенного пара жидкой воды.Кривая 1, отражающая условия равновесия твердая фаза — пар, называется кривой насыщенного пара льда.Кривая 3, отражающая условия равновесия твердая фаза — жид­кость (лед — вода), — это кривая кристаллизации воды. Эта линия реализуется только при таких давлениях, при которых фаза пара уже не может существовать.Все три кривые пересекаются в точке А. Это совершенно особая точка на диаграмме, так как при условиях, отвечающих точке А, в рав­новесии должны находиться, с одной стороны, лед и пар, с другой — жидкость и пар, т. е. все три фазы.Точка А называется тройной точкой или точкой трехфазного равно­весия и характеризуется совершенно определенными, строго постоян­ными для каждого вещества значениями P и Т.Тройной точке воды соответствуют P = 0,612 кПа и T =O3OloC1.

1 Напомним, что за OoC принята температура не тройной точки, а температура плав­
ления льда при атмосферном давлении. Эта температура на 0,01oC ниже тройной точки.

Переход из одного агрегатного состояния в другое существенно меняет свойства веществ, и зачастую одни и те же вещества в раз­ных фазах реагируют по-разному. Например, хлор реагирует с жидкой водой с образованием двух кислотCl2 (г) + H2O (ж) = HCl (р-р) + HClO (р-р),но с парами воды реакция идет иначе:Cl2 (г) + H2O (г) = 2НС1 (г) + 1 / 2O2 (г)Для того чтобы понимать особенности реакций, протекающих в раз­личных фазах, необходимо познакомиться с особенностями строения и поведения этих фаз.
Контрольные вопросы и задания1. Если не понять смысла основных терминов, то очень трудно в дальнейшем ими пользоваться. Поэтому проверьте себя — правильно ли Вы поняли и запомнили следующие понятия: система, фаза, гомо­генная система, гетерогенная система.2. На плите стоят три закрытые крышками кастрюли, в которых варятся суп, каша и кипит вода. Есть ли хотя бы под одной из крышек гомогенная система?3. В штативе стоят три заткнутые пробками пробирки: в одной из них чистая вода, в другой — чистый водород, в третьей — чистый воздух. В какой из пробирок находится фаза переменного состава?
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4. Хлор и вода, реагирующие друг с другом, в зависимости от усло­вий могут образовать гомогенную, а могут — гетерогенную систему. Оцените, при каких условиях эта система будет гомогенной, а при каких — гетерогенной.5. Упомянутый в тексте шприц с каплей воды поместили в колбу, присоединенную к вакуумному насосу. Температура воды в шприце 20oC. Если медленно откачивать из колбы воздух, при каком давлении начнет двигаться поршень? Если повысить температуру воды, уве­личится или уменьшится давление, при котором начнется движение поршня при откачке колбы? Можно ли создать такие условия, чтобы поршень двигался при обычном атмосферном давлении?6. Любой раствор — всегда фаза переменного состава. Тогда, как правильно назвать 7%-й раствор хлорида натрия в воде: фаза постоян­ного состава; фаза переменного состава; фаза определенного состава?
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Глава б
ГАЗОВЫЕ СИСТЕМЫГазовое состояние вещества отличается от твердого и жидкого пре­жде всего тем, что частицы газа, будь то атомы, молекулы или ионы, практически не связаны друг с другом. Взаимодействие происходит только при столкновениях частиц.Если судить по внешним признакам, то газ — это такое состояние вещества, в котором оно не имеет ни собственного определенного объ­ема, ни определенной формы.Переход вещества из твердого или жидкого состояния в газ проис­ходит в результате увеличения кинетической энергии частиц.Таким образом, при нагревании любое вещество должно либо перейти в газовое состояние, либо исчезнуть в результате разложения, как это происходит, например, с хлоридом аммония, карбонатом каль­ция, полиэтиленом или белком.

6.1. Газовые законы. Идеальный газХарактерными свойствами любого газа являются стремление занять возможно больший объем и сильная зависимость объема от давле­ния и температуры. Все же, несмотря на эту зависимость, при работе с газами измерение количества газа, сравнение количеств разных газов гораздо удобнее вести, измеряя их объемы, чем определяя массы взве­шиванием.Опытным путем было установлено, что объем любого газа зависит от трех параметров: температуры Т, давления P и числа молекул N. Были найдены законы, описывающие зависимость объема от каждого из трех параметров при постоянстве двух других.1. Закон Бойля — Мариотта: при постоянной температуре объем данной массы газа обратно пропорционален давлению
V = const / P или PV = const (7^, N = const).2. Закон Гей-Люссака — Шарля: при постоянном давлении объем данной массы газа прямо пропорционален абсолютной температуре

V = const ∙ T или V/ T = const (P, N = const).
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3. Закон Авогадро: при постоянных температуре и давлении в равных объемах газов содержится одинаковое число молекул (или объем газа прямо пропорционален числу молекул)
V - const -N (P,T-const).Все три закона можно объединить в один и получить, что отношение PV/ 

Tдля одного моля любого газа есть величина постоянная.По мере того как возрастала точность измерений и расширялся диапазон изменяемых параметров — температуры и особенно давле­ния, становилось все более ясно, что газовые законы носят прибли­женный характер и соблюдаются тем лучше, чем выше температура и ниже давление. Вещества, находящиеся на 100—200 градусов выше своей температуры кипения и при давлении ниже атмосферного, почти точно подчиняются газовым законам. Почти, но не совсем точно. Во время столкновения молекул они некоторое время нахо­дятся в силовом поле друг друга, т. е. возникает некоторое дополни­тельное взаимодействие, которое, строго говоря, никогда не равно нулю и зависит от природы газа.В процессе разработки молекулярно-кинетической теории газов для понимания общих законов ученые придумали гипотетический газ, который строго подчиняется газовым законам при любых температу­рах и давлениях. Этот газ называется идеальным газом.Для 1 моль идеального газа PV / T — const = R. Постоянная R назы­вается универсальной газовой постоянной. Числовое значение R проще всего получить, измерив объем 1 моль газа при нормальных условиях: при T = OoC = 273 К и P = 101 кПа = 1,01 ∙ IO5 Па. В этих условиях V0 = 22,4 л. Тогда
R = l,01∙105 Па-22,4л = β 31 1θ3 Па л = θ 31 кПа л 273К-1моль Кмоль КмольДля п молей идеального газа справедливо равенство PV / T = ∏R или 

PV = ∏RT. Поскольку п = m / М, где т — масса газа, a M — его молеку­лярная масса, то
PV = -RT. 

M
(6.1)

Это уравнение, известное как уравнение Менделеева — Клапейрона, связывает все параметры, влияющие на состояние газа. В большин­стве случаев принимается, что в газообразном состоянии все вещества ведут себя как идеальный газ при давлениях, близких к атмосферному (101 кПа) и ниже.
117

http://chemistry-chemists.com



6.2. Идеальная смесь газовВ идеальном газе молекулы рассматриваются как материальные точки, размеры которых бесконечно малы по сравнению с расстояни­ями между ними. Кроме того, считается, что столкновения молекул иде­ально упруги, т. е. кроме передачи кинетической энергии никаких дру­гих взаимодействий между молекулами идеального газа не существует.Поэтому смешение двух разных идеальных газов, находящихся при одинаковых условиях (Р и Т), не приводит к изменению общего объема.Отсюда возникает два следствия:1. Смесь идеальных газов ведет себя как идеальный газ.2. В смеси идеальных газов каждый газ имеет такое давление, какое он имел бы, если бы один занимал весь объем.Второе следствие известно как закон Дальтона, который предложил назы­вать собственное давление газа в смеси парциальным давлением.Парциальное давление данного газа пропорционально доле его молекул в общем числе молекул смеси, или его молярной доле.Молярная доля есть отношение числа молей данного вещества (или определенного вида частиц) к общему числу молей веществ (или частиц), находящихся в системе.Молярную долю можно относить либо ко всей системе, либо к какой-то фазе. В этом случае берется отношение числа молей данного вещества в этой фазе к общему числу молей веществ, образующих дан­ную фазу. Сумма молярных долей всех веществ, образующих систему (или фазу), равна единице.Поясним сказанное примером.В сосуде объемом 10 л смешаны 3 л кислорода, 5 л азота и 2 л угле­кислого газа (диоксида углерода). Температуры исходных газов и смеси одинаковы. Давление каждого из исходных газов равно 101 кПа. Чему равны парциальные давления газов в смеси?Объем каждого газа возрос до 10 л, а общее давление не изменилось. Следовательно:
PV =P V-P = PV /V •λ исх* исх i парц¥ CM’ i парц i ИСХ¥ ИСХ 7 v СМ’Po2 =101-3/10 = 30,3 кПа; Pco2 = 101-2/10 = 20,2 кПа;Pn2 =101-5/10 = 50,5 кПа.

6.3. Реальные газыВ отличие от бесконечно малых молекул идеального газа, молекулы реальных газов имеют вполне определенные размеры. Очевидно, что свойства реального газа будут приближаться к свойствам идеального, 
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если расстояния между молекулами существенно больше, чем размеры молекул. При обычных условиях расстояния между молекулами газа примерно в 10 раз больше диаметра молекул, поэтому собственный объем молекул составляет ≈ IO-3 от общего объема газа. При таких рас­стояниях свойства реального газа близки к свойствам идеального газа.По мере увеличения давления расстояния между молекулами умень­шаются и общий объем газа приближается к собственному объему молекул. В этих условиях межмолекулярное взаимодействие стано­вится заметным и пренебречь им уже нельзя.Существуют многочисленные уравнения, описывающие поведение реальных газов при высоких давлениях. Одним из первых и наиболее употребительных является уравнение Ван-дер-Ваальса:(P + α∕V2)(V-b) = ∏RT.Поправка a / V2 учитывает межмолекулярное взаимодействие — если бы этого взаимодействия не было, то идеальное давление было бы больше, чем измеренное, на величину поправки:
P =P + a / V2 r ид r изм 1 ul / v •Поправка b учитывает собственный объем молекул в общем объеме газа. Так как объем молекул идеального газа равен нулю, то измерен­ный объем реального газа оказывается несколько больше. ТогдаV=V -ЬИД ИЗМ •Постоянные а и b зависят от природы газа и меняются в довольно широких пределах.Расчет показывает, что при давлениях, близких к атмосферному, отклонение в поведении реального газа от поведения идеального не превышает 1%. Для более легких двухатомных газов это отклонение будет меньше, для многоатомных несколько больше, но в большинстве практических расчетов при давлении 101 кПа и ниже газы можно счи­тать идеальными.

6.4. Определение молекулярных масс газовНа основании закона Авогадро появилась возможность определения истинных (а не предполагаемых) молярных масс тех веществ, которые могут быть переведены в газообразное состояние. Поскольку моляр­ные массы численно равны относительным молекулярным массам, то обычно говорят, что таким путем определяются молекулярные массы веществ.В основе метода лежит определение массы и объема некоторого количества газа. Дальше возможны три пути.
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1. Сравнение масс равных объемов двух газов при одинаковых усло­виях. Этот путь удобен в том случае, когда экспериментатор имеет сосуд, точно откалиброванный по объему. Его заполняют известным газом, например водородом, и взвешивают, а затем заполняют неиз­вестным газом X и вновь взвешивают. Если давление и температура в обоих случаях одинаковы, то по закону Авогадро число молекул обоих газов в данном объеме одинаково. Следовательно, измеренные массы газов (в г) относятся так же, как молекулярные или молярные массы (в г/моль):
mx ∕mH2 =МХ /mH2 =МХ ∕2>02∙Отношение масс равных объемов двух газов называют плотно­стью одного газа по второму и обозначают D. Если плотность опреде­лена по водороду, то mx∕mii2 = Dii2 =Mx/2,02, или, с округлением, Mx =2Dh2.2. Сравнение измеренного объема, приведенного к нормальным условиям (V0), с молярным объемом газа 22,4 л. Так как масса газа определена:

mx / v0 = Mx / 22,4, то Mx = 22,4 ∙ mx / V0.3. Непосредственное вычисление Mx из данных опыта, в котором определяются масса, объем, температура и давление неизвестного газа. Из уравнения (6.1) Mx = mxRT∕PV.На этом пути можно провести измерения при нескольких значениях давления и экстраполировать результат на P = 0, т. е. на состояние иде­ального газа.
6.5. Химические реакции в газовой фазеКогда реакция протекает в гомогенной системе, выделение нужного продукта из газовой смеси представляет во многих случаях достаточно сложную проблему. Так, один из способов получения чистой соляной кислоты заключается в сжигании в специальной горелке смеси хлора и водорода с последующим растворением HCl в воде. А если попытаться получить таким путем чистый газообразный хлороводород? По реак­ции все просто: H2 + Cl2 = 2НС1. Но сразу же возникает рад серьез­ных экспериментальных трудностей. Если жечь смесь в той же горелке, то наверняка будет оставаться избыточным один из газов. Тогда как очистить HCl от примеси (небольшой) хлора или водорода? Если сме­шать точно равные объемы хлора и водорода, то такая смесь реагирует со взрывом. Тогда как уберечь реакционный сосуд от разрушения? Ока­

120

http://chemistry-chemists.com



зывается, проще получить чистый газообразный хлороводород по гете­рогенной реакции:KCl (кр) + H2SO4 (ж) = KHSO4 (кр) + HCl (г)При таком способе HCl является единственным газообразным веще­ством и легко отделяется от всех остальных веществ.Конечно, если возникает серьезная практическая необходимость проведения реакции именно в газовой фазе, то так или иначе проблема разделения решается. Например, при синтезе аммиака из азота и водо­рода целевой продукт — аммиак — извлекается из смеси газов путем ее охлаждения. Аммиак конденсируется в жидкость гораздо легче, чем азот и водород.Этот путь разделения — конденсация одного из газов — широко используется в химической практике, но по сути это путь выделения одного из веществ в самостоятельную фазу, т. е. превращение гомоген­ной системы в гетерогенную. Выделение вещества из газовой фазы — удобный путь получения этого вещества. При реакцииHCl (г) + NH3 (г) = NH4Cl (кр)целевой продукт выделяется из газовой фазы в самостоятельную твер­дую фазу, тогда как возможные примеси HCl или NH3 остаются в газе и могут быть легко удалены.Другой особенностью газофазных реакций является изменение направления процесса при изменении условий, особенно температуры (см. параграф 14.5). Это обстоятельство приводит к трудностям в разде­лении газовой смеси. Например, монооксид азота при комнатной тем­пературе легко реагирует с кислородом воздуха, образуя бурый диоксид:2N0 (г) + O2 (г) = 2NO3 (г)Если диоксид нагреть до ≈ 500oC, он столь же легко разлагается:2NO2 (г) = 2N0 (г) + O2 (г)Можно ли эти реакции положить в основу процесса химического раз­деления воздуха? Например, такого: 1) NO смешивают с воздухом при обычных условиях и отделяют NO2 от оставшегося азота; 2) NO2 нагре­вают и отделяют кислород от NO; 3) кислород используют, a NO вновь смешивают с воздухом и т. д. На бумаге все просто, но как разделить газы, особенно если учесть, что смесь NO с кислородом при разделении нельзя охлаждать, так как эти газы немедленно прореагируют обратно с образованием NO2?Конечно, существуют методы разделения газовых смесей, в частно­сти основанные на различной скорости диффузии газов, но они мало­эффективны, требуют больших энергетических затрат и потому очень дороги.
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Таким образом, выделение какого-либо вещества из гомогенной газовой системы представляет серьезные трудности, если только это вещество не может быть переведено в другую фазу.
Контрольные вопросы и задания1. Как Вы считаете, какой из следующих реальных газов: кислород, аммиак, гелий или гексафторид урана — по поведению ближе всего к идеальному газу?2. В смеси двух газов парциальное давление одного из них в 2 раза больше, чем другого. Смесь нагрели. Что при этом изменилось: парци­альные давления или их соотношение?3. Оцените, чему равны молярные доли и парциальное давление кислорода и азота в воздухе, состав которого 21% O2, 78% N2 и 1% Ar (по объему).4. Выведите формулу для расчета Mx исходя из D0.5. При расчете молекулярных масс иногда пользуются плотностью газа по воздуху, считая, что средняя молекулярная масса воздуха равна 29. Как Вы понимаете, каков физический смысл средней молекулярной массы воздуха?
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Глава 7 
ТВЕРДЫЕ СИСТЕМЫ

В повседневной практике твердое состояние вещества — это такое состояние, в котором вещество имеет собственный объем и собствен­ную форму. Изменение этой формы требует определенных усилий — иногда небольших, иногда значительных. Ничего не стоит загнуть уголок страницы в этой книге. Можно даже вырвать страницу, хотя, конечно, делать этого не нужно! Немногим труднее согнуть или разо­рвать алюминиевый листок такой же толщины, но те же операции с листком специально обработанной легированной стали потребуют серьезных усилий.В определенном смысле твердое состояние представляет собой пря­мую противоположность газообразному. В газах изменение внешнего давления в 2 раза вдвое меняет объем, а силы взаимодействия между молекулами настолько малы, что чаще всего ими можно пренебречь. В твердых телах изменение давления в тысячи раз приводит к изме­нению объема всего на доли процента, а силы взаимодействия между частицами настолько велики, что чаще всего нашими воздействиями на твердое вещество можно пренебречь.Различия в свойствах газов и твердых тел определяются прежде всего различной степенью заполнения пространства веществом. Если в газе объем вещества (молекул) составляет 0,001 от общего объ­ема, то в твердом теле частицы «упакованы» с максимальной плотно­стью. Молярный объем газа 22,4 л, а твердого тела 0,01—0,05 л, т. е. в 1000 раз меньше. Если в газе молекулы «не чувствуют» друг друга, то в твердом теле каждая частица обязательно взаимодействует с боль­шим числом соседей. Следует подчеркнуть, что термин «твердое тело», отличающий состояние вещества от жидкости и газа, весьма неопреде­ленен, поскольку одно вещество может образовывать несколько, порой весьма различных твердых тел. Наиболее характерные и известные примеры — графит и алмаз — два твердых тела, образуемых углеродом, красный и белый фосфор. Диоксид кремния SiO2 образует несколько кристаллических тел (модификаций) и кварцевое стекло — аморфное твердое тело. Практически все вещества существуют в виде нескольких твердых тел. Реакционная способность и другие их свойства, как пра­вило, различны и всегда необходимо указывать, какое именно твердое тело имеется в виду в каждом конкретном случае.
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В обыденной жизни знание модификации твердого тела не имеет зна­чения (если, конечно, исключить графит и алмаз). Точно так же и при написании химических реакций конкретное состояние во многих слу­чаях несущественно, и мы будем широко применять индекс (тв), отли­чая им твердое вещество от жидкости, газа или раствора. Но при точ­ных исследованиях состояния твердых тел необходимо учитывать.В науке, подобно тому как идеальному газообразному состоянию соответствует гипотетический идеальный газ, идеальному твердому состоянию соответствует гипотетический идеальный кристалл.
7.1. Кристаллическое состояние веществаМежду любыми материальными частицами, будь то атомы, моле­кулы, ионы или элементарные частицы, действуют два типа сил вза­имодействия — силы притяжения и силы отталкивания. Чем меньше расстояния между частицами, тем больше эти силы. После знакомства со строением атомов, молекул и ионов должно быть очевидно, что на очень маленьких расстояниях, сравнимых с размерами электронных оболочек атомов и молекул, с уменьшением расстояния силы отталки­вания, связанные с соприкосновением и сжатием электронных обла­ков, должны преобладать над силами притяжения. Это и обусловливает возможность существования отдельных атомов и молекул в твердых телах: атомов в кристаллах благородных газов, молекул — в большин­стве твердых органических веществ.При низких температурах кинетическая энергия частиц достаточно мала и силы притяжения удерживают молекулы вместе на таких рас­стояниях друг от друга, при которых силы отталкивания равны силам притяжения.Попробуем промоделировать образование кристалла, состоящего из одноатомных сферических молекул, например, аргона или ксенона.Возьмем горсть гороха и прозрачную коробочку с плоским дном. (Возьмите, возьмите! Такого рода опыты чрезвычайно поучительны! Проделав опыт своими руками, Вы действительно многое поймете.) Насыпаем в коробочку горошины так, чтобы они в один слой покрыли ее дно. Так мы получили моноатомный слой (рис. 7.1). Пометим одну из горошин этого слоя, назовем ее «центральной» и обозначим Ц (на рис. 7.1 она заштрихована).Рассмотрим наше построение и сделаем некоторые выводы.1. Любая горошина окружена в слое шестью другими (обозначим их 1—6).2. Поверхность слоя неровная, она состоит из горбов и впадин. Каж­дая горошина — горб, между любыми тремя соприкасающимися горо­шинами — впадина.3. Графически расположение горошин в слое может быть представ­лено в виде сетки из перекрещивающихся линий, в точках пересечения 
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которых располагаются центры горошин. Эти точки называют узлами сетки. Поскольку все ячейки сетки одинаковы, то для описания геоме­трического расположения частиц в слое достаточно указать параме­тры одной ячейки. В данном случае ячейка представляет собой ромб с острым углом, равным 60°, и длиной стороны, равной удвоенному радиусу горошины.

Рис. 7.1. Два типа плотнейшей упаковки шаровНачнем построение второго монослоя. Положим на первый моно­слой еще одну горошину так, чтобы она соприкасалась с центральной. Она обязательно поместится во впадину. Вокруг центральной горо­шины имеется шесть впадин, но расстояние между ними чуть больше радиуса горошины. Поэтому во втором монослое с центральной горо­шиной будет соприкасаться не шесть, а только три горошины 7, 8, 9. Хорошо видно, что три горошины второго монослоя можно располо­жить двумя способами: поместив их во впадины между Ц, 1,2; Ц, 3,4; Ц, 5, 6 или во впадины Ц, 2, 3; Ц, 4, 5; Ц, 1, 6. По отношению к горо­шине Ц оба варианта совершенно одинаковы. Примем первый способ размещения горошин второго монослоя. Поскольку центры частиц первого и второго слоев не совпадают, сетка второго слоя смещена относительно сетки первого. В данном случае (все шарики одинаковы) смещение равно 1/3 длины большой диагонали ромба (1/31).Заполним второй слой и начнем третий. В правой части рис. 7.1 пока­зано расположение нескольких горошин второго слоя. Хорошо видно, что для горошин третьего слоя существует два разных неэквивалент­ных расположения. Один случай, когда горошина поместится во впа­дину, обозначенную КПУ, и тогда сетка третьего слоя сдвинется еще на 1/3. Очертив мысленно окружность вокруг точки КПУ, легко понять, 
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что в этом случае сетка следующего четвертого слоя обязательно совпа­дет с сеткой первого.Второй случай, когда горошины третьего слоя располагаются во впа­динах, обозначенных ГПУ. В этом случае сетка третьего слоя совпадает с сеткой первого, а сетка четвертого — с сеткой второго.Таким образом, при максимально плотной упаковке одинаковых ша ров возникают два типа чередования слоев в кристалле: тип 1, 2, 1, 2,1, 2 и тип 1, 2, 3,1, 2, 3,1, 2, 3. Упаковка первого типа называется гексагональной плотной упаковкой (ГПУ), второго — кубической плот­ной упаковкой (КПУ).Не только благородные газы, но и многие металлы кристаллизуются по одному из этих типов упаковок. Многоатомные молекулы редко бывают похожи на шары, но одноатомные ионы, конечно, сфериче­ские. Значит, не только атомы, но и ионы могут быть упакованы таким образом, хотя при этом надо иметь в виду, что катион и анион обычно различаются по размерам.Вернемся к нашей коробочке с горошинами.Как бы тщательно ни располагали мы слои, все-таки часть простран­ства остается незаполненной. Посмотрите на горошины через боковую стенку. Видно, что три горошины одного слоя и одна другого образуют систему, скрывающую пустоту. Центры этих четырех частиц распо­ложены в вершинах тетраэдра, поэтому пустота, заключенная между четырьмя сферами, называется тетраэдрической пустотой (рис. 7.2). Еще один тип — октаэдрическая пустота — образуется между тремя частицами одного слоя и тремя другого. Расположение этих пустот между слоями показано на рис. 7.1, а взаимное расположение шести частиц, образующих пустоту, — на рис. 7.2.

Рис. 7.2. Образование тетраэдрической (а) и октаэдрической (б) пустот 
в плотнейшей упаковке шаровРоль пустот становится чрезвычайно важной в том случае, если частицы, образующие кристалл, неодинаковы по размерам (например, разноименные ионы). Тогда частицы с большим радиусом располага­ются так, чтобы получилась плотная упаковка, а меньшие — в пустотах этой упаковки.
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Принцип максимально плотной упаковки реализуется не только для сферических частиц, но и в случае частиц произвольной формы — при их упаковке «выступ» одной частицы помещается во «впадине» соседней, как это видно на примере молекул некоторых органических веществ (рис. 7.3).

Рис. 7.3. Плотнейшая упаковка в слое молекул триазида циануровой 
кислоты C3N3(N3)3 (а) и гексахлорбензола C6CI6 (б), формулы которых 

показаны на рисунке:молекулы сложной формы располагаются так, что выступы одной входят во впадины другойСовокупность сеток, отвечающих всем слоям частиц кристалла, представляет собой пространственную систему, которая называется кристаллической решеткой. Характеристикой сетки могут быть пара­метры ячейки-размеры сторон и величины углов. Точно так же и объ­емную кристаллическую решетку можно охарактеризовать размерами и формой элементарной ячейки, представляющей собой минимальный фрагмент, полностью отражающий геометрию решетки и чередование частиц в кристалле.Проще всего выглядит простая кубическая элементарная ячейка, когда частицы расположены в вершине куба. Существует множество 
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типов кубических кристаллов, например кристаллы с кубической гра­нецентрированной и кубической объемно-центрированной решетками (рис. 7.4).

Рис. 7.4. Примеры элементарных ячеек:
а — простая кубическая; б — кубическая гранецентрированная; в — кубическая объемно-центрированнаяИзучением и описанием кристаллических структур занимается кри­сталлография, а определение кристаллической структуры проводят методами рентгеноструктурного анализа.Длина волны рентгеновского излучения соизмерима с межатом­ными расстояниями в кристаллах, поэтому при отражении рентгенов­ского луча от кристалла возникает дифракционная картина, характер которой зависит как от межатомных расстояний, так и от расположе­ния частиц в кристалле, т е. от типа кристаллической решетки. При рентгеноструктурном исследовании получают отражения при различ­ных положениях правильного кристалла, размеры которого обычно около 1—3 мм, а затем строят такую модель кристалла, дифракция на которой должна совпасть с реально полученной. В настоящее время все эти операции (за исключением выращивания кристалла) прово­дятся автоматически с компьютерной обработкой результатов вплоть до определения всех межатомных расстояний, углов и построения эле­ментарной ячейки.

7.2. Химические связи и типы кристалловПока что мы рассматривали кристалл с позиций в основном кри­сталлографии: как он устроен. Кристаллы, например, золота, кальция и аргона одинаковы: это плотнейшие кубические упаковки, которые существенно отличаются от кристаллов, например, осмия, магния и гелия, представляющих собой гексагональные упаковки. C точки зре­ния химика разница в свойствах кальция и аргона или магния и гелия гораздо более существенна, чем их кристаллографическое сходство, точно так же, как сходство свойств кальция и магния, с одной стороны, или гелия и аргона — с другой, более существенно, чем их кристалло­графические различия. Таким образом, с химических позиций важно не только, как построена кристаллическая решетка, но и то, какими силами связаны частицы, образующие кристалл.
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По характеру химических связей между частицами кристаллы делятся на четыре типа: молекулярные, атомные, ионные и металли­ческие. Разумеется, такое деление не является абсолютным. Оно лишь подчеркивает, каков характер связи, определяющей основные физико- химические свойства кристалла.Рассмотрим наиболее характерные примеры кристаллов разных типов.В узлах решетки молекулярных кристаллов находятся молекулы. Связь между молекулами осуществляется за счет сравнительно сла­бых сил Ван-дер-Ваальса, и поэтому внутримолекулярные и межмо­лекулярные расстояния между атомами оказываются существенно разными. Например, в кристалле иода (рис. 7.5) внутримолекулярное расстояние I—I равно 0,267 нм, тогда как межмолекулярное расстоя­ние примерно на 70% больше и составляет по разным направлениям от 0,36 до 0,44 нм. Так как энергия ван-дер-ваальсова взаимодействия существенно меньше, чем энергия ковалентной связи в молекулах, молекулярные кристаллы легко распадаются на отдельные молекулы, и такие вещества плавятся и переходят в газообразное состояние при сравнительно низких температурах, как правило, не выше 300—400oC. Молекулярные кристаллы (иногда говорят: молекулярные решетки) образуют такие вещества, как, например, водород, азот, иод, сера (рис. 7.6), вода, большинство органических веществ — эфир, нафталин (рис. 7.7) и др.

Рис. 7.5. Расположение молекул I2 в молекулярном кристалле иода

Рис. 7.6. Взаимное расположение молекул S8 в кристалле ромбической серы
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Pua 7.7. Расположение молекул в слое кристалла нафталинаКлассическим примером атомного кристалла является алмаз, струк­тура которого показана на рис. 7.8.

Рис. 7.8. Структура кристалла алмазаВ кристалле алмаза каждый атом углерода окружен четырьмя дру­гими атомами, находящимися на равных расстояниях от него. Все связи между атомами одинаковы как по длине, так и по энергии. Иными сло­вами, в атомном кристалле существует единая система химических связей, что приводит к отличию его свойств от свойств молекулярного кристалла.В отличие от кристаллов иода или серы, в кристалле алмаза выделить какой-либо обособленный фрагмент в общей системе связей C—C невоз­можно, и такой кристалл нельзя считать состоящим из молекул.Замена атомов углерода на атомы двух соседних элементов — бора и азота приводит к образованию изоэлектронной углероду системы нитрида бора BN, который как и углерод, образует алмазную решетку,
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но с чередующимися атомами бора и азота (рис. 7.9). Каждый атом бора окружен четырьмя атомами азота, каждый атом азота—четырьмя атомами бора. Все расстояния В—N между соседними атомами бора и азота (как и расстояния В—В или N—N) одинаковы.

Рис. 7.9. Структура кристалла нитрида бора BNАналогично построен и кристалл карбида кремния — SiC, в котором каждый атом углерода окружен четырьмя атомами кремния, а каждый атом кремния — четырьмя атомами углерода.Поскольку направленные ковалентные связи в атомных кристаллах обладают высокой прочностью, такие кристаллы разрушаются значи­тельно труднее, чем молекулярные. Вещества, образующие атомные решетки, во многих случаях отличаются высокой твердостью, высо­кими температурами плавления и кипения. Например, алмаз — наибо­лее твердое из всех природных веществ. Приближаются к нему по твер­дости нитрид бора и карбид кремния. Температура плавления алмаза около 4000°C, нитрида бора и карбида кремния выше 3000oC.Ионный кристалл — пожалуй, наиболее распространенный тип кристалла. Ионная кристаллическая решетка образована чередующи­мися ионами противоположных знаков. Кубический кристалл хлорида натрия — типичный представитель этого типа кристаллов (рис. 7.10). На примере решетки NaCl хорошо видно, что в ионной (как и в атом­ной) решетке невозможно выделить индивидуальную молекулу NaCl — все ионы кристалла взаимодействуют между собой. Любой ион натрия притягивает к себе все ионы хлора и отталкивает все остальные ионы натрия, находящиеся в кристалле.Однако, несмотря на сходство между атомным и ионным кристал­лами имеется и существенное различие. В атомных кристаллах атомы связаны направленными, локализованными ковалентными связями. Именно эти связи определяют как число ближайших соседей дан­ного атома, так и энергетические характеристики кристалла в целом. Например, в алмазе и алмазоподобных кристаллах все атомы находятся в состоянии 5р3-гибридизации.
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Рис. 7.10. Кристаллическая решетка хлорида натрия

O cl^О Na+

В ионном кристалле каждый ион образует вокруг себя сферически симметричное электростатическое поле и кулоновскими силами взаи­модействует со всеми остальными ионами кристалла. Число ближай­ших соседей данного иона определяется, во-первых, требованиями электронейтральности всего кристалла и, во-вторых, в значительной степени — соотношением размеров ионов. Энергетической характери­стикой ионного кристалла является энергия ионной кристаллической решетки в расчете на 1 моль кристаллического вещества.
Энергия ионной решетки есть энергия образования 1 моль кристалли­
ческого вещества из свободных газообразных ионов и может быть рас­
считана по законам электростатики или вычислена по так называемому 
циклу Борна — Габера (см. параграф 20.3).Энергия ионной решетки существенно больше, чем энергия ван- дер-ваальсова взаимодействия в молекулярном кристалле, и сравнима с энергией химических связей в атомном кристалле, поэтому разруше­ние ионного кристалла происходит труднее, чем молекулярного, но, как правило, легче, чем атомного.Металлические кристаллы уже по внешнему виду отличаются от кри­сталлов предыдущих типов. Характерный металлический блеск явля­ется их непременным признаком. В отличие от других, металлические кристаллы, как правило, легко деформируются без разрушения, обла­дают высокой электро- и теплопроводностью. Поскольку кристаллы металлов построены из одинаковых сферических атомов, их решетки в большинстве случаев представляют собой плотнейшие упаковки: КПУ или ГПУ.В металлическом кристалле атомы связаны друг с другом тем проч­нее, чем больше электронов участвует в образовании этих связей. Поэтому среди металлов имеются легкоплавкие и легколетучие, атомы которых имеют 1—2 валентных электрона, такие, как ртуть (Tιω = = -38,9oC, Tκraι = 356,6oC), цезий (Twι — 28,5oC, Tκιιπ = 627oC) и другие щелочные металлы. В то же время переходные металлы центральной части периодической системы IV-VIII групп, имеющие А—8 валентных 
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электронов, образуют очень прочные кристаллические решетки и отно­сятся к числу наиболее тугоплавких и труднолетучих веществ. Напри­мер, цирконий плавится при 1855oC и кипит около 4600oC, а вольфрам плавится при 3700oC и кипит около 6000oC.Для описания электронного строения твердых тел потребовалась так называемая зонная теория.
7.3. Электронное строение кристалловСовременная теория электронного строения твердых тел исходит из тех же представлений, которые лежат в основе метода молекулярных орбиталей. Поэтому очень полезно перед изучением этого параграфа вернуться к параграфу 4.2 и повторить основы метода МО.Вспомним молекулу Li2. При сближении двух атомов лития две 2s-AO образуют две σs-MO — связывающую и разрыхляющую. Если сблизить две молекулы Li2 так, чтобы образовалась линейная система Li4, в которой все расстояния Li—Li одинаковы и такие же, как в моле­куле Li2, то в ней должно возникнуть четыре σs-MO — две связываю­щие и две разрыхляющие (рис. 7.11). Самое важное при этом то, что происходит дальнейшее расщепление орбиталей и энергии двух связы­вающих, так же как и двух разрыхляющих орбиталей не равны между собой. В результате в системе из двух молекул Li2 появляются четыре разные по энергии орбитали.

Рис. 7.11. Схема MO в линейной системе Li4Увеличение числа молекул, связанных в линейную систему, при­водит к увеличению числа о,.-орбиталей, причем легко заметить, что их общее число равно N — числу атомов в цепи. Чем больше N, тем ближе друг к другу располагаются МО, образуя систему орбиталей, называемую энергетической зоной. В данном случае образуется 25-зона.Ширина зоны, т. е. разница энергий самой низкой и самой высо­кой МО, определяется природой атомов и межатомным расстоянием, но не зависит от N. Поэтому, чем больше N, тем меньше разница между энергиями уровней и, если N порядка Na, эта разница при комнатной температуре уже во много раз меньше энергии тепловых колебаний, что и обеспечивает свободное перемещение электронов по всей зоне.Итак, если межатомные расстояния столь велики, что атомы лития можно считать изолированными, s-электроны всех атомов распо­лагаются на своих АО со строго определенной энергией, но при сбли­жении атомов образуется s—зона, ширина которой определяется меж­атомным расстоянием (рис. 7.12).
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Рис. 7.12. Образование зоны 25-электронов в бесконечной цепи атомов 
лития и зависимость энергетической ширины зоны от межатомного 

расстоянияСовершенно аналогично из 2p-AO лития при сближении N атомов образуется 2р-зона, число уровней в которой равно 3N. До сих пор мы говорили о линейной системе из одинаковых атомов. Нетрудно рас­пространить этот подход на трехмерный кристалл, состоящий из оди­наковых атомов, в котором АО одного типа (Is, 2s, 2p, 3s и т. д.) будут образовывать свою зону. Число уровней в зоне определяется числом атомов N и числом АО данного типа — N уровней в любой s-зоне, 
3N в любой p-зоне и т. д. Каждой MO соответствует свой уровень в зоне и на каждой MO в соответствии с принципом Паули может поместиться не более двух электронов.Для того чтобы понять разнообразие свойств твердых тел с позиций зонной теории, необходимо рассмотреть заселенность зон, т. е. коли­чество электронов в зоне, и возможность взаимодействия зон между собой.Вернемся к литию, атомы которого имеют электронную конфигу­рацию ls22s1. В кристалле лития 2s-A0 образуют зону, включающую 
N уровней и способную вместить 2N электронов, но так как каждый атом лития имеет только один валентный электрон1, их недостаточно, чтобы заполнить все уровни зоны. При низких температурах, близких к абсолютному нулю, электроны располагаются парами на низших уровнях, тогда как «верхняя» половина зоны оказывается вакантной (как это показано на рис. 7.12). При повышении температуры часть электронов приобретает энергию, достаточную для того, чтобы перейти на более высокие уровни. Поскольку система МО, в которой делока­лизованы валентные электроны, определяется совокупностью АО всех атомов кристалла, неспаренные электроны в верхней части зоны могут свободно перемещаться от атома к атому по всему кристаллу, образуя так называемый электронный газ.

1 Как и при обсуждении свойств молекулы Li2, будем считать, что остовные 
1з2-электроны практически не принимают участия в образовании связи.

Обратимся теперь к кристаллу бериллия, атомы которого имеют электронную конфигурацию ls22s2. В этом случае 25-зона полностью заполнена электронами, и свободные уровни, которые могли бы обе­спечить перемещение электронов в 25-зоне, отсутствуют. Но при этом необходимо учесть, что ближайшие по энергии вакантные 2p-A0, как 
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и 2s-A0, образуют зону, ширина которой проходит через максимум при уменьшении межатомного расстояния. Эта зона, в которой при низких TeMnepaiypax электроны отсутствуют, называется зоной проводимости, в отличие от зоны 2s, заполненной валентными электронами и называ­емой валентной зоной. Расположение этих зон в шкале энергий в зави­симости от расстояния между атомами показано на рис. 7.13. Видно, что при сближении атомов обе зоны расширяются и, в конце концов, при г = r0 их границы пересекаются.

Рис. 7.13. Энергетические зоны в кристалле металлического бериллияЕсли в кристалле атомы расположены на равновесных расстояниях r1, меньших, чем r0, как в кристалле бериллия, то валентная зона и зона проводимости перекрывают друг друга, образуя единую систему энер­гетических уровней. При низких температурах валентная зона берил­лия полностью заполнена, а зона проводимости полностью вакантна. По мере повышения температуры все большая часть электронов пере­ходит в зону проводимости, образуя электронный газ. Возможность свободного движения электронного газа по металлическому кристаллу определяет высокую электро- и теплопроводность металлов.Если же разница в энергиях 2s- и 2р-атомных орбиталей велика, а она увеличивается при увеличении Z, т. е. при движении по периоду слева направо, то при реальных расстояниях между атомами в кри­сталлической решетке перекрывания зон еще не происходит, как это имеет место, например, в кристалле алмаза. В этом случае валентная зона и зона проводимости разделены запрещенной зоной, в которой по условиям квантования электроны находиться не могут (рис. 7.14). Разница энергий нижней границы зоны проводимости и верхней гра­ницы валентной зоны ∆E называется шириной запрещенной зоны. Если ∆E много больше, чем энергия возбуждения электронов, то они не могут перескочить через запрещенную зону и попасть в зону прово­димости. В этом случае кристалл является диэлектриком и не проводит электрический ток.Наконец, если ширина запрещенной зоны соизмерима с энергией возбуждения, то электроны, находящиеся при обычных условиях 
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в валентной зоне, при возбуждении перескакивают через запрещен­ную зону и попадают в зону проводимости. Электрические свойства таких веществ, называемых полупроводниками, существенно зависят от энергии электронов в кристалле.

Рис. 7.14. Энергетические зоны алмазаВозбуждение электронов может быть произведено нагреванием — на этом основаны свойства терморезисторов, освещением — в фото­резисторах или приложенной разностью потенциалов.Ширина запрещенной зоны между ns- и np-зонами уменьшается по мере увеличения главного квантового числам, поэтому в группах периодической системы металлические свойства возрастают при дви­жении сверху вниз. Например, для элементов IV группы ширина запре­щенной зоны и значение удельного электросопротивления меняются следующим образом:
С, алмаз Si Ge Sn∆E, кДж 502 106 65 63р, Ом • м IO12-IOW 2,3 ∙ 10≡ 0,60 1,1 • 10-7При обычных условиях алмаз — диэлектрик, олово и свинец — металлы, а кремний и германий — полупроводники. Ширину запре­щенной зоны можно уменьшить, сблизив атомы. Действительно, при давлениях в несколько мегапаскалей многие диэлектрики, в частности алмаз и кварц, переходят в металлическую форму.Поскольку в металлах (твердых или жидких) электроны проводи­мости делокализованы по всему объему вещества, что приводит, как мы видим, к появлению особых свойств, химики выделяют этот тип связи, называя ее металлической связью.В идеальном металлическом кристалле все валентные электроны делокализованы по всем атомам, а значит, направленные связи в таком 
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кристалле полностью отсутствуют. Поэтому смещение атомов относи­тельно друг друга происходит без разрыва каких-либо связей — отсюда пластичность металлов.В атомных кристаллах с прочными направленными ковалентными связями любое смещение атомов связано с разрывом этих связей, т. е. фактически с разрушением кристалла. Деформация ионного кристалла приводит к существенному изменению электростатического взаимо­действия ближайших ионов, и в местах деформации кристалл разру­шается.
7.4. Общие свойства кристаллов. Изоморфизм. Твердые растворыРассмотрим некоторые общие характеристики кристаллических систем.В любом кристалле независимо от характера и строения кристалли­ческой решетки частица, находящаяся в узле решетки, имеет вполне определенное и характерное для данного кристалла число ближайших соседей. Так, в решетке алмаза каждый атом углерода имеет четыре ближайших соседа; в решетке NaCl каждый положительный ион окру­жен шестью отрицательными, и наоборот; в плотнейших упаковках большинства металлов каждый атом имеет 12 ближайших соседей (вспомните центральную горошину — шесть соседей в слое, три сверху и три снизу). Число частиц, составляющих ближайшее окружение дан­ной частицы, называется ее координационным числом (КЧ).Координационное число атома углерода в алмазе равно 4; КЧ иона натрия, как и иона хлора, в кристалле NaCl равно 6. Не обязательно все частицы в кристалле имеют одинаковые координационные числа. Например, КЧ кремния в решетке SiO2 равно 4, но КЧ кислорода равно 2.Структура ионного кристалла определяется кулоновским взаимо­действием, и каждый ион окружается максимально возможным числом ионов противоположного знака. В этом случае координационные числа определяются соотношением радиусов анионов и катионов и, как пра­вило, больше, чем в атомных кристаллах, где КЧ определяется числом и гибридизацией валентных орбиталей взаимодействующих частиц.Максимальные значения КЧ — 12 и даже 14 — реализуются в плот­нейших упаковках металлических и молекулярных кристаллов.Характерной чертой всех кристаллов является анизотропия свойств. Твердость, электрическая проводимость, скорость распространения звука и многие другие свойства зависят от выбранного направления в кристалле. Именно анизотропия свойств приводит к тому, что кри­сталл слюды легко раскалывается на тончайшие пластинки. Характер­ная форма кристаллов связана с анизотропией их роста, ибо равно­мерный рост во всех направлениях может привести только к шару, а не к громадному разнообразию форм кристаллов. В этом отношении поразительно многообразие форм снежинок, хотя любая снежинка — 
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шестигранник, что определяется заданным раз и навсегда геометриче­ским расположением молекул воды в кристаллической решетке льда.В узлах кристаллической решетки частицы не закреплены абсолютно жестко, а совершают колебательные движения относительно положе­ния равновесия. Наличие таких колебаний свидетельствует о том, что в кристалле между частицами еще остается некоторое свободное про­странство. Изменение температуры и давления во многих случаях при­водит к перестройке кристалла.Переход вещества из одного кристаллического состояния в другое называется полиморфным превращением (или переходом), а само явление — способность веществ существовать в нескольких состояниях с различной кристаллической структурой — называется полиморфиз­мом (см. параграф 20.2).Например, углерод существует в форме алмаза и графита, диоксид кремния в форме кварца, тридимита и кристобаллита. Привычная нам форма кристаллической воды — обычный лед — существует при давлениях ниже 2 ∙ IO5 кПа, а в интервале 2 ∙ IO5—2 ∙ IO6 кПа устой­чивы еще по крайней мере шесть различных полиморфных модифика­ций твердой воды, одна из которых плавится при 82oC под давлением 2,19 ∙ IO6 кПа.Если два вещества имеют близкую химическую природу и близ­кие размеры частиц, образующих кристалл, то во многих случаях кристаллы обоих веществ по форме и строению оказываются одина­ковыми — изоморфными. Образование различными веществами изо­морфных кристаллов называется изоморфизмом. Это явление особенно характерно для ионных кристаллов. Изоморфные вещества могут обра­зовывать смешанные кристаллы. Например, бесцветные алюмокалие­вые квасцы KAl(SO4)2 ∙ 12H2O и темно-фиолетовые хромокалиевые KCr(SO4)2 ∙ 12H2O легко откристаллизуются, образуя самые разнообраз­ные сочетания — темный кристалл внутри бесцветного, слоистые кри­сталлы либо кристаллы с различной интенсивностью окраски, состав которых можно отразить формулой KAlxCr1-x(SO4)2 ∙ 12H2O, где х может меняться от 0 до 1.Если расплавить эквимолярную смесь1 изоморфных хлорида и бро­мида калия, то при охлаждении получится гомогенная кристалличе­ская фаза KCl05Br05. Более того, в решетке KCl ионы Br, а в решетке KBr ионы Cl- могут произвольно замещать друг друга, причем в обоих случаях образуется гомогенная фаза KBrxCl1-x. В других случаях замещение может происходить только до известных пределов. Такие твердые фазы, полученные путем взаимного замещения двух (или нескольких) индивидуальных твердых веществ, называются твердыми растворами.
1 Эквимолярная смесь или эквимолярное соотношение — широко используемый 

в химии термин, происходящий от латинского aequus — равный и означающий, что 
вещества взяты в равных молярных количествах.
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7.5. Реальные кристаллы. Твердые фазы переменного составаКак любой реальный газ в большей или меньшей мере приближа­ется к идеальному газу, так и реально существующие кристаллы лишь в небольших своих фрагментах приближаются к свойствам идеального кристалла. Во-первых, в идеальном кристалле решетка продолжается бесконечно во все стороны, тогда как размеры реальных кристаллов всегда ограничены. Обычно правильная кристаллическая решетка в любом кристалле реализуется только в сравнительно небольшом объ­еме, лишь иногда достигающем нескольких кубических сантиметров. Даже абсолютно правильный на вид кристалл отстоит из громадного числа небольших фрагментов, линейные размеры которых отстав­ляют всего 10—1000 нм. В каждом из таких фрагментов расположе­ние частиц почти идеально, но сами фрагменты по отношению друг к другу расположены не совсем правильно. Во-вторых, даже в этих «идеальных» фрагментах существуют дефекты структуры. Представле­ние о дефектах в решетке реальных кристаллов очень важно, так как именно через дефекты структуры можно понять свойства кристаллов, такие, как электропроводность и возможность диффузии, а также мно­гие процессы в твердых телах: спекание, электролиз, фотографический процесс и т. д. Дефекты могут быть точечными, линейными и поверх­ностными. Поверхностные и линейные дефекты возникают в местах срастания упомянутых выше фрагментов. Наиболее важны точечные дефекты, которые существуют в самих фрагментах. Их можно разде­лить на четыре типа: 1) отсутствие частицы в узле решетки — вакансия в решетке, или «дырка»; 2) частица не в узле, а между узлами — меж- доузельная частица; 3) в узле решетки посторонняя частица — примесь замещения; 4) посторонняя частица в междоузлии. Все эти типы дефек­тов показаны на рис. 7.15.

Рис. 7.15. Дефекты кристаллической решетки:
1 — вакансия; 2 — примесь замещения; 3 — частица в междоузлии;

4 — примесная частица в междоузлииПеремещения междоузелъных частиц или частиц из узла в соседнюю вакансию определяют диффузию в кристаллах и электропроводность ионных кристаллов. При этом возможно как перемещение ионов (ион­ная проводимость), так и перемещение вакансий, что эквивалентно движению ионов в противоположном направлении.
139

http://chemistry-chemists.com



Существование в кристаллах вакансий определяет возможность изменения состава кристалла и образования фаз переменного состава. Так, точный анализ показал, что в оксиде железа (II) отношение Fe : О не равно строго единице, а в зависимости от способа получения меняется от FeO104 до FeO112, т. е. в кристалле всегда имеется некоторый избыток атомов кислорода по сравнению с атомами железа. Следует подчеркнуть, что кристаллическая решетка оксида железа (II) при всех составах оди­накова — типа NaCl, т. е. при всех составах мы имеем дело с одной и той же фазой, но состав ее переменный. При недостатке атомов железа часть мест, предназначенных в решетке для этих атомов, остается вакантной. Химическую формулу, например, фазы FeO112 правильнее было бы запи­сать так: Fe0 β9o□nθj гДе знаком □ обозначена вакансия. Эта запись пока­зывает, что в кристалле FeO112 11% позиций железа вакантны.Казалось бы, что нарушение стехиометрии должно привести к нару­шению электронейтральности кристалла, однако этого не происхо­дит, так как появление вакансий сопряжено с образованием ионов Fe3+. Действительно, 2Fe3+ + □ = 3Fe2+. Таким образом, возможность частичного замещения ионов Fe2+ на ионы Fe3+ в решетке FeO неиз­бежно приводит к появлению вакансий в позициях железа. В резуль­тате оксид железа (II) оказывается соединением (а точнее фазой) пере­менного состава.Интервал составов, который может отвечать фазе с определенной кристаллической структурой, называется областью гомогенности. Для различных кристаллов величина области гомогенности колеблется в широких пределах. Например, для сульфида свинца — от PbS0 9995 до PbS10005, а для оксида титана (II) — от TiO0 59 до TiO133. Существенно отметить, что кристалл, точно отвечающий составу TiO, имеет при­мерно по 15% вакантных позиций как атомов титана, так и атомов кислорода.Познакомившись со свойствами твердых веществ, особенно атом­ных и ионных кристаллов, мы должны вернуться к понятию молекулы.Напомним, что молекула — это наименьшая частица вещества, обладающая всеми его химическими свойствами. Если твердое веще­ство представляет собой молекулярный кристалл, то мы вправе сказать, что носителем химических свойств такого вещества являются моле­кулы. Действительно, в этом случае молекулы, например I2, CO2 или UF6, сохраняют свою индивидуальность и определяют свойства веще­ства и в твердом, и в газообразном, и, как мы увидим дальше, в жидком состояниях.Но что является носителем свойств твердых веществ, образующих немолекулярные решетки? Какая наименьшая частица обладает свой­ствами хлорида натрия, оксида железа (И) или кварца? Молекулы NaCl или SiO2? Такие молекулы, действительно, существуют в газовой фазе при высоких температурах, но характер химических связей в них совсем иной, чем в кристаллах этих веществ. А значит, и химические свойства молекул NaCl и SiO2 не такие, как соответствующих кристал­
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лов. Для того чтобы проявились химические свойства кристаллических NaCl или SiO2, должны образоваться уже не молекулы, а кристаллы, т. е. вполне макроскопические количества соответствующих твердых фаз.Или еще такой пример. Алмаз и графит. C одной стороны, это две кристаллические формы одного элемента углерода. C другой — это без­условно разные вещества. Какая наименьшая частица обладает свой­ствами алмаза или свойствами графита? На этот вопрос невозможно ответить, так как только очень большая совокупность атомов углерода может расположиться относительно друг друга так, чтобы получилась фаза графита или фаза алмаза.Таким образом, для веществ, которые образуют решетки, отличные от молекулярных, т. е. атомные, ионные или металлические, носите­лем их свойств служит не молекула, а фаза. По определению (см. пара­граф 5.2) фаза однородна во всех своих частях, хотя, как мы видели на примере FeO, может быть неоднородна на атомном уровне. Именно это определяет переменный состав большинства твердых тел.
7.6. Магнитные свойства веществаЭлектроны в атомах непрерывно движутся, а движущийся заряд соз­дает электромагнитное поле. Следовательно, любой изолированный атом, как и любое состоящее из атомов материальное тело, должен взаимодействовать с магнитным полем. Количественной мерой маг­нитных свойств атома служит его магнитный момент М.Известно несколько разновидностей магнитных свойств, из которых мы рассмотрим три: диамагнетизм, парамагнетизм и ферромагнетизм. Диа- и парамагнетизм — свойства атомов, молекул или ионов и при­сущи веществам независимо от их агрегатного состояния, а ферро­магнетизм появляется только в твердых телах. Поскольку в практике наибольшее значение имеет именно ферромагнетизм, целесообразно рассмотреть магнитные свойства в разделе, посвященном свойствам твердых систем.Электрон в атоме совершает два вида движения — орбитальное и спи­новое. Для описания магнитных свойств атомов существенной является спиновая составляющая. Вклад орбитальной составляющей примерно на порядок меньше, чем спиновой, и обычно им пренебрегают. В таком приближении собственный магнитный момент частицы — атома, моле­кулы или иона — определяется ее суммарным спином. Поскольку сум­марный спин двух электронов, находящихся на одной орбитали, т. е. спаренных электронов, как Вы помните (см. параграф 3.5), равен нулю, суммарный спин частицы S определяется только числом неспаренных электронов п / S = 1 / 2п. Собственный магнитный момент частицы связан с ее спином соотношениемμ = 2√S(S + 1) = 2√n∕2(n∕2 + l) = √π(π + 2)
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и однозначно определяется числом неспаренных электронов, например:
п о 1 2 3
и о 1,73 2,83 3,87 ит. д.Если в частице все электроны спарены, то ее собственный магнит­ный момент равен нулю. Такие частицы называются диамагнитными. Если вещество, состоящее из диамагнитных частиц, поместить в маг­нитное поле, то в веществе появляется наведенный (индуцированный) магнитный момент, направленный против поля. Поэтому диамаг­нитные вещества выталкиваются из поля. Примерами диамагнитных веществ могут служить сера, вода, хлорид натрия и т. д.Если же частица содержит неспаренные электроны, ее собственный магнитный момент не равен нулю, и она втягивается в магнитное поле. Такие частицы, как и вещества, в состав которых они входят, называ­ются парамагнитными. Чем больше магнитный момент парамагнитной частицы, тем сильнее она втягивается в магнитное поле. Измерив эту силу (рис. 7.16), можно вычислить действительный, или эффективный магнитный момент частицы, и, сравнивая его с рассчитанным на один, два и т. д. неспаренных электрона, можно судить об их числе в пара­магнитной частице. К парамагнитным веществам относятся кислород, моно- и диоксид азота, а также большинство соединений переходных металлов.

Рис. 7.16. Принцип действия установки для измерения силы 
взаимодействия вещества с магнитным полемВ некоторых случаях в кристаллах появляются новые свойства, обу­словленные взаимодействием сразу большого числа частиц. При опре­деленных межатомных расстояниях, которые еще слишком велики для образования прочных ковалентных связей, но уже достаточны для того, чтобы электроны «чувствовали» спины друг друга, возникают силы, стабилизирующие взаимную ориентацию спинов электронов. В этом случае минимуму энергии отвечает состояние, при котором спины всех электронов, а значит, и магнитные моменты атомов ориентированы параллельно. Такой случай характерен для железа и получил название ферромагнетизма.Взаимная ориентация магнитных моментов обусловлена так назы­ваемым обменным взаимодействием электронов, о котором посмо­трите, пожалуйста, в параграфе 4.3. В результате этого взаимодействия 
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в единую систему связываются IO3—IO5 атомов, спины их валентных электронов ориентируются одинаково, что приводит к резкому усиле­нию магнитных (точнее, парамагнитных) свойств. В результате такого взаимодействия все магнитные моменты ориентируются одинаково, что приводит к резкому усилению магнитных (точнее, парамагнит­ных) свойств. Энергия обменного взаимодействия соизмерима с энер­гией тепловых колебаний атомов в решетке, поэтому выше некоторой критической температуры взаимная ориентация магнитных моментов нарушается, и ферромагнитные вещества становятся обычными пара­магнетиками (рис. 7.17).

Рис. 7.17. Характер температурной зависимости силы х взаимодействия с магнитным полем парамагнитного (I)r ферромагнитного (2)
и антиферромагнитного (3) веществ:сила взаимодействия диамагнитного вещества с магнитным полем так мала, что не может быть изображена в принятом масштабеПри комнатной температуре и в отсутствие магнитного поля фер­ромагнитный кристалл (а тем более поликристаллическое веще­ство) включает очень большое число фрагментов (доменов), в каж­дом из которых магнитные моменты ориентированы в одну сторону, но сами фрагменты по отношению друг к другу ориентированы хао­тически. Наложение внешнего магнитного поля заставляет магнитные моменты доменов ориентироваться в определенном направлении. Если энергия колебания атомов в решетке невелика, то после снятия внеш­него поля взаимная ориентация доменов сохраняется и кристалл при­обретает свойства постоянного магнита.Не только железо и его соединения, но и многие другие веще­ства обладают ферромагнитными свойствами. Соединения кобальта, никеля, некоторых лантаноидов уже находят применение как ферро­магнетики.Специальные керамические материалы и композиции с участием железа и других элементов, обладающие ферромагнитными свой­ствами, — так называемые ферриты широко используются в радиотех­нике.
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Возможен и другой случай взаимной ориентации, при котором в одной группе атомов спины ориентированы параллельно, а в сосед­ней — тоже параллельно, но противоположно первой. В результате общий магнитный момент равен нулю. Этот случай называют анти­ферромагнетизмом.Таким образом, магнитные свойства веществ несут информацию об электронном строении тех частиц, из которых состоит исследуемое вещество. Магнитные свойства определяются прежде всего наличием или отсутствием неспаренных электронов, и эту информацию мы будем в дальнейшем широко использовать как экспериментальную базу при обсуждении электронного строения различных частиц.
7.7. Аморфные тела и стеклаКристаллическое состояние, о котором мы говорили до сих пор,— это лишь одна из возможных форм существования твердых тел. Доста­точно оглядеться по сторонам, чтобы увидеть массу предметов, сде­ланных из некристаллических твердых веществ: деревянный стул, пластмассовая ручка, стеклянный стакан и многое другое. Помимо кри­сталлического состояния твердые вещества могут находиться в аморф­ном состоянии, или в состоянии стекла.Типичными представителями аморфных веществ являются пласт­массы. Это вещества, построенные, как правило, из больших и гибких молекул. Такие молекулы, состоящие из IO4—IO6 атомов, легко изги­баются, переплетаются с другими молекулами, скручиваются в клу­бок. Во многих случаях между молекулами возникают дополнитель­ные нерегулярные химические ковалентные связи. Так построен всем известный полиэтилен. Это несомненно твердое вещество, состоящее из молекул, молекулярная масса которых колеблется от 3 ∙ IO4 до 5 ∙ IO5. Жесткость связи в таких молекулах не слишком велика, и при числе звеньев в цепи ≈ 10 000 изгибы и переплетение молекул оказывают решающее влияние на структуру твердого полиэтилена.Типичным представителем стекол может служить кварцевое стекло. Его получают, достаточно быстро охлаждая расплавленный кварц. При понижении температуры жидкости частицы стремятся располо­житься относительно друг друга в соответствии с законом роста кри­сталла, но в то же время с понижением температуры уменьшается под­вижность частиц — увеличивается вязкость. Рост ионных кристаллов идет очень быстро, тогда как в системах с ковалентным характером связи в некоторых случаях заметное увеличение вязкости происходит раньше, чем начинается рост кристалла. В результате система затверде­вает, но не превращается в кристалл, а сохраняется в виде переохлаж­денной жидкости.Таким образом, в отличие от истинно аморфного тела, стекло может быть реально переведено в кристаллическое состояние. Например, 
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практически все стекла кристаллизуются, если их некоторое время выдерживать при температуре, близкой к температуре плавления.Основные отличия свойств стекал, как и аморфных веществ, от свойств кристаллов обусловлены нерегулярностью расположения частиц.Рассмотрим строение идеального кристалла, например кварца (рис. 7.18).

Рис. 7.18. Структура кварца (а) и кварцевого стекла (б): показана проекция решетки на одну из граней кристалла, в котором тетраэдры SiO4 расположены по спиралиКаждый атом кремния находится в тетраэдрическом окружении из атомов кислорода, каждый атом кислорода находится в общей вер­шине двух тетраэдров, все углы Si—О—Si строго одинаковы — это так называемый ближний порядок.Выберем произвольное направление от произвольной частицы. Например, проведем прямую через два ближайших атома кремния. Вдоль этой прямой и другие атомы кремния будут располагаться абсо­лютно правильно на одинаковых расстояниях. Вокруг этой прямой можно изобразить спираль, на которой столь же правильно будут рас­полагаться атомы кислорода. Для идеального кристалла можно точно предсказать, какие частицы и как будут располагаться на произвольно выбранном расстоянии от произвольно выбранной частицы. Это так называемый дальний порядок.В аморфных телах и стеклах сохраняется ближний порядок, но отсут­ствует дальний.Например, в кварцевом стекле каждый атом кремния по-прежнему тетраэдрически окружен атомами кислорода, но несколько искажены расстояния Si—О и углы Si—О—Si, что приводит к полному наруше­нию дальнего порядка.Точно так же и в полиэтилене. Каждый атом углерода находится в тетраэдрическом окружении из двух других атомов углерода и двух атомов водорода, но взаимное расположение таких тетраэдров непред­сказуемо.Отсутствие дальнего порядка на микроуровне сказывается и на физико- химических свойствах аморфных веществ и стекол. Эти твердые тела 
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в отличие от кристаллов не имеют определенной температуры плав­ления — они размягчаются в достаточно широком интервале темпера­тур. Их характеризует изотропия свойств. Если разрушение кристалла происходит по межчастичным плоскостям и осколки кристалла ограни­чены плоскостями, то стекла разрушаются по произвольным направле­ниям и имеют, как говорят, раковистый излом.C химической точки зрения одни и те же вещества в аморфном и кристаллическом состоянии различаются, как правило, реакционной способностью, т. е. скоростью, с которой они вступают в химические реакции, и в аморфном состоянии вещества обычно более реакцион­носпособны.
7.8. Твердофазные химические реакцииВзаимодействие твердых веществ друг с другом возможно только в точках их соприкосновения. Таких точек будет тем больше, чем больше степень измельчения реагирующих веществ. Именно поэтому твердые вещества, вводимые в реакцию, как правило, измельчают. Следует отметить, что истинно твердофазные реакции, т. е. такие, в которых все участники реакции — и исходные вещества и продукты — твердые, встречаются крайне редко. Обычно в условиях реакций, по крайней мере, одна из твердых фаз переходит в другое состояние.Например, реакция Fe (тв) + S (тв) = FeS (тв)протекает с большим выделением теплоты, и при этом сера плавится, так что реально железо реагирует с жидкой серой, что, конечно, облег­чает контакт реагентов. Точно так же во время реакции горения тер­мита Fe2O3 (тв) + 2А1 (тв) = Al2O3 (тв) + 2Fe (тв)алюминий и железо плавятся и реально в зоне реакции находятся в жидком состоянии.При взаимодействии порошков алюминия и иода2А1 (тв) + 3I2 (тв) = 2A1I3 (тв)выделяется такое количество теплоты, что иод испаряется и реально твердый алюминий реагирует с парами иода, с образованием в зоне реакции паров иодида.Но если все-таки в процессе реакции твердые фазы сохраняются, то такие реакции идут, как правило, очень медленно.Например, алюминий легко и быстро окисляется атмосферным кис­лородом, но образующаяся на поверхности твердого металла пленка твердого оксида уже при толщине в несколько десятков микрометров 
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защищает металл от контакта с кислородом, и окисление практически прекращается. Точно так же ведут себя в атмосфере кислорода цинк, магний, хром, никель и многие другие металлы.Известно, что «царская водка» — смесь азотной и соляной кислот — легко растворяет многие металлы, в том числе медь, золото, платину, но очень плохо растворяет серебро, поверхность которого покрывается пленкой практически нерастворимого хлорида, защищающей металл от действия кислоты.Можно привести примеры и истинно твердофазных реакций. Так, если растирать в ступке бесцветную смесь кристаллов нитрата свинца и иодида калия, то быстро появляется желтое окрашивание, вызванное образованием кристаллов желтого иодида свинца,Pb(NO3)3 (тв) + 2KI (тв) = PbI2 (тв) + 2KNO3 (тв)Аналогично протекает реакция с образованием ярко-оранжевого дииодида ртути:Hg(NO3)2 (тв) + 2KI (тв) = HgI2 (тв) + 2KNO3 (тв)Известны и другие подобные реакции, протекающие при растира­нии смеси ионных кристаллов.Таким образом, возможность протекания реакций, идущих с уча­стием твердых фаз, во многих случаях определяется не столько приро­дой реагирующих веществ, сколько возможностью диффузии реагентов через слой образующихся продуктов.
Контрольные вопросы и задания1. Если Ваша коробочка с горошинами прямоугольная, то в ней легко реализовать еще одну модель кубической решетки, расположив горо­шины точно одну над другой. Посмотрите на эту упаковку (или нари­суйте ее фрагмент) и определите: 1) координационное число частицы в этой решетке; 2) сколько типов пустот в решетке; 3) сколько частиц окружает пустоту. Изобразите сетку, отвечающую этой решетке.2. Можно ли утверждать, что кристаллы, имеющие одинаковые кри­сталлические решетки, характеризуются одинаковым типом химиче­ских связей между частицами?3. В кристалле некоторого вещества каждый атом А имеет одного ближайшего соседа, а все остальные находятся существенно дальше. Из каких частиц построен этот кристалл? К какому типу он относится?4. Соединения галлия с мышьяком кристаллизуется по типу алмаза. Изобразите кристаллическую решетку этого соединения, выведите его химическую формулу, определите, будут ли одинаковы расстояния между двумя ближайшими разноименными атомами. К какому типу относится этот кристалл?
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5. Чем можно объяснить тот факт, что алмаз является одним из самых твердых веществ, а построенный аналогично кристалл серого олова можно разрезать обычным ножом?6. Правильный кубический кристалл алмаза с длиной ребра 1 см рас­кололи пополам. Сколько химических связей будет при этом разорвано и какая энергия затрачена? Для простоты оценки примите, что в зоне раскола атомы углерода расположены в виде правильной квадрат­ной сетки, и число разрываемых связей атомов равно числу атомов в такой сетке. Длина связи C—C в алмазе 0,154 нм, а энергия разрыва 180 000 Дж/моль.7. Вещество AB образует ионный кристалл и кристаллизуется по типу NaCl (см. рис. 7.10). Может ли по этому типу кристаллизоваться ионное соединение AB2?8. Основываясь на одноэлектронных уровнях энергии и зонной тео­рии, предскажите, какой из металлов — Be или Ca — должен лучше проводить электрический ток.9. Вы могли обратить внимание на то, что золото и аргон образуют изоморфные кристаллы. Можно ли получить твердый раствор золота в аргоне?10. Предельный состав фазы, отвечающей оксиду титана(II), может быть обозначен как TiO133. Означает ли избыток кислорода, что 1) часть позиций титана в решетке TiO занята атомами кислорода или 2) часть позиций титана в решетке TiO вакантна?11. Носителем свойств титана является атом титана. Носителем свойств кислорода является молекула O2. Что является носителем свойств оксида титана (II)?12. Будут ли молекулы NO, NO2, CIO2, FO диамагнитны или парамаг­нитны?
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Глава 8 
ЖИДКИЕ СИСТЕМЫ

В повседневной практике жидкое состояние вещества — это такое состояние, в котором оно имеет собственный объем, но фактически не имеет собственной формы. Жидкое состояние для нас ассоциируется прежде всего с водой, которую мы пьем, в которой купаемся или под каплями которой мокнем во время дождя. Действительно, другие жид­кие вещества в природе встречаются крайне редко: нефть, ртуть, масла, смолы растений, вулканическая лава.В то же время человечество научилось синтезировать и практиче­ски использовать громадное число жидкостей самой разнообразной природы, существование которых возможно только в особых, спец­ифических в каждом случае условиях: жидкие гелий и водород при низких температурах — всего 2—20 К; жидкие соли, металлы, оксиды при высоких температурах — до 2000—4000 К; всевозможные искус­ственные растворители, от сероуглерода CS2 с температурой плавления 161 К, который раньше в больших количествах использовался при про­изводстве искусственных волокон, до криолита Na3AlF6 с температурой плавления 1283 К, который используется при получении алюминия.
8.1. Область жидкого состоянияВ температурной последовательности жидкое состояние промежу­точно между твердым и газообразным. Повышение температуры кри­сталла и увеличение кинетической энергии частиц в узлах решетки приводит в конце концов к тому, что некоторые частицы переходят в междоузлия, а остальные начинают обмениваться местами. Таким образом, хотя более или менее правильное окружение каждой частицы сохраняется, кристалл теряет свою форму. Появляется новое состояние вещества, в котором ближний порядок вокруг каждой частицы еще сохраняется, но дальний уже существенно нарушен. При одной и той же температуре молярный объем жидкости на 5—10% больше, чем для кристалла, что говорит об увеличении свободного объема в жидкости по сравнению с кристаллом. Жидкость не имеет собственной формы и под действием силы тяжести принимает форму того сосуда, в кото­рый она налита.
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Если же исключить действие силы тяжести, то жидкость принимает форму сферы. Сфера представляет собой тело, имеющее наименьшую поверхность при заданном объеме. То, что жидкость стремится умень­шить свою поверхность, говорит об особых свойствах поверхностного слоя.Действительно, рассмотрим силы, действующие на две молекулы — одну в объеме жидкости, другую — на поверхности (рис. 8.1). Внутри объема молекула взаимодействует со всеми окружающими ее молеку­лами, и поэтому равнодействующая этих сил равна нулю.

Рис. 8.1. Взаимодействие молекулы со своим окружением на поверхности 
жидкости (T) и в ее объеме (2)Молекула на поверхности жидкости испытывает воздействие дру­гих молекул только с одной стороны. В этом случае равнодействую­щая сил не равна нулю и может быть разложена на два вектора. Один направлен вертикально — это сила внутреннего давления, составляю­щего величины порядка десятков тысяч килопаскалей. Второй вектор направлен горизонтально. Это сила поверхностного натяжения. Раз­ность значений поверхностного натяжения на границах жидкость — жидкость, жидкость — газ, жидкость — твердое тело определяет, будут ли две жидкости растворяться друг в друге или нет, если нет, то будет ли одна жидкость на поверхности другой растекаться (как бензин на поверхности воды) или собираться в каплю (как вода на поверх­ности ртути).От поверхностного натяжения зависит возможность взаимного рас­творения двух жидкостей, от внутреннего давления — температурный интервал жидкого состояния вещества.При повышении температуры жидкости и увеличении энергии системы некоторые из частиц, получившие достаточный запас кине­тической энергии, способны преодолеть силы внутреннего давления, покинуть жидкость и перейти в газовую форму. Если система закры­тая, то устанавливается равновесие между жидкой и газовой фазами, и среднее число частиц, покидающих жидкость и возвращающихся в нее, становится равным. Состояние вещества, находящегося в газо­вой фазе в равновесии с жидкостью, называется насыщенным паром.
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При заданной температуре давление насыщенного пара есть вели­чина постоянная. Если давление пара меньше этой величины, то пар называют ненасыщенным.Система, содержащая жидкость и ее ненасыщенный пар, неравно­весна: жидкость переходит в пар, стремясь повысить давление до рав­новесного. Если же резко охладить такую систему, то насыщенный пар может «не успеть» перейти в жидкость, и тогда давление пара оказыва­ется больше, чем насыщенного. Такой пар называется пересыщенным. Система, содержащая пересыщенный пар, неустойчива, и из нее само­произвольно должна конденсироваться жидкость. В природе равновес­ная конденсация водяного пара приводит к выпадению росы, а из пере­сыщенного пара образуется туман.Рассмотрим еще раз диаграмму состояния воды (см. рис. 5.2). На рис. 8.2 давление приведено в логарифмической шкале, что позво­ляет изобразить в разумном масштабе полную диаграмму состояния. По сравнению с рис. 5.2 эта диаграмма дополнена областями суще­ствования различных полиморфных форм твердой воды, и, кроме того, на ней видно, что кривая, отвечающая равновесию жидкость — пар, заканчивается при T ≈ 380oC (650 К) и P ≈ IO4 кПа.

Pug 8.2. Полная диаграмма состояния водыТочные координаты этой точки, которая называется критической точкой, T = 647,4 К и P = 22 114 кПа. В критической точке свойства жидкости и пара оказываются одинаковыми, и граница раздела фаз исчезает.Выше критической температуры никаким давлением невозможно превратить пар в жидкость, и она условно делит область газообразного состояния вещества на две части: ниже Tκp это состояние называется паром, а выше Tκp — газом.Таким образом, структура и свойства жидкости существенно зависят от температуры. При температурах, близких к температуре плавления, жидкость состоит как бы из «обломков» кристалла, которые непре­рывно меняют свою форму, размеры, частицы переходят из одного 
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«обломка» в другой — все течет, все изменяется, но в данный момент времени внутри «обломка» царит тот же полный порядок, что и в кри­сталле. Ничего, что в следующий момент этот «обломок» исчезнет — возникнет другой, и в среднем структура жидкости будет сохраняться.По мере повышения температуры и увеличения кинетической энер­гии частиц «обломки» становятся все меньше, структура жидкости становится все более хаотичной, и теперь уже свойства жидкости при­ближаются не к свойствам того твердого вещества, из которого она получена, а к свойствам того газа (или, правильнее, пара), который в свою очередь получится из этой жидкости. При критических условиях разница между жидкостью и паром исчезает, исчезает и граница раз­дела между ними.Следовательно, в условиях повышающегося давления область жид­кого состояния простирается от температуры плавления до критиче­ской температуры.Если же внешнее давление постоянно, а давление насыщенного пара равно внешнему давлению, то объем системы будет возрастать до тех пор, пока жидкость полностью не перейдет в пар. В открытых системах таким процессом является кипение жидкости. Процесс кипения, т. е. неравновесного перехода жидкости в пар при давлении насыщенного пара, равном внешнему давлению, можно осуществить при любой тем­пературе выше температуры тройной точки. Ниже этой температуры жидкость не существует, и твердое вещество переходит в пар, минуя жидкое состояние. Такой переход называется сублимацией (возгон­кой). Например, давление в тройной точке диоксида углерода при­мерно в 5 раз больше, чем атмосферное. Поэтому под атмосферным давлением твердый CO2 сублимируется при -78,5oC. Под названием «сухой лед» он используется для получения низких температур.Областью жидкого состояния обычно считают интервал температур от температуры плавления до нормальной температуры кипения. Нор­мальной температурой кипения (слово «нормальной» часто опускают) называется температура, при которой давление насыщенного пара над жидкостью равно нормальному атмосферному давлению, т. е. IOl кПа.
8.2. Жидкие растворыВ нашей обыденной жизни термин «раствор» ассоциируется исклю­чительно с жидкой системой, несмотря на то, что и с другими типами растворов мы имеем дело практически всегда. Воздух, которым мы дышим, — это газовый раствор, большинство металлических пред­метов, которыми мы пользуемся, в частности медные и так называемые серебряные монеты, — это твердые растворы.И все-таки жидкие растворы играют в нашей жизни, в промышлен­ности, в науке исключительную роль. В виде водных растворов живые организмы получают необходимые неорганические вещества, в виде растворов выводятся из организма ненужные продукты.
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Производство минеральных удобрений, соды, искусственных воло­кон, красителей связано с переработкой громадных объемов водных и неводных растворов. Именно здесь возникают серьезные экологиче­ские проблемы, связанные с очисткой сточных вод, в частности удале­ние из них растворенных веществ.Широкое использование жидких, особенно водных растворов, обу­словлено высокой технологичностью жидких систем — с ними проще, удобнее, экономически выгоднее работать, чем с другими.Занимая промежуточное положение между твердыми телами и газами, жидкости способны растворять в себе и те и другие. Рассма­тривая свойства жидких растворов, мы будем обсуждать их сходство и различие с растворами других типов.
Раствором называется гомогенная система, образованная двумя или 

более веществами, которые, как правило, подразделяют на раствори­
тель и растворенные вещества.

Растворителем называют то вещество, которое в чистом виде 
находится в такой же фазе, что и раствор. В случае твердых раство­ров — это твердые вещества, в случае жидких растворов — жидкости. Если одна жидкость растворяется в другой, то растворителем обычно считается та, которой в растворе больше. Если вода является одним из веществ раствора, то, как правило, ее считают растворителем.

Способность вещества переходить в раствор называется раство­
римостью. Растворимость может быть неограниченной или ограни­ченной. Неограниченная взаимная растворимость встречается только в таких системах, в которых и растворитель и растворенное вещество находятся в одинаковых фазах. Например, при обычных условиях все газы взаимно неограниченно растворимы. Взаимно неограниченно растворимы серная кислота и вода, некоторые металлы, все жидкие углеводороды. Но такие жидкости, как вода и керосин, взаимно почти нерастворимы, а вода и диэтиловый эфир растворимы друг в друге ограниченно.Если растворитель и растворяемое вещество находятся в разных по природе фазах, то растворимость всегда ограничена некоторым пределом. В разных системах этот предел различен. Например, пре­дельное содержание кислорода в водном растворе невелико, диоксида углерода — больше, хлороводорода — еще больше. При комнатной тем­пературе в стакане воды невозможно растворить столовую ложку пова­ренной соли, но можно растворить стакан сахарного песку.При достижении предела растворимости между растворяемым веществом и образовавшимся раствором наступает равновесие.

Раствор, находящийся при данных условиях в равновесии с раство­
ряемым веществом, называется насыщенным раствором.

Раствор, в котором при данных условиях предел растворимости 
не достигнут, называется ненасыщенным.В некоторых случаях удается получить раствор, в котором раство­ренного вещества содержится больше, чем в насыщенном растворе.
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Такой раствор называется пересыщенным. Пересыщенные растворы неустойчивы, и иногда под действием случайных причин, например от сотрясения, избыток растворенного вещества может самопроиз­вольно выделиться из такого раствора.Одной из важнейших характеристик раствора является относитель­ное содержание в нем растворенного вещества и растворителя, которое называется концентрацией. В общем случае концентрация обознача­ется обычно буквой С. Качественно растворы делятся на разбавлен­
ные, в которых растворенного вещества мало, и концентрированные 
(крепкие), в которых растворенного вещества много. Что значит мало и много — зависит исключительно от конкретной ситуации.Количественно концентрация может выражаться самыми разными способами: отношением масс, объемов, чисел молей, массы к объему и, наоборот, числа молей к массе или объему и т. д. Поскольку раствор однороден, эти отношения могут быть найдены для любой части рас­твора.В химии и смежных областях общепринятыми являются следующие способы выражения концентрации.1. Отношение массы (объема, числа молей) растворенного веще­ства к общей массе (объему, числу молей) раствора — массовая (объ­емная, молярная) доля. Обычно находят отношение этих характери­стик для 100 единиц раствора. Полученная таким образом величина в 100 раз больше соответствующей доли и называется массовой (объ­емной, молярной) процентной концентрацией. Объемные проценты обычно используются как характеристика газовых растворов, массовые и молярные проценты — во всех случаях.2. Отношение числа молей растворенного вещества к объему рас­твора, выраженному в литрах, или, что то же самое, число молей рас­творенного вещества в 1 л раствора — такой способ выражения назы­вается молярной концентрацией (или молярностью).Молярная концентрация имеет смысл не только в приложении к растворам, но может служить характеристикой и чистого вещества. Например, молярная концентрация тетрахлорида углерода в чистом индивидуальном веществе при 20oC равнаIOOOcm3/л-1,587г/см3 1589г/л--------------------------------- =---------------- = 10,3 моль/л.154г/моль 154г/мольКонцентрация воды в чистой воде при 4oC 1000 г/л / 18 г/моль = = 55,56 моль/л, а при 20oC 997 / 18 = 55,40 моль/л.Поскольку объем раствора (особенно газового) зависит от темпера­туры, а число молей растворенного вещества не зависит, то молярность раствора меняется в зависимости от температуры.3. Отношение числа эквивалентов растворенного вещества к объему раствора, выраженному в литрах, или, что то же самое, число эквива­лентов растворенного вещества в 1 л раствора — такой способ выраже­
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ния концентрации называется нормальной концентрацией (или нор­мальностью).4. Отношение числа молей растворенного вещества к массе раствори­теля, выраженной в килограммах, или, что то же самое, число молей рас­творенного вещества в 1 кг растворителя — такой способ выражения кон­центрации называется моляльной концентрацией (или моляльностью).Поскольку ни число молей, ни масса не зависят от температуры, моляльность, в отличие от молярности, от температуры не зависит.Многочисленность способов выражения концентрации обусловлена разнообразием практических задач.Для того чтобы приготовить маринад для маринования грибов или огурцов, нет необходимости знать точное соотношение молей ионов натрия, водорода и ацетатных ионов. В этом случае процентная кон­центрация просто и надежно указывает состав раствора и готовить его удобно при любых количествах — на две литровые банки в домашних условиях или на 2 тыс. условных банок на консервном заводе.Если же исследуется, например, механизм реакции между ионами в растворе, необходимо знать точное соотношение количеств ионов — в этом случае удобна молярная концентрация. Если же и растворитель участвует в процессе, например сольватируя растворенные частицы (см. параграф 8.3), то концентрация в молярных долях оказывается наиболее удобной.
8.3. Растворение и растворимостьЧто же происходит при растворении веществ друг в друге? В наших обыденных представлениях термин раствор ассоциируется исключи­тельно с жидкой системой. Нас не смущает то обстоятельство, что, перейдя в раствор, твердый сахар исчез. Точно так же, наблюдая выде­ление пузырьков углекислого газа из жидкости в стакане минеральной воды, мы не задумываемся о том, что углекислый газ в растворе нахо­дится не в виде газа.Если мы признаем, что при образовании жидкого раствора твердые и газообразные вещества переходят в другое фазовое состояние, то нас не должно смущать подобное явление и в других системах. Например, не только многие жидкости, но и многие твердые вещества заметно растворимы в газах, ибо испарение воды, бензина, нафталина, иода есть не что иное, как образование газового раствора этих веществ в воздухе. Исторически, однако, сложилось так, что газовые растворы называют смесями, и раствор, например, бензина в воздухе называют смесью паров бензина с воздухом.Между газовыми и жидкими растворами есть много общего, но есть и существенное различие. В газе все частицы практически не взаимо­действуют между собой. В жидкости же силы взаимодействия между частицами очень велики.
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Взаимодействие растворенных частиц с растворителем называется сольватацией. В частном случае взаимодействие растворенных частиц с водой как растворителем называется гидратацией. Сольватация рас­сматривается на молекулярном уровне. Нельзя сказать «кристалл хло­рида натрия сольватируется водой». В действительности речь идет о сольватации (гидратации) ионов натрия и ионов хлора молекулами воды (рис. 8.3).

Рис. 8.3. Гидратация ионов Na+ и СГ при растворении NaCIПод сольватацией понимают всю совокупность взаимодействий, осуществляющихся в растворе, которые в зависимости от природы рас­творителя и растворенного вещества могут иметь различную природу и проявляться по-разному. Например, сольватация молекул иода моле­кулами тетрахлорида углерода, молекул фосфора или серы молекулами сероуглерода осуществляется исключительно за счет слабого ван-дер- ваальсовского взаимодействия, но все же энергия сольватации оказы­вается больше, чем энергия взаимодействия частиц в молекулярных кристаллах. Как правило, из таких молекулярных растворов раствори­тель легко удаляется, а растворенное вещество остается в химически неизменном виде. При испарении растворителя из перечисленных рас­творов можно получить кристаллы иода, фосфора, серы. Это пример слабых сольватационных взаимодействий.Примером сильного сольватационного взаимодействия может слу­жить взаимодействие воды с ионом Fe3+. При растворении в воде без­водного трихлорида железа молекулы Fe2Cl6, из которых образован кристалл, настолько энергично взаимодействуют с молекулами воды, что не только распадаются на ионы, но и ион Fe3+ образует очень прочную комплексную частицу Fe(H2O)6+. Если теперь удалять рас­творитель, то из раствора кристаллизуется не безводный хлорид, а так называемый кристаллогидрат-соединение с водой — FeCl3 * 6H2O, или, точнее, аквакомплекс [Fe(H2O)6JCl3. Удалить из него воду и получить таким образом безводный FeCl3 невозможно. Например, при нагрева­нии кристаллогидрата через ряд сложных форм происходит не только удаление воды, но и полный распад соединения с образованием оксида и газообразного HCl:2 [Fe (H2O)6] Cl3 = Fe2O3 + 6НС1 + 9H2O
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Между этими двумя крайними случаями — сохранением молекул в растворе и их распадом — существует великое множество промежу­точных. Например, из раствора иода в спирте выделяются кристаллы сольвата. В этом случае энергия взаимодействия иода с растворите­лем так велика, что продукт взаимодействия может быть выделен как индивидуальное вещество. Но соединение иода с бензолом настолько непрочно, что существует только в растворе, а из раствора кристалли­зуется чистый иод. Трихлорид железа из раствора в POCl3 кристалли­зуется в виде FeCl3 ∙ POCl3 — кристаллосольвата или аддукта, а из рас­твора в дихлорэтане C2H4Cl2 кристаллизуется чистый FeCl3.Таким образом, растворимость вещества определяется тем, насколько различаются энергии межмолекулярного взаимодействия в чистом рас­творяемом веществе и в чистом растворителе. Если значения энергии взаимодействия близки, то растворимость, как правило, велика, если же они различаются сильно, то мала. Отсюда следует правило, установ­ленное еще алхимиками: подобное растворяется в подобном.Если растворимость выбранного вещества в каком-то растворителе ограничена, то она зависит от температуры и давления.При повышении температуры растворимость, как правило, меня­ется следующим образом. Растворимость твердых тел и жидкостей в газах, т. е. давление их насыщенных паров, всегда увеличивается. Растворимость твердых тел в жидкостях увеличивается. Растворимость жидкостей в жидкостях обычно увеличивается и выше некоторой тем­пературы, которая называется критической температурой растворе­ния, становится неограниченной. Растворимость газов в жидкостях всегда уменьшается. Это, на первый взгляд, необычное поведение газов вполне естественно, так как увеличение кинетической энергии частиц приводит к тому, что молекулы газа легче покидают раствор, чем воз­вращаются в него. Поэтому при длительном кипячении раствор можно практически полностью обезгазить, т. е. удалить из него растворенный газ. Например, даже родниковая вода до и после кипячения заметно различается на вкус потому, что при кипячении из нее удаляется рас­творенный воздух.Давление мало сказывается на растворимости твердых тел и жидко­стей, но существенно влияет на растворимость газов.Если при испарении жидкости в пар переходят молекулы, обладаю­щие повышенной (по сравнению со средней) кинетической энергией, то, очевидно, из газа в жидкий раствор должны переходить молекулы, обладающие пониженной кинетической энергией. Их доля тем меньше, чем выше температура, — поэтому растворимость газов уменьшается с температурой. При заданной температуре количество таких молекул пропорционально давлению газа. Следовательно, количество раство­ренного в жидкости газа должно быть пропорционально его давлению, что выражается законом Генри: при данной температуре концентра­
ция растворенного газа пропорциональна его парциальному давлению

Ci = KrPi,
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где Ci — концентрация газа в растворе; Pi — его парциальное давление; 
Kt — константа Генри, которая зависит от природы газа и раствори­теля, а ее численное значение определяется выбором единиц давления и концентрации.В то же время при данной температуре доля молекул, обладающих определенной кинетической энергией, не зависит от давления (пока газ можно считать идеальным), поэтому объем газа, растворяющегося в определенном объеме растворителя, не зависит от давления.Это обстоятельство прямо следует из закона Генри. Действительно, пусть в 1 л растворителя при температуре T и давлении P растворяется 
п моль газа. Объем растворившегося газа Vr равен

Vr=-RT.
PИз закона Генри следует, что Cp,p / P = К, но Ср.р = п / Vp.jlb, откуда 

n∕PVp.jlb = Kκn∕R = KVp.ja,При постоянной температуре Ур.ль = const, а значит, п / P = const и Vr = const ∙ RT не зависит от давления. Поэтому растворимость газов в жидкостях характеризуют отношением объема газа к объему раство­рителя — обычно числом миллилитров газа, растворяющихся в 1 л рас­творителя.
8.4. Общие свойства растворовВсе растворы, т. е. многокомпонентные гомогенные системы, обла­дают некоторыми свойствами, которые зависят практически только от соотношения числа частиц компонентов раствора и не зависят от природы частиц. Точно так же, как общие свойства газов есть свой­ства идеального газа, а общие свойства кристаллов — это свойства иде­ального кристалла, общие свойства растворов — это свойства идеаль­ного раствора.Идеальным называется раствор, образованный веществами, имеющими строго одинаковые размеры частиц и строго одинаковую энергию меж­молекулярного взаимодействия.При образовании идеального раствора объем системы и ее энергия не меняются.Все растворы независимо от агрегатного состояния обладают спо­собностью к диффузии. Диффузией называется свойство вещества рав­

номерно распределяться по всему предоставленному ему объему. Ско­рость диффузии, т. е. скорость выравнивания концентрации по объему, в газах велика. Например, если осторожно пипеткой накапать немного брома в большую 2—3-литровую колбу, несмотря на то, что пары брома 
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в 5,5 раз тяжелее воздуха, через несколько часов колба будет равно­мерно заполнена парами брома. В твердых телах при обычных тем­пературах диффузия длится годами, в жидкостях диффузия раствори­мого вещества протекает за десятки часов, разумеется для небольших, порядка одного литра объемов растворов.Если в сосуд налить концентрированный раствор, а поверх него чистый растворитель, то диффузия будет протекать в обоих направле­ниях — растворенное вещество будет диффундировать в растворитель, а растворитель — в раствор. В конце концов концентрация выравнива­ется по всему объему.Можно создать условия, при которых диффузия идет только в одном направлении. Разделим раствор и растворитель пленкой, через кото­рую проходят молекулы растворителя, но не проходят молекулы (или в общем случае — частицы) растворенного вещества. Такая пленка называется полупроницаемой перегородкой. В этом случае возможна только диффузия растворителя в раствор.
Процесс односторонней диффузии растворителя через полупроница­

емую перегородку называется осмосом.Если на конце стеклянной трубки сделать такую перегородку, обер­нув трубку, например, целлофаном и опустив ее в воду (рис. 8.4), налить внутрь трубки какой-нибудь раствор, например сахара, то вследствие осмоса вода начнет диффундировать в раствор. Для того чтобы полу­чилась полностью гомогенная система, вся вода должна перейти в раствор. Однако по мере диффузии воды объем раствора возрастает и давление на перегородку со стороны раствора увеличивается. Таким образом, возникает сила — гидростатическое давление, — препят­ствующая диффузии растворителя, и при некотором давлении насту­пает равновесие: сколько молекул воды проходит в раствор, столько же выталкивается обратно увеличившимся давлением.

Рис. 8.4. Схема осмоса через полупроницаемую мембрану: 
а — начальное состояние системы; б — конечное

Равновесное давление раствора, препятствующее диффузии раство­
рителя через перегородку, называется осмотическим давлением.
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Вант-Гофф показал, что для разбавленных молекулярных растворов независимо от природы растворенного вещества и растворителя
P0CM = CRT,где Pocm — осмотическое давление; C — молярная концентрация рас­твора; T — абсолютная температура; R — универсальная газовая посто­янная.Полная аналогия этого уравнения с уравнением состояния идеаль­ного газа позволила Вант-Гоффу сформулировать закон.

Осмотическое давление разбавленных идеальных растворов численно равно тому давлению, которое оказывало бы растворенное вещество, если бы при данной температуре оно в виде газа занимало объем рас­твора.
Осмотическое давление раствора очень велико, при нормальных условиях для раствора концентрацией 1 моль/л оно в 22,4 раза больше атмосферного.Еще одним общим для всех жидких растворов свойством является понижение давления насыщенного пара компонентов по сравнению с соответствующими характеристиками чистых веществ. Давление насыщенного пара определяет при данной температуре равновесие между жидким и газообразным состоянием вещества. Это равновесие устанавливается на границе раздела фаз. В любом растворе концентра­ция молекул в поверхностном слое меньше, чем в чистом веществе, и равновесие может быть достигнуто при меньшем давлении насыщен­ного пара.Количественно связь между концентрацией летучего вещества в идеальном растворе и давлением его пара над раствором — неважно, будет ли это вещество растворителем или растворенным веществом — выражается законом Рауля: при постоянной температуре давление 

насыщенного пара компонента идеального раствора пропорционально 
его молярной доле в растворе:

Pi = PfXi,где Pi — парциальное давление летучего компонента над раствором; Pi0 — коэффициент пропорциональности, равный давлению насыщен­ного пара чистого компонента; Xi — молярная доля компонента.В системе с неограниченной взаимной растворимостью двух летучих компонентов молярная доля растворенного вещества меняется от 0 до 1, а растворителя — соответственно от 1 до 0. Следовательно, парциаль­ное давление каждого из компонентов такой системы в зависимости от X меняется по линейному закону в пределах 0 ≤ Pi ≤ Pf. Общее давле­ние также по линейному закону меняется в пределах от Pf до P20.
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Законы Вант-Гоффа и Рауля строго выполняются только в случае бес­конечно разбавленных растворов. При увеличении концентрации рас­твора начинает все больше сказываться взаимодействие частиц раство­ренного вещества друг с другом и его свойства все больше отклоняются от идеальности. Эти сложные по природе взаимодействия учитывают, заменяя концентрацию компонента C его активностью a: a = γC, где γ — коэффициент активности, который зависит от природы компо­нента, его концентрации, от условий и состава раствора в целом. Коэффициенты активности находят из сравнения измеренных харак­теристик реального раствора и рассчитанных для него по законам иде­альных растворов. При разбавлении растворов γ → 1 и a → С, что позво­ляет нам во всех дальнейших рассмотрениях не применять активность, а пользоваться только понятием концентрации, в том числе и для рас­творов электролитов (см. гл. 15—18), полагая, что обсуждаемые рас­творы достаточно разбавлены.Во многих случаях растворенные вещества практически нелетучи по сравнению с растворителем, например, в большинстве растворов твердых веществ в жидкостях. Такие растворы содержат только один летучий компонент — растворитель.Понижение давления пара растворителя (AP) над такими раство­рами пропорционально молярной доле растворенного вещества:AP = ро-P = P0 -P0(l -X) = р°х.Отсюда при известной концентрации может быть найдено пониже­ние давления, а главное — по понижению давления может быть рассчи­тана молярная доля растворенного вещества. Таким образом, открыва­ется возможность определения молекулярных масс нелетучих веществ. Непосредственно измерение AP с точностью, необходимой для надеж­ного определения М, — достаточно трудная задача, поэтому обычно используют те следствия, к которым приводит понижение давления пара, а именно изменения в температурах кипения и кристаллизации растворов.Рассмотрим эти изменения на примере системы, в которой неле­тучее вещество растворяется в жидком растворителе, но при кристал­лизации не образует с ним твердых растворов. Например, растворы сахара или поваренной соли в воде, ферроцена в эфире, хлорида натрия в расплаве трихлорида алюминия.Вблизи тройной точки диаграмма состояния любой системы (рис. 8.5) представляется тремя пересекающимися линиями: линией равновесия твердое — газ (1), линией равновесия жидкость — газ (2) и линией равновесия твердое — жидкость (3). Поскольку твердые рас­творы в нашей системе отсутствуют, линия 1 остается неизмененной, тогда как равновесие жидкость — пар над раствором устанавливается при меньшем давлении пара, чем над чистой жидкостью, — линия 4. Так как AP / P0 = Хине зависит от температуры, то при увеличении P0 
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увеличивается и ΔP, поэтому линии 2 и 4 с ростом температуры рас­ходятся.

Рис. 8.5. Тип Р— Т-диаграммы для растворителя и раствора: различия между линиями 2 и 4,3 и 5 утрированно великиЛиния 4 пересекает линию 1 при такой температуре, которая обя­зательно лежит, ниже тройной точки А, т. е. температура кристалли­
зации растворителя из раствора — линия 5 — всегда ниже, чем для 
чистой жидкости.При повышении температуры давление пара над раствором растет, и, когда оно достигнет внешнего давления, раствор кипит. Поскольку давление пара над раствором обязательно понижено по сравнению с давлением над чистой жидкостью, равенство давления пара и внеш­него давления будет достигнуто при более высокой температуре, т. е. 
температура кипения раствора всегда выше, чем температура кипе­
ния чистого растворителя.Изменения температуры можно измерять гораздо точнее, чем изме­нения давления, поэтому более широкое применение находят методы определения молекулярной массы растворенного вещества по пони­жению температуры кристаллизации (криоскопия) или повышению температуры кипения (эбулиоскопия). Как и понижение давления, повышение температуры кипения (∆Tkhπ) и понижение температуры кристаллизации (∆Tκpιιcτ) пропорциональны молярной доле растворен­ного вещества. Для разбавленных растворов, пренебрегая п по сравне­нию с N, получаем Δ^kh∏ En, ∆T1φlιcτ Kn,где E и К — эбулиоскопическая и криоскопическая константы, опреде­ляемые свойствами растворителя и не зависящие от свойств раство­ренного вещества.Обратите внимание на то, что если растворенное в жидкости веще­ство нелетуче и не образует твердого раствора, то и в газовую, и в твер­дую фазу переходит только чистый растворитель, а значит, и в процессе162
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кипения, и в процессе кристаллизации концентрация остающегося рас­твора увеличивается. Поэтому температура кипения раствора по мере выкипания растворителя обязательно повышается, а не остается посто­янной, как при кипении чистой жидкости. Точно так же во время кри­сталлизации растворителя из раствора температура кристаллизации все время понижается, а не остается постоянной, как при кристаллиза­ции чистого растворителя.Рассмотрим кристаллизацию жидкой системы, два компонента кото­рой А и В взаимно неограниченно растворимы в жидкой фазе, но кри­сталлизуются в чистом виде, не образуя твердых растворов. Примерами таких систем могут быть вода—уксусная кислота или кадмий — висмут.Возьмем вещество А, температура плавления которого ТА, и раство­рим в нем немного вещества В. Составу раствора соответствует точка 
а на рис. 8.6. При понижении температуры раствора кристаллизация компонента А начнется при Ta < ТА. По мере образования кристаллов А концентрация вещества В в растворе будет увеличиваться, а темпера­тура кристаллизации еще больше понижаться. Температура кристал­лизации А из раствора и его состав будут меняться в соответствии с кривой 1. Точно так же кристаллизация вещества В из раствора А в В, составу которого соответствует точка Ъ, начнется при температуре T6 < Тв, и далее температура кристаллизации и состав этого раствора будут меняться по кривой 2.

Концентрация BbA
_ ______________I____ВКонцентрация AbB

Рис. 8.6. Характер изменения температуры и состава расплава при 
кристаллизации растворов двух взаимно неограниченно растворимых 

в жидкой фазе веществ А и В:Ta и Tb — температуры кристаллизации (плавления) чистых веществОбе кривые можно изобразить на одной диаграмме, на которой состав системы дается обычно в молярных процентах от одного чистого компонента до другого. Диаграммы такого вида называются диаграм­
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мами состав — свойство. Диаграмму зависимости Twi от состава назы­вают диаграммой плавкости. На рис. 8.7 схематически приведена диаграмма плавкости системы А — В. На рис. 8.7 видно, что кривая кристаллизации А из раствора В в А (кривая 1) и кривая кристаллиза­ции В из раствора А в В (кривая 2) пересекаются при составе, отвечаю­щем точке е, и при температуре, которую обозначим Te. При понижении температуры от точки а и кристаллизации из раствора компонента А состав раствора меняется по кривой 1, концентрация В в растворе воз­растает, и в точке е раствор становится насыщенным по отношению к компоненту В.

Рис. 8.7. Диаграмма плавкости системы А — В: 
Te — температура кристаллизации эвтектикиПри понижении температуры от точки b происходит то же самое — кристаллизуется вещество В, раствор обогащается компонентом А и в точке е становится насыщенным по отношению к А.При понижении температуры раствора, состав которого отвечает точке е, при температуре Te раствор оказывается насыщенным по отно­шению к компоненту А и компоненту В одновременно, и они оба одновременно кристаллизуются из раствора. Такой состав называется эвтектикой, точка е — эвтектической точкой, a Te — температурой кри­сталлизации (или плавления, если система нагревается) эвтектики или эвтектической температурой.Диаграмма плавкости есть сечение при постоянном давлении пол­ной объемной диаграммы состав — свойство, называемой P—T —X диа­граммой. Изучением таких диаграмм занимается физическая химия. Их знание для конкретных систем необходимо при разработке техноло­гических схем производств, в которых вещества подвергаются нагрева­нию, получаются из растворов или из газовой фазы, реагируют в этих условиях с другими веществами, образуя растворы, и т. д.
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8.5. Особенности химических реакций в жидких системахРеакции в растворах, особенно жидких, — пожалуй, наиболее рас­пространенный случай химических реакций. В зависимости от стоящей перед химиком задачи реакцию можно провести в водном или нево­дном растворе, в расплаве солей или металлов и т. д.В отличие от реакций в газовой фазе в растворах можно в широких пределах менять концентрацию реагирующих веществ. Продукты реак­ции могут выводиться из раствора либо в виде газа, либо в виде нерас­творимых веществ (осадков), что часто облегчает выделение целевого продукта или, наоборот, удаление примесей.В отличие от твердофазных реакций в растворах за счет броуновского движения и диффузии гораздо легче и полнее (не только по поверхно­сти) осуществляется контакт реагирующих веществ. Как правило, это существенно ускоряет реакции. В то же время реакции в растворах про­текают всегда в присутствии достаточно большого количества раство­рителя, который несомненно принимает то или иное участие в реакции. Образование сольватов или гидратов в водных растворах существенно сказывается на механизме реакции и на состоянии получающихся про­дуктов. Особенно важно помнить о роли растворителя и учитывать его возможное влияние на ход реакции в случае водных растворов. Этим вопросам будет специально посвящена часть четвертая.
Контрольные вопросы и задания1. Дайте определение гомогенной системе, состоящей из двух ком­понентов.2. Сироп, используемый при варке варенья, готовят, нагревая до кипе­ния смесь 1 кг сахара и 1 стакана (0,2—0,25 кг) воды. Какие основания имеются для того, чтобы называть получаемый сироп раствором сахара в воде, а не воды в сахаре?3. Может ли насыщенный раствор быть разбавленным, а ненасы­щенный — концентрированным?4. Приготовлен водный раствор, содержащий 50% (мол.) серной кислоты. Рассчитайте молярность и моляльность раствора и массовую долю (%) H2SO4 в нем.5. Свойства разбавленного раствора газообразного CO2 в газообраз­ном азоте и разбавленного раствора CO2 в жидкой воде различаются очень сильно, хотя молекулы CO2 в обоих случаях друг с другом практи­чески не взаимодействуют. Чем обусловлены различия газовых и жид­ких растворов?6. Приведите несколько примеров, подтверждающих правило «подобное растворяется в подобном». Можете ли Вы привести при­меры, противоречащие этому правилу?
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7. Из закона Генри следует, что объем растворяемого газа не зависит от давления. Растворимость кислорода равна 5 объемам в 100 объемах воды при OoC. Определите молярную концентрацию растворов, полу­ченных при давлениях 101 и 1010 кПа.8. Вследствие осмоса пресная вода будет диффундировать через полу­проницаемую перегородку в морскую воду. Что будет происходить, если в этих условиях на морскую воду оказать давление большее, чем Pocm?9. Содержание солей во льду на поверхности Северного Ледовитого океана больше или меньше, чем в воде этого океана?10. Если компоненты А и В имеют близкие температуры плавления, то состав эвтектики близок к 50% (мол.). Как изменится состав эвтек­тики, если одного из компонентов будет значительно выше, чем дру­гого?
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Глава 9
ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫВы, конечно, обращали внимание на то, как запотевает оконное стекло? Сначала стекло становится непрозрачным из-за громадного количества мельчайших капелек воды, образующихся на его поверхно­сти, затем капли постепенно укрупняются, наконец, одна из них сдви­нулась вниз, соприкоснулась с другой каплей, слилась с ней и побежал «ручеек», захватывая все новые капли и пролагая светлую дорожку на стекле.Но вот окно очистилось, и мы видим, что на улице туман. Проходит час, два, иногда и несколько суток, а туман не рассеивается. Почему же в тумане капли воды не слипаются?Чтобы ответить на этот вопрос, оказалось необходимым детально разобраться в том, что происходит при измельчении вещества, каковы особенности поведения систем, в которых очень велики поверхности раздела фаз.

9.1. Коллоидное состояние веществаРассматривая свойства жидкостей, мы уже говорили о том, что состояние поверхностного слоя отличается от состояния вещества в объеме (см. параграф 8.1).Различия в силах взаимодействия молекул внутри жидкости и на ее поверхности приводит, например, к возникновению силы поверхностного натяжения. Именно эта сила заставляет каплю прини­мать сферическую форму, так как сфера имеет минимальную поверх­ность при заданном объеме. Она заставляет сливаться капли, так как при этом уменьшается суммарная поверхность.Наоборот, если каплю разделить на несколько меньших, то при сохранении общего объема общая поверхность капель будет возрас­тать, и все большая доля вещества будет сосредоточиваться в поверх­ностном слое. Какая же это доля? Для упрощения вычислений рас­смотрим изменение доли атомов, находящихся в поверхностном слое твердого вещества.Начнем с кубика, длина ребра которого равна 1 см (IO7 нм) и пло­щадь поверхности 6 см2. Чтобы иметь возможность сосчитать число атомов в таком кубике, положим, что он сделан, например, из кремния. Плотность кристаллического кремния 2,33 г/см3, атомная масса 28,0, 
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следовательно, в 1 см3 содержится 2,33 / 28 = 0,08 моль, т. е. 0,08 × × 6,02 ∙ IO23 ≈ 5 ∙ IO22 атомов. Радиус атома кремния равен 0,132 нм, зна­чит, на ребре кубика длиной IO7 нм разместится IO7 / 0,264 ≈ 4 ∙ IO7 ато­мов, на его грани 16 ∙ IO14 атомов, а на всех шести гранях 96 ∙ IO14 ≈ ≈ IO16 атомов, доля которых от общего числа составляет IO16 / 5 ∙ IO22 = = 2 ∙ IO-7. Таким образом, доля атомов кремния, находящихся на поверх­ности идеального кубика с ребром 1 см, составляет 2 ∙ 10-≡%.Измельчим исходный кубик так, чтобы получить кубики с длиной ребра 10 нм. Таких кубиков стало (107 / IO)3 = IO18 штук. Их общая поверхность равна 6 ∙ IO2 ∙ IO18 = 6 ∙ IO20 нм2 = 600 м2, т. е. равна пло­щади небольшого садового участка.Какова теперь доля поверхностных атомов? На ребре длиной 10 нм поместится 10 / 0,264 ≈ 40 атомов, на грани — 1600 атомов и на всей поверхности одного кубика 9600 атомов. Общее число атомов в кубике 403 = 64 000. Следовательно, доля атомов, находящихся непосред­ственно на поверхности, составляет теперь уже ≈15%. Реально в обра­зовании поверхностного слоя участвует не один, а несколько слоев ато­мов, и свойства вещества, находящегося в виде микрочастиц, состоящих из десятков — сотен тысяч атомов, молекул или ионов, должны в значи­тельной степени определяться свойствами поверхностного слоя. Свой­ства вещества в мелко раздробленном состоянии должны отличаться как от свойств компактной массы, так и от свойств отдельных атомов, молекул или ионов.
Такое состояние вещества, при котором его свойства определяются 

свойствами поверхностного слоя, называется коллоидным состоянием. Его изучению посвящен раздел химической науки, называемый колло­идной химией.Измельчение, или, как говорят в таких случаях, диспергирование вещества всегда происходит в какой-то среде (вакуум — это частный случай), причем как вещество, так и среда могут находиться в разных агрегатных состояниях.Диспергированное вещество вместе со средой называется дисперс­ной системой, то, что диспергировано, — дисперсной фазой (их может быть несколько), то, в чем диспергировано, — дисперсионной средой.Понятие дисперсной системы, строго говоря, включает чрезвычайно широкий круг объектов — от горсти песка или груды щебня до облака или молока. Коллоидные системы являются частным случаем дисперс­ных систем, в которых степень измельчения уже достаточно велика, но еще не достигла молекулярного уровня.Дисперсная фаза не обязательно должна представлять собой какие-то частицы или «кусочки». Большая площадь поверхности дисперсной фазы может быть достигнута и другими путями. Например, давно известно, что золото можно раскатать в очень тонкую фольгу.Золотые пластинки помещают между пергаментными листами и отбивают молотком, доводя толщину листков до 10 нм. Радиус атома золота в металле равен 0,144 нм. Следовательно, такой листок состоит 
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всего из ≈30 атомных слоев и его свойства определяются свойствами поверхности металла.Другой пример. Каждый из нас в детстве пускал мыльные пузыри, не задумываясь над тем, что ничтожное количество жидкости удается растянуть в пленку, имеющую громадную поверхность. Толщина пленки мыльного пузыря составляет 10—20 нм и соответствует нескольким десят­кам молекулярных слоев. Еще тоньше пленка керосина, который, растека­ясь по поверхности воды, образует практически мономолекулярный слой.Поверхностный слой не обязательно должен быть плоским — это может быть, например, совокупность поверхностей пор в твердом веществе, скажем, в активированном угле, или совокупность поверх­ностей жидких пленок в пене.Наконец, еще один способ диспергирования вещества — образова­ние нитей, диаметр которых соизмерим с диаметром молекул.Таким образом, предметом изучения коллоидной химии оказыва­ются не только собственно коллоидные системы, в которых дисперсная фаза измельчена до частиц диаметром 1—100 нм, но и любые другие системы, состояние и поведение которых определяются состоянием и поведением поверхностей раздела фаз.По признаку агрегатного состояния соприкасающихся фаз дисперс­ные системы делятся на следующие типы:
Дис- 

персная 
фаза

Диспер­
сионная 

среда

Обо­
значе­

ние

Назва­
ние

Примеры

Жидкая Газовая ж/г Аэрозоль Туман; облакаТвердая Газовая т/г Аэрозоль Дым; пыльЖидкая Жидкая ж/ж Эмульсия Молоко; майонезТвердая Жидкая т/ж Золь Взвеси твердых веществ в природных водах; коллоидные растворы металлов в водеГазовая Жидкая г/ж Пена Мыльная пенаЖидкая Твердая ж/т Гель Почвы; жемчугТвердая Твердая т/т Гель Керметы; сплавыГазовая Твердая г/т Гель Силикагель; активированный угольОбязательным условием образования дисперсных систем является взаимная нерастворимость веществ, образующих систему. Например, в воде как дисперсионной среде можно получить коллоидные растворы металлов (Au, Ag), неметаллов (S, Se), оксидов (Fe2O3), кислот (H2SiO3), но нельзя получить коллоидные растворы хлора, сульфата меди, серной кислоты или оксида натрия. Однако практически для любого вещества можно подобрать дисперсионную среду, в которой его растворимость будет так мала, что существование коллоидного раствора становится возможным. Например, можно получить коллоидные растворы хло­рида натрия в бензоле или сахара в бензине.
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Разумеется, во многих случаях растворимость диспергируемого вещества в дисперсионной среде вполне заметна, и тогда дисперсион­ная среда по сути является его насыщенным раствором.Примерами подобных систем могут служить водные коллоидные рас­творы таких солей, как AgCl или BaSO4. Растворимость этих солей, хотя и мала, но вполне заметна и может быть точно определена. Другой при­мер — система вода — воздух. Образование тумана происходит, как пра­вило, из пересыщенного водяным паром воздуха, но заметная доля воды (насыщенный пар) остается в воздухе в виде истинного газового раствора.Вещества дисперсной фазы и дисперсионной среды на поверхности раздела фаз взаимодействуют друг с другом за счет межмолекулярных сил. В зависимости от природы веществ эти взаимодействия могут быть различны. Если силы взаимодействия велики, то на поверхности дис­пергируемой фазы образуется прочная сольватная оболочка, способ­ствующая, как и при образовании истинных растворов, уменьшению взаимодействия между частицами диспергируемой фазы и тем самым переходу ее в раствор. В частности, способностью самопроизвольно переходить в коллоидное состояние обладают так называемые бенто­нитовые глины. Попадая в воду, они сильно набухают, так как каждая частичка минерала покрывается гидратной оболочкой. Между гидра­тированными частицами проникает дополнительное количество воды, частицы разобщаются и переходят в коллоидное состояние.
9.2. Поверхностный слой и поверхностные явленияКак ни парадоксально это может звучать, но мы в своей жизни видим и осязаем только поверхности, поверхностные слои. Например, сейчас Вы видите белую поверхность бумажного листа, и чем больше ее (поверхности) отражающая способность, тем белее лист, тем более четко видна на нем поверхность типографской краски, которая, в свою очередь, должна максимально поглощать свет.Входя в реку, мы ощущаем упругую поверхность воды и гладкую поверхность камешков на дне реки. В толще воды мы видим поверх­ность воздушного пузырька, поднимающегося вверх, и поверхность частички ила, оседающей на дно.При проведении химических реакций, при изучении химических взаимодействий требования к состоянию поверхности часто диаме­трально противоположны. Так, если внутренняя поверхность неко­торого сосуда, «вместилища», служит лишь «ограничителем» объема гомогенной системы, то отсутствие каких бы то ни было химических взаимодействий системы с такой поверхностью является необходимым условием при выборе материала сосуда и при формировании поверх­ности. Как правило, это гладкие, полированные поверхности.Если же реакция протекает с участием поверхности, как это бывает в гетерогенных системах, то возможно большая площадь контакта поверхностей раздела фаз есть необходимое условие для обеспечения 

170

http://chemistry-chemists.com



высокой скорости гетерогенной реакции. В этих случаях стараются получить как можно более неровные, шероховатые поверхности.Состояние поверхностного слоя и, прежде всего, поверхностное натяжение существенно зависит от ряда факторов. Рассмотрим их вли­яние на примере поверхности раздела вода — воздух. Поверхностное натяжение σ воды уменьшается с ростом температуры от 75,6 мН/м при OoC до 58,9 мН/м при 100oC. В критической точке (см. параграф 8.1) σ = 0, и поверхность раздела между жидкостью и паром исчезает. Такая зависимость σ от температуры характерна для всех чистых веществ.Поверхностное натяжение существенно зависит от чистоты жидко­сти. Неорганические вещества, хорошо растворимые в воде, практи­чески не меняют ее поверхностного натяжения. В то же время суще­ствует большое число органических веществ, вызывающих понижение σ на границе вода — воздух. Вот некоторые примеры. Значения σ при­ведены для ≈1%-Hbix растворов при 20oC, когда аНгО = 73 мН/м.
Растворенное 

вещество
NaCl HNO3 NaOH Уксусная 

кислота
Пропионовая 

кислота
Фенол

σ 74 72 74 70 65 60Вещества, понижающие поверхностное натяжение воды, получили название поверхностно-активных веществ — ПАВ. Молекулы ПАВ состоят из двух частей — неполярной углеводородной цепи, лиофоб­ной по отношению к воде (гидрофобной) и полярной лиофильной (гидрофильной) группы на ее конце. Примерами таких веществ могут служить валериановая кислота, соли так называемых жирных кислот (такие соли составляют основу обычного мыла) и некоторые другие вещества подобного типа.
CH3— CH2— CH2— CH2—C'

Ю—H
CH3-(CH2)1-

валериановая кислота натриевая соль стериновой кислоты

H
капроновая кислота
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На рис. 9.1 приведена зависимость σ от концентрации для первых пяти членов ряда карбоновых кислот. Как видно, влияние кислоты на σ тем больше, чем длиннее углеводородная цепь.

Рис. 9.1. Зависимость поверхностного натяжения о растворов 
карбоновых кислот от их концентрации:

1 — муравьиная H—COOH; 2 — уксусная CH3—COOH; 3 — пропионовая CH3CH2-COOH; 4 — масляная CH3-(CH2)2-COOH;
5 — валериановая CH3—(CH2)3—COOHПожалуйста, проделайте сами такой несложный опыт. Приготовьте по несколько капель растворов: 1) поваренной соли и 2) стирального порошка или просто хозяйственного мыла. Возьмите тарелку, налейте в нее воды и «испачкайте» ее поверхность каким-либо порошком — тальком, пудрой, зубным порошком или мукой. Важно, чтобы порошок образовал на поверхности воды видимую пленку. Капните на эту пленку каплю раствора соли. Капля пробила пленку и утонула — растворилась в воде. Теперь капните каплю раствора мыла. Пленка моментально оттесняется к краю тарелки и в том месте, где упала капля, образуется чистое «окно». В первом случае Вы добавили каплю раствора поверх- ностно-инактивного вещества, во втором — раствор ПАВ.В растворах ПАВ возникают две тенденции: гидрофобные части молекул ПАВ стремятся покинуть водную среду и перейти в среду с менее полярными молекулами — воздушную или образовать самосто­ятельную фазу. В то же время гидрофильные части — карбоксильные, гидроксильные, аминогруппы или заряженные концы длинных анио­нов органических кислот сильно взаимодействуют с полярными моле­кулами воды. В результате действия этих двух тенденций молекулы ПАВ концентрируются на поверхности раствора так, что их полярные части «погружены» в воду, а неполярные — «вытолкнуты» из нее.

Изменение концентрации вещества на границе раздела фаз называ­
ется адсорбцией. Количественной мерой адсорбции является поверх­
ностный избыток вещества, равный разности его концентраций 
в поверхностном слое и в таком же слое внутри объема раствора — Г («гамма»).
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В случае ПАВ Г > 0, адсорбция положительна, в случае большинства неорганических веществ, например хлорида натрия, Г < 0, адсорбция отрицательна. Г зависит от температуры и концентрации адсорбиру­емого вещества. Пример изотерм адсорбции для некоторых ПАВ при­веден на рис. 9.2. По мере увеличения концентрации поверхностный избыток стремится к некоторому пределу (предельной адсорбции). Под­черкнем, что такая зависимость адсорбции от концентрации характе­ризует идеализированную систему: в рассматриваемых случаях поверх­ностный избыток очень велик и можно принять Г = Cπob - Co6 ≈ Спов. Так, одна капля раствора мыла в тарелке с водой создает поверхност­ный избыток, уже близкий к пределу. Наличие такого предела в каж­дом случае понятно: поверхность насыщается молекулами ПАВ, однако то, что для всех указанных на рисунке кислот предельное значение одно и то же, может показаться странным. Действительно, T00 связана с числом молекул ПАВ на единице поверхности, и если T00 не зави­сит от длины углеводородного радикала, то это значит, что в пределе на единице поверхности помещается одно и то же число молекул неза­висимо от их размера.На рис. 9.3 показано, как по мере увеличения концентрации моле­кулы ПАВ на поверхности воды «выстраиваются вертикально» и тогда площадь, занимаемая молекулой, определяется не ее длиной, а ее диа­метром, который, очевидно, не зависит от длины углеводородной цепи.

Рис. 9.2. Изотермы адсорбции 
различных ПАВ: 

1 — пропионовая кислота; 
2 — валериановая кислота;

3 — капроновая кислота
Рис. 9.3. Расположение молекул 
ПАВ на поверхности жидкости 

при различных их концентрациях 
в поверхностном слое

шш

Изменение поверхностного натяжения воды на границе с другими фазами, вызываемое добавлением ПАВ, приводит к изменению смачи­ваемости этих фаз водой, что оказывается чрезвычайно важно в целом ряде случаев. Рассмотрим два из них.
Стирка. Грязь на волокнах ткани — это капельки жира или масла с включенными в них твердыми частицами. Масло — вещество, моле­кулы которого образованы в основном ковалентными неполярными связями — не очень хорошо смачивает волокно, молекулы которого в основном полярны. Добавление к этой системе воды мало что меняет 
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в общей системе взаимодействий, так как разница в значениях поверх­ностного натяжения воды и масла велика.Если же в воде содержатся ПАВ, например соли жирных кислот, обра­зующие мыло, характер взаимодействия веществ заметно меняется (рис. 9.4). Молекулы ПАВ адсорбируются и на поверхности волокна, и на поверхности масла. При этом создаются такие условия, при кото­рых межфазное натяжение на границе масло — волокно становится больше, чем межфазное натяжение на границе раствор ПАВ — волокно.В результате масло хуже смачивает волокно, собирается в капли и переходит в коллоидное состояние в водную среду. Таким образом поверхность волокна очищается от грязи.Химики синтезировали большое число специальных ПАВ — синте­тических моющих средств, получивших общее название детергентов, одни из которых лучше всего удаляют грязь с волокон хлопка, другие — с волокон шелка, шерсти или искусственных волокон.
Флотация. Известно, что если осторожно положить швейную иголку на поверхность воды, то игла не тонет. Металл не смачивается водой, и поверхностное натяжение воды не дает игле утонуть. Игла, сделанная из стекла или кварца, которые хорошо смачиваются водой, немедленно утонет, так как поверхностная пленка будет «обволакивать» стеклян­ную иглу. Избирательная смачиваемость веществ лежит в основе про­цесса, называемого флотацией.Пусть в воде находятся во взвешенном состоянии частицы двух веществ: А (хорошо смачивается водой) и Б (плохо смачивается). Через такую взвесь поднимаются пузырьки воздуха (рис. 9.5). Частица А, попавшая на поверхность пузырька, будет втягиваться обратно в объем воды. Частица Б, наоборот, будет выталкиваться внутрь пузырька. Под­нимаясь на поверхность, пузырек захватит с собой частицы Б.

Рис. 9.4. Распределение ПАВ 
при стирке: 

а — поверхность волокна; 
б — мыльный раствор; в — капля масла

Рис. 9.5. Схема распределения 
при флотации гидрофильной (А) 

и гидрофобной (Б) частиц

Флотацию применяют, в частности, для обогащения сульфидных руд. Мелко раздробленную породу помещают в чан с водой, образуя пульпу, через которую снизу продувают ток пузырьков воздуха. В воду добав­ляют ПАВ, увеличивающие разницу в межфазном натяжении между 
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фазами вода—руда и способствующие образованию пены. Сульфидные руды гидрофобны, поэтому частицы руды захватываются пузырьками воздуха и вместе с пеной выносятся на поверхность, а гидрофильные частицы пустой породы — различные силикаты — остаются в водном слое. C помощью флотации от пустой породы отделяют не только руды, но и такие полезные ископаемые, как сера, уголь, тальк и др. Флотацию применяют и для очистки воды от твердых взвесей.Адсорбция ПАВ происходит на самых разных поверхностях, и это широко используется на практике. Так, карбоновые кислоты хорошо адсорбируются на поверхности металла, и добавление таких ПАВ в сма­зочные масла заметно повышает эффективность смазки, поскольку скольжение происходит между концами гибких неполярных цепей (рис. 9.6). Минимальное значение коэффициента трения достигается при добавлении в масло всего 5% ПАВ (по массе).

Рис. 9.6. Молекулы ПАВ в смазке между трущимися деталямиИтак, адсорбция ПАВ в поверхностном слое жидкости на границе раздела фаз приводит к заметным изменениям взаимодействия веществ как в поверхностных слоях, так и самих поверхностных слоев в меж­фазной области.Обратимся теперь к фазе, находящейся по другую сторону границы раздела фаз,— газовой фазе. Как правило, эта фаза тоже представ­ляет собой раствор, содержащий различные вещества, примером тому может быть воздух. Молекулы газов, сталкиваясь с поверхностью жид­кой фазы, либо отражаются от нее, либо переходят в раствор.Иначе обстоит дело на поверхности раздела твердая фаза — газ. Если поверхность жидкости даже на молекулярном уровне можно рас­сматривать как идеальную плоскость, то поверхность твердого тела, особенно кристаллического, крайне неровная—углы граней, вершины полиэдров, различные дефекты решетки являются особыми точками кристалла. Атомы и молекулы твердого тела, находящиеся в таких точ­ках, испытывают воздействие несбалансированных сил — их коорди­национные, а часто и валентные возможности оказываются не реали­зованы, и они охотно взаимодействуют с молекулами газов, которые прочно адсорбируются именно на таких особых, активных центрах поверхности твердого тела.Удобной моделью для рассмотрения процессов адсорбции газов твердыми телами является поверхность металла. При столкнове­нии молекул газа с поверхностью металла возможны четыре случая: 
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1) упругий удар — молекула газа отражается от поверхности металла под углом, равным углу падения, — адсорбции нет; 2) молекула газа задерживается на поверхности, взаимодействуя с ней силами Ван-дер- Ваальса — физическая адсорбция; 3) молекула газа взаимодействует с конкретными валентно- или координационно-ненасыщенными ато­мами поверхности, образуя непрочные химические связи, — химиче­ская адсорбция; 4) молекула газа образует с металлами устойчивое химическое соединение и прочно удерживается на поверхности — про­исходит хемосорбция.Время задержки молекулы на поверхности — время адсорбции τ тем больше, чем больше энергия взаимодействия:τ = τ0eE / RT,где τ0 — постоянная, зависящая от природы адсорбируемого газа; E — энергия (теплота) адсорбции; T — температура.Для «физической» адсорбции характерны малые теплоты и времена адсорбции (< IO-5 с), для «химической» — большие.Экспериментально установлено: 1) из металлов наилучшей адсорб­ционной способностью обладают переходные металлы центральной части периодической системы; 2) адсорбируемые газы по значению τ можно расположить в определенный ряд, который сохраняется для большинства металлов.Вот некоторые примеры (знак «+» указывает на заметную адсорб­цию, знак «-» — на ее отсутствие):
Металлы Ряд адсорбируемых газов по значению τ

O2 > C2H2 > C2H4 > со > H2 > CO2 > N2Ti, Cr, W, Fe, Ni + + + + + + +Pd, Pt + + + + + - -Al, Cu + + + + - - -Zn, Cd, Sn, Pb, Bi + - - - - - -Как видно, лучше всего адсорбируется кислород. C металлами пер­вой строки он фактически образует прочные оксиды — адсорбция про­текает необратимо. Азот адсорбируется хуже других газов.Адсорбция газов на металлах является одной из существенных ста­дий в механизме гетерогенного катализа, например при гидрировании непредельных органических соединений на никелевом катализаторе, при окислении SO2 до SO3 или при синтезе и последующем окислении аммиака на платиновых катализаторах (см. параграф 13.8) .При адсорбции газов на поверхности твердых тел общее количество поглощенного газа будет тем больше, чем больше поверхность адсор­бента, увеличение которой может быть достигнуто в результате измель­чения вещества. Поэтому в промышленности применяют специальные методы приготовления мелкодисперсных веществ. Например, сжигание 
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тетрахлорида кремния в водородно-кислородной горелке при быстром охлаждении продуктов позволяет получить порошок SiO2 (аэросил), состоящий из сферических частиц диаметром ≈1000 нм и удельной поверхностью ≈100 м2 /г.Другим способом увеличения поверхности может быть создание пористых тел аэрогелей, т. е. таких систем, в которых твердое вещество в виде переплетающихся поверхностей с открытыми каналами диспер­гировано в газовой фазе. Наиболее важными пористыми адсорбентами являются активированный уголь, силикагель и цеолиты.Еще Шееле в начале XVIII в. обратил внимание на способность обу­гленных костей поглощать большое количество газов. Применение в Первой мировой войне отравляющих веществ (OB) потребовало соз­дания средств защиты от них. В 1915 г. Н. Д. Зелинский разработал тех­нику получения активированного (активного) угля, на основе которого был создан противогаз.Удельная поверхность активных углей очень велика — до IOOO м2/г, они хорошо поглощают тяжелые малополярные пары и газы, особенно углеводороды, но плохо — пары воды, т. е. являются гидрофобным адсорбентом. Поэтому он хорошо поглощает малополярные вещества из водных растворов.Силикагель представляет собой аэрогель кремниевой кислоты. Это гидрофильный адсорбент, хорошо поглощающий пары воды и другие полярные газы. Он широко применяется для удаления воды из малопо­лярных жидкостей.Цеолиты — алюмосиликатные структуры с трубчатыми каналами, диаметр которых в зависимости от состава варьирует от 0,3 до 1,5 нм. В эти каналы могут проникать сравнительно небольшие по размерам молекулы многих веществ. Но прочно удерживаться в канале могут только молекулы «подходящего» размера. Используя разные по составу цеолиты, можно вести избирательную адсорбцию, и поэтому цеолиты называют еще молекулярными ситами.До сих пор мы говорили об адсорбции молекул. Неполярных или полярных, но молекул. Если адсорбент образован веществом с поляр­ными связями, то его поверхность должна нести некоторый избыточ­ный заряд, а значит, на ней могут адсорбироваться не только полярные молекулы, но и ионы.
9.3. Двойной электрический слой и электрокинетические явленияМы уже говорили о реакции, протекающей при сливании растворов хлорида натрия и нитрата серебра (см. параграф 5.2) с образованием гетерогенной системы AgCl (кр) + раствор. Давайте еще раз вернемся к этой реакции и более детально обсудим, что будет происходить, если при сильном перемешивании добавить к раствору AgNO3 несколько капель разбавленного раствора NaCl. После достижения некоторой 
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критической концентрации ионов хлора из раствора начнет выде­ляться твердая фаза AgCL Поскольку концентрация ионов хлора мала, то в некотором микрообъеме их не хватает для образования круп­ных кристаллов и возникают коллоидные частицы AgClj что заметно по появлению опалесценции1 раствора.

1 Опалесценция — рассеяние света частицами коллоидных размеров. Раствор еще 
остается прозрачным на просвет, но рассеяние света заметно, если смотреть на раствор 
под углом 90° к падающему свету.

Рассмотрим состояние такой отдельной частицы в толще раствора. Все ионы Cl-, находившиеся вблизи нее, использованы для построе­ния самой частицы, но ионов Ag+ в растворе еще очень много, и они «достраивают» поверхностный слой, т. е. адсорбируются на поверх­ности, создавая на ней избыточный положительный заряд (рис. 9.7). Остальные ионы раствора взаимодействуют теперь с заряженной частицей — ионы противоположного знака (NO 3) притягиваются к ней, одноименные ионы (Ag+) отталкиваются. В результате вокруг частицы образуется двойной электрический слой (ДЭС): одна его часть — это ионы непосредственно на поверхности частицы (потенциалобразую- щие ионы), вторая — противоионы, находящиеся в растворе и создаю­щие вокруг частицы «ионную атмосферу» (рис. 9.8).
a- Ag+Ag+ Cl-α^ Ag+Ag+ СГCT Ag+Ag+ Cl-

Puc. 9.7. Схема образования двойного электрического слоя 
на поверхности коллоидной частицы хлорида серебра

Рис. 9.8. Образование ионной атмосферы вокруг частицы 
с положительными потенциалобразующими ионами: пунктиром показана граница скольжения коллоидной частицы в дисперсионной среде
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Можно считать, что потенциалобразующие ионы закреплены на поверхности достаточно жестко, тогда как противоионы подвижны, непрерывно диффундируют из раствора и в раствор, образуя диффузный слой. Если теперь в полученную систему ввести электроды и приложить к ним разность потенциалов, то заряженные положительно коллоидные частицы начнут двигаться к катоду и осаждаться на нем. Явление пере­носа коллоидных (и не только коллоидных, но и более крупных) частиц в электрическом поле получило название электрофореза.В процессе электрофореза могут переноситься значительные массы веществ. Например, таким способом наносят изолирующие оксидные слои на нагреватели катодов радиоламп и даже формуют на соответ­ствующих подложках фарфоровую посуду.Совершенно очевидно, что двойной электрический слой может создаваться не только на внешней поверхности частицы, но и на вну­тренней поверхности капилляров и пор. В этом случае наложение элек­трического поля приведет к перемещению ионов, что в свою очередь заставляет двигаться и связанные с ионами молекулы воды. Иными словами, перемещение ионов по капиллярам сопровождается переме­щением всего раствора. Например, если в U-образную трубку (рис. 9.9) насыпать пористого или мелкокристаллического вещества, налить рас­твор электролита и приложить разность потенциалов, то уровень рас­твора в одном колене начнет подниматься, а в другом — опускаться. При разности потенциалов ≈100 В разница уровней может достигать десятков сантиметров. Перемещение растворов по капиллярам и порам в электрическом поле называется электроосмосом.Все эти явления связаны с существованием ДЭС и называются элек- трокинетическими явлениями.Одной из количественных характеристик потенциала поверхно­сти служит электрокинетический потенциал, или дзета-потенциал. ζ-πoτeнциaл, определяемый из электрокинетических процессов, как правило, не равен потенциалу поверхности, а несколько меньше его, так как при электрокинетических явлениях вместе с частицей перено­сится и ближайший к ней слой противоионов (рис. 9.10).

Рис. 9.9. Схема 
электроосмоса

Рис. 9.10. Изменение потенциала по мере удаления 
от поверхности коллоидной частицы:X0 — граница скольжения (см. рис. 9.8), которой соответствует ζ-πoτeH∏HaΛ

179

http://chemistry-chemists.com



Электрокинетические явления наблюдаются не только в водных рас­творах, но и в любых других средах. Электрические свойства играют важную роль в стабилизации дисперсных систем.
9.4. Устойчивость дисперсных системОбсуждая состояние и поведение коллоидных систем, мы пока не касались вопроса об их устойчивости, т. е. возможности самопроиз­вольного разделения фаз. Казалось бы, что соприкосновение двух капель коллоидной эмульсии или любых других коллоидных частиц должно при­вести к их слиянию, слипанию, так как это ведет к уменьшению общей поверхности. Однако такого не происходит. Например, в Англии хра­нятся коллоидные растворы золота, приготовленные еще в начале XIX в. М. Фарадеем. За более чем 150 лет они не изменили своих свойств, что свидетельствует о достаточно большой устойчивости таких систем.Рассмотрим силы, действующие на частицу дисперсной фазы, нахо­дящуюся в дисперсионной среде. Размеры и масса коллоидных частиц таковы, что наряду с молекулами дисперсионной среды они участвуют в броуновском движении. Средняя величина перемещения коллоидной частицы Δ аналогична длине свободного пробега молекулы и зависит от температуры Т, вязкости среды η, размера частицы (радиуса) г и вре­мени наблюдения τ: Δ = √RTτ∕(3Aπηr).Наличие броуновского движения при отсутствии других сил при­водит к диффузии коллоидных частиц в объеме раствора и к вырав­ниванию их концентрации по всему объему. Реально такое состояние системы должно получиться в условиях невесомости на орбитальных космических станциях.В земных условиях на систему всегда действует сила тяжести, застав­ляющая коллоидные частицы двигаться вниз (или вверх, если плотность дисперсной фазы Рф меньше, чем плотность дисперсионной среды pcp).Свободное движение частиц под действием гравитационного поля называется седиментацией. Скорость седиментации v пропорцио­нальна ускорению силы тяжести g и зависит от вязкости среды η и раз­мера частицы (радиуса) г:v = g ∙ 2r2(pφ-pcp) ∕9η.Временные интервалы, необходимые для седиментации водных золей золота и бензола на одинаковую величину, приведены ниже,

Радиус частиц, нм Шарики золота, 
седиментация вниз

Шарики бензола, 
седиментация вверх105 (ОД мм) 2,5 с 380 с = 6,3 мин103 4,2 мин 636 мин = 10,6 ч
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Окончание таблицы
Радиус частиц, нм Шарики золота, 

седиментация вниз
Шарики бензола, 

седиментация вверхIO2 7ч 53 ч = 4,4 сутIO1 29 сут 4380 сут = 12 лет1,5 3,5 года 540 лет = 5,4 векаТаким образом, коллоидные частицы под действием силы тяжести стремятся осесть на дно сосуда (или всплыть), тогда как броуновское движение стремится распределить частицы равномерно по всему объему.В результате совместного действия этих двух факторов в системе устанавливается седиментационно-диффузионное равновесие — зако­номерный и не зависящий от исходных условий градиент числа частиц по высоте. Зависимость этого градиента от параметров системы выра­жается уравнением, определяющим отношение концентраций частиц C1 / C2 на высотах h1 и h2, отсчитанных от некоторого условного нуля, например от дна сосуда или поверхности раствора:lιΛ = (ft2-⅜1)⅛cpΦ pcPj.C2 RT рфЭто уравнение справедливо для любой системы, в которой частицы, находящиеся в броуновском движении, испытывают действие силы тяжести. В частном случае в качестве таких частиц можно рассматри­вать молекулы газов, находящиеся в атмосфере Земли в ее гравитаци­онном поле. В этом случаеln(C1 / C2) = (h2 - h1)Mg / RT,где M = mN — молекулярная масса газа.Характеристической величиной градиента седиментационно-диф­фузионного равновесия является разность высот (ħ1∕2), на которых концентрация отличается в 2 раза, т. е. C1 / C2 = 2. Для газов в атмос­фере h1/2 ≈ 5,5 км, для истинных жидких растворов (М = IO2 ÷ IO3), эта величина составляет несколько сотен метров, для растворов высокомо­лекулярных соединений (М = IO4 ÷ IO5) — десятки метров. Если учесть, что даже малейшие температурные градиенты приводят к возникнове­нию конвекционных потоков и нарушению седиментационно-диффу­зионного равновесия, то становится очевидно, что в молекулярных, истинных жидких растворах градиент концентрации по высоте практи­чески отсутствует, как бы ни были велики сосуды. Иное дело коллоид­ные системы, где массы частиц достаточно велики (М = IO7 ÷ IO8). Для таких систем h1/2 составляет доли миллиметра Например, для водного золя золота с диаметром частиц 50 нм h1/2 ≈ 300 мкм, а для частиц с диаметром 63 нм — всего около 80 мкм.В системе с установившимся седиментационно-диффузионным равновесием частицы в броуновском движении должны непременно 
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сталкиваться друг с другом. Очевидно, что система окажется устойчи­вой только в том случае, если эти столкновения будут упругими, иначе частицы начнут слипаться, укрупняться, равновесие нарушится, и дис­персная фаза выделится из раствора.
Процесс слипания частиц, сопровождающийся потерей седимента­

ционной устойчивости, разрушением дисперсной системы и полным 
разделением фаз, называется коагуляцией.Рассмотрим более детально, что происходит при сближении двух коллоидных частиц. В предыдущем параграфе мы говорили, что кол­лоидные частицы несут на поверхности некоторый заряд, знак кото­рого определяется химической природой поверхностных атомов, моле­кул или ионов. Если все коллоидные частицы одинаковы по природе, то поверхностный заряд всех частиц будет иметь один и тот же знак.Современная теория рассматривает коагуляцию как результат дей­ствия ван-дер-ваальсовских сил притяжения и электростатических сил отталкивания. Суммарное действие этих сил приводит к немоно­тонному изменению энергии взаимодействия как функции расстояния между частицами (рис. 9.11). Чем больше ζ-πoτeH∏πaτ на поверхно­сти частиц, тем, при прочих равных условиях, выше энергетический барьер E6 на кривой суммарной энергии. В такой ситуации частицы отталкиваются друг от друга, и при ζ-πoτeHi∏ιaπe, равном или большем 30—40 мВ, коллоидный раствор устойчив.

Puc 9.11. Энергия взаимодействия коллоидных частиц в зависимости 
от расстояния между ними:E1 — ван-дер-ваальсовская энергия притяжения; E2 — энергия электростатического отталкивания; E3 — суммарная энергия взаимодействия; E6 — энергетический барьер, препятствующий слипанию частиц;

г0 — минимальное расстояние между частицамиЗначение ζ-πoτeHi∏ιaπa очень сильно зависит от количества и заряда ионов, находящихся в растворе. Введение в коллоидную систему индиф­ферентного электролита всегда приводит к уменьшению толщины ион­ной атмосферы и уменьшению ζ-πoτeHφiaπa. На значениях энергии взаимодействия это сказывается таким образом, что E6 уменьшается и равновесное расстояние между частицами (r0) также уменьшается. Уменьшение ζ-πoτeH∏πaπa до ≈15 мВ приводит к тому, что E6 практиче­
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ски исчезает, и тогда любое столкновение ведет к слипанию частиц — наступает коагуляция. Если к такой системе продолжать добавлять электролит, то во многих случаях происходит перезарядка двойного электрического слоя, отталкивание между частицами вновь увеличи­вается и выпавший осадок дисперсной фазы опять переходит в золь.
Самопроизвольное образование коллоидной системы при добавлении 

к разделенным, фазам каких-либо веществ называется пептизацией.В роли таких добавок — пептизаторов — могут выступать не только электролиты, но и ПАВ. Адсорбируясь на поверхности частиц дисперс­ной фазы, молекулы ПАВ создают механический барьер, который пре­пятствует сближению частиц и стабилизирует тем самым коллоидную систему.Следует подчеркнуть, что свойствами коллоидных систем обладают и многие истинные растворы высокомолекулярных веществ — рас­творы каучука в углеводородах, крахмала или желатина в воде, рас­творы белков и других больших органических молекул. Подчеркивая роль и значение коллоидных систем в процессах жизнедеятельности, чл.-корр. АН СССР И. И. Жуков очень образно назвал человека «шага­ющим коллоидом».Не только сами живые организмы, но и среда их обитания тесней­шим образом связаны с дисперсными системами: образование и раз­рушение почвы и облаков; седиментация осадков в устьях рек; образо­вание смога в крупных промышленных центрах — все эти природные явления определяются законами поведения дисперсных систем.
Контрольные вопросы и задания1. В сельском доме топится печь. Из трубы идет дым. Глядя на него, что Вы видите: дисперсную или коллоидную систему? Что является в этом случае дисперсионной средой? Одна или несколько дисперсных фаз содержится в дыме?2. Можно ли получить коллоидные растворы, диспергируя в воде следующие вещества: KCl, SiO2, Na, S, FeS, Br2, крахмал?3. Как, по-Вашему, располагаются молекулы ПАВ в пленке мыльного пузыря — на внешней ее поверхности, на внутренней или с обеих сторон?4. Добавляя по каплям воду в стакан полный до краев, можно налить воду «горой» выше краев стакана. Что будет, если на эту «гору» капнуть каплю мыльного раствора?5. Если на поверхности вымытой стеклянной посуды видны капли воды, то можно утверждать, что посуда вымыта плохо. А как должна выглядеть мокрая поверхность хорошо вымытого стекла? Можно ли проделать описанный в п. 4 опыт с хорошо вымытым стаканом?6. Трубка заполнена наполовину активированным углем, а наполо­вину силикагелем. Через трубку пропущен ток влажного воздуха с при­месью паров бензина. Как распределятся вода и бензин между адсор­бентами?
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7. В одном из опытов получен аэросил с удельной поверхностью 297 м2/г. Полагая, что на поверхности частиц остается мономолекуляр- ный слой воды и что одна молекула адсорбированной воды занимает на поверхности площадь 106 нм2, рассчитайте массу воды, адсорбиро­ванной навеской аэросила, равной 0,357 г.8. Коллоидное состояние сульфата бария получено путем добавле­ния раствора ацетата бария к избытку раствора сульфата лития. Какие ионы будут адсорбироваться на поверхности частиц?9. Как известно, глубина Тихого океана достигает 11 000 м. Является ли это достаточным условием для того, чтобы реально наблюдать седи­ментационно-диффузионное равновесие ионов?
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Глава 10
РАСПРЕДЕЛЕНИЕ ВЕЩЕСТВА МЕЖДУ ФАЗАМИ

10.1. Закон распределенияC проявлением этого закона мы уже встречались, когда обсуждали растворимость газов в воде (см. параграф 8.3), которая в соответствии с законом Генри пропорциональна парциальному давлению растворя­ющегося газа: С, (ж) = KrPi. В свою очередь его концентрация в газовой фазе над раствором тоже пропорциональна парциальному давлению: Ci(r) = Pi∕ RT. Следовательно, полагая температуру постоянной, можно записать: С;(ж) / Ci(г) =Kr /RT = К. Это отношение и есть частный слу­чай математического выражения закона распределения, согласно кото­рому распределение растворяющегося вещества между двумя любыми 
несмешивающимися фазами в идеальных системах происходит так, 
что отношение его концентраций в этих фазах есть величина посто­
янная:

C1/C2 = К.Величина К, называемая коэффициентом распределения, определя­ется температурой, природой растворяющегося вещества и природой растворяющих фаз, но для идеальных систем не зависит от общего количества растворенного вещества.В качестве примера ниже приведены данные по распределению иода между двумя несмешивающимися жидкостями: сероуглеродом (CS2) и водой при 18oC:Концентрация иода, моль/л:в CS2, C1 ■ IO3 685 508 260 161в H2O, C2 ∙ IO3 1,61 1,26 0,63 0,39Коэффициент распределения 
К = C1 / C2 424 403 413 410Из этих данных очевидно, что, во-первых, иод растворим в сероугле­роде гораздо лучше, чем в воде, и, во-вторых, отношение его концен­трации в CS2 и H2O не зависит от общего количества растворенного иода. Коэффициент распределения в этих условиях (413 ± 6) постоянен в пределах 1,5%, что согласуется с погрешностью его определения.
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Изучение процессов распределения показало, что закон определяет не просто соотношение концентраций вещества в различных фазах, но распределение между фазами одинаковых частиц и прежде всего — одинаковых молекул.Например, при небольших давлениях, т. е. в идеальных системах, распределение азота, кислорода и других неполярных газов между газо­вой и жидкой фазами строго следует закону распределения. Но в слу­чае растворов аммиака в воде ситуация сложнее, так как часть раство­ренного NH3 в результате взаимодействия с водой превращается в ионы аммония: NH2 + H2O ≠ NHJ + ОНпоэтому при расчете концентрации аммиака в воде необходимо из общей массы растворенного аммиака вычесть ту его часть, которая находится в виде ионов NHJ. Если этого не сделать, то различия в зна­чениях К оказываются вполне заметны. Так, для растворов NH3 в воде при IOOoC получены следующие данные [Cnh3 (р-р)=Собщ -Cnh+]:
Собщ, моль/л 7,2 ∙ IO-2 8,7 ∙ IO-3 6,3 • 1(Н
CnH3 (Г) / Собщ 12,9 12,1 11,5
Cnh3 (γ) / Cnh3 (P" Р) 13,1 12,8 13,2Еще один пример. Хлороводород в воде практически полностью дис­социирован на ионы, тогда как в органических растворителях он нахо­дится в виде молекул. В этом случае отклонения от закона распреде­ления становятся очень велики, что очевидно из приведенных ниже данных по концентрации хлороводорода в воде C1 и в бензоле C2:
C1, моль/л 0,95 2,60 8,56 19,71
C2, моль/л 4,94 • 10-5 7,68 ■ 1(Н 2,50 ∙ IO-2 0,51
C1/C2 19 ∙ IO3 3,9 ∙ IO3 342 39Все эти данные говорят о том, что при распределении между двумя фазами отношение концентраций строго одинаковых частиц (молекул, ионов, ассоциатов и т. д.) — постоянно.Закон распределения не оговаривает ни природу фаз — важно лишь, чтобы фазы не смешивались, — ни время, нужное для распределе­ния, но, разумеется, постоянство величины К будет достигнуто тогда и только тогда, когда между двумя растворами установится состояние равновесия.Явление распределения вещества между двумя несмешивающимися фазами широко используется в химической практике при очистке веществ, разделении смесей, выделении вещества при анализе и т. д.На законе распределения основан один из важнейших принципов химической технологии — принцип противотока.
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Пусть мы имеем систему, состоящую из 1 л фазы А, 1 л фазы В и 100 г вещества X, распределяющегося между фазами, с коэффи­циентом распределения К = Cb / Ca = 10. Первоначально вещество X находится в фазе А, и наша цель — максимально полно перевести его в фазу В.Возьмем некоторую часть исходного раствора Va, которая содержит m0 г растворенного вещества, и добавим Vb второй фазы. Обозначим m1 массу вещества, оставшуюся в фазе А после установления равновесного распределения. Тогда f∏0-m1 ∏¾ =к
Vb VaОткуда получаем m0 τn1 =---------------- .1 + KVb∕VaИспользуя это выражение, рассмотрим, какими путями можно обе­спечить максимальный переход вещества X из фазы А в фазу В. Если сразу смешать 1 л исходного раствора и 1 л фазы В, то в фазе А оста­нется m1 = 100 / 11 = 9,1 г, т. е. в фазу В перейдет 90,9% вещества.Если фазу В разделить на две части и поочередно добавить их к исходному раствору, то после добавления 0,5 л остаток составит 

τn1 = 100 / 6 = 16,7 г, но после отделения первой порции и добавления второй остаток будет равен тп{ =16,7/6 = 2,8 г, т. е. при такой последо­вательности операций в фазу В перейдет 97,2% вещества.Можно показать, что увеличение числа порций фазы В, даже при уменьшении объема порции, способствует более полному переводу вещества X из фазы А в фазу В. После добавления п порций по Vb л оста­ток вещества X в исходном объеме Va фазы А составит mn = m0 / (1 + 
+ KVb∕ Vf)n. Так, при порции фазы В 0,25 л остатки после добавления каждой порции будут составлять 28,6; 8,1; 2,3; 0,7 г, т. е. если фазу В разделить на четыре порции, то при том же общем объеме в фазу В будет переведено 99,3% веществах (рис. 10.1).Если же и исходный раствор X в А разделить на две части и пооче­редно на каждую из них подействовать двумя частями фазы В, то сте­пень извлечения X составит 98,4%.Иными словами, максимально полный обмен веществом между двумя фазами (разумеется, при заданной массе фаз) будет достигнут в том случае, если разделить фазы на порции и «двигать их навстречу друг другу». В этом и заключается принцип противотока, которым широко пользуются в промышленности при насыщении жидкости газом или удалении газа из раствора, при растворении веществ, при переводе растворенного вещества из одного растворителя в другой И т. д.
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Рис. 10.1. Распределение вещества X между фазами А и В при различных 
способах смешения фаз:на схеме обозначены остатки X в фазе А после установления равновесия с различными объемами фазы ВЗакон распределения лежит в основе большинства методов разделе­ния смесей, которые нашли широкое применение не только в химии и химической промышленности, но и в биохимии, биологии, фарма­кологии, металлургии и т. д. Рассмотрим вкратце основные из этих методов.

10.2. ЭкстракцияСамо слово экстракция означает «извлечение». Экстракция приме­няется, как правило, для избирательного (селективного) извлечения определенных веществ из смесей с использованием жидких несмеши- вающихся растворителей — экстрагентов.Для однократной экстракции вещества из одной жидкой фазы в дру­гую применяют делительную воронку (рис. 10.2), в которую наливают исходный раствор и экстрагент, встряхивают некоторое время для уве­личения взаимного контакта жидкостей. Таким образом увеличивается скорость распределения экстрагируемого вещества между жидкими фазами. Затем делительную воронку закрепляют, дают расслоиться жидкостям и сливают нижний слой.
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Фаза В

Фаза'к

Рис. 10.2. Делительная воронка для разделения несмешивающихся 
жидких фазВ промышленности широко используют противоточные экстрак­торы (рис. 10.3) для выделения отдельных компонентов водно-органи­ческих смесей, а также для выделения основных компонентов и раз­деления продуктов радиоактивного распада в отработавших свой срок тепловыделяющих элементах АЭС.

Рис. 10.3. Противоточный экстрактор: экстрагируемое вещество может первоначально содержаться в любой из фаз —легкой (ЛФ) или тяжелой (ТФ). Легкая фаза подается через распылитель снизу, тяжелая — сверху. Перемешивание и разделение фаз происходит под действием силы тяжести, а распределение экстрагируемого вещества между фазами — в соответствии с принципом противотокаПри экстракции из водных растворов неорганических веществ используют, как правило, различные комплексообразователи, которые образуют недиссоциирующие соединения с веществом, подлежащим 
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экстракции. Это могут быть различные органические кислоты, азотная или соляная кислоты, образующие так называемые ацидокомплексы. Молекулы таких соединений легко переходят в подходящую органиче­скую фазу (см. параграф 8.3).Чрезвычайно разнообразны экстракционные методы разделения твердых смесей, особенно биологических объектов. Например, обра­ботка растительной массы последовательно эфиром, спиртом и водой позволяет получить три «вытяжки» — эфирную, спиртовую и водную, первая из них содержит масла, вторая в основном алкалоиды, третья — соли органических кислот.Наиболее распространенные процессы такого типа — заварка чая и кофе — водная вытяжка при 80—100oC.
10.3. ХроматографияВ общем случае современная хроматография — это метод разделе­ния и анализа смесей, основанный на распределении их компонентов между двумя фазами — неподвижной фазой и подвижной фазой, назы­ваемой элюентом, которая протекает через неподвижную.Основы метода заложены в начале XX в. русским ботаником М. С. Цветом. Пропуская раствор смеси растительных пигментов, при­дающих листьям растений зеленую окраску, через трубку, заполненную мелкодисперсным CaCO3, он наблюдал образование различно окрашен­ных зон, расположенных по высоте трубки. Цвет назвал совокупность окрашенных зон хроматограммой, а сам метод — хроматографией (рис. 10.4).В химии хроматография начала активно применяться в конце 1930-х гг. и в настоящее время является одним из распространенных аналитических и препаративных методов.

Рис. 10.4. Образование хроматограммы по Цвету
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Вариант, предложенный и разработанный Цветом, основан на раз­личии в адсорбируемости веществ, т. е. на различии в распределении вещества между поверхностью адсорбента и элюентом. Этот вид хро­матографии называется адсорбционной хроматографией.Наибольшее распространение получила распределительная хро­матография, основанная на различии в распределении компонентов смеси между элюентом и жидкой неподвижной фазой, нанесенной в виде тонкого (несколько микрометров) слоя на поверхность твердого носителя. В этом случае возможность разделения компонентов опреде­ляется различиями в коэффициентах распределения.Современные аналитические хроматографы представляют собой высокоточные автоматизированные системы с микропроцессорным управлением, способные осуществлять качественный и количествен­ный анализ смесей из пробы в несколько микролитров. Схема такого прибора приведена на рис. 10.5. На рис. 10.6 показан пример хромато­граммы.

Рис. 10.5. Схема лабораторной хроматографической установки: газ-носитель из баллона 1 через редуктор 2 и вентиль тонкой регулировки 3 проходит в хроматограф через осушитель 4. Давление газа на входе в прибор измеряется манометром 5. Внутри собственно хроматографа газ подогревается, проходя по спирали 6, затем проходит через один из каналов детектора 7 и попадает в испаритель 8, где в него вводится проба исследуемого вещества. Далее ток газа несет пробу через хроматографическую колонку 9, находящуюся в термостате 10, в которой происходит разделение пробы на зоны, вновь попадает в детектор и через реометр 11 выходит в атмосферу. Сигнал детектора записывается потенциометром 12

Рис. 10.6. Схема хроматограммы:
1 — момент ввода пробы; 2,4,5 — пики примесей; 3 — шик основного вещества; 

а—d — времена удерживания каждого из компонентов пробы
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Принцип работы газо-жидкостного хроматографа заключается в сле­дующем. Введенная проба испаряется в испарителе и током газа пере­носится в колонку, где происходит распределение компонентов пробы между газом и неподвижной жидкой фазой. В конце концов проба пол­ностью переходит в неподвижную фазу, образуя в колонке зону. Чистый газ-носитель, набегая на задний фронт этой зоны, растворяет в себе часть вещества и переносит его вперед вдоль зоны, где оно вновь погло­щается неподвижной фазой. Возникает движение вещества по колонке тем более медленное, чем больше коэффициент распределения данного вещества между жидкой и газовой фазами. В процессе перемещения по колонке в соответствии с коэффициентами распределения компо­нентов пробы исходная зона делится на несколько зон, разделенных чистым газом-носителем. Свойства неподвижной фазы подбирают так, чтобы время прохода компонента пробы через колонку (время удержи­вания) составляло несколько десятков секунд. Выходя из колонки, газ, несущий теперь уже только один из компонентов с наименьшим вре­менем удерживания, попадает в детектор, который фиксирует выход вещества в виде пика на хроматограмме. Затем из колонки выходят компоненты с все увеличивающимся временем удерживания. После соответствующих градуировок по времени удерживания определяют качественный, а по площадям пиков — количественный состав пробы.Аналогичным образом работают и препаративные хроматографы. В таких приборах сильно увеличены размеры колонок, и выходящий из колонки элюент делится на две неравные части — большая часть про­пускается через ловушку, в которой каким-либо способом поглощается целевой продукт, а меньшая часть — в детектор, что позволяет определять время начала и конца выхода целевого продукта и следить за ходом про­цесса разделения. При разделении смеси применяют сменные ловушки.
10.4. Зонная плавкаОбратимся теперь к распределению вещества между твердой фазой и ее расплавом. Как правило, К = Сраспл / Cκpιιcτ » 1, и если твердое вещество содержит примеси, то обычно их растворимость в расплаве больше, чем в кристалле. Поэтому при медленной кристаллизации вещества из расплава примеси концентрируются в нем. Это обсто­ятельство позволяет применить тот же принцип, что и при экстрак­ции, — расплавить вещество, затем закристаллизовать некоторую часть расплава, отобрать чистые кристаллы, добавить новую порцию вещества, опять все расплавить, закристаллизовать часть, отобрать кристаллы и т. д.Если температура плавления достаточно велика (> IOOO0C), описан­ная процедура становится технически сложной, но идею удалось реали­зовать в процессе, который получил название зонная плавка.Из исходного вещества готовят отливку в виде круглого стержня диаметром до 50 мм. Стержень помещают вертикально в специальный 
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контейнер, из которого откачивается воздух, и стержень находится либо в вакууме, либо в атмосфере инертного газа — гелия, аргона или азота (рис. 10.7). Внутри контейнера имеется нагреватель, окружаю­щий стержень. Нагреватель — высокочастотный или обычная спи­раль — делается настолько узким, что при нагревании плавится лишь узкая (5—10 мм) зона стержня. Поверхностное натяжение жидкости не дает ей вытекать из расплавленной зоны и определяет ширину зоны.

К вакуум- насосу
Рис. 10.7. Установка для зонной плавки:

1 — нагреватели; 2 — зоны расплаваНагреватель медленно (≈1 мм/мин) движется вдоль стержня. C той же скоростью движется и расплавленная зона. Во фронтальной части зоны идет плавление вещества, в тыльной части — его кристаллизация. Примеси концентрируются в расплавленной зоне. Нагреватель совер­шает 10—15 проходов вдоль стержня, разумеется, в одну сторону — обычно сверху вниз (часто одновременно движется 3—5 нагревате­лей). При этом примеси перемещаются вместе с расплавленной зоной и концентрируются в нижней части стержня, которая после заверше­ния процесса отрезается.Во многих случаях плавку ведут, помещая вещество в какой-либо контейнер, например кварцевую трубку, которая медленно протягива­ется через неподвижный нагреватель.Подбирая соответствующие условия: температуру расплава, ско­рость передвижения зоны и т. д., — удается получить стержень, состо­ящий из одного монокристалла массой до 10 кг.
10.5. Ионный обменОбсуждая свойства поверхности твердой частицы, находящейся в водном растворе, содержащем электролит, мы говорили о том, что между поверхностью и раствором образуется двойной электрический 
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слой. В действительности во многих случаях взаимодействие твердой фазы с раствором не ограничивается поверхностными взаимодействи­ями, но затрагивает и весь объем твердой фазы, хотя, конечно, рас­пределение ионов между водным раствором и объемом твердой фазы происходит гораздо медленнее, чем обмен ионов в двойном электриче­ском слое на поверхности. Проникновение ионов в объем твердой фазы можно облегчить, увеличив поверхность контакта этой фазы с раство­ром. Химики синтезировали искусственные полимерные вещества, включающие ионогенные группировки и набухающие в воде с образо­ванием гелей. Такие вещества получили название ионообменных смол.В зависимости от природы полимера, размеров пор, характера ионо­генных группировок ионообменные смолы могут избирательно погло­щать из раствора определенные ионы — как катионы, так и анионы (такие смолы называют соответственно катионитами и анионитами). Ионообменные смолы широко используются в гидрометаллургии для извлечения из растворов и разделения солей редких элементов (см. пара­граф 33.1), в очистных сооружениях для удаления из промышленных растворов вредных примесей, для умягчения жесткой воды, для опресне­ния соленых вод и т. д. Так, пресная вода рек и озер, используемая в про­мышленности, содержит от 50 до 1000 мг/л растворенных солей (напри­мер, вода Байкала содержит 150 мг/л солей). В ряде случаев необходима более чистая вода, и тогда ее обессоливают, пропуская последовательно сначала через катионит, а затем через анионит. Если количество раство­ренных в воде солей невелико, то ионный обмен экономически выгоднее обычной перегонки с получением дистиллированной воды.В современных электрохимических исследованиях и электрохимиче­ских методах анализа все большее распространение получает так назы­ваемый стеклянный электрод, работа которого также основана на рас­пределении ионов между раствором и поверхностью твердой фазы.Обычное стекло, из которого сделан химический стакан, содержит значительное количество натрия, располагающегося в виде ионов в сили­катном каркасе. Если в стакан налить воды, то между твердой и жид­кой фазами устанавливается ионное равновесие — часть ионов натрия переходит в раствор. В результате между стеклом и раствором возникает разность потенциалов, которая для данного стекла зависит от концен­трации ионов натрия в растворе. Измеряя разность потенциалов, после соответствующей калибровки можно таким образом определять концен­трацию ионов натрия в растворе. На основе специальных сортов стекла изготовляют электроды, избирательно (селективно) определяющие кон­центрации ионов водорода, калия, натрия и других катионов.
Контрольные вопросы1. Коэффициент распределения NH3 между водой и хлороформом К - Q⅛o / Олф - 22. В каком из растворителей лучше растворяется газо­образный аммиак?
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2. Чем можно объяснить, что коэффициент распределения азотной кислоты между водой и диэтиловым эфиром, найденный как отноше­ние аналитически определенных молярных концентраций, следующим образом зависит от концентрации HNO3 в воде: C = 0,0847 моль/л, 
К = 77,0; C = 0,4326 моль/л, К = 26,2; C = 1,9071 моль/л, К = 4,5. Какое значение К ближе к истинному?3. Представьте себе, что Вы выпили молоко из пол-литровой бутылки и должны ее вымыть, имея пол-литра воды. Как разумнее это сделать, потратив минимальное время и наименьшее количество воды?4. Коэффициенты распределения C1 / C2 уксусной кислоты при небольших (С < 0,1 моль/л) концентрациях между водой и другими растворителями равны:Диэтиловый эфир 2Бензол 13Хлороформ 8Тетрахлорид углерода 38Какой из растворителей наиболее пригоден для экстракции кислоты из водного раствора?
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Часть третья 
УЧЕНИЕ О ХИМИЧЕСКОМ 

ПРОЦЕССЕ

Практическое использование веществ и создаваемых на их основе материалов связано либо с особенностями внутреннего строения веще­ства, либо с его участием в химических реакциях.Например, потребительские свойства алмаза (драгоценных кам­ней), индиго (красителей), амилацетата (духов) и т. д. обусловлены почти исключительно внутренним строением этих веществ. C другой стороны, потребительские свойства углеводородов бензина (горючего), оксидов железа (руды), серной кислоты и едкого натра (химических реактивов) и т. д. обусловлены почти исключительно возможностью их использования в различных химических процессах, т. е. производ­ства других химических веществ и материалов.Одна из основных задач химии — получение веществ с заранее заданными свойствами. Для ее решения необходимо уметь управлять химическими процессами. Научные основы этого умения закладыва­лись в XIX в. в работах Вант-Гоффа, Гульдберга и Вааге, Гиббса, Гель­мгольца и других ученых, которые развивали идеи Ломоносова, Лавуа­зье, Гесса, Фарадея и многих других.Созданное трудами этих исследователей учение о химическом про­цессе позволяет ответить на следующие три основных вопроса.1. Может ли интересующая нас реакция протекать самопроизвольно, и если да, то при каких условиях?2. Каков механизм этой реакции, будет ли она идти с приемлемой скоростью и как будут влиять условия на ее скорость?
197

http://chemistry-chemists.com



3. Можно ли провести процесс до конца, т. е. до полного исчезно­вения по крайней мере одного из исходных веществ или образования чистого продукта?Разумеется, разрабатывая технологию получения того или иного вещества, приходится искать ответы на массу других вопросов, и уче­ние о химическом процессе позволяет это сделать с минимальными затратами сил и средств.
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Глава 11 
ХИМИЧЕСКИЕ ПРЕВРАЩЕНИЯ 

И ИХ ХАРАКТЕРИСТИКИ

11.1. Классификация химических реакцийВ основе любой химической реакции лежит разрыв одних и обра­зование других химических связей. Иногда это — появление новых связей, иногда — лишь перераспределение существующих, что хорошо видно на примере реакций молекулярных соединений. В реакцииI2 (г) + 3C12 (г) = 2IC13 (г)вместо одной связи I—I и трех связей Cl—Cl образуется шесть связей I—Cl. При разложении гексафторида ксенонаXeF6 (г) = Xe (г) + 3F2 (г)вместо шести связей Xe—F остается только три связи F—F. В то же время в реакцияхSO2 (г) + SCI4 (г) = 2SOC12 (г);CS2 (г) + CO2 (г) = 2C0S (г)и характер связей, и их число сохраняется, что хорошо видно при записи уравнений реакций с изображением структурных формул:
O=S=O

S=C=S + O=C=O = S=C=O + S=C=OПри переходе от реакций превращения молекул в газовой фазе к реакциям, в которых участвуют, например, ионные или атомные кри­сталлы, изменение числа связей становится далеко не так очевидно, однако в ходе реакции оно несомненно имеет место.Именно поэтому при классификации химических реакций исполь­зуют не число и характер меняющихся связей, а другие, более формаль­ные признаки: термодинамические (по изменению энтропии, энталь­
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пии, энергии Гиббса, по обратимости), кинетические (по порядку реакции, молекулярности, механизму), специфические (реакции ней­трализации, гидролиза, этерификации, серебряного зеркала и т. д.). Все эти признаки и классификации мы будем обсуждать по мере изло­жения материала, а пока остановимся на двух из них. Многие особен­ности реакции, в частности ее механизм, время установления равнове­сия, существенно зависят от того, находятся ли все участники реакции в одной фазе или реакция идет фактически на границе раздела фаз. По признаку числа фаз (см. параграф 5.2) реакции делятся на: 1) гомо­генные, в которых все участники — и исходные вещества, и продукты реакции — находятся в одной фазе (очевидно, что эта фаза является раствором — газовым или жидким); 2) гетерогенные, в которых участ­ники распределены между разными фазами.Примерами гомогенных реакций могут служитьN2 (г) + 3H2 (г) = 2NH3(r)NaOH (водн) + CH3COOH (водн) = CH3COONa (водн) + H2O4LiH + AlCl3 эфир > 3LiCl + LiAlH4Символ «водн» обозначает неопределенное, но большое количе­ство воды как растворителя, т. е. реакция взаимодействия гидроксида натрия с уксусной кислотой протекает в водном растворе. Слово «эфир» над знаком стрелки говорит о том, что реакция протекает в эфирном растворе.Примерами гетерогенных реакций, в которых участвуют твердые фазы, растворы и газы, могут служить:Fe (тв) + S (тв) = FeS (тв)CaO (тв) + CO2 (г) = CaCO3 (тв)BaCl2 (водн) + H2SO4 (водн) = BaSO4T + 2НС1 (водн)NaHCO3 (водн) + HNO3 (водн) = NaNO3 (водн) + H2O + CO2TFeS (тв) + 2НС1 (г) = FeCl2 (тв) + H2S (г)При написании уравнений реакций, протекающих в растворах, обычно образование новых фаз обозначают стрелками: появление осадка — стрелка вниз Т, выделение газа — стрелка вверх Т.Второй признак, который лежит в основе классификации химиче­ских реакций, связан с их энергетическим эффектом. Как мы видели в гл. 4, каждая химическая связь характеризуется определенной энер­гией. Изменение характера связей, а тем более их числа должно сопро­вождаться изменением энергии. Поэтому любая химическая реакция сопровождается некоторым энергетическим эффектом, который чаще 
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всего проявляется в выделении или поглощении теплоты Q. По харак­теру энергетического эффекта химические реакции делятся на два типа: 1) реакции, истекающие с выделением теплоты (энергии), называются экзотермическими; 2) реакции, протекающие с поглощением теплоты (энергии) — эндотермическими.Например, все реакции горения — экзотермические:C (кр) + O2 (г) = CO2 (г) + QMg (кр) + Cl2 (г) = MgCl2 (кр) + QH2 (г) + Cl2 (г) = 2НС1 (г) + QРеакции разложения в большинстве своем эндотермические:Ba (HCO3)2 (кр) = BaCO3 (кр) + H2O (г) + CO2 (г) - Q2FeBr3 (кр) = 2FeBr2 (кр) + Br2 (г) - Q2H2O (г) = 2H2 (г) + O2 (г) - QХотя известны случаи, когда разложение вещества сопровождается выделением энергии:2N0 (г) = N2 (г) + O2 (г) + QH2O2 (ж) = H2O (ж) + 1 / 2O2 (г) + Q(NH4)2Cr2O7 (кр) = Cr2O3 (тв) + N2 (г) + 4H2O (г) + QЭкзотермически разлагаются взрывчатые вещества.Из закона сохранения энергии следует, и это очень важно понять, что любая реакция, протекающая слева направо с выделением энергии, 
в обратном направлении протекает с ее поглощением и наоборот:MgCO3 = MgO + CO2 - QMgO + CO2 = MgCO3 + QH2 + Br2 = 2HBr + Q2HBr = H2 + Br2 - Q3H2 + N2 = 2NH3 + Q2NH3 =N2 + 3H2 - QРазумеется, два рассмотренных признака не связаны между собой, и гомогенная реакция может быть как экзо-, так и эндотермической, а эндотермическая — как гомогенной, так и гетерогенной.
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Третий признак, по которому все реакции делятся на обменные и окислительно-восстановительные, связан с перемещением электрон­ной плотности по связи от одного атома к другому.
11.2. Окислительно-восстановительные и обменные реакцииПерераспределение химических связей сопровождается изменением электронного состояния атомов, молекул, ионов, участвующих в реак­ции. Во многих случаях оно является результатом передачи электронов от одних реагирующих частиц другим:2Na + Cl2 = 2Na+Cl-Cu2+O2- + Mg = Mg2+O2- + Cu
Реакции, сопровождающиеся переносом электронов от одной 

частицы к другой, называются окислительно-восстановительными.Передача электрона может быть и неполной — меняется лишь полярность связей. Например, в реакции2SO2 (г) + O2 (г) = 2SO3 (г)вместо неполярной связи O=O появляются новые полярные связи S=O, а в реакции CH4 (г) + 2C12 (г) = C (кр) + 4НС1 (г)вместо малополярных связей C—H появляются сильнополярные связи H-Cl.Для удобства описания окислительно-восстановительных реакций в химии используется понятие степень окисления. Это есть положи­тельное или отрицательное число, которое по формальным правилам может быть приписано атому любого элемента в любом соединении и формально представляет собой гипотетический заряд на данном атоме при допущении, что все гетероатомные химические связи чисто ионные.Степень окисления определяется по следующим правилам.1. Степень окисления элемента в простом веществе равна нулю.2. Степень окисления элемента в форме одноатомного иона в веще­стве, имеющем ионное строение, равна заряду этого иона.3. В ковалентном соединении электронные пары связи полностью относят к более электроотрицательному элементу и степенью окисле­ния считают образующиеся при этом заряды.4. Алгебраическая сумма всех степеней окисления атомов в ней­тральной молекуле равна нулю, а в сложном ионе — заряду иона.В дополнение к этим правилам полезно запомнить степени окисле­ния некоторых наиболее часто встречающихся элементов.
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Фтор как наиболее электроотрицательный элемент во всех своих соединениях имеет степень окисления -1. Кислород обычно имеет сте­пень окисления -2, за исключением фторидов, в которых его степень окисления положительна, и пероксида водорода и его производных, в которых степень окисления кислорода равна -1. Водород в соеди­нениях с неметаллами имеет степень окисления +1, а в соединениях с типичными металлами -1. Щелочные металлы во всех соединениях имеют степень окисления +1; щелочноземельные практически всегда +2. Хлор в большинстве соединений с другими элементами проявляет степень окисления -1, и только в соединениях с более электроотри­цательными фтором и кислородом он имеет положительные степени окисления.Зная степени окисления элементов во всех соединениях, участву­ющих в реакции, всегда можно определить, происходит в процессе превращения изменение степеней окисления элементов или нет.Если в реакции происходит изменение степени окисления хотя бы одного из элементов, то такие реакции относятся к окислительно- восстановительным, в противном случае — это обменные взаимодей­ствия.Практически все реакции с участием простых веществ являются окислительно-восстановительными (хотя обратный вывод будет невер­ным). Исключение составляют реакции перехода простых веществ из одной аллотропной модификации в другую:3O2 = 2O3; S8 — 4S2; Cl2 — 2C1; Caniia3 — Crpaφ1,τВ процессе передачи электронов в окислительно-восстановительной реакции участвуют два партнера: два вещества, или две частицы, или два атома внутри одной частицы. Вещество (или частица, атом, эле­мент), отдающее электроны, называется восстановителем; вещество (или частица, атом, элемент), принимающее электроны, называется окислителем: 2Fe0+3Cl° = 2Fe3÷C⅛~ BOCCT. окисл.2Cu0+ =2Cu2+O2-
восст. окисл.В этих реакциях металлы — это восстановители, их атомы отдают электроны, а неметаллы — окислители, их атомы принимают элек­троны.В реакции PbS2-+4H2O½- = PbS6+O∣- + 4H2O 

восст. окисл.окислитель — пероксид водорода, а восстановитель — сульфид свинца. Хотя можно сказать и так: окислитель — кислород в пероксиде водо­
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рода, а восстановитель — сульфидный анион в сульфиде свинца, или сера в степени окисления -2. В результате реакции восстановитель окисляется, а окислитель восстанавливается. Например, в реакцииCu2+SO4 + Zn0 = Cu0 + Zn2+SO4которая легко протекает в водном растворе, цинк является восстанови­телем и окисляется до иона Zn2+. Ион меди Cu2+ является окислителем и восстанавливается до металлической меди. Короче это можно сказать так: цинк восстанавливает ион Cu2+ до металла, при этом окисляется до иона Zn2+.Восстановитель и окислитель могут входить в состав одной моле­кулы. Например, при нагревании диоксида азота азот в степени окисле­ния +4 окисляет кислород в степени окисления -2 до свободного, а сам восстанавливается до N2+:2N4+O2-= 2N2+O2^ + O2Восстановителем и окислителем может быть один и тот же эле­мент, если только он находится в промежуточной (не самой высокой и не самой низкой) степени окисления. Например, при растворении хлора в воде происходит реакцияCl§ + H2O = на1- + HOC11+в которой один атом хлора выступает в роли окислителя, а другой — в роли восстановителя. Реакции такого типа называются реакциями диспропорционирования по степеням окисления.Если восстановитель реагирует со смесью окислителей или окис­литель реагирует со смесью восстановителей, то обычно такие реак­ции рассматривают как параллельные и каждую из них записывают отдельно. Но если два восстановителя образуют одно вещество, то несо­мненно именно его и следует считать участником реакции:4Fe2+S2- + 70° = 2Fe°+O2- + 4S4+O2-B растворах окислительно-восстановительные реакции протекают, как правило, с участием растворителя и будут рассмотрены позже (см. гл. 18).Окислительно-восстановительные реакции играют чрезвычайно важную роль в процессах жизнедеятельности — при фотосинтезе рас­тений и при дыхании и питании животных; в технологических процес­сах — при сжигании топлива, при получении металлов, в подавляющем большинстве синтезов фармацевтических препаратов; при осуществле­нии любых электрохимических процессов; при приготовлении пищи и хранении продуктов и во многих других случаях.Как окислительно-восстановительные, так и все прочие реакции удобно объединить в несколько типов, основываясь на особенностях
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протекания реакций: образовании сложных веществ из более простых, разложении сложных веществ на простые и т. д. Во многих случаях они имеют специфические групповые названия. Наиболее важные из них вместе с характерными примерами приведены ниже.
Тип реакции Окислительно-восстано­

вительные
Обменные

Реакции соединения (присоедине­ния)
Fe + S = FeS 4A1 + 3O2 = 2A12O3 Na2O2 + SO2 = Na2SO4 Na2O + CO2 = Na2CO3 SO3 + H2O = H2SO4 FeF3 + 3KF = K3FeF6

Реакции раз­ложения SiH4 = Si + 2H2 2FeCl3 = 2FeCl3 + Cl2 KClO3 = KCl + 3 / 2O2 H2SiO3 = SiO2 + H2OCaCO3 = CaO + CO2 CuSO4 ∙ 5H2O = CuSO4 ÷ 5H2OРеакции замещения (вытеснения, обмена)
Fe2O3 + 2A1 = Al2O3 + 2Fe CuSO4 + Zn = ZnSO4 + Cu 2KI + Cl2 = 2KC1 + I2 Ca3(PO4)2 + 3SiO2 = 3CaSiO3 + P2Os Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2NaCl

11.3. Условия протекания реакцийУравнение химической реакции несет достаточно большую, но все же неполную информацию о реальном протекании процесса. Допол­нительная информация или указывается, или домысливается на осно­вании каких-либо соображений. В подавляющем большинстве случаев мы домысливаем условия, в которых протекает реакция, но, как пра­вило, не отдаем себе в этом отчета. Вот пример.Гидрокарбонат натрия разлагается по уравнению2NaHCO3 = Na2CO3 + H2O + CO2Здесь дана информация о том, что и в каких количествах получа­ется при разложении гидрокарбоната натрия. Никакой информации об условиях, в которых протекает реакция, из этого уравнения полу­чить невозможно. Допустим, известно более подробное уравнение:2NaHCO3 (кр) = Na2CO3 (кр) + H2O (г) + CO2 (г) - 216 кДжВ этом уравнении приведена дополнительная информация: во-первых, реакция идет с поглощением теплоты, а значит, скорее всего, требуется нагревание, во-вторых, вода получается в виде паров, значит, реакция идет при нагревании выше IOOoC. То, что Na2CO3 остается в сосуде, в котором велась реакция, это мы себе домыслим, а вот что произошло с водой и CO2 — неясно. Они либо улетучиваются в атмосферу, если система открытая, либо создают дополнительное давление в том сосуде, в котором идет реакция, если система закры­
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тая, но об этом ничего не сказано, и мы молчаливо допускаем, что CO2 и вода улетучиваются.Еще один пример. Вот описание трех реакций. Гидроксид алюминия практически нерастворим в воде и может быть получен по реакцииAlCl3 + 3NaOH = Al(OH)3J, + 3NaClОбладая амфотерными свойствами, он реагирует со щелочью с обра­зованием растворимого гидроксокомплекса:Al(OH)3 + 3NaOH = Na3 [Al(OH)6]Поэтому при взаимодействии солей алюминия с большим избытком щелочи осадок гидроксида не выпадает:AlCl3 + 6NaOH = Na3[Al(OH)6] + 3NaClЧто можно сказать об условиях, в которых проходят эти реакции?.. Нерастворим в воде, стрелка вниз — осаждается из раствора: реакции протекают в водном растворе. Тогда с первыми двумя понятно: к рас­твору хлорида алюминия добавили равный объем раствора щелочи, молярная концентрация которого в 3 раза больше, чем раствора AlCl3. Из раствора в соответствии с первой реакцией выпал осадок гидрок­сида. Добавили еще такой же объем раствора щелочи, в соответствии со второй реакцией осадок растворился и исчез. А в каких условиях проходит третья реакция? Ведь если добавить к раствору хлорида алю­миния не один, а сразу два объема раствора щелочи, то осадок выпа­дет на границе раздела растворов и растворится только при перемеши­вании. Но все-таки сначала осадок выпадет! Решение просто — надо изменить условия. Не щелочь добавлять к раствору хлорида, а наобо­рот — приливать раствор хлорида алюминия к большему избытку щелочи. В этих условиях осадок действительно не образуется.Последовательность смешения веществ, избыток или недостаток того или иного реагента, выбор растворителя, наличие катализатора, температура, при которой идет процесс, удаление продуктов реакции по мере появления или сохранение их в закрытой системе — все эти факторы могут играть существенную, иногда даже определяющую роль при проведении того или иного процесса. Поэтому очень важно, обсуж­дая любую реакцию, представить себе те условия, в которых эта реак­ция может совершаться.
11.4. Термодинамические и кинетические характеристики реакцийДля того чтобы выяснить, будет ли реально протекать данная реак­ция в определенных условиях, необходимо ответить на два вопроса: во-первых, возможна ли в принципе самопроизвольная реакция 
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в выбранных условиях и, во-вторых, если возможна, то какова будет ее скорость?Мы знаем множество случаев, когда вещества или смеси, потенци­ально способные к реагированию, могут сохраняться неизменными сколь угодно долго. Черный порох — страшное взрывчатое вещество Средних веков, смесь селитры, серы и угля — не взрывается сам по себе. При обычных условиях реакция между этими веществами не идет. Для ее начала необходимо повышение температуры хотя бы в небольшом объеме вещества либо путем нагревания, либо при ударе. После этого реакция протекает самопроизвольно с большим выделением энергии и достаточно большой скоростью — если система находится в замкну­том пространстве, то происходит взрыв.Вопрос о том, возможна ли в принципе та или иная самопроизволь­ная реакция в тех или иных условиях, рассматривает химическая тер­модинамика.Следует особо подчеркнуть, что выводы термодинамики относятся к возможности или невозможности самопроизвольного протекания процесса. Если термодинамические расчеты свидетельствуют о том, что реакция невозможна, то это означает только, что она невозможна как самопроизвольный процесс, а не то, что эту реакцию вообще нельзя осуществить.Процесс 6CO2 + 6H2O = C6H12O6 + 6O2термодинамически запрещен. Однако в присутствии источника энер­гии (и катализатора) он осуществляется в природе растениями в гран­диозных масштабах:6CO2 + 6H2O + солнечная энергия —xji°p°Φ∏jiji > C6H12O6 + 6O2Растение может вести фотосинтез и при полностью искусственном освещении, но свет необходим, а для его получения необходимо тра­тить энергию, совершать работу.В свинцовом аккумуляторе самопроизвольно протекает термодина­мически разрешенная реакцияPb + PbO2 + 2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2Oв результате которой может совершаться работа. Например, с помо­щью аккумулятора и стартера приводится в движение двигатель авто­мобиля. Далее двигатель работает за счет другой реакции — горения углеводородов: CπH2π+2 + ^⅛2 = ∏CO2 + (п + 1)H2OПри этом не только движется автомобиль, но двигатель вращает электрогенератор и под действием электрического тока в аккумуляторе 
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идет обратный, термодинамически запрещенный (т. е. невозможный самопроизвольно) процесс2H2O + 2PbSO4 = Pb + PbO2 + 2H2SO4который идет потому, что для его осуществления затрачивается работа.Химическая термодинамика, как и термодинамика вообще, рас­сматривает переход системы из одного состояния в другое, полностью абстрагируясь от механизма перехода. Для термодинамического под­хода безразлично, как перешла система из состояния исходных веществ в состояние продуктов реакции, как, например, осуществляется фото­синтез, но зато этот метод позволяет сказать, может ли такой переход произойти самопроизвольно или для того, чтобы его осуществить, надо затратить энергию или совершить работу.Вопрос о том, как совершается переход исходных веществ в продукты реакции и как зависит его скорость от условий, в которых происходит эта реакция, рассматривает химическая кинетика.Если при каких-то условиях реакция термодинамически запрещена, бессмысленно обсуждать ее скорость — никакие ухищрения не заста­вят такую реакцию протекать самопроизвольно.Наоборот, если при каких-то условиях реакция термодинамиче­ски разрешена, но реально в этих условиях не идет, то можно, изучив ее механизм, найти самую медленную стадию и тогда попытаться заме­нить ее другой, более быстрой, введя, например, соответствующий катализатор.Таким образом, совокупность термодинамического и кинетиче­ского методов позволяет понять, почему и как происходят химиче­ские реакции, и получить необходимые сведения — теории, законы, численные характеристики, необходимые для того, чтобы управлять реакциями; предельно замедлить процессы коррозии металлов или составить наиболее эффективную композицию ракетного топлива; разработать экономически оправданные химические способы разло­жения воды на водород и кислород, что является основой водородной энергетики, или найти катализаторы и разработать технологические схемы, позволяющие при обычных условиях связывать азот воздуха в соединения, усвояемые растениями, как это делают клубеньковые бактерии.Современная химия немыслима без активного использования этих двух подходов — термодинамического и кинетического.
Контрольные вопросы и задания1. Напишите несколько уравнений газофазных реакций и рассмо­трите, происходит ли в них простое перераспределение связей или общее число связей меняется. Каких реакций у Вас получилось больше?
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2. Можно ли осуществить такие реальные условия, в которых реакции2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3j 2C + O2 = 2CO; CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu были бы гомогенными?3. Можно ли утверждать, что химическая реакция, с помощью кото­рой светится светлячок, — экзотермическая?4. Определите степени окисления подчеркнутых элементов в следу­ющих соединениях:InF3, Ti2(SO4)3, WBr6, H2SiF6, KMnO4, Ba3(PO4)2.5. Определите, какой элемент является окислителем и какой восста­новителем в следующих реакциях:SiO2 + 2Mg = Si + 2MgOPCl5 + 2HI = PCl3 + 2HC1 + I22KM∏O4 + 2С = 2M∏O2 + K2CO3 + СО3I2 + 6К0Н = 5KI + KIO3 + 3H2O6. Изобразите в виде схематических рисунков, что и в какой после­довательности надо сделать, чтобы осуществить реакции4P + 5O2 = 2P2O5CuO + H2 = Cu + H2OBa(OH)2 + H2SO4 = BaSO4 + 2H2O
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Глава 12 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЙ ПОДХОД 

К ХИМИЧЕСКИМ РЕАКЦИЯМТермодинамика — наука о превращениях одних видов энергии и работы в другие. Термодинамика возникла как теория тепловых (паровых) машин, т. е. таких машин, в которых теплота превращается в работу. В своем развитии термодинамика пришла к некоторым основ­ным обобщениям, которые получили названия начал термодинамики. Этих начал всего три. Все остальное содержание термодинамики есть следствие из них. Именно поэтому термодинамику как науку отличают логичность и последовательность суждений, взаимная согласованность количественных результатов и высокая степень формализма. Законы термодинамики выведены для абстрактных систем и столь общи, что они широко используются в самых различных областях естествозна­ния — физике, химии, геологии, биологии, астрономии, математике.
12.1. Основные понятия и определения химической 

термодинамикиЧасть термодинамики, которая рассматривает превращения энергии и работы при химических реакциях, называется химической термоди­намикой. Прежде всего рассмотрим основные понятия и определения химической термодинамики: в чем особенности термодинамического подхода; как вводятся термодинамические функции состояния; как определяются термодинамические условия — параметры состояния.Термодинамический подход к химическим превращениям заключа­ется в том, что рассматривается изменение некоторых свойств хими­ческой системы в результате ее перехода из одного состояния в другое (посмотрите, пожалуйста, еще раз гл. 5). Переход совершается вполне определенным образом, а именно: в любой момент времени система находится в термодинамическом и механическом равновесии с окружа­ющей средой или определенными частями окружающей среды, напри­мер источником теплоты или источником работы. Ясно, что такие условия перехода возможны только в том случае, если он совершается очень медленно, в идеале — бесконечно медленно. Практически это означает, что количественной характеристикой такого «перехода», 
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который длится бесконечно долго, будет разность некоторых характе­ристик конечного и исходного состояний.Представьте себе велосипедиста, который должен въехать в гору. Работа, которую он реально при этом совершит, будет зависеть от мно­гих причин: массы его самого и велосипеда; силы и направления ветра; состояния подшипников его машины; качества дороги и т. д. Но в идеальном случае он должен был бы совершить работу, равную приращению потенциальной энергии, которое определяется разностью его энергий в состояниях у подножия горы и на ее вершине, т. е. mgh. Величину h в общем случае удобно представить как h = h2 - h1, где 
h1 и h2 обозначают расстояния до подножия и до вершины, например от уровня моря, или от центра Земли, или от какой-то другой произ­вольной точки. Таким образом, в идеальном случае характеристикой перехода может быть разность двух состояний. При этом, конечно, необходимо, чтобы сами состояния в процессе перехода не менялись.В приложении к химическим реакциям указанные требования озна­чают, что в процессе перехода не только такие параметры, как темпе­ратура и давление (или объем), но и концентрации всех участников реакции должны оставаться постоянными. Например, утверждая, что при реакции H2 + Cl2 = 2НС1выделяется 184 кДж теплоты, термодинамика имеет в виду следующие условия: переход одного моля водорода и одного моля хлора в два моля хлороводорода совершается бесконечно медленно, так что выделяю­щаяся теплота отводится из системы и температура в любой момент времени постоянна; давление в системе также постоянно, а концентра­ции всех участников перехода — водорода, хлора и хлороводорода — во время перехода не меняются. Последнее возможно только в том случае, если система образована бесконечно большим числом молей каждого из веществ — H2, Cl2 и HCl. И из этого числа молей только 1 моль H2 и 1 моль Cl2 превращаются в 2 моль HCl.Таким образом, выводы термодинамики относятся к гипотетиче­ским переходам, но все же вполне пригодны для описания реальных реакций, поскольку термодинамика использует для этого функции состояния.Функцией состояния называется такая переменная характеристика системы, которая не зависит от предыстории системы и изменение которой при переходе системы из одного состояния в другое не зави­сит от того, каким образом было произведено это изменение.Как известно, Сизиф был обречен вечно толкать в гору камень, кото­рый, достигнув вершины, скатывался вниз, и Сизиф должен был начи­нать все сначала. Пусть высота подножия горы над уровнем моря h1, 
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а вершины — h2. Сизиф может толкать камень «в лоб», а может катить его по спирали вокруг горы (рис. 12.1). Путь, по которому камень с высоты h1 попадает на высоту h2, зависит от изобретательности Сизифа и может быть самым разным. Но, попав на высоту h2 любым путем, камень приобрел дополнительную потенциальную энергию ∆E = mg(h2 - hi), причем AE не зависит от выбранного Сизифом пути. AE — функция состояния, а путь — нет.

Рис. 12.1. Путь Сизифа в гору может быть самым разным, но в любом 
случае потенциальная энергия камня на вершине будет одна и та жеЧтобы можно было пользоваться функциями состояния, необходимо точно обозначить сами состояния. Для этого служат переменные, назы­ваемые параметрами состояния. Ими, в частности, являются темпера­тура, давление, объем. Мы затронем лишь самые основные вопросы химической термодинамики, и поэтому число используемых нами функции состояния и параметров состояния будет невелико. Они при­ведены ниже. Параметры состоянияДавление P P = F / S = сила / площадьОбъемУ Часть пространства, занимаемая системойЧисло молей п п = число молекул / число Авогадро и = т / M = масса / молекулярная массаТемпература T T = PV / Rn для идеального газа.Для тройной точки воды принято T — 273,16 КСтандартное давление P0 P0 = 1 атм = 760 мм рт. ст. = 101,3 кПаСтандартная температура T0 ТО = 25oC = 298,16 КФункция состоянияВнутренняя энергия U ∆U=Q-AЭнтальпия H H = U+ PVЭнтропия S S = Q∕TЭнергия Гиббса G G = H-TSКроме того, мы будем использовать еще две функции, которым соб­ственно и посвящена термодинамика, но которые не являются функци­ями состояния, — это работаА и теплота Q.
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Любая система, переход которой из одного состояния в другое рас­сматривает термодинамика, отделена от внешней среды границей — реальной или воображаемой. Граница может быть жесткой, например, система находится в запаянной стеклянной ампуле или в цилиндре с завинченной крышкой (рис. 12.2). В этом случае объем системы постоянен. Процессы, протекающие при постоянном объеме, называ­
ются изохорическими (или изохорными).Граница системы может быть и подвижной, например, если система находится внутри резиновой оболочки воздушного шарика или в цилин­дре с «невесомым» подвижным поршнем (рис. 12.3). Тогда система находится под действием внешних сил, в частности всегда под атмос­ферным давлением. Процессы, протекающие при постоянном давлении, 
называются изобарическими (или изобарными).

1 2 1
п ∣') п

Рис. 12.2. Схема «бомбы» 
для проведения реакций 
при постоянном объеме, 

т. е. в изохорных условиях: газы вводятся по трубкам I. Реакция возбуждается электрической искрой, проскакивающей между электродами 2

Рис. 12.3. Схема устройства, 
позволяющего проводить реакцию 

при постоянном давлении: сила воздействия поршня скомпенсирована гирей
Система, находящаяся под атмосферным давлением и увеличива­ющая свой объем, совершает работу против сил внешнего давления. Работа может быть полезной: вода, превращаясь в пар, двигает поршень, или бесполезной: заполняя оболочку воздушного шарика, газ вытес­няет воздух из того объема, который он теперь занимает (рис. 12.4). Такая же работа совершается и в том случае, если образовавшийся газ просто уходит в атмосферу. Это означает, что в любом изобарном про­цессе совершается работа, равная произведению внешнего давления на изменение объема: А — PbhAV. Чем больше ∆V, тем больше работа. В химических реакциях ∆V в основном определяется изменением числа молей газообразных участников, поскольку изменения объемов при твердофазных реакциях или реакциях в растворах малы.В общем случае при протекании в системе химической реакции между системой и средой происходит обмен теплотой и работой в направлениях, показанных на рис. 12.5.
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Рис. 12.5. Схема 
направлений обмена 

между системой 
и средой теплотой 

и работой

Рис. 12.4. Заполняя оболочку воздушного 
шарика, водород, образующийся по реакции 

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2I, совершает работу 
против силы атмосферного давления, 

равную PamV. Если бы оболочки не было, 
выделяющийся водород все равно совершил 

бы такую же работу

Работа, совершаемая системой над внешней средой, считается положи­тельной, а совершаемая над системой — отрицательной.Теплота определяется числом джоулей (или килоджоулей), полученных или отданных системой.Теплота, полученная системой, считается положительной, а отданная системой во внешнюю среду — отрицательной.
Процессы, протекающие в системе в условиях, когда отсутствует 

обмен теплотой между системой и внешней средой, называются адиа­
батическими. Однако гораздо чаще выбирают такие условия, при кото­рых обмен теплотой совершается, но температура в системе поддержи­вается постоянной. Процессы, протекающие в системе при постоянной 
температуре, называются изотермическими.Например, когда Вы сидите в палатке зимой, желательно, чтобы вся теплота, которая выделяется при горении бензина в примусе, остава­лась в палатке (т. е. условия должны быть адиабатическими), тогда температура в ней будет подниматься. Если же Вы кипятите чайник в палатке летом, то желательно, чтобы вся выделяющаяся теплота отво­дилась наружу (т. е. условия были бы изотермическими), ибо в палатке и без того жарко.В чем же заключаются особенности использования функций состо­яния? Дело в том, что термодинамика рассматривает переходы в усло­виях, когда какие-то параметры состояния постоянны. Например, использовать функцию состояния энтальпию как характеристику пере­хода можно только при условии постоянства давления и температуры в начальном состоянии, в конечном состоянии и в процессе перехода. Только при таких условиях термодинамика может связать изменение энтальпии с изменениями других функций состояния.
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Допустим, мы хотим определить изменение энтальпии при переходе из состояния 2H2 + O2 в состояние 2H2O, т. е. изменение энтальпии АН при температуре T и давлении P в реакции2H2 + O2 = 2H2OДля этого нужно провести процесс так, чтобы во время взрыва гре­мучего газа температура и давление не менялись бы. Легко сказать, а как это сделать? Вспомним Сизифа. Неважно, каким путем поднят камень с высоты h1 на высоту h2. Поднимем его мысленно по верти­кали. от этого не зависит! Так и в реакции. Проведем ее мысленно при постоянных T и Р, т. е. бесконечно медленно, и в системе с бесконечно большим числом молей придем из состояния 1 — (2H2 + O2)τp=const в состояние 2 — (2H2O)τ p=c0nst∙ Поскольку H есть функция состояния, H2 -H1 = АН не зависит от пути перехода, важно лишь, чтобы T и P были одинаковы в начальном и конечном состояниях. Иными словами, после взрыва надо охладить пары воды до той температуры и привести к тому давлению, которые имела смесь исходных веществ. А это сделать не так уж трудно (рис. 12.6).

Pua 12.6. Схема перехода из состояния 1 — (2H2 + O2) в состояние 
2 — (2H2O) в изотермо-изобарических условияхЗакончим на этом знакомство с самыми основными терминами тер­модинамики и перейдем к рассмотрению ее законов.

12.2. Первое начало термодинамики. ЭнтальпияПервое начало, или первый закон, термодинамики — закон сохране­ния и превращения энергии.Любая материальная система обладает определенной внутренней энергией, которая складывается из энергии взаимодействия нуклонов 
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в ядрах атомов, электронов с ядрами, атомов между собой, колебаний атомов в молекулах или ионах, колебаний молекул или ионов в кри­сталлической решетке и т. д. Внутренняя энергия зависит и от условий, но важно, что она является функцией состояния. При химической реак­ции в результате образования, исчезновения или перераспределения химических связей меняется внутренняя энергия системы. Это измене­ние проявляется в том, что при реакции выделяется или поглощается теплота и может производиться работа. Например, за счет реакции, протекающей в батарейке, можно получить теплоту — если просто закоротить контакты, свет — если к ним присоединить лампочку, или работу — если присоединить электромоторчик.
Первое начало термодинамики утверждает, что

AU=Q-A,

т. е. изменение внутренней энергии системы равно разности между 
количеством теплоты, полученной системой из среды, и количеством 
работы, произведенной системой над средой.В приложении к химической реакции AU — изменение внутрен­ней энергии системы в результате превращения определенного числа молей исходных веществ в определенное число молей продуктов реак­ции. Например, при превращении моля кристаллов NH4Cl, которые имеют внутреннюю энергию U1, в два моля смеси газов NH3 + HCl, имеющих внутреннюю энергию U2, изменение внутренней энергии системы в результате реакции будет равно разности между энергиями конечного и начального состояний:

AU=U2- U1.Оказывается, что AU будет зависеть не только от температуры, но и от других условий, в которых протекает реакция. Действительно,
AU=Q-A = Q-PAV.Если реакция изохорная, то V = const и ∆V = 0. В этих условиях 

PAV = 0. Тогда
AU = Qv, (12.1)где Qv — количество теплоты, полученное (или отданное) системой при постоянном объеме.Если же реакция изобарная, то она проходит при постоянном внеш­нем давлении P = Pbh = const, тогда AV ≠ 0, AVPbk ≠ 0 и

AU =Qp-PbkAV. (12.2)Химические реакции в большинстве случаев проходят в изобарных условиях, т. е. при расчете AU необходимо не только определить Qp, 
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но и учесть работу расширения (или сжатия), и, хотя в момент реак­ции Pbh можно считать постоянным, атмосферное давление подвержено заметным колебаниям, что существенно усложняет все расчеты. Для упрощения ситуации в термодинамике вводится новая функция состо­яния, называемая энтальпией (H):

H = U + PV.Изменение энтальпии в реакции будет равно∆H = AU + A(PV) =AH + VAP + PAV.Учитывая уравнение (12.2), получаемАН = Qp-PAV + VAP + PAV = Qp + VAP,а поскольку реакция проходит в изобарных условиях, т. е. P = const, то AP — 0 и VAP — 0. Тогда окончательноAH = Qp,из уравнений (12.1) и (12.2) следует, что
Qp-Qv = PmAV = A,т. е. разность между тепловыми эффектами одной и той же реакции, измеренными при постоянном давлении и постоянном объеме, равна работе расширения. Если реакция идет в твердых фазах, как, напримерFe2O3 + 2A1 = AI2O3 + 2Ееили в газовой фазе, но без изменения числа молейH2 + Cl2 = 2НС1то произведение PAV мало и тепловые эффекты Qp и Qv практически совпадают. Однако в случае, например, разложения хлорида аммония, давление газов над которым равно 101 кПа при температуре около 600 К, работа расширения при этой температуре составляет около 5 кДж, т. е. разница между Qp и Qv достаточно велика.Таким образом, изменение энтальпии однозначно связано с коли­чеством теплоты, полученной или отданной системой при изобар­ном переходе, и именно изменение энтальпии АН обычно принимают за меру теплового эффекта химической реакции.Следует подчеркнуть, что абсолютная энтальпия системы, как и абсо­лютная внутренняя энергия системы, нам неизвестна, но для химии это неважно, поскольку характеристикой перехода (т. е. реакции) является не абсолютное значение Н, а ее изменение в результате реакции АН, которое может быть измерено экспериментально.
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12.3. Термохимия. Закон ГессаОбразование, изменение, перераспределение химических связей, переход в возбужденное состояние, переход из одного агрегатного состо­яния в другое — все эти и многие другие процессы сопровождаются изменением внутренней энергии как результат того, что система обме­нивается энергией со средой. При химических реакциях такой обмен энергией может осуществляться в разных формах: в форме теплоты, световой, электрической, механической энергии. Тепло костра и про­каливание известняка, свечение моря и фотосинтез растений, бата­рейка в электрических часах и электролиз — вот примеры обмена раз­личными формами энергии. Но в подавляющем большинстве случаев химические реакции сопровождаются изменением теплоты. Поскольку все виды энергии и работы эквивалентны, принято выражать полное изменение энергии при химической реакции в форме теплоты. Смеж­ные разделы химии и химической термодинамики, занимающиеся изучением тепловых эффектов химических реакций, называются тер­мохимией.Тепловым эффектом химической реакции называется изменение энергии при изобарном переходе определенного числа молей исходных веществ в соответствующее число молей продуктов реакции, выраженное в еди­ницах тепловой энергии — джоулях (или калориях).Тепловой эффект химической реакции измеряется изменением энтальпии при переходе системы из состояния исходных веществ в состояние продуктов реакции. При этом сохраняются термины экзо- и эндотермических реакций: реакции, идущие с выделением энергии (АН < 0), называются экзотермическими; реакции, идущие с поглоще­нием энергии (АН >0) — эндотермическими. Например, реакция горе­ния углерода — экзотермическаяC (тв) + O2 (г) = CO2 (г); АН = -393 кДж, а реакция разложения воды — эндотермическаяH2O (г) = H2 (г) + 1 / 2O2 (г); АН = 241 кДж.Количество теплоты, выделяемое или поглощаемое в процессе реак­ции, измеряется с помощью прибора, называемого калориметром.Первым обобщением в термохимии был закон Лавуазье — Лапласа: «Все, как реальные, так и кажущиеся тепловые изменения, которые пре­терпевает система тел при изменении состояния, воспроизводятся в обрат­ном порядке, когда система возвращается к исходному состоянию».В приложении к химическим реакциям это означает, что тепловые 
эффекты реакций, протекающих в прямом и обратном направлении, 
равны по величине и противоположны по знаку:
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H2 (г) + Cl2 (г) = 2НС1 (г) АН = -184 кДж2НС1 (г) = H2 (г) + Cl2 (г) AH= +184 кДжCu2O (кр) + 1 / 2O2 (г) = 2CuO (кр) АН = -151 кДж2CuO (кр) = Cu2O (кр) + 1 / 2O2 (г) AH= +151 кДжЗакон Лавуазье — Лапласа, хотя и очень важный, носит все же част­ный характер. Фундаментальный закон термохимии был сформулиро­ван в 1840 г. Г. И. Гессом — академиком Петербургской академии наук:Тепловой эффект реакции зависит только от состояния исходных и конеч­ных веществ и не зависит от числа промежуточных стадий. Или ближе к языку термодинамики: изменение энтальпии при переходе от исход­ных веществ к продуктам реакции зависит только от состояния исходных и конечных веществ и не зависит от пути перехода, т. е. числа и после­довательности промежуточных стадий.Так, например, для получения 1 моль серной кислоты необходимы 1 моль S (кр), 2 моль O2 (г) и 1 моль H2 (г).Проводим реакцииH2 (г) + 1 / 2O2 (г) = H2O (ж), AH1 = -286 кДж;S (кр) + O2 (г) = SO2 (г), AH2 = -297 кДж;SO2 (г) + 1 / 2O2 (г) = SO3 (г), AH3 = -IOl кДж;H2O (ж) + SO3 (г) = H2SO4 (ж), AH4 = -130 кДж.Суммируем стадииH2 (г) + 2O2 (г) + S (кр) = H2SO4Суммируем изменение энтальпии всех стадий:∆Hp = AH1 + AH2 + AH3 + AH4 = -(286 + 297 + IOl + 130) = -814 кДж.Окончательно находим, что энтальпия суммарной реакции получе­ния 1 моль серной кислоты из простых веществ AHp — -814 кДж.Можно придумать еще много чисто гипотетических путей получе­ния 1 моль H2SO4 из простых веществ, но во всех случаях сумма энталь­пий всех стадий будет равна -814 кДж, точно так же, как АН разложе­ния H2SO4 на простые вещества всегда будет равна +814 кДж, каким бы хитроумным способом мы ни вели это разложение.Процесс получения любого химического соединения всегда можно представить как совокупность реакций, исходными в которых являются простые вещества. На этой основе в химической термодинамике соз­дана система расчета тепловых эффектов реакций.
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Допустим, нам нужно рассчитать тепловой эффект реакцииSO2 (г) + 2H2S (г) = 2H2O (ж) + 3S (кр)Мысленно можно представить процесс как совокупность двух ста­дий: 1) разложение всех исходных веществ на простые вещества; 2) образование из полученных простых веществ нужных продуктов. Эти стадии изображены в виде схемы на рис. 12.7. Здесь же показан пример схемы другой реакцииSO2 (г) + NO2 (г) = SO3 (г) + NO (г), в которой участвуют вещества, образующиеся из простых тел эндотер­мически.
+100 - S (кр) + ¾O2 (г) +NO (г)

3S (кр) + O2 (г) +2H2 (г)

S (кр) + O2 (г) +2⅞⅜ (г) +40

S(κp)+O2 (г)+NO2 (г) l

_____________ A ψS(κp) + ½N2(r)+2O2(r) 

'”-33
+90

-100 - +297 -397

+297 -572
SO2 (г) + 2H2S (г)

-300 - SO2 (г) + 2HiS (г)
NO (г) + SO3 (г)

О

-235
-500

3S (кр) + 2H2O (ж)

Рис. 12.7. Термохимические циклы (энтальпийные диаграммы) реакций
SO2 + 2H2S = 3S + 2 H2 О и SO2 + NO2 = SO3 + NOВ этих схемах отражено важное свойство энтальпии как функции состояния: если провести последовательно все отдельные стадии так, чтобы в конце концов система вернулась в исходное состояние, то, в соответствии с законами Гесса и Лавуазье — Лапласа, суммарное изменение энтальпии будет равно нулю.В термодинамике процесс, который через ряд последовательных стадий приводит систему в исходное состояние, называется круго­вым процессом или циклом. Поскольку функция состояния не зависит от пути перехода, то изменение любой функции состояния в круговом процессе равно нулю. Это обстоятельство позволяет вычислить значе­ние функции для любой стадии перехода, если известны все остальные. Следовательно, для того чтобы рассчитать тепловой эффект реакции, необходимо знать энтальпии разложения исходных веществ на про­стые вещества и энтальпии образования продуктов реакции из простых веществ, а поскольку энтальпии разложения и образования одного и того же вещества равны по величине и различаются только знаком, 
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достаточно знать либо энтальпии разложения, либо энтальпии образо­вания. В основу системы расчетов положены энтальпии образования. Так как энтальпия вещества зависит от его состояния и от условий, все энтальпии образования отнесены к одинаковым состояниям и усло­виям, которые называются стандартными.Стандартным состоянием вещества называется такое его агрегатное состояние, которое устойчиво (т. е. обладает наименьшей энтальпией) при стандартных условиях.За стандартные условия приняты температура 25oC (точно) и давле­ние 101 323 Па (101 кПа).Например, стандартным состоянием кислорода является газоо­бразный молекулярный кислород O2 в состоянии идеального газа при стандартном давлении, но не озон O3. Стандартным состоянием воды — жидкая вода, натрия — металлический натрий, углерода — гра­фит, но не алмаз, серы — ромбическая сера. Переход из стандартного состояния в любое другое сопровождается увеличением энтальпии, т. е. эндотермическим тепловым эффектом.Энтальпии (теплоты) образования простых веществ в стандартных состояниях и при стандартных условиях приняты равными нулю.Энтальпией (теплотой) образования сложного вещества из простых веществ называется тепловой эффект реакции образования данного вещества из простых веществ в стандартных состояниях, отнесенный к одному молю получающегося вещества. Для краткости ее называют стандартной энтальпией (теплотой) образования и обозначают AHj298.В этом обозначении знак (°) означает, что все вещества находятся в стандартных состояниях. Буква f от английского formation (образо­вание) означает, что это — энтальпия образования данного вещества непременно из простых веществ, а не из каких-нибудь других. Индекс 298 означает, что энтальпия образования определена (или рассчитана) при температуре 298 К (25oC).Так, например, ΔH^298^2Sθ4 (ж) есть тепловой эффект, определен­ный или рассчитанный при стандартных условиях для реакцииH2 (г) + 2O2 (г) + S (кр) = H2SO4 (ж);AHj298H2SO4 Сж) = -814 кДж/моль.Вот еще несколько примеров:1 / 2N2 (г) + 3 / 2H2 (г) = NH3 (г) AHJ298NH3 (г) = -46 кДж/моль1 / 2N2 (г) + 2H2 (г) + 1 / 2C12 (г) = = NH4Cl (кр) AHJ298NH4Cl (кр) = = -314 кДж/мольC (кр) + O2 (г) = CO2 (г) AHJ298CO2 (г) = -394 кДж/моль1 / 2N2 (г) + O2 (г) = NO2 (г) AHj298NO2 (г) = +33 кДж/моль
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Используя энтальпии образования участников реакции, учитывая, что энтальпии образования простых веществ в стандартных состояниях равны нулю, можно рассчитать тепловой эффект реакции.Как видно на рис. 12.7, тепловой эффект реакции равен разности между суммой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот образования исходных веществ.Поскольку AHy298 приводится в расчете на 1 моль, то при вычисле­нии ∑ AHj298 соответствующее значение умножается на число молей вещества, участвующего в реакции.Например, запишем реакцию и энтальпии образования участвую­щих веществ: NH3 (г) + HCl (г) = NH4Cl (кр)AHy298, кДж/моль -46 -92 -314Тепловой эффект реакции будет равенАН° = (-314 кДж/моль • 1 моль) -- (-46 кДж/моль • 1 моль - 92 кДж/моль • 1 моль) — -176 кДж.Еще пример:Al2O3 (кр) + 6НС1 (г) = 2A1C13 (г) + 3H2O (г)ΔH°298 = (-585 кДж/моль • 2 моль - 242 кДж/моль • 3 моль) -- (-1676 кДж/моль • 1 моль - 92 кДж/моль • 6 моль) = +332 кДж.Поскольку тепловой эффект реакции рассчитывается обычно через AHy298 то он также относится к стандартной температуре. Для кратко­сти индекс 298 обычно опускают и пишут AHo = +332 кДж.Развитие термохимических исследований, накопление фактиче­ского материала о теплотах химических реакций имело не только большое практическое значение (для сравнения, например, тепло­творной способности различных горючих материалов), но эти данные использовались и в области теоретической химии в попытках ответить на вопрос: что является движущей силой химической реакции? В сере­дине прошлого столетия сначала Гесс (1849 г.), а затем Томсен (1852 г.) высказывали соображения о том, что выделение теплоты служит мерой химической силы. Более определенно это сделал Вертело в 1864 г., сформулировав положение, известное как принцип Вертело — Томсена.
В реагирующей химической системе протекает та реакция, при 

которой выделяется максимальное количество теплоты.Действительно, при обычных условиях самопроизвольно протекают экзотермические реакции: горят уголь и водород в кислороде, взрыва­ется порох, с выделением теплоты реагируют металлы с хлором. Чем больше теплоты выделяется при реакции, тем устойчивее продукты реак­ции по сравнению с исходными веществами, тем больше энергии нужно 
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затратить на обратное превращение. В частности, чем больше отрица­тельная величина AHy3 тем устойчивее вещество. Например, энтальпии образования СО и CO2 равны соответственно -IlO и -393 кДж/моль. По принципу Вертело диоксид более устойчив, чем монооксид, поэтому последний реагирует с кислородом экзотермически:СО + 1 / 2O2 = CO2; AHo = -283 кДж.Точно так же вода (AHJ = -285 кДж/моль) более устойчива, чем пероксид водорода (AHj = -187 кДж/моль), поэтому пероксид разлага­ется с выделением теплоты:H2O2 (ж) = H2O (ж) + 1 / 2O2 (г); AHo = -98 кДж.Принцип Вертело — Томсена хорошо объяснил реакции, протекаю­щие в конденсированных фазах, но очень скоро стало понятным, что он не может быть общим, поскольку реакции в газовой фазе при высо­ких температурах часто шли вопреки этому принципу:NH4Cl (кр) = NH3 (г) + HCl (г); AHo = +176 кДж,NO2 (г) = NO (г) + 1 / 2O2 (г); AHo = +56 кДж.Совершенно непонятна была с позиций принципа Вертело возмож­ность протекания обратных реакций: поскольку условия (ТиР) в обоих случаях одинаковы, одна из реакций должна идти вопреки принципу Вертело.Тепловой эффект реакции (АН) обусловлен прежде всего измене­нием внутренней энергии вещества (АН)- Приведенные примеры пока­зывают, что изменение этих функций состояния не может в общем случае служить единственной характеристикой, определяющей воз­можность самопроизвольного протекания химической реакции.
12.4. Второе и третье начала термодинамики. ЭнтропияИнтуитивно нам понятно, что самопроизвольно должны протекать процессы, идущие с выделением энергии, например реакции горения. Происходит это отчасти потому, что самопроизвольное протекание реакции мы соотносим с привычными нам стандартными условиями. Однако в других условиях самопроизвольно будут идти другие про­цессы. Например, на Венере, где «комнатная» температура около 750 К, серная кислота самопроизвольно бы испарялась и диссоциировала:H2SO4 (г) = H2O (г) + SO3 (г); AHo = +106 кДж,хотя мы хорошо знаем, что этот процесс сильно эндотермический.На Солнце в условиях солнечной атмосферы (около 6000 К) вода самопроизвольно со взрывом разложится на атомарные водород и кис­лород, чего никогда не происходит в земных условиях.
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Облейте руку небольшим количеством эфира, ацетона или даже воды. Вы непременно почувствуете охлаждение, обусловленное само­произвольным испарением жидкости. Таким образом, в природе, вообще говоря, могут самопроизвольно протекать не только экзотер­мические, но и эндотермические процессы. Если возможность первых обусловлена изменением энергии (стремлением системы к минимуму энергии), то возможность вторых обусловлена изменением другого свойства, называемого энтропией.При обсуждении химических проблем удобно исходить из определе­ния энтропии, данного Больцманом.
Энтропия (S) пропорциональна логарифму термодинамической веро­

ятности (W) состояния системы

S = klnW,где к — постоянная Больцмана.Термодинамическая вероятность определяется числом микросостоя­ний, которыми может осуществляться рассматриваемое состояние. Для того чтобы понять, что такое термодинамическая вероятность, сначала рассмотрим простой житейский пример.В кафе пришла семья — папа, мама и сын. Они подошли к столу, возле которого стоят с одной стороны лавка на три человека, с дру­гой — стул и с третьей — кресло. Рассматриваемое состояние — это три посетителя, сидящие определенным образом с трех сторон стола. Назовем его «трое за столом». Все три стороны равноценны, и неважно, где стоит стул, а где лавка. Но стул, кресло и лавка — разные сидения. Пришедшие могут расположиться вокруг стола в различных вариантах.Вариант первый. Все трое сели на лавку. Стул и кресло свободны. В этом случае микросостоянием будет «3 на лавке» и перемена мест членами семьи не изменит микросостояния. Очевидно, что рассматри­ваемое состояние «трое за столом» может быть получено единственным способом, осуществлено одним микросостоянием «3 на лавке».Вариант второй. Двое сели на лавку, а один — в кресло. Стул свобо­ден. В этом случае микросостояние будет «2 на лавке, 1 в кресле». Теперь уже не все равно, кто в кресле, потому что от этого будут меняться микросостояния. В этом варианте семья может разместиться тремя разными способами: а) мама в кресле, а папа с сыном на лавке; б) папа в кресле и в) сын в кресле, т. е. состояние «трое за столом» может осу­ществиться тремя микросостояниями «2 на лавке, 1 в кресле».Вариант третий. Двое на лавке, один на стуле, кресло свободно. Этот вариант полностью аналогичен второму.Вариант четвертый, когда на каждом сидении сидит по одному человеку. В этом варианте рассматриваемое состояние «трое за сто­лом» может осуществиться шестью различными микросостояниями «1 на лавке, 1 на стуле, 1 в кресле».
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1 2 3 4 5 6Кресло п п M M C CСтул M C п C M пЛавка C M C п п MТеперь осталось заменить посетителей, например, на молекулы, а сиде­ния — например, на энергию молекул, как это показано на рис. 12.8. Тогда макросостояние из трех частиц в трех энергетических состояниях можно осуществить следующим числом микросостояний:1. Все три молекулы с одинаковой энергией — одно микросостояние.2. Две молекулы с одной и одна с другой энергией — три микросо­стояния.3. Все три молекулы с разной энергией — шесть состояний.
«3 на лавке»

«2 на лавке, 1 в кресле»
«1 на лавке, 1 в кресле, 1 на стуле»

Рис. 12.8. Микросостояния системы из трех участников на трех уровнях

Число микро-

Отсюда очевидно, чем равномернее распределены молекулы по возможным свойствам (например, по энергетическим уровням), тем больше число микросостояний, отвечающих одному и тому же макро­состоянию, т. е. тем больше термодинамическая вероятность рассма­триваемого состояния.Еще один пример. Пусть наша «система» — зрительный зал кино­театра. В зале 10 рядов по 10 кресел. Обозначим все кресла № 1 — колонка 1, все кресла №2 — колонка 2 и т. д. Как могут разместиться зрители в зале? Например, для того чтобы сидящим сзади было лучше видно, администрация кинотеатра рассаживает зрителей строго по росту: в кресле № 1 первого ряда сидит самый низенький зри­тель, к концу ряда рост увеличивается, а следующий по росту садится 
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в кресло № 1 второго ряда и т. д. При таком распределении зрители в колонке тоже сидят по росту. Самый высокий зритель сидит в послед­нем кресле 10 ряда и никому не загораживает экран. Для того чтобы так рассадить зрителей, администрации необходимо проделать очень большую работу — разобрать зрителей по росту и заставить каждого занять предназначенное ему место. Такому состоянию зрительного зала отвечает единственное микросостояние, при котором каждый зри­тель сидит на строго определенном месте.Желаемый эффект администрация может получить проще: в каж­дой колонке зрители должны сидеть по росту, а в рядах этого можно не соблюдать. Тогда из 100 человек надо выбрать произвольно 10 и рас­садить их по росту в первой колонке, затем еще 10 во второй и т. д. Число микросостояний в этом случае будет равно числу сочетаний из 100 по 10, что составляет около IO13.Наконец, самое большое число микросостояний, равное 100! ≈ IO100, будет в том случае, если каждый садится на любое свободное место. Тогда неупорядоченность системы по росту зрителей будет максимальной.Из этих примеров очевидно, что наибольшая термодинамическая вероятность, а значит, и максимальная энтропия соответствуют наи­более равномерному распределению частиц по возможным микросо­стояниям.Энтропия есть мера неупорядоченности системы.В термодинамике энтропия вводится как функция состояния, изме­нение которой определяется отношением количества теплоты, полу­ченной (или отданной) системой при температуре Т, к температуре:S = Q / Т.Если система получает некоторое количество теплоты при постоян­ной температуре, то вся теплота идет на увеличение беспорядочного, хаотического движения частиц, т. е. на увеличение энтропии. Так про­исходит при плавлении вещества или при его испарении в изотерми­ческих условиях, например при кипении. Наоборот, при увеличении порядка, например при кристаллизации жидкости, уменьшается энтро­пия системы и выделяется теплота плавления.Следует отметить, что по своему смыслу энтропия проще, чем такие привычные нам понятия, как энергия, температура, работа, с кото­рыми мы сталкиваемся с детских лет и настолько привыкли к ним, что спокойно пользуемся, не задумываясь особенно над их физическим смыслом. C энтропией же мы встречаемся значительно позже, и непри­вычная функция кажется непонятной.Вернемся к химии. Химия имеет дело с такими случаями, когда коли­чество частиц в системе очень велико, например 1 моль. Тогда число микросостояний становится невообразимо большим, если, конечно,
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частицы могут перемещаться, а не закреплены строго на своих местах, как в кристалле. В идеальном кристалле все частицы расположены в абсолютном порядке, который нарушается лишь колебаниями частиц. В газе, где каждая частица движется независимо от других, неупорядо­ченность существенно больше, чем в идеальном кристалле. Жидкость занимает промежуточное положение. Соответственно и энтропия вещества в газообразном состоянии больше, чем в жидком, а в жидком больше, чем в твердом.Представим себе два цилиндра, в которых находятся водород и диок­сид углерода. Поставим цилиндры друг на друга так, чтобы вверху был легкий водород, а внизу — тяжелый CO2, и уберем крышки. Даже в таких условиях, когда тяжелый газ внизу, а легкий наверху, в системе будет протекать самопроизвольный процесс перемешивания газов — диффузия. Процесс закончится тогда, когда система придет в макси­мально неупорядоченное состояние, т. е. оба газа равномерно заполнят весь объем.Второе начало термодинамики утверждает, что в изолированной системе самопроизвольно могут протекать только такие процессы, которые ведут к увеличению неупорядоченности системы, т. е. к росту энтропии.Но ведь молекулы движутся хаотично. Не может ли быть так, что в какой-то момент времени опять все молекулы водорода случайно окажутся наверху, a CO2 внизу? Второй закон термодинамики говорит, что самопроизвольно так произойти не может, ибо такой процесс идет в сторону уменьшения энтропии.А можно все-таки разделить полученную смесь обратно на водород и диоксид углерода? Да, конечно. Однако для разделения газов надо затратить работу (рис. 12.9).

Рис. 12.9. Схема разделения смеси H2 + CO2: внутренний цилиндр 2 сделан из палладия, который легко пропускает водород, но не пропускает CO2. Сужение 3 необходимо для того, чтобы в системе под поршнем 1 создавалось избыточное давление, способствующее диффузии водорода через палладий. Для разделения газов необходимо затратить работу на перемещение поршня
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Увеличение энтропии определяет возможность самопроизвольного протекания таких процессов, как диффузия газов и жидкостей, осмос и любой процесс растворения.Существенно подчеркнуть, что в подобных процессах на увеличение энтропии тратится теплота. Испарение эфира с руки протекает само­произвольно с увеличением энтропии, так как энтропия пара всегда больше, чем жидкости, но теплота для такого перехода отнимается от руки, т. е. процесс идет эндотермически.Энтропия газов всегда значительно больше, чем твердых тел и жид­костей, поэтому в химических реакциях с участием газообразных веществ изменение энтропии связано прежде всего с изменением числа молей газов. Если число молей газа в реакции увеличивается, то энтро­пия при реакции также увеличивается, и наоборот. Например,CaCO3 (кр) = CaO (кр) + CO2 (г) ΔS > ОСО (г) + 1 / 2O2 (г) = CO2 (г) ΔS < ОN2 (г) + 3H2 (г) = 2NH3 (г) ΔS < оCuCl2 (кр) + H2 (г) = Cu (кр) + 2НС1 (г) ΔS > оЕсли же реакция идет без участия газообразных веществ или число молей газов в реакции не меняется, то изменение энтропии мало и знак не может быть предсказан, исходя из уравнения реакции.H2 (г) + Cl2 (г) = 2НС1 (г) ΔS ≈ ОFe3O3 (кр) + 3Mg (кр) = 2Fe (кр) + 3MgO (кр) ΔS ≈ ОNa2O (кр) + SiO2 (кр) = Na2SiO3 (кр) ΔS ≈ оВторой закон термодинамики дает представление только о направле­нии изменения энтропии в процессе, но ничего не говорит об абсолют­ном значении энтропии. Незнание абсолютной величины не мешает нам пользоваться функцией состояния, например внутренней энергией или энтальпией, но в случае с энтропией дело обстоит иначе.В начале века В. Нернст, исследуя свойства твердых тел при низких температурах, пришел к заключению, что энтропия кристаллических веществ с понижением температуры уменьшается, и высказал гипо­тезу, что при стремлении температуры к абсолютному нулю энтропия кристалла также стремится к нулю.В 1911 г. М. Планк, обобщив имевшиеся к тому времени эксперимен­тальные данные, на основании новых теорий постулировал:Энтропия идеального кристалла при абсолютном нуле равна нулю. Этот постулат называют третьим началом термодинамики.Он позволяет рассчитывать энтропию любых веществ в любых состо­яниях. В эти же годы на основании развития теорий статистической физики были найдены пути статистического расчета энтропий газов.
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Все это позволило получить надежные значения абсолютных энтро­пий для самых разнообразных веществ. Энтропия, как и энтальпия, относится к определенному количеству вещества, обычно к 1 моль, и может быть измерена в Дж/(К • моль). Энтропии некоторых веществ в различных агрегатных состояниях при 25°С приведены ниже:
SJ98 Дж/(К • МОЛЬ) S°98, Дж/(К • моль)Al (кр) 28,3 BeO (кр) 14,1Ba (кр) 62,8 BaO (кр) 70,4I2 (кр) 116,1 KCl (кр) 82,5F2 (г) 202,7 NO2 (г) 240,0H2 (г) 130,6 H2O (ж) 69,9O2(r) 205,0 H2O (г) 188,7Таким образом, в химию вошли еще одна характеристика реак­ции — изменение энтропии ΔS — и еще один критерий — стремление системы к максимуму энтропии.Совершенно очевидно, что две тенденции — стремление к минимуму энергии и к максимуму энтропии — могут не совпадать по направле­нию действия. Так, в трех экзотермических реакциях2С (кр) + O2 (г) = 2СО (г) АН < 0 AS >0C (кр) + O2 (г) = CO2 (г) АН < 0 ΔS≈OH2 (г) + 1 / 2O2 (г) = H2O (г) АН < 0 AS < 0изменение энтропии существенно различно: положительно, отрица­тельно и близко к нулю.Очевидно, что если S → 0 при T → 0, то при низких температурах и AS → 0, т. е. в пределе, при T=O, возможность самопроизвольного протекания реакции определяется только тепловым эффектом, т. е. зна­ком АН. Только в этих условиях был бы справедлив принцип Вертело — Томсена, хотя, конечно, при T = O никакие химические реакции реально не идут.Однако, если ΔH велико, a ΔS мало, то роль изменения энтропии оказывается невелика и знак АН определяет возможность протекания реакции не только при T = 0 К, но и при температурах 300—400 К, т. е. при стандартной и даже более высокой температуре. Например, к таким реакциям относятся реакцииC + O2 = CO2; S + O2 = SO2; CuO + H2 = Cu + H2OЧто же касается высоких температур, то вопрос о роли энтропий­ного фактора в этой области не так прост. Во всяком случае, если хими­ческим процессом управляют две тенденции, действующие в разных направлениях — АН < 0, но и AS < 0 или AS > 0, но и АН >0, — тогда, 
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по-видимому, возможны такие условия, при которых обе тенденции, оба фактора будут уравновешивать друг друга.Очевидно, имело смысл одновременно учесть роль обеих тенденций. Это сделал в своей работе американский ученый Д. Гиббс.
12.5. Энергия Гиббса и направление химического процессаГиббс ввел в термодинамику новую функцию состояния, которая впоследствии получила имя автора — энергия Гиббса — G. Эта функ­ция вводится через уже известные нам энтальпию и энтропию:

G = H-TS или ΔG = ΔG = ΔH-TΔS. (12.3)В химической термодинамике энергия Гиббса играет исключи­тельно важную роль, поскольку ее изменение учитывает одновременно действие обоих факторов: и энергетического, и энтропийного. При изо­термических условиях именно изменение энергии Гиббса определяет возможность самопроизвольного протекания химического процесса.Термодинамика утверждает, что в любой закрытой системе при 
постоянном давлении и температуре возможен только такой само­
произвольный процесс, который ведет к уменьшению энергии Гиббса 
ΔG < 0.При этом системой может быть произведена полезная работа, в иде­альном случае равная -ΔG.Если T → 0, то ΔG → АН. Таким образом, при низких температурах величина и знак AG определяются величиной и знаком АН. При низких температурах самопроизвольно протекают, как правило, экзотермиче­ские реакции.Если T → оо, то AG → -TAS. При высоких температурах величина и знак AG определяются величиной и знаком AS. При высоких темпе­ратурах самопроизвольно протекают, как правило, реакции, ведущие к увеличению энтропии.Как используется величина AG для определения возможности про­текания того или иного процесса? Рассмотрим гомогенную газовую реакцию:

аА + ЬВ = сС + dD.Так как G есть функция состояния, то ее изменение AG для реакции, протекающей при температуре T и в условиях, когда давления газов постоянны и равны соответственно Pa, Рв, Pc, Pd (и не обязательно равны друг другу), будет равноAGj- = (cGc + dGD) — (gGa + bGg).Термодинамика утверждает, что для одного моля идеального газа (а мы уже отмечали, при каких давлениях газ можно считать идеаль­ным) энергия Гиббса зависит от давления следующим образом:
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Gτ=Gj∙ + RT]nP∕P°, (12.4)где Gf — энергия Гиббса при стандартном давлении Po, равном, как мы помним, 101 кПа.Соответственно, для п молей газа
nGτ = nGγ + RT]n(P / P°~)n.Тогда изменение энергии Гиббса в реакции будет равноΔGγ- = (cGq + dGγ)) — (gGa + bGg) + RT ln(Γ(^ / Po )с +

+ RT In (Pd / Po )d - RT 1π(Pa / Po )α - RT 1π(Pb / Po )ь.Это уравнение легко преобразуется к виду
f pcpb -I ''ΔGr = ΔGf+PΓln ------ f . r ■IpAfD (P“)(c+a)-Ca+b) JРазность (с + d) - (a + b) = ∆v есть изменение числа молей газа в реакции; Po = 101 кПа. Учитывая это, окончательно получаем

ΔGτ — ΔGf + PTln 'pccpDd
IpAapB6 101-δv (12.5)

Следует подчеркнуть, что парциальные давления Pi в этом уравне­нии выражаются в килопаскалях. До введения СИ давление выражалось в атмосферах и P было равно 1 атм. Поэтому, если выражать давление в атмосферах, то (Po)-iv = l-∆v = ι ПрИ любом ∆v и тогда
ΔGτ — ΔGf + RT In rpccpDd'

Da т>Ъ 
VAfB √

(12.6)
Для расчетов ΔGτ можно пользоваться как уравнением (12.5) — тогда парциальные давления должны быть в килопаскалях, — так и уравнением (12.6) — тогда каждое парциальное давление в килопа­скалях предварительно делится на 101, т. е. переводится в атмосферы.Предоставим читателю самому вывести аналогичные уравнения для реакции сС + dD = аА + ЬВи убедиться в том, что значения ΔGr (как и ΔGf) для прямой и обратной реакций равны по величине и обратны по знаку.При температуре T ΔGτ приближенно находят по уравнениюΔGf — ∆∏298 - TΔS29g, (12.7)где ∆∏298 — стандартный тепловой эффект реакции, а Δ¾8 — стан­дартное изменение энтропии в реакции.
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Величины ∆Ho и ΔSo считаются независимыми от температуры. Строго говоря, это неверно, но для приближенных оценок при T < 1500 К урав­нение (12.7) позволяет получить вполне удовлетворительные резуль­таты и при дальнейшем изложении мы будем широко использовать такое приближение.Величины ΔH298 и ΔS298 реакций находятся по закону Гесса с исполь­зованием табличных значений для ΔH298 и ¾8 участников реакции.Пока что мы ограничивались реакциями в газовой фазе.Что изменится при переходе от гомогенной газовой реакции к гомо­генной реакции в растворе? В этом случае энергия Гиббса каждого рас­творенного вещества будет зависеть от его концентрации:
ΔGτ = ΛGγ + KTln(C∕C°).Обычно используют молярные концентрации, и в качестве стандарт­ной выбирают Co = 1 моль/л. Тогда для реакцииаА (р-р) + ЬВ (р-р) = сС (р-р) + dD (р-р)получаем 

ΔGγ, = ΔGf + RT In(rε(~,d- А uCcDr∙ar,b ’kbAbB√выражение, которое полностью аналогично уравнению (12.6).Сложнее обстоит дело в случае гетерогенных реакций. Поскольку зави­симость объема твердых тел и жидкостей от давления очень мала, маляр­ная концентрация вещества в чистых конденсированных фазах не зависит от давления, и для чистой твердой или жидкой фазы Gτ - ΔGτ. Поэтому характеристики конденсированных фаз входят только в ΔGτ, но не вхо­дят в логарифмический член.Например, AG для реакцииC (кр) + O2 (г) = CO2 (г)запишется в следующем виде:
ΔGτ = Gτ,cθ2 -Gτ, θ2-G7∙ c+ PTln(Pco2 ∕P°)~RT]n(Pθ2 ∕P°^) =

= Gτ+ RTln(Pco2 /⅛2)•Точно так же для реакцииCaCO3 (кр) = CaO (кр) + CO2 (г)
ΔGτ - Gτ, cθ2 + Gτj сао -gt, caco3 + rtln(‰2 ∕P°)- AGτ + PTTn(Pcθ2 /^,°)∙В этом случае изменение AGτ связано только с изменением давле­ния CO2.Таким образом, для любой реакции при некоторых произвольно выбранных значениях давления и температуры можно рассчитать 
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ΔG. Если ΔG < 0, то рассматриваемая реакция в выбранных условиях должна протекать самопроизвольно и с ее помощью можно совершить некоторую работу. Если же ΔG > 0, то самопроизвольное протекание рассматриваемой реакции невозможно и для ее осуществления необ­ходимо затратить работу, но поскольку ΔGπpjm = -ΔGo6p, в этом случае должна самопроизвольно протекать обратная реакция.Вот пример. Смесь монооксида углерода, диоксида углерода и кисло­рода, парциальные давления которых Pco =Pco2 =Po2 =1,01 кПа, нахо­дится в сосуде при температуре IOOO К. Возможна ли при этих условиях самопроизвольная реакция СО + 1 / 2O2 = CO2?Находим по таблицам ΔH298, ΔS298 рассчитываем ΔG1000 для реакцииΔH298 = ΔHJ298CO2- AHj298CO = -393 кДж/моль • 1 моль -- (-110 кДж/моль • 1 моль) - -283 кДж - -283 000 Дж;ΔS298 = ¾,2 -Sq0 -l∕2Sθ2 =214 Дж/(К-моль)-1 моль--198 Дж/(К ■ моль) • 1 моль - 205 Дж/(К ■ моль) 1/2 моль = -87 Дж/К;AGiooo =-283000-1000(-87) = -196000 Дж.Теперь необходимо учесть парциальные давления и найти ΔG1000. C учетом R, переходя к десятичным логарифмам, получаем
AG10OO -AG10OO +19∙1000Ig Pco2 101101 Pco Z \1/2101

J?°2 >Поскольку по условию Pi —1,01 кПа, находимΔG1000 = -196 000 + 19 000 lg(10-2 ∙ IO2 ∙ IO1) = -196 000 + 19 000 = = -177 000 Дж.Вывод: поскольку AG1000 = 177 кДж <0, при выбранных значениях давления и температуры монооксид углерода должен самопроизвольно реагировать с кислородом с образованием CO2.Еще один пример. Возможно ли при стандартной температуре окис­ление воды воздухом до пероксида водорода?Находим необходимые характеристики реакцииH2O (ж) + 1 / 2O2 (г) = H2O2 (ж)AH298 = +98 000 Дж; ΔS298 = -63 Дж/К;
ΔG°29s = 98 000 - 298(-63) = +117 000 Дж.Учитывая, что парциальное давление кислорода в воздухе равно 21 кПа, находимΔG298 = + 117 000 + 19,2981g(101 / 21)1/2 ≈ +117 000 + 1900 ≈ ≈ +118 900 Дж.
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Вывод: поскольку AG298 > 0, при обычных условиях окисление воды до пероксида невозможно, наоборот — пероксид должен самопроиз­вольно разлагаться на воду с выделением кислорода.В данном примере второе слагаемое уравнения зависит только от давления кислорода. Если Pq2 < 101 кПа, то это слагаемое положи­тельно, если P02 > 101 кПа, то отрицательно. Увеличим давление кис­лорода. Положим, что окисление воды идет при давлении кислорода, равном 101 ∙ IO6 кПа. Тогда19 ∙ 2981g[101 / (101 ∙ 106)] 1×2 = -17 000 Дж;AG298 = +117 000-17 000 = +100 000 Дж.Даже при таком громадном давлении кислорода AG298 остается еще очень большой положительной величиной. Следовательно, не только при атмосферном давлении кислорода, но и при его давлении в мил­лион раз большем, самопроизвольная реакция окисления воды невоз­можна, а реакция разложения пероксида должна и в этих условиях про­текать самопроизвольно.Из уравнения (12.6) следует, что положительное значение второго слагаемого будет тем больше, чем больше парциальные давления продуктов реакции и чем меньше парциальные давления исходных веществ.Вернемся к примеру с окислением СО. Положим, что взаимодей­ствие СО и O2 идет при условии Pcθ2 = Po, a Pco = P02 = 10^6 ∙ Po, т. е. пар­циальные давления исходных веществ в миллион раз меньше, чем про­дукта реакции. ТогдаAGioo0 = -196 000 + 19 • 1000 ∙ lg(l ∙ 106 ∙ IO3) = -196 000 + 171 000 = = -25 000 Дж.И в этих условиях по-прежнему AG100O < 0. Но ведь это означает, что даже при исчезающе малых парциальных давлениях исходные веще­ства должны самопроизвольно реагировать между собой. Иными сло­вами, реакция должна идти практически до конца.Из этих двух примеров очевидно, что второе слагаемое в уравнении (12.6) при любых разумных изменениях парциальных давлений (или концентраций) реагирующих веществ меняется относительно мало, так как парциальные давления находятся под знаком логарифма. Поэ­тому, если AGf по модулю велико, то изменение парциальных давлений (или концентраций) не может повлиять на знак ΔGτ.Анализ многочисленных экспериментальных данных показывает, что при реальных изменениях условий второе слагаемое, как правило, ≤ 50 кДж. Это означает, что, если ∣ AGf | > 50 кДж, то вывод о возмож­ности или невозможности самопроизвольного протекания реакции в любых реальных условиях можно сделать просто по знаку AGf.
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Если, например, для реакции H2 + Cl2 = 2HC1 AG298 = -190 кДж, то, очевидно, что при стандартной температуре невозможно задать такие реально измеримые парциальные давления H2 и Cl2, при которых AG298 отличалось бы по знаку от AG298. Значит, H2 и Cl2 должны само­произвольно реагировать до практически полного исчезновения хотя бы одного из них.Итак, с позиций термодинамики возможность самопроизвольного протекания химической реакции в первую очередь определяется конку­ренцией двух тенденций — стремления системы к минимуму энергии, с одной стороны, и стремления системы к максимуму беспорядка — с другой. Количественно влияние обеих тенденций передается урав­нением (12.3). При низких (до 100—200oC) температурах велика роль AfT и в большинстве случаев справедлив принцип Вертело — Томпсена. В этих условиях самопроизвольно протекают экзотермические реак­ции, к которым относится большая часть реакций взаимодействия про­стых веществ между собой.Если же роль беспорядка велика, что обычно бывает при больших положительных значениях AS и высоких температурах, то в этих усло­виях преимущественно протекают эндотермические реакции, сопрово­ждающиеся увеличением числа молей газа. Например, реакции разло­жения сложных веществ на более простые.Таким образом, изменение энергии Гиббса есть тот критерий, кото­рый определяет термодинамическую возможность самопроизвольного протекания той или иной реакции. Если AG < 0, то реакция должна протекать самопроизвольно. Должна. Но будет ли она идти реально, зависит от ее скорости. Обратимся теперь к законам химической кине­тики.
Контрольные вопросы и задания1. Проверьте себя, правильно ли Вы поняли, что такое функция состояния и параметры состояния.2. Путь перехода из пункта А в пункт В может быть разным, но все же один из путей есть функция состояния. Какой это путь?3. Процесс горения пороха при выстреле из ружья можно, вообще говоря, провести в различных условиях: а) изобарно-изотермических; б) изохорно-изотермических; в) изохорно-адиабатических; г) изо- барно-адиабатических. В любом случае образовавшиеся газы должны вытолкнуть пулю из канала ствола. Но в каком случае пуля полетит дальше?4. Могут ли быть такие реакции, в которых AU точно равно АН?5. Приведите примеры реакций, в которых работа расширения про­тив внешнего давления точно равна нулю.6. Используя данные, приведенные на рис. 12.7, покажите, что сумма энтальпий кругового процесса равна нулю.
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7. Всегда ли стандартное состояние отвечает реальному состоянию вещества?8. Как Вы понимаете, что такое AH298H2SO4 (г), AH298NO2 (кр), S298Al (г), S298Cl2 (кр)?9. Процесс перехода любого вещества X из конденсированого состо­яния в пар — всегда эндотермический. Какая из характеристик — AH298X (кр) или AH298X (г) 1) будет больше? 2) будет больше по абсо­лютной величине? Могут ли эти характеристики иметь разные знаки?10. Найдите среди приведенных реакций те, которые при стандарт­ных условиях идут с увеличением энтропии:N2 + 2O2 = 2NO2CaCO3 = CaO + CO2NH4Cl = NH3 + HClH2O2 = H2O + 1 / 2O22H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2OCO2 + NaOH = NaHCO311. Как можно объяснить тот факт, что для процессов, реально про­текающих в условиях, близких к стандартным, гораздо легче найти примеры экзотермических, чем эндотермических, реакций?12. Для всех четырех реакций AGf <0. Укажите, какие из них не могут быть эндотермическими. (В разных реакциях одними и теми же буквами обозначены разные вещества.)А (кр) + 2В (кр) = 2С (г)2А (кр) + В (г) = C (г) + D (г)А (г) + В (г) = 2С (кр) + D (г)А (кр) + В (г) = 2С (кр)13. Приведите примеры конкретных реакций и укажите условия, при которых: a) ΔGτ < AGf; б) ΔGr = AGf; в) ΔGr > AGf.14. Для трех реакций найдены значения AGf. Какие реакции могут при этой температуре самопроизвольно протекать справа налево? Можно ли, меняя условия, при этой температуре поменять направле­ние реакций? А (кр) + 2В (г) = C (г) AGf = -300 кДжА (кр) + В (г) = C (кр) + D (г) AGf = -3 кДжА (г) + В (кр) = C (кр) AGf = +300 кДж
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Глава 13
КИНЕТИКА И МЕХАНИЗМЫ ХИМИЧЕСКИХ 

РЕАКЦИЙ

Мы уже видели, что для ответа на важнейший для химика вопрос — пойдет или не пойдет та или иная реакция? — необходимо не только оценить возможность ее протекания с точки зрения термодинамики, но также получить сведения о ее скорости, ее кинетике. Химическая кинетика изучает закономерности протекания реакций во времени. Экспериментальную основу кинетических исследований, как правило, составляет измерение скорости реакции в зависимости от различных факторов — концентрации или парциального давления реагирующих веществ, температуры, общего давления, природы растворителей, наличия катализаторов и т. д.Экспериментальное исследование кинетики химических реакций представляет далеко не простую задачу. Ее сложность прежде всего связана с тем, что диапазон скоростей реакций чрезвычайно широк. Он простирается от практически мгновенных, взрывных (реакция может пройти за IO-9 с) до бесконечно медленных. Интерпретация, осмысление таких результатов ведется обычно на основании опреде­ленных представлений о механизме реакции, т. е. последовательности отдельных простейших (элементарных) стадий, из которых складыва­ется процесс.
13.1. Скорость химической реакцииСкорость химической реакции измеряется изменением концентра­ции реагирующих веществ в единицу времени. Если реакцию в общем виде записать как

аА + ЬВ + ... =pP + qQ + ...,то средняя ее скорость за интервал времени ∆τ может быть измерена количеством любого исходного вещества или, как принято его назы­вать, реагента, прореагировавшего в единицу времени в единице объ­ема, например, -Δπa / ∆τ или -Δπb / ∆τ, либо количеством любого про­дукта реакции, образовавшегося в единицу времени, например ∆np / ∆τ или Δπq / ∆τ где ∆ni — приращение количества вещества в молях, кото­
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рое берется со знаком «+» для продуктов реакции и со знаком «-» для реагентов.Поскольку изменения чисел молей всех реагентов и продуктов в про­цессе реакции связаны между собой стехиометрическими коэффициен­тами a, b, pi q3 то выполняется равенствоΔπa _ ∆n8 _ ∆np Δπqα∆τ b∆τ p∆τ q∆τHanpHMepj при синтезе аммиака по реакцииN2 + 3H2 = 2NH3скорость его накопления Δπnh3 ∕∆τ вдвое больше скорости расходова­ния азота -Δπn2 ∕∆τ и составляет две трети от скорости расходования водорода -Δ∏h2 ∕∆τ
Δ⅜JH3 _ _ ^nN2 _ _ Δ⅞22∆τ ∆τ 3∆τпоэтому для определения скорости реакции достаточно эксперимен­тально измерить изменение количества только одного продукта или реагента, обычно того, для которого это сделать удобнее.В процессе реакции даже при постоянных внешних условиях ско­рость реакции меняется из-за расходования реагентов (рис. 13.1), и для определения кинетических закономерностей используют не среднюю, а мгновенную скорость реакции, которая представляет собой произ­водную, например -dnA / dτ, равную тангенсу угла наклона кривой на рис. 13.1 (угол a1, для момента времени τ1).

Рис. 13.1. Зависимость скорости реакции от времени (—); n⅛ — исходное 
количество реагента А:в начальный момент времени τ1 скорость реакции равна tga1, определяемому из наклона прямой 1; в момент τ2 скорость равна tga2, определяемому из наклона прямой 2
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Для процессов в растворе в системе с постоянным объемом удобнее скорость реакции выражать через изменения концентрации, например:d[N2]~ d[H2] d[NH3] dτ 3dτ 2dτгде [X] — концентрация вещества X в данный момент.Для газофазных реакций наряду с концентрациями используют пар­циальные давления, но, конечно, значения скоростей при этом будут другие.
13.2. Зависимость скорости реакции от концентрации реагентов. 

Кинетическое уравнение реакцииДля того чтобы управлять скоростями химических процессов, уско­ряя одни — нужные и замедляя или останавливая другие — ненужные, вредные, необходимо как можно более подробно знать влияние при­роды реагентов и других факторов на скорости реакций. Это возможно лишь тогда, когда мы понимаем, как протекает тот или иной процесс — в какой последовательности рвутся одни и образуются другие химиче­ские связи, каково при этом взаимное расположение и динамические характеристики отдельных взаимодействующих частиц и т. д. К сожа­лению, прямым экспериментальным путем, как правило, такие све­дения получить не удается, так как в большинстве случаев мы можем исследовать структуры лишь исходных веществ и конечных продуктов реакций. Что же касается неустойчивых промежуточных соединений, то мы обычно не можем не только их детально изучить, но во многих случаях даже зафиксировать их наличие.Химическая кинетика идет другим путем, строя на основе экспери­ментальных зависимостей скоростей реакций от природы реагентов, их концентраций и других условий предполагаемый механизм реак­ции и снова уточняя и проверяя его по косвенным экспериментальным данным. В итоге из нескольких возможных с точки зрения энергетики и стереохимии предполагаемых механизмов выбирают тот, который наилучшим образом согласуется со всеми без исключения эксперимен­тальными данными, подобно тому, как в криминалистике отбирают версию, отвечающую всем обнаруженным при расследовании фактам.При исследовании механизмов реакций методом проб и ошибок, пожалуй, наиболее информативной оказывается зависимость скорости реакций от концентраций (или парциальных давлений — для газов) реагирующих веществ. В некоторых случаях она очень проста; напри­мер, скорость реакции2N2O5 (г) = 4NO2 (г) + O2 (г)
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пропорциональна концентрации (парциальному давлению) оксида азота (V): d[NO2] ∕dτ = k [N2O5].Коэффициент пропорциональности к — постоянная (при постоян­ной температуре) величина, называемая константой скорости хими­ческой реакции. Она имеет смысл скорости реакции при единичных концентрациях реагирующих веществ. Сама экспериментальная зави­симость скорости реакции от концентрации реагентов носит название кинетического уравнения реакции, показатели степеней при концен­трациях реагентов называются порядками реакции по этим реагентам, а их сумма — общим или суммарным порядком реакции. Так, приведен­ная выше реакция имеет первый порядок по оксиду азота (V) и общий первый порядок.Порядки реакций не следует отождествлять со стехиометрическими коэффициентами. Эти понятия имеют совершенно разный физический смысл. Порядок реакции — это экспериментальная величина, суще­ственно зависящая от механизма процесса, а стехиометрический коэф­фициент передает соотношение числа молей реагирующих веществ в итоговом уравнении реакции. В приведенном примере порядок реак­ции не совпадает с коэффициентом при исходном веществе, и это явля­ется общим случаем, хотя не исключены и случаи совпадения. Напри­мер, процессу синтеза иодоводорода из простых веществH2 (г) + I2 (г) = 2HI (г)отвечает кинетическое уравнениеd[HI]∕dτ = k[H2][I2].Реакция имеет первые порядки по водороду и иоду и общий второй порядок.Следует отметить, что размерность константы скорости зависит от порядка реакции. Кинетическое уравнение реакции в общем виде требует следующего соотношения размерностей:Концентрация . .------------ - ------- --  к(Концентрация)",Времягде п — порядок реакции. Следовательно, если выражать концен­трацию в моль/л, то единицей измерения константы скорости будет мольП - • л(п -1) • с-1. В частности, для реакции первого порядка кон­станта скорости измеряется в с-1, второго — в моль-1 • л • с-1. Очевидно, что значение константы скорости реакции первого порядка не зависит от выбора единиц измерения концентрации.Реакции первого порядка не очень многочисленны. К ним, в част­ности, принадлежат некоторые реакции изомеризации и разложения; 
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кроме упомянутого выше разложения оксида азота (V) можно назвать, например, разложение паров диметилового и других простых эфиров:CH3OCH3 = CH4 + H2 + СООдним из важнейших процессов первого порядка является также распад радиоактивных атомов, точнее, их ядер.Очень похожие реакции с одинаковой стехиометрией могут иметь различные кинетические уравнения, так как механизм процесса часто зависит от специфических особенностей реагентов. Так, реакция обра­зования бромоводорода, аналогичная приведенной выше реакции син­теза иодоводорода, описывается с точки зрения кинетики совершенно иначе. В начальный период, пока в системе практически отсутствует продукт реакции, ее скорость отвечает уравнениюd[HBr] ∕dτ = k [H2] [Br2] ^2,из которого следует, что порядок реакции может быть нецелочислен­ным. По мере накопления в системе бромоводорода он начинает при­нимать участие в общем процессе, и механизм реакции усложняется. Соответственно этому этапу реакции отвечает другое, более сложное кинетическое уравнение, в котором отсутствует пропорциональность между скоростью реакции и концентрацией брома и бромоводо­рода в определенной степени, т. е. теряется понятие порядка реакции по этим компонентам. Сложность кинетического уравнения говорит о сложности механизма реакции, но само уравнение не дает прямой информации о нем.Итак, кинетическое уравнение реакции содержит полезную инфор­мацию о ней, но оно непосредственно ничего не говорит о механизме реакции, хотя «правильный» механизм должен обязательно приводить к правильному кинетическому уравнению. Для выявления механизма реакции обычно используется вся совокупность сведений о возможных промежуточных соединениях и стадиях процесса, начиная с положения взаимодействующих элементов в периодической системе и заканчи­вая энергетическими характеристиками отдельных связей и процесса в целом.
13.3. Зависимость скорости реакции от температуры. Уравнение 

АррениусаСогласно эмпирическому правилу Вант-Гоффа, сформулирован­ному около 1880 г., скорость большинства реакций увеличивается 
в 2—4 раза при повышении температуры на 10 градусов, если реакция 
проводится при температуре, близкой к комнатной. Например, время полуразложения газообразного оксида азота (V) при 35oC составляет около 85 мин, при 45oC — около 22 мин и при 55oC — около 8 мин.
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Мы уже знаем, что при любой постоянной температуре скорость реакции описывается эмпирическим кинетическим уравнением, пред­ставляющим в большинстве случаев (за исключением реакции с весьма сложным механизмом) произведение константы скорости на концен­трации реагентов в степенях, равных порядкам реакции. Концентра­ции реагентов практически не зависят от температуры, порядки, как показывает опыт, — тоже. Следовательно, за резкую зависимость ско­рости реакции от температуры ответственны константы скоростей. Зависимость константы скорости от температуры принято характери­зовать температурным коэффициентом скорости реакции у, который представляет собой отношение констант скорости при температурах, отличающихся на 10 градусовY = k(τ+ιo) / кт,и который по правилу Вант-Гоффа равен приблизительно 2—4.Попытаемся объяснить наблюдаемые высокие значения темпера­турных коэффициентов скоростей реакции на примере гомогенной реакции в газовой фазе с позиций молекулярно-кинетической теории газов. Чтобы молекулы взаимодействующих газов прореагировали друг с другом, необходимо их столкновение, при котором одни связи рвутся, а другие образуются, в результате чего и появляется новая молекула — молекула продукта реакции. Следовательно, скорость реакции зави­сит от числа столкновений молекул реагентов, а число столкновений, в частности, — от скорости хаотического теплового движения моле­кул. Скорость молекул и соответственно число столкновений растут с температурой. Однако только повышение скорости молекул не объ­ясняет столь быстрого роста скоростей реакций с температурой. Дей­ствительно, согласно молекулярно-кинетической теории газов средняя скорость молекул пропорциональна квадратному корню из абсолютной температуры, т. е. при повышении температуры системы на 10 граду­сов, скажем, от 300 до 310 К, средняя скорость молекул возрастет лишь в >/310/300 = 1,02 раза гораздо меньше, чем требует правило Вант- Гоффа.Таким образом, одним только увеличением числа столкновений нельзя объяснить зависимость констант скоростей реакций от темпе­ратуры. Очевидно, здесь действует еще какой-то важный фактор. Чтобы вскрыть его, обратимся к более подробному анализу поведения боль­шого числа частиц при различных температурах. До сих пор мы гово­рили о средней скорости теплового движения молекул и ее изменении с температурой, но если число частиц в системе велико, то по законам статистики отдельные частицы могут иметь скорость и соответственно кинетическую энергию, в большей или меньшей степени отклоняющу­юся от среднего значения для данной температуры. Эта ситуация изо­бражена на рис. 13.2, который показывает, как распределены частицы по кинетической энергии при определенной температуре.
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Рис. 13.2. Распределение частиц по кинетической энергии при различных 
температурах:

1 — T1; 2 — T2; 3 — T3; T1 < T2 < T3; E1 — наиболее вероятная энергия при температуре T1Рассмотрим, например, кривую 1, отвечающую температуре T1. Общее число частиц в системе (обозначим его N0) равно площади под кривой. Максимальное число частиц, равное N1, обладает наиболее вероятной для данной температуры кинетической энергией E1. Более высокую энергию будут иметь частицы, число которых равно площади под кривой справа от вертикали E1, а площадь слева от вертикали отве­чает частицам с энергией меньше E1.Чем больше кинетическая энергия отличается от средней, тем меньше частиц обладают ею. Выберем, например, некоторую энер­гию Eα, большую, чем E1. При температуре T1 число частиц, энер­гия которых превышает величину Ea, составляет лишь малую часть от общего числа частиц — это зачерненная площадь под кривой 1 справа от вертикали Ea. Однако при более высокой температуре T2 уже больше частиц обладает энергией, превышающей Ea (кривая 2), а при дальнейшем повышении температуры до T3 (кривая 3) энергия Ea ока­зывается близкой к средней, и такой запас кинетической энергии будет иметь уже около половины всех молекул.В целом распределение частиц по энергии описывается уравнением
N = NQe-E«/RT,где N—число частиц, кинетическая энергия которых больше или равна Ea. Как показал в 1889 г. С. Аррениус, аналогичное по форме уравнение

к = Ae~Ea/RTсвязывает константу скорости химической реакции с абсолютной тем­пературой (А и Ea — постоянные для данной реакции величины). Бли­зость этих уравнений не ограничена лишь их формой, она позволяет нам понять физический смысл уравнения Аррениуса и смысл входя­щих в него постоянных величин. Присутствие экспоненциального мно­
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жителя e~E°/RT в нем показывает, что скорость реакции определяется не общим числом столкновений молекул в единицу времени, а той его частью, в которой принимают участие молекулы, кинетическая энер­гия которых превышает некоторый предел Ea, называемый энергией активации реакции. Это становится вполне понятным, если мы вспом­ним, что для успешного протекания элементарного акта реакции необ­ходимо, чтобы при столкновении произошел разрыв старых связей и были бы созданы условия для образования новых; конечно, на это требуется затратить энергию, нужно, чтобы сталкивающиеся частицы обладали достаточным ее запасом.Опытным путем установлены примерные границы энергий акти­вации для реакций, идущих при стандартных условиях с измеримыми скоростями: если Ea < 50 кДж, то реакция идет с неизмеримо большой скоростью, если же Ea > 100 кДж, то скорость реакции неизмеримо мала.Отсюда становится понятным правило Вант-Гоффа. Из уравнения Аррениуса следует, что 1 Еа( 1 И lnγ = ---------------
R ^300 310Jи интервалу 50 < Ea < 100 соответствует интервал 2 < γ < 4.Однако даже достаточный запас кинетической энергии сталкиваю­щихся частиц не может обеспечить полную гарантию успешной реа­лизации элементарного акта определенной реакции, который может произойти лишь при соблюдении следующих дополнительных условий. Во-первых, молекулы должны быть ориентированы относительно друг друга подходящим образом — удару должны подвергнуться именно те участки молекул, которые должны измениться. Во-вторых, за счет собственных колебаний атомов в реагирующих молекулах в момент их столкновения должны быть растянуты именно те связи, которым предстоит разрыв или ослабление. В этом случае вероятность их изме­нения гораздо больше, чем в момент их сжатия. Эти два условия приво­дят к тому, что скорость реакции оказывается пропорциональна вероят­ности «удачного» столкновения, при котором эти условия выполнены. Отсюда и появился в уравнении Аррениуса предэкспоненциальный множитель А, или так называемый частотный фактор, равный числу столкновений в единицу времени, умноженному на вероятность благо­приятного столкновения, т. е. числу «удачных» столкновений в единицу времени.

13.4. Энергия активации и механизм реакцииОбратимся теперь к представлениям о механизме реакции. Мы уже видели, что стехиометрическое уравнение не отражает того, как реально идет взаимодействие частиц. Будем считать, что реакция проте­
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кает через некоторые элементарные стадии, вся совокупность которых называется ее механизмом. Каждая стадия осуществляется при стол­кновении нескольких частиц и приводит к образованию каких-то про­дуктов. Это могут быть либо конечные продукты реакции, либо про­межуточные вещества — интермедиаты. Элементарных стадий (актов, реакций) может быть много, и они должны быть достаточно просты. Число частиц, принимающих участие в элементарной стадии, называ­ется ее молекулярностью. Молекулярность элементарных актов обычно равна 1 (мономолекулярные реакции) или 2 (бимолекулярные реакции). Тримолекулярные процессы очень редки, так как вероятность одновре­менного «удачного» столкновения трех частиц чрезвычайно мала.Понятия «молекулярность» и «порядок» реакции различны. Когда мы говорим: «Реакция A + В = C имеет общий второй порядок», это означает только то, что в кинетическое уравнение этой реакции кон­центрации веществ А и В входят в первой степени (хотя и не исклю­чено, что порядок по А может быть 3 / 2, а по В — 1 / 2). О механизме реакции мы в этом случае ничего не утверждаем.Если же мы говорим: «Реакция A + В = C бимолекулярна», то это равносильно утверждению, что она идет именно так, как написана, — одна частица А (молекула, ион и т. д.) сталкивается и реагирует с одной частицей В.Мы выяснили, что не любое столкновение приводит к взаимо­действию и резкая зависимость скоростей реакций от температуры определяется тем, что с ее повышением растет доля активных частиц в системе, т. е. частиц с энергией больше энергии активации реакции. Значения энергий активации нетрудно рассчитать из эксперименталь­ных зависимостей констант скоростей реакций от температуры. Рас­смотрим теперь, чем же определяются значения Ea, как они связаны 
с природой реагирующих веществ и что они могут сказать о возмож­ном механизме реакции?Попробуем ответить на эти вопросы на примере реакции образо­вания йодоводорода и посморим, какие заключения об ее механизме можно сделать с помощью известной величины энергии активации.Экспериментальное значение энергии активации реакции синтеза иодоводорода H2 (г) + I2 (г) = 2HI (г)при 700 К составляет около 171 кДж.Известно, что для разрушения молекулы водорода на атомы необхо­димо затратить 431 кДж, а суммарная энергия диссоциации обеих молекул 582 кДж. Очевидно поэтому, что реакция не может идти через предварительную диссоциацию обеих реагирующих молекул или хотя бы через диссоциацию только молекулы водорода.Разумно предположить, что энергия активации сопряжена с обра­зованием некоторого интермедиата — активированного комплекса — 
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из обеих реагирующих молекул, в котором старые связи находятся в стадии разрушения, а новые — в стадии образования.При таком предположении механизм реакции включает две последо­вательные стадии — образование активированного комплекса из моле­кул иода и водорода
H2 + I2 = H ••• I

H "• 1.и его распад на две молекулы иодоводородаH ••• I
H "• 1. HIHIПервая стадия—бимолекулярная, для ее осуществления, по-видимому, и требуется энергия в 171 кДж, которая может уходить на разрыхление связей I—I и H—H и на деформацию молекул в местах их контакта.Во второй стадии участвует только одна частица — активирован­ный комплекс, это мономолекулярная стадия. Ее протекание сопряжено с выигрышем энергии в 180 кДж, равным разности энергии активации и энтальпий реакции образования двух молей иодоводорода (-9,2 кДж при стандартных условиях), как это видно на схеме, приведенной на рис. 13.3. Очевидно, первая стадия, менее вероятная с точки зрения молекулярно­сти и невыгодная по энергии, идет значительно медленнее, чем вторая, и скорость всего процесса будет определяться первой стадией.
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Рис. 13.3. Уровни энергии системы H2 + I2:
Ea и Ea энергии активации прямой и обратной реакции H2 (г) + I2 (г) <≡⅛ 2HI (г)
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В общем случае скорость сложного процесса, складывающегося из нескольких последовательных стадий, будет определяться самой медленной стадией (если она много медленнее остальных), которая носит название скоростьопределяющей.Это положение кинетики можно проиллюстрировать примером из жизни — если вы делаете покупку в магазине с кассиром и про­давцом и если они работают с разной скоростью, то скорость работы магазина и ваши затраты времени на покупку будут определяться тем из них, кто работает медленнее и задерживает весь процесс. Если мед­леннее работает кассир, то очередь соберется у кассы, а если прода­вец — то у его прилавка.Выражение для скорости скоростьопределяющей стадии синтеза иодоводорода и, следовательно, скорости реакции в целом можно запи­сать в виде d[HI]∕dτ = k[H2][I2], (13.1)так как она пропорциональна числу столкновений молекул водорода и иода, т. е. произведению их концентраций. Это выражение по форме совпадает с экспериментальным кинетическим уравнением, что под­тверждает обсуждаемый механизм.Итак, мы рассмотрели механизм реакции синтеза иодоводорода, который удовлетворяет всем приведенным экспериментальным дан­ным, а именно:1. Сумма отдельных стадий дает стехиометрическое уравнение реак­ции.2. Теоретическая зависимость скорости реакции от концентрации реагентов, выведенная на основе предполагаемого механизма, совпа­дает с экспериментальным кинетическим уравнением реакции.3. Соотношение размеров атомов и их электронное строение позво­ляют образоваться промежуточным продуктам (активированному ком­плексу).4. Энергетика отдельных стадий процесса соответствует наблюдае­мой энергии активации.Можем ли мы теперь считать этот механизм доказанным? Строго говоря, нет, так как все перечисленные условия — необходимые, но не достаточные. Однако мы имеем все основания утверждать, что наш механизм весьма вероятен. И все же это не исключает появления в будущем новых наблюдений, которые могут потребовать ревизии этого механизма.
13.5. Механизмы газовых реакций. Цепные реакцииНа примере относительно простой реакции образования иодоводо­рода мы убедились, что важную роль в ее механизме играют активные промежуточные частицы — атомы и неустойчивые ассоциаты. Особенно 
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важна во многих реакциях роль отдельных атомов или молекулярных частиц, содержащих один или несколько неспаренных электронов. Эти частицы, обладающие повышенной реакционной способностью, при­нято называть свободными радикалами и отмечать точкой — R ■.Химики различают три случая.1. Свободный радикал представляет собой сложное образование, часть молекулы, например CH3 или ОН. Такие радикалы участвуют в промежуточных стадиях многих реакций, но соответствующие им вещества не существуют ни при каких условиях.2. Свободный радикал — это просто атом, например Cl- или K-. При обычных условиях атомы с неспаренными электронами не существуют, но при повышенных температурах многие простые вещества в газо­образном состоянии находятся в виде атомов — пары щелочных метал­лов, галогенов, серы и т. д. По отношению к ним термин «свободный радикал» используется наравне с термином «атом».3. Свободные радикалы— существуют как самостоятельное веще­ство при обычных условиях, например NO или ClO2. Такие вещества обычно называют свободными радикалами только при обсуждении механизмов реакций.Рассматривая механизм реакции образования HI, мы уже встрети­лись со свободными радикалами — атомами иода, которые далее реа­гировали с молекулами водорода, образуя промежуточный продукт. В довольно простом механизме этой реакции нет стадии регенерации радикалов — такую реакцию относят к нецепным процессам. В дру­гих случаях возможен и такой механизм, в котором существуют одна или несколько стадий регенерации активной частицы (обычно ради­кала), — его называют цепным механизмом. В целом сложные реакции идут по одному из этих механизмов — нецепному или цепному.Примером реакции с цепным механизмом может служить реакция брома с водородом, ведущая к образованию бромоводорода. В пара­графе 13.3 мы уже говорили о ее сложности.Как любая цепная реакция, она начинается со стадии зарождения цепи, при которой образуются свободные радикалы:1) Br2-⅛→ Br -+ Br -.Это — относительно быстрая мономолекулярная стадия. За ней сле­дует медленная скоростьопределяющая стадияBr ∙ + H2 —½→ HBr + H-которая представляет собой продолжение цепи — неотъемлемую часть цепного механизма, суть которого как раз и заключается в том, что на отдельных его стадиях образуются частицы, инициирующие после­дующие стадии — звенья цепи. На стадии продолжения цепи происхо­дит расходование исходных веществ, образование продуктов реакции 
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и обязательно появляются новые активные частицы, в данном слу­чае — атомарный водород.После этой стадии возможно дальнейшее продолжение цепи3) H∙ + Br2 →HBr + Br∙ или ее обрыв, т. е. реакция, обратная первой,4) Br- + Br—^→Br2а также торможение (или так называемое ингибирование) образова­ния конечного продукта — бромоводорода за счет его взаимодействия с водородным радикалом5) HBr + H∙→H2+Br-Здесь мы имеем дело с неразветвленным цепным процессом, в кото­ром на стадиях продолжения цепи появляются вместе с молекулой про­дукта свободные радикалы — атомы водорода или брома, по одному на каждой стадии. Таким образом, на этих стадиях расходуется точно столько же радикалов, сколько появляется, и воспроизведение цепи идет в одну линию, не разветвляясь.Для того чтобы показать соответствие описанного механизма результатам эксперимента, необходимо вывести кинетическое урав­нение реакции. Пока не накоплены продукты второй стадии, скорость реакции определяется выражениемd[HBr] ∕dτ = k3[Br ∙][H2].Поскольку первая стадия гораздо быстрее второй, то создается неко­торая постоянная стационарная концентрация [Br-], определяемая практически равенством скоростей его накопления по реакции (1) и обратной ассоциации по реакции (4) без учета расходования в реак­ции (3). Отсюдаk1[Br2] = fc2[Br-]2; [Br] = Cfc1 / fc2)172[Br2]ιz2;d[HBr]∕dr = (fc1 / fc2 )1×2fc3 [Br2 ]1×2 [H2 ] = fc[H2 ] [Br2]V2.Выведенное выражение совпадает по форме с экспериментальным кинетическим уравнением для начального периода и расшифровывает смысл наблюдаемой константы скорости, связывая ее с константами отдельных стадий процесса.В некоторых цепных реакциях имеются стадии, идущие не только с сохранением числа свободных радикалов, но и с их увеличением. Классическим примером такой реакции может служить взаимодей­ствие водорода с кислородом, включающее две подобные стадии:H∙ + O2→∙OH + O∙O∙ + H2→∙OH + H∙
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В результате каждой из этих стадий вместо одного свободного ради­кала появляются два других, причем каждый из них может приводить к новым цепям — происходит разветвление цепей, которое можно изо­бразить схемой, приведенной на рис. 13.4.

Рис. 13.4. Схема цепной реакции 2H2 + O2 = 2H2O

H2O + H-

Скорость разветвления цепной реакции бурно нарастает с увеличением числа активных центров — свободных радикалов, реакция распростра­няется на весь объем системы — происходит взрыв.Кроме реакции водорода с кислородом к разветвленным цепным реакциям относятся реакции окисления PH3, SiH4, СО и разложения NCl3. К этому типу с точки зрения кинетики можно также отнести взрыв атомной бомбы, при котором в процессе деления урана или плутония лавинообразно растет число активных частиц — медленных нейтронов. Теория разветвленных цепных реакций была разработана H. H Семеновым в СССР и С. Гиншелвудом в Англии.В общем случае разветвленная цепная реакция не обязательно при­водит к взрыву, которому могут воспрепятствовать реакции обрыва цепи, идущие либо в объеме, либо на стенке реакционного сосуда и приводящие к гибели свободных радикалов.Правильный учет факторов, влияющих на скорость образования и гибели активных центров, позволяет управлять скоростью цепных реакций. Например, оптимизация температуры, состава горючей смеси, размера и формы камеры сгорания в двигателях внутреннего сгорания обеспечивает достаточно полное сгорание топлива при отсут­ствии детонации — взрыва по разветвленному цепному механизму.
13.6. Кинетика реакций в растворахВсе основные положения химической кинетики, которые мы до сих пор рассматривали в основном на примере газовых реакций, вполне приложимы также и к реакциям в жидких растворах. Главное отли­
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чие заключается в наличии растворителя, молекулы которого присут­ствуют, как правило, в большом избытке по сравнению с молекулами реагирующих веществ и которые непрерывно сталкиваются с молеку­лами реагентов. В то же время число столкновений молекул реаген­тов между собой в растворе и в газе при одинаковой их концентрации практически одинаково.Молекулы растворителя также непрерывно сталкиваются и с моле­кулами продуктов реакции, не давая им разойтись, подобно тому, как толпа мешает разойтись двум встретившимся людям. Окруженные растворителем реагирующие молекулы вместе с продуктами реакции как бы оказываются в клетке, поэтому указанное явление получило название клеточный эффект. В результате его в растворе существует повышенная вероятность того, что две молекулы, которые только что столкнулись, не разойдутся, а столкнутся снова. Клеточный эффект важен для процессов с участием свободных радикалов, например для радиационно-химических или фотохимических реакций (см. пара­графе 13.9). Наличие клеточного эффекта повышает вероятность стол­кновения образовавшихся радикалов друг с другом, в результате чего они рекомбинируют прежде, чем разойдутся и смогут принять участие во взаимодействии с другими молекулами.Наряду с этим механическим эффектом растворитель оказывает более или менее значительное влияние на ход реакции вследствие неизбежного взаимодействия со всеми растворенными веществами. Характер взаимодействия между растворенными веществами и раство­рителем определяет и степень такого влияния — от небольшого изме­нения константы скорости по сравнению с реакцией в газе до полного изменения не только ее механизма, но и химической формы реагентов, в частности их перехода из молекул в ионы вследствие электролитиче­ской диссоциации (см. параграф 15.1).Известно лишь небольшое число реакций, которые идут по одина­ковым механизмам в газе и в растворе. Как правило, это простые реак­ции с мономолекулярной скоростьопределяющей стадией типа распада оксида азота (V). Эта реакция первого порядка и в газе, и в различных неионизирующих растворителях протекает по схемеN2O5 = N2O3 + O2 (медленно)N2O5 + N2O3 = 4NO2 (быстро)Константа скорости этой реакции в растворах мало отличается от константы скорости реакции в газе. Если в качестве растворителя используется нитрометан, то отношение констант раствор — газ при 20oC составляет 0,8, а для дихлорэтана —1,7. Энергия активации почти не меняется.Примером реакции, на которую растворитель оказывает более силь­ное влияние, может служить взаимодействие между оксидами азота (IV) и хлора®. В газовой фазе оно идет по уравнению:
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2NO2 + Cl2O = NOCl + NO2Cl + O2а в жидкой фазе или в некоторых неводных растворителях оксид азота (IV) димеризован и реализуется совсем другая реакция:N2O4 + 2C12O = 2NO3C1 + Cl2Наиболее ярко специфика реакций в растворах проявляется в тех случаях, когда в реакции принимают участие ионы. Здесь возможны три варианта: первый — взаимодействуют противоположно заряжен­ные ионы, второй — одноименно заряженные ионы и третий — взаи­модействие между ионами и молекулами.В первом случае электростатическое притяжение между ионами приводит к тому, что реакция происходит практически при каждом столкновении и скорость ее очень велика. Таково, например, взаимо­действие между водородным ионом и гидроксид-ионом в водном рас­творе — реакция нейтрализации.В подобных случаях скорость реакции лимитируется не числом удач­ных столкновений, а скоростью поступления новых порций реагентов, т. е. скоростью диффузии. Это так называемые диффузионно контроли­руемые реакции. При добавлении к такой реагирующей системе посто­ронних электролитов скорость реакции обычно уменьшается — в силу так называемого отрицательного солевого эффекта. Он объясняется тем, что посторонние ионы электростатически взаимодействуют с реа­гирующими ионами, экранируя их друг от друга и снижая тем самым их взаимное притяжение.Взаимодействие между одноименными ионами, которые отталкива­ются друг от друга, идет значительно медленнее. Например, константа скорости реакции второго порядкаCH2BrCOO- +S2Oj- =S2O3CH2COO2- + Br-в водном растворе при 20oC примерно равна 5 ∙ IO-3 л • моль-1 • с-1. Мно­гие окислительно-восстановительные реакции между ионами одного знака идут в водном растворе достаточно быстро, но не мгновенно, что можно заметить на глаз. Таковы, например, реакции Ce4+ с Tl+, Hg2+ с Fe2+ и многие другие. Прибавление посторонней соли, как пра­вило, ускоряет такие реакции — наблюдается положительный солевой эффект, обусловленный тем, что экранирование друг от друга зарядов одноименных ионов уменьшает трудности при их сближении.Наконец, реакции между ионами и нейтральными молекулами тоже идут медленнее, чем между ионами с разными знаками зарядов. Их ско­рости существенно зависят от природы реагирующих веществ и раство­рителя, но практически не подвержены солевому эффекту.В тех случаях, при которых происходит разрыв или образование прочных ковалентных связей, разрушение или образование кристал­лических решеток твердых веществ, реакции могут быть очень мед­
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ленными. Поэтому, скажем, молекулярный кислород является очень медленным окислителем, а водород — медленным восстановителем. Например, газообразный водород даже при длительном пропускании через кислый раствор перманганата калия в стакане не обесцвечивает его, хотя реакция 2MnO4 + 5H2 + 6H+ = 2Mn2+ + 8H2Oтермодинамически очень выгодна (см. параграф 18.3). Если же водород образуется в том же стакане по реакцииZn + 2H+ = Zn2+ + H2,то перманганат на глазах обесцвечивается, так как часть образующихся атомов водорода успевает вступить в окислительно-восстановительную реакцию до того, как образуются молекулы H2. Повышенная реакцион­ная способность водорода, кислорода и других газов в момент выделе­ния часто используется при различных синтезах.
13.7. Гетерогенные реакцииКинетика гетерогенных реакций подчиняется общим законам хими­ческой кинетики, но концентрации чистых конденсированных фаз, поскольку они не меняются в ходе реакции, не входят в кинетическое уравнение. Например: C (кр) + O2 (г) = CO2 (г); v - k[02]n.В этом случае взаимодействие происходит на поверхности раздела фаз и гетерогенная реакция складывается из двух стадий — переноса реагентов через поверхность раздела фаз и собственно химического превращения. Конечно, величина поверхности раздела играет в про­цессе реакции чрезвычайно важную роль.Здесь в принципе, возможны два крайних случая. В первом случае скорость переноса много больше, чем скорость собственно химиче­ского превращения, которое является лимитирующей стадией процесса в целом. Это так называемый кинетический режим реакции, и кине­тика такой реакции в целом не отличается от кинетики гомогенного процесса.Второй случай реализуется, если перенос компонентов сильно отстает от химического превращения. Тогда лимитирующей стадией становится диффузия реагентов к поверхности раздела, и наблюдаемая скорость реакции определяется законами диффузионной кинетики.При сопоставимых скоростях переноса и химического превращения возникает промежуточная ситуация без четко выраженной лимитиру­ющей стадии.В обычных условиях диффузия — достаточно медленный процесс. Например, наблюдая растворение в воде окрашенных веществ, лежа­щих на дне стакана, мы можем заметить, что окраска чрезвычайно мед­ленно распространяется вверх от дна стакана.
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Перемешивание ускоряет такие процессы, в чем мы убеждаемся каждый день, перемешивая чай с сахаром. Однако при перемешива­нии всегда остается тонкий слой жидкости (или газа), непосредственно прилегающий к поверхности раздела фаз, который не перемешивается и отличается по составу от основной фазы. Этот слой называется диффу­зионным, поскольку перенос реагентов через него идет только за счет диффузии. Толщина диффузионного слоя уменьшается при увеличении скорости перемешивания. При достаточно интенсивном перемешива­нии перенос вещества через диффузионный слой может перестать огра­ничивать скорость общего процесса, который, таким образом, перейдет в кинетический режим. В таких случаях говорят, что перемешивание снимает диффузионные ограничения. Дальнейшее повышение скоро­сти перемешивания уже не влияет на скорость всего процесса.Таким образом, мы видим, что скорость гетерогенных реакций, как правило, сильно зависит от величины поверхности раздела фаз, пере­мешивания и теплопередачи. Эти закономерности необходимо учиты­вать при проектировании химических реакторов. Так, например, в про­изводстве серной кислоты широко используют реакторы, в которых осуществляется метод противотока реагентов, способствующий интен­сивной массо- и теплопередаче. Этим же целям служат аппараты с псев­доожиженным, или кипящим, слоем — реактор с твердым зернистым реагентом, через который снизу пропускается поток газа или жидко­сти. В этом случае твердые частицы, взвешенные в потоке, совершают интенсивные пульсационные и вихревые движения, не покидая преде­лов некоторого слоя. Такой метод широко применяется при пиролизе веществ, сжигании топлива, в гетерогенном катализе и т. д.
13.8. КатализСовременная химическая промышленность немыслима без катали­заторов — вспомните производство аммиака и серной кислоты, поли­этилена и синтетического каучука. Сама жизнь человека и животных, существование растительного мира — все это основано на каталитиче­ских процессах.

Катализом называется ускорение химической реакции в присут­
ствии вещества, именуемого катализатором, которое после реакции 
остается в неизменном состоянии и количестве. Катализаторы могут, в частности, вызывать протекание с заметной скоростью таких процес­сов, которые без них практически совсем не идут.При всем огромном разнообразии катализаторов и механизмов их действия ускорение процессов с их помощью достигается за счет того, что всегда появляются новые, более выгодные пути реакции, т. е. реализуются новые механизмы, при которых медленные стадии заме­няются более быстрыми, идущими с участием катализаторов. В катали­тической системе промежуточные реакции приводят к более быстрому, 
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чем при некаталитической реакции, образованию продуктов, а также к регенерации самого катализатора. Простейшая схема каталитиче­ского процесса имеет видA + K<→AK; AK<→B + K,где А — исходное вещество, или, как принято его называть в учении о катализе, — субстрат; К — катализатор; AK — промежуточный ком­плекс; В — продукт.Этот цикл может повторяться многократно, поэтому небольшие количества катализатора могут ускорить превращение большого коли­чества реагентов.Например, диоксид серы, образующийся как примесь при сгорании угля, очень медленно окисляется кислородом и поэтому долго суще­ствует в атмосфере. При производстве серной кислоты камерным спо­собом процесс окисления диоксида серы до триоксида катализируется оксидом азота, который открывает для реакции новый путь, не включа­ющий медленной стадии взаимодействия диоксида серы с молекуляр­ным кислородом:2NO + O2 = 2NO2; SO2 + NO2 = SO3 + NOНа второй стадии каталитического процесса образуется продукт SO3 и регенерируется катализатор NO, который снова принимает участие в первой стадии процесса.В этом примере, как и в большинстве каталитических реакций, механизм действия катализаторов заключается в образовании проме­жуточного активного соединения (здесь — NO2), которое в общем слу­чае является комплексом катализатора с одним из реагентов.Механизмы многих каталитических реакций очень сложны и в насто­ящее время еще неясны. Однако, независимо от механизма действия, роль любого катализатора с точки зрения энергетики реакции сводится, как показано на рис. 13.5, к снижению энергии активации реакции без изменения энергии (энтальпии) реагентов и продуктов, т. е. катали­затор не оказывает влияния на термодинамические характеристики реакции — изменения энтальпии, энтропии и энергии Гиббса при переходе от исходных веществ к конечным. Эти изменения, как мы уже знаем, не зависят от механизма реакции, а зависят лишь от начального и конечного состояний системы. Катализатор же, подобно опытному проводнику в горах, прокладывает наиболее быстрый и легкий путь между исходным и конечным пунктами — путь, не требующий преодо­ления высоких перевалов.Катализатор может также увеличивать вероятность успешного стол­кновения молекул, т. е. может повышать частотный фактор А в уравне­нии Аррениуса.На рис. 13.5 видно, что снижение активационного барьера в при­сутствии катализатора в равной степени ускоряет прямую и обратную 
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реакции, т. е. катализатор, не меняя положения химического равнове­сия, способствует более быстрому его достижению.

Рис. 13.5. Энергетическая схема реакции без катализатора (?) 
и в присутствии катализатора (2)Каждый катализатор может ускорять лишь определенные классы реакций или даже только отдельные реакции. Например, оксид азота NO катализирует газофазные реакции окисления кислородом SO2 до SO3, СО до CO2 и т. п., пары иода катализируют термическое разло­жение многих органических соединений, а, скажем, фермент уреаза — только превращение мочевины в аммиак и диоксид углерода. Диа­пазон действия катализатора, его специфичность могут быть весьма различны, причем часто высокая избирательность (селективность) действия катализатора оказывается очень полезной, так как при слож­ных синтезах помогает получить лишь определенный целевой продукт, провести избирательную очистку вещества, определенным образом направить действие фармацевтического средства или выполнить ана­литическое определение конкретного компонента сложной смеси без ее разделения.По характеру каталитических процессов катализ делится на гомо­генный и гетерогенный. При гомогенном катализе катализатор обра­зует единую фазу с реагирующими веществами, что, в принципе, спо­собствует высокой эффективности действия катализаторов, так как реакция идет во всем объеме сосуда, но затрудняет практическое выде­ление продуктов из реакционной смеси. Из упомянутых выше катали­тических процессов к гомогенным относятся, в частности, газофазные реакции окисления диоксида серы и монооксида углерода в присут­ствии оксида азота.Наиболее распространенными гомогенными катализаторами жид­кофазных реакций являются кислоты и основания, комплексы пере­ходных металлов и биологические катализаторы (ферменты). Кислоты и основания катализируют многие реакции в водных растворах, напри­мер гидролиз сложных эфиров, некоторые реакции замещения лиган­дов в комплексных соединениях. При этом в качестве катализаторов 
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могут выступать ионы водорода или гидроксида либо недиссоцииро- ванные молекулы кислоты (основания).Примером высокоселективного и наиболее эффективного катализа может служить ферментативный катализ. Ферменты катализируют почти все физиологически важные реакции, которые в присутствии ферментов быстро идут в мягких условиях, при невысокой температуре. Без ферментов эти же реакции протекают лишь в жестких условиях или вообще невозможны. Многие ферменты выделены из природных соединений в индивидуальном состоянии, все они представляют слож­ные полимерные соединения — белки и комплексы белков с низкомо­лекулярными соединениями. Полимерные молекулы ферментов имеют размеры коллоидных частиц, поэтому их иногда относят к микрогете- рогенным катализаторам, занимающим в этом смысле промежуточное положение между гомогенными и гетерогенными катализаторами.Механизмы ферментативных реакций чрезвычайно сложны, причем трудности в их изучении усугубляются отсутствием точных сведений о структуре большинства ферментов. В огромной полимерной моле­куле фермента имеется несколько различных активных центров, кото­рые могут различными способами взаимодействовать с молекулами субстрата. Ранее считалось, что высокая специфичность действия фер­мента объясняется точным стереохимическим и электронным соответ­ствием активных центров фермента и молекул субстрата — так назы­ваемая концепция «ключа и замка». В последнее время оказалось, что механизм действия ферментов более сложен и гибок. Субстрат S перво­начально образует с ферментом F комплексS + F<→SF, который может вновь распасться или прореагировать далее с обра­зованием продуктов реакции. В этом случае связывание субстрата, вызывает определенную перестройку фермента — возникновение каталитически активной конфигурации, которая ранее была «скрыта» в структуре фермента. Перестройка возможна лишь в том случае, если субстрат обладает необходимой стереоспецифичностью, т. е. вариант «ключа и замка» возникает вновь, но уже на данной конкретной стадии реакции, причем роль «ключа» играет субстрат. Далее следует стадия образования продуктов В и регенерации фермента:SF → В + F-Если же «ключ» не подходит к «замку», то образование комплекса не ведет к последующей реакции.Конкретный характер перестройки фермента, активации его связан­ным субстратом в большинстве случаев неясен. Установлено, что ката­литическая активность ферментов зависит от кислотности раствора, причем для многих ферментов она имеет максимум при определенной концентрации водородных ионов, что определяется тонкими деталями состава, пространственного и электронного строения фермента.
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Определяющим моментом ферментативного катализа является вза­имодействие субстрата с активным центром фермента. Если в системе существуют другие вещества, способные обратимо присоединяться к активному центру фермента, то они будут конкурировать с субстра­том и тормозить основную реакцию. Такие вещества называются инги­биторами ферментов.Ингибирование биохимических реакций очень важно для жизнеде­ятельности организмов, оно замедляет или, наоборот, включает те или иные процессы в случае необходимости.C ингибированием химических реакций мы уже встречались ранее — при обсуждении механизмов цепных реакций (см. параграф 13.5). Сле­дует отметить, что ингибитор нельзя отождествлять с отрицательным катализатором, так как ингибитор, в отличие от катализатора, расходу­ется в процессе реакции. В живых организмах израсходование ингиби­тора приводит к очередному запуску основного процесса. Ингибиторы отличаются также и от так называемых катализаторных ядов, которые «отравляют» катализатор, необратимо взаимодействуя с ним и превра­щая его в другое вещество, не имеющее каталитических свойств.Остановимся теперь кратко на гетерогенном катализе. В этом случае реакция происходит на поверхности раздела фаз, причем обычно ката­лизатор представляет собой твердое тело, а субстрат — жидкость или газ. Гетерогенный катализ очень удобен тем, что катализатор не сме­шивается с реагентами и не возникает проблемы отделения его от про­дуктов реакции. Первые гетерогенно-каталитические реакции были осуществлены еще в конце XVIII в. — дегидратация этилового спирта на активной глине (Пристли)C2H5OH → C2H4 + H2Oи дегидрирование этилового спирта на меди, железе, никеле, серебре, церии (Ван-Марум) C2H5OH → CH3CHO + H2В настоящее время гетерогенный катализ применяется в промыш­ленности в огромных масштабах, в частности значительная часть добы­ваемых платиновых металлов идет на производство катализаторов. Большинство процессов многотоннажного неорганического и орга­нического синтезов использует твердые катализаторы, они применя­ются в нефтехимической промышленности для крекинга и риформинга нефти, приводящих к повышению выхода высокооктанового бензина, каталитические дожигатели уменьшают токсичность выхлопных газов — трудно перечислить даже важнейшие сферы применения гете­рогенных катализаторов.Механизмы действия гетерогенных катализаторов весьма разно­образны и, как правило, сложны, однако независимо от деталей они включают следующие основные стадии: 1) движение реагирующих
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веществ к поверхности катализатора (диффузия); 2) реакция на поверх­ности катализатора, начинающаяся с адсорбции реагентов поверхно­стью (см. параграф 9.2); 3) десорбция продуктов реакции с освобожде­нием поверхности катализатора.В зависимости от условий проведения процесса и его особенностей лимитирующей может оказаться любая из этих стадий. C точки зрения понимания действия катализатора вторая стадия наиболее интересна. Адсорбция реагирующих молекул на поверхности катализатора дает им возможность достаточно долго удерживаться на подходящем для соударений расстоянии при благоприятной ориентации по отношению друг к другу.Энергия адсорбции способствует разрыхлению и поляризации опре­деленных химических связей, активирует сами реагирующие молекулы, что особенно важно в случае кратносвязанных неполярных молекул типа N2, O2. Энергия адсорбции должна быть достаточной для этого, но не слишком высокой, чтобы продукт в дальнейшем не задерживался на поверхности катализатора.Из сказанного следует, что требования к гетерогенному катализа­тору не ограничиваются лишь подходящей энергией адсорбции, боль­шую роль играет пространственное расположение адсорбированных молекул и электронное строение поверхностного слоя катализатора. Действительно, в некоторых случаях разные катализаторы приводят к выделению разных продуктов из одних и тех же исходных веществ. Выше уже упоминались варианты разложения этилового спирта. При 300oC над активной глиной и оксидом алюминия его пары превраща­ются в этилен и водяной пар, а над медным и другими металлическими катализаторами — в уксусный альдегид и водород.C катализом, и гомогенным и гетерогенным, Вы встретитесь на про­тяжении этой книги еще много раз. К механизмам действия катализа­торов мы, в частности, еще вернемся при обсуждении химии переход­ных металлов (гл. 32).
13.9. ФотохимияФотохимия занимается химическими процессами, идущими под дей­ствием света. Свет в фотохимических реакциях можно рассматривать как своеобразный реагент, способный вызвать протекание необычных энергоемких реакций, идущих с разрывом прочных химических связей и образованием активных частиц — свободных атомов и радикалов. Такие реакции термодинамически запрещены, т. е. самопроизвольно не протекают, но под действием света за счет энергии поглощаемых реагентами световых квантов они не только могут идти сами, но и спо­собны вызывать (индуцировать) протекание в той же системе других реакций, неосуществимых в отсутствие первой — фотохимической реакции.
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Фотохимические процессы широко распространены в природе, фото­синтез сложных органических соединений в растениях лежит в основе существования жизни на Земле. Фотохимия активно проникает в тех­нику — достаточно вспомнить фотографию, серебряные и бессере- бряные фотоматериалы. Фотохимическое преобразование солнечной энергии представляет одну из важнейших проблем, стоящих перед человечеством.Экспериментальные методы исследования фотохимических процес­сов весьма разнообразны, но при этом они так или иначе направлены на решение вполне определенного круга задач — определение продук­тов, скорости и механизмов фотореакций. При большом разнообра­зии экспериментальных установок для фотохимических исследований они, как правило, построены по общей принципиальной блок-схеме (рис. 13.6), включающей источник света, реакционный сосуд и фото­детектор.

Рис. 13.6. Блок-схема фотохимической установки:
1 — источник света; 2 — монохроматор или светофильтр; 3 — реакционный сосуд (в данном случае жидкий образец помещен в термостатируемый сосуд с двойными стенками); 4 — детекторДетектор служит для измерения интенсивности света (количества квантов), прошедшего через реакционный сосуд в присутствии реаген­тов и без них, т. е. для определения количества квантов света, «про­реагировавших» в системе. Эти данные дают возможность рассчитать важнейшую количественную кинетическую характеристику фотохими­ческой реакции — квантовый выход.
Квантовый выход реакции — это число прореагировавших или обра­

зовавшихся молекул на один поглощенный квант света в единицу вре­
мени: Количество прореагировавшего или образовавшегося _ в единицу времени вещества в моляхЧисло поглощенных в единицу времени квантов в эйнштейнах(1 эйнштейн — это 1 моль квантов света или 6,02 ∙ IO23 квантов).Первые теоретические обобщения в области фотохимии были сде­ланы достаточно давно. В 1818 г. Гротгус сформулировал первый закон 
фотохимии: только поглощенный свет является фотохимически 
активным. Отсюда, в частности, следует, что видимый свет способен вызывать фотохимические превращения лишь в окрашенных веще­ствах, т. е. веществах, поглощающих свет в видимой части спектра.
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Так, важнейшие для жизни на Земле процессы фотосинтеза начина­ются с поглощения солнечного света зеленым красителем хлорофил­лом, содержащимся в растениях (если вещество окрашено в зеленый цвет, то это значит, что оно поглощает дополнительный по отношению к нему красный свет). Далее развивается очень сложный процесс, вклю­чающий как фотохимические, так и темновые стадии. За счет энергии солнечного света идут чрезвычайно термодинамически невыгодные реакции синтеза сложных органических веществ из углекислого газа и воды, например синтез глюкозы:6CO2 (г) + 6H2O (ж) = C6H12O6 (кр) + 6O2 (г); ΔHo =2815 кДж.Согласно второму закону фотохимии, сформулированному в 1912 г. Эйнштейном и Штарком, одна молекула участвует в фотохимической реакции, поглощая один квант света. Это означает, что в простых фотохимических реакциях, при которых поглотившая квант света возбужденная молекула реагента на следующей же стадии реагирует с образованием конечных продуктов, квантовый выход, определенный по расходованию этого реагента, должен быть не больше единицы.Примерами фотохимических реакций с квантовым выходом, рав­ным единице, могут служить реакции фотолиза (фоторазложения) паров ацетонаCH3COCH3 hv > СО+ другие продукты, Φco = 1,00и гексафторацетонаCF3COCF3 —14yζω >СО + другие продукты, Ф = 1,00.Более распространены случаи, при которых квантовый выход про­цесса меньше единицы. Снижение квантового выхода может быть обу­словлено двумя причинами. Первая — часть возбужденных молекул тратит свою энергию не на фотохимическую реакцию, а на другие, фотофизические процессы: дезактивацию при столкновении с другими молекулами, излучение света, в том числе флуоресценцию и фосфорес­ценцию. Вторая причина — заметное протекание обратной химиче­ской реакции, например рекомбинации радикалов. Скорость обратных реакций в растворе часто увеличивается за счет клеточного эффекта (см. параграф 13.6). Например, фоторазложение этилиодидаC2H5I —‰ ∙ C2H5+1 → I2 + другие продуктыидет в газовой фазе с квантовым выходом, равным единице. В растворе квантовый выход снижается до нескольких сотых за счет рекомбинации.Квантовый выход фотореакции, превышающий единицу, свидетель­ствует об ее сложном характере. Например, газообразный иодоводород под действием света с длинами волн 207—282 нм разлагается на про­стые вещества по следующему механизму:HI + hv = H ∙ + I ∙; H ∙ + HI = H2 + I ∙; I ∙ + I ∙ = I2
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Суммарное уравнение 2HI + hv = H2 + I2 показывает, что на один поглощенный квант приходится две распав­шиеся молекулы иодоводорода, т. е. квантовый выход фотолиза равен двум.Наконец, известен ряд фотопроцессов с очень высокими кванто­выми выходами. Это возможно в случае цепной реакции, инициируе­мой светом. Например, смесь водорода с хлором, устойчивая в темноте, взрывается при освещении ее синим светом. При поглощении одного фотона молекулой хлора (напомним, что газообразный хлор окрашен в желтый цвет, т. е. поглощает дополнительный к нему синий свет) включается следующий цепной механизм:Cl2 + hv = Cl ∙ + Cl • — зарождение цепи,Cl ∙ + H2 = HCl + H •H ∙ + Cl2 = HCl + Cl • и т. д. — продолжение цепи.Теоретически одного поглощенного кванта достаточно для превра­щения всей имеющейся смеси водорода и хлора в хлороводород, т. е. квантовый выход этой реакции стремится к бесконечности. В реальных условиях он достигает значений порядка IO6 из-за побочных реакций обрыва цепи типа рекомбинации исходных молекул или процессаCl ∙ + M —> Cl (адсорбированный),где M означает любое твердое вещество, в том числе и стенку сосуда.Цепные реакции в атмосфере Земли, инициируемые солнечным све­том, имеют огромное экологическое значение. Под действием корот­коволновой части солнечного излучения (λ = 160—240 нм) кислород может превращаться в озон:O2 + hv = О ■ + О ■О ∙ ÷ O2 = O3(Φq3 -2).

Озон, в свою очередь, интенсивно поглощает ультрафиолетовый свет в области длин волн 240—300 нм и при этом разлагается:O3 + hv = O2 + О •Атомы кислорода вновь соединяются с молекулами O2, образуя моле­кулы озона. Таким образом, молекулы озона многократно возникают и распадаются, пока в конце концов не прореагируют с атомарным кис­лородом с образованием двух молекул кислорода:O3 + О • — 2O2
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При неизменных условиях имеется фотохимическое равновесие, при котором скорость образования озона равна скорости его распада. Озо­новое равновесие обеспечивает максимальную концентрацию озона (озонового слоя) на высоте 22—30 км от поверхности Земли и общее содержание озона в атмосфере на уровне IO-5—10^6% (по объему).Фотохимическое равновесие образования и разложения озона при­водит к тому, что из солнечного излучения, падающего на Землю, «вырезаются» коротковолновые жесткие ультрафиолетовые лучи с дли­ной волны λ = 160—300 нм, губительно действующие на живые орга­низмы. Эта часть солнечного излучения эффективно фотолизирует многие органические молекулы, включая ДНК, а также может вызывать рак кожи, катаракту и иммунную недостаточность, повреждать посевы и морские экосистемы, и если бы слой озона не задерживал это излуче­ние практически полностью, то жизнь на Земле была бы невозможна.Это равновесие может быть нарушено за счет химического взаи­модействия озона и атомарного кислорода с некоторыми продуктами деятельности человека — аэрозолями, выхлопными газами ракет и сверхзвуковых самолетов, содержащими водяной пар, оксиды азота и продукты неполного сгорания углеводородов. Такую же опасность несут и выбросы в воздух оксидов азота в результате сжигания в воз­растающих количествах ископаемых топлив и широкого применения азотных удобрений. Однако в середине 1970-х гг. стало ясно, что озо­новому слою еще больше угрожает прогрессирующее использование хлорфторуглеродов в качестве хладагентов (хладонов) в холодильной технике и для наполнения аэрозольных упаковок. Долгое время хла­доны считали идеальными для практического применения, так как они очень стабильны, неактивны и нетоксичны. Однако именно инерт­ность позволяет этим веществам беспрепятственно достигать стратос­феры, где под действием ультрафиолетового солнечного излучения они распадаются с образованием свободных радикалов, таких, например, как атомарный хлор. Подобные активные частицы смещают озоновое равновесие в стратосфере, ускоряя превращение озона в молекулярный кислород вследствие протекания цепного процессаCl ∙ + O3 = ∙ ClO + O2; ∙ ClO + О ∙ = Cl ∙ + O2в результате которого атом хлора регенерируется вновь, действуя в целом как катализатор разложения озона. Оксиды азота и водяной пар также действуют, как катализаторы, сами не расходуясь. В усло­виях стратосферы один атом хлора может разрушить до IO5 молекул озона, прежде чем он дезактивируется или вернется в тропосферу, откуда может быть удален вместе с осадками. Таким образом, стабиль­ные хладоны особенно опасны тем, что они долго живут в атмосфере; например, время существования хладона-11 CFCl3 оценено в 75 лет, а хладона-12 — CF2Cl2 — в 100 лет. При больших потерях озона в озоно­вом слое возможно образование «дыр». В настоящее время, как хорошо 
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известно читателю, ведется активная борьба за сохранение озонового слоя, т. е. за сохранение жизни на Земле.Другое малоприятное с точки зрения экологии явление, имеющее фотохимическое происхождение,— образование ядовитого тумана — смога. В выхлопных газах и других продуктах сгорания углеводородов, масла, каменного угля содержатся оксиды азота и серы. Они способны поглощать солнечный свет и разлагаться с образованием свободных радикалов. Основная реакция — фотолиз диоксида азота:NO2 + hv = NO + О-Атомарный кислород, взаимодействуя с молекулярным, дает озон0∙ + O2 = O3Оксид азота(П) и озон далее могут взаимодействовать с парами нефтепродуктов и другими органическими веществами, содержащи­мися в атмосфере современных городов, образуя токсичные раздража­ющие продукты типа альдегидов и ацилпероксонитратов. Очевидно, что успешная борьба со смогом должна быть основана на максималь­ном снижении загрязнения атмосферы.
Контрольные вопросы и задания1. Дайте определение понятиям: механизм реакции, скорость реакции, период полупревращения, порядок реакции молекулярность реакции.2. Перечислите факторы, от которых зависит: а) скорость реакции; б) константа скорости реакции.3. Можно ли по виду уравнения химической реакции определить: а) порядок реакции; б) механизм реакции; в) молекулярность реакции?4. Что такое кинетическое уравнение реакции?5. Что такое энергия активации реакции?6. Для указанных газофазных реакций определите общий порядок и порядок по каждому веществу2N0 + O2 = 2NO2 V = fc[NO]2[O2]F2 + 2C1O2 = 2FC1O2 V = k[F2][C102]4H2 + 2NO2 = 4H2O + N2 V = k[H2] [NO2]2CH3COH = CH4 + СО V = k[CH3COH]27. Объясните, почему скорости реакций меняются в очень широких пределах, а их температурные коэффициенты почти постоянны.8. Какое утверждение представляется Вам более правдоподобным: а) чем больше тепловой эффект реакции, тем больше ее энергия акти­вации; б) чем прочнее связи в реагирующих молекулах, тем больше энергия активации реакции между ними; в) чем медленнее реакция, тем выше ее энергия активации?
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9. Механизм некоторой реакции включает три стадии. Определены самая быстрая и самая медленная стадия. Как соотносятся между собой энергии активации этих трех стадий?10. Что такое свободные радикалы?11. Чем отличается цепная реакция от нецепной?12. В гл. 10 мы говорили, в частности, о распределении HCl между водой и бензолом. Аналогично ведет себя аммиак. В каком растворе — водном, бензольном или газовом — будет идти быстрее реакция NH3 + HCl при одинаковых температуре и концентрации?13. Отражает ли реакция2MnO4 + 5H2 + 6H+ = 2Mn2+ + 8H2Oмеханизм восстановления перманганатного иона водородом в водном кислом растворе?14. Что такое катализ?15. Почему катализатор увеличивает скорость реакции?16. Как Вы считаете, почему подавляющее большинство биохими­ческих каталитических процессов являются гомогенными, а техниче­ских — гетерогенными?17. Как называется ситуация, при которой катализатор появляется в результате катализируемой реакции?18. Сформулируйте два основных закона фотохимии.19. Объясните, почему квантовый выход во многих случаях не равен 1 и может быть меньше, больше и даже много больше 1.
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Глава 14
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Даже в тех случаях, когда термодинамика разрешает, а кинетика позволяет самопроизвольно протекать химической реакции, последняя далеко не всегда доходит до конца, т. е. до полного исчезновения исход­ных веществ. Например, при синтезе аммиака невозможно заставить полностью вступить в реакцию относительно дорогой водород, часть его всегда, при любых условиях, остается непрореагировавшей.Химики уже давно обратили внимание на то, что некоторые реакции не идут до конца и могут самопроизвольно проходить как в прямом, так и в обратном направлении. Эти наблюдения способствовали развитию во второй половине XIX в. химической термодинамики, стимулируя введение в круг ее проблем понятия энтропии и формируя представле­ния о равновесном состоянии химически реагирующих систем.
14.1. Обратимые и необратимые химические реакцииЕсли через трубку, заполненную оксидом железа, пропускать водо­род (рис. 14.1), то в результате реакцииFe3O4 (тв) + 4H2 (г) = 3Fe (тв) + 4H2O (г)получаются железо и пары воды. Реакция легко и быстро идет при тем­пературе 500—600oC, но часть водорода, разная при разных темпера­турах, остается непрореагировавшей. Причем при заданной темпера­туре отношение ⅛2θ / ¾2 после достижения определенного значения перестает зависеть от времени контакта газовой смеси с оксидом. Ни уменьшение скорости газового потока, ни увеличение слоя оксида не сказываются на отношении P1120 / P112. Более того, если трубку запол­нить металлическим железом и при той же температуре пропускать над ним водяной пар, то часть воды остается непрореагировавшей, при­чем отношение ¾2θ / ⅞2 в парогазовой смеси, прошедшей через слой железа, оказывается таким же, как и при пропускании водорода над оксидом.Таким образом, реакция восстановления оксида железа водородом при одних и тех же условиях (Т и Р) может быть проведена как в пря­мом, так и в обратном направлении.
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Реакции, которые при одной и той же температуре в зависимо­
сти от соотношения реагентов могут протекать как в прямом, так 
и в обратном направлении, называются обратимыми. Общий предел прямой и обратной реакции называется состоянием равновесия.

У//////////////Л

2 ЙШ/ЖЖ — ‰o∕Ph2 =0,55

^^T=5270C<^Pug 14.1. Схема опыта, в котором подход к равновесному состоянию 
системы Fe3O4 + 4H2 <=÷ 3Fe + 4H2O осуществляется с обеих сторон:

1 — металлическое железо; 2 — оксид железаСледует подчеркнуть, что, если в закрытой системе обратимая реак­ция доходит только до состояния равновесия, то в условиях открытой системы во многих случаях она может быть доведена до конца.Например, пропуская водород через трубку с оксидом железа доста­точно долго и, самое главное, удаляя при этом воду из зоны реакции, можно полностью, практически до конца, восстановить оксид или, напротив, полностью окислить железо, пропуская водяной пар и удаляя образующийся водород.Состояние равновесия существенно зависит от температуры и во мно­гих случаях так сильно сдвинуто в сторону продуктов реакции, что практически реакция идет до конца. Например, даже при IOOOoC пар­циальные давления водорода и кислорода, находящихся в равновесии с водяным паром, столь малы, что могут быть определены только с помо­щью специальных методов. В этих условиях реакция 2H2 + O2 = 2H2O идет до конца. Однако уже при 2000oC парциальные давления водорода и кислорода составляют около 1% от общего давления, а при SOOOoC вода практически нацело разлагается на водород и кислород.Отметим, что обе реакции — и прямая, и обратная — к состоянию равновесия идут самопроизвольно. Например, при 300oC равновесное состояние, достигаемое в результате реакцииNO (г) + 1 ∕2O2 (г) = NO2 (г)таково, что парциальные давления всех трех веществ примерно оди­наковы. Если приготовить при этой температуре смесь NO + 1 / 2O2, то в ней самопроизвольно пойдет реакция образования NO2, но прореа­гирует только половина исходных веществ. Если же в эти условия поме­стить чистый NO2, то он будет самопроизвольно разлагаться, но раз­ложится лишь наполовину. Для того чтобы подчеркнуть обратимость реакции, вместо знака = используют знак <=>.Реакции взаимодействия кислорода с водородом, углеродом, серой, вообще говоря, обратимы, но мы проводим их в таких условиях, в кото­рых они идут практически до конца.
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Однако существуют и необратимые реакции, которые при любых 
мыслимых условиях самопроизвольно могут идти в одном направле­
нии. Например, ни при каких условиях продукты взрыва пороха, т. е. реакции 2KNO3 + ЗС + S = K2S + 3CO2 + N2не прореагируют самопроизвольно обратно.Именно самопроизвольно. Для превращения продуктов реакции обратно в исходные вещества надо произвести работу. Даже если взрыв произошел в замкнутом объеме, надо затратить работу на отделение газа от твердого K2S, на разделение CO2 и N2. Надо затратить энергию, чтобы разложить K2S и CO2 на простые вещества, надо окислить азот и вновь получить KNO3, а потом еще затратить работу на приготов­ление исходной смеси. Следовательно, получить исходные вещества из продуктов необратимой реакции безусловно можно, но отнюдь не в результате самопроизвольного процесса.Вернемся к обратимым реакциям. Чем обусловлено существование предела протекания реакции? В каких случаях возможно самопроиз­вольное протекание прямой и обратной реакций? Существует два под­хода, позволяющих получить ответы на эти вопросы: кинетический и термодинамический.

14.2. Химическое равновесие. Кинетический подходОбратимся к уже упоминавшейся реакции взаимодействия водорода с газообразным иодом (см. параграф 13.4). В данном случае порядок реакции по каждому веществу совпадает со стехиометрическим коэф­фициентом: H2 (г) + I2 (г) ≠ 2HI (г); V = k[H2] [I2];при 700 К константа скорости к = 0,1 л/(моль • с). Допустим, в неко­торый сосуд при 700 К введены водород и пары иода так, что их кон­центрации [H2] = [I2] = IO-2 моль/л. Немедленно начинается реакция, скорость которой в первый моментvHa4 =O3I lO-2 10-2 =IO-5 моль/(л • с).По мере того как концентрация иода и водорода уменьшаются, ско­рость реакции падает, а поскольку уравнение скорости имеет общий второй порядок, падение скорости происходит по параболическому закону (рис. 14.2, кривая 1). В конце концов v должна была бы умень­шиться до нуля, но по мере накопления HI становится возможной обратная реакция, скорость которой определяется уравнениемv = k[HI]2;
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при 700 К к = 0,0018 л/(моль • с). Допустим, что введенные в сосуд водород и иод полностью прореагировали с образованием HL Тогда его максимально возможная концентрация будет равна[HI] = 2 [H2] = 2 ∙ [I2] = 2 ∙ IO-2 моль/л,а максимально возможная скорость разложения⅞≡c =l,8∙10~3(2∙10-2)2 =7∙10~7 моль/(л • с).

Рис. 14.2. Изменение скорости прямой v (J) и обратной v (2) реакций 
в процессе установления равновесия H2 +12 <=÷ Hl в газовой фазе при 700 КК этой величине, как к пределу, стремится скорость обратной реак­ции, возрастающая по параболическому закону по мере накопления в системе HI (рис. 14.2, кривая 2).Поскольку с течением времени скорость прямой реакции падает, а скорость обратной растет, то через некоторое время скорости обеих реакций окажутся равными. Начиная с этого момента (травн), обе ско­рости перестают меняться и наступает состояние равновесия: сколько HI образуется по прямой реакции, столько же распадается по обрат­ной. В состоянии равновесия концентрации всех участников перестают меняться.Характерным свойством равновесного состояния химически реагирую­щей системы является то, что неизменность концентраций всех реагиру­ющих частиц во времени есть следствие непрерывно идущих химических процессов. Химическое равновесие — это динамическое равновесие.На рис. 14.3 видно, что, чем меньше к по сравнению с к, тем ниже лежит предел, к которому стремится скорость обратной реакции, тем больше должна быть концентрация продуктов и меньше концентрация исходных веществ в состоянии равновесия. Если разница очень велика, то исходные вещества израсходуются практически до конца, прежде чем создастся необходимая для равенства скоростей концентрация про­дуктов.

269

http://chemistry-chemists.com



Рис. 14.3. Схема зависимости состояния равенства скоростей прямой v 
и обратной V реакций при различных соотношениях констант скоростей:1 — к = к; 2 —к>кРассмотрим более подробно ситуацию, возникающую при равенстве скоростей прямой и обратной реакций. В этих условиях справедливо равенство fc[H2][I2] = k[HI]2,а так как константы скоростей не зависят от концентрации, его удобно записать иначе:

к_ [HI]2 κ 
к [H2] [I2]Отношение констант скоростей прямой и обратной реакций, как и сами константы, зависит от природы реагирующих веществ и темпера­туры. Это отношение называется константой равновесия и обозначается 

К. Правая часть равенства представляет собой отношение концентра­ций участников равновесия, которое мы будем называть выражением константы равновесия. Очевидно, что для данного равновесия при определенной температуре это отношение постоянно и равно К. Таким образом, значение константы определяет, каким должно быть соотно­шение концентраций всех реагирующих веществ при равновесии. Для того чтобы понять, как правильно записывается выражение константы через концентрации, рассмотрим более сложный случай.Реакция окисления NO кислородом легко протекает при комнатной температуре по следующему механизму:D NO +NO^ N2O2Jfc1Jfc1;2) N2O2 + O2 <=⅛ N2O4J fc2j fc2J3)N2O4 NO2+ NO2Jfc3Jk3.Каждая стадия процесса обратима, и на каждой стадии устанавлива­ется свое частное равновесие. Последовательность равновесных стадий приводит к осуществлению стехиометрической реакции2NO + O2 ≠ 2NO2
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В этом случае каждая стадия представляет собой элементарный акт, и поэтому ее порядок и молекулярность совпадают (см. параграф 13.4).После установления равновесия имеемfc1[NO]2 =fc1[N2O2];k2[N2O2] [O2] = fc2[N2O4];

k3 [N2O4 ] = k3 [NO2 ]2.Из этих уравнений могут быть найдены равновесные концентрации промежуточных веществ: [N2O2] = ⅛[NO]2;⅛[N2O4] = ⅛NO]2[O2].kik2Наконец, k3⅛NO]2[O2] = k3[NO2]2, k2fcιоткуда k3k2k1 _ jz∙- [NO3]2 k3k2k1^ ^[NO]2[O2]∙Таким образом, исключив концентрации промежуточных веществ, мы нашли уравнение связи константы равновесия суммарной реакции с константами скоростей отдельных стадий и вид записи выражения константы через равновесные концентрации.На основании этого примера можно сделать некоторые обобщаю­щие выводы.Истинное химическое равновесие может установиться только в том случае, если равновесны все элементарные стадии механизма реак­ции, — принцип микроскопической обратимости.Сколь бы сложны ни были механизмы прямой и обратной реакций, но в состоянии равновесия они должны обеспечить стехиометрический переход исходных веществ в продукты реакции и обратно. Это означает, что после исключения всех промежуточных веществ в выражение кон­станты равновесия концентрации исходных веществ и продуктов реак­ции входят в показателях степени, равных стехиометрическим коэффи­циентам суммарной реакции. Наконец, так как выражение константы не зависит от механизма реакции, то смена механизма, например при введении катализатора, не влияет на величину константы равновесия, но, конечно, меняет скорость достижения равновесного состояния.Вернемся к реакции образования HI и найдем, как изменилась ее скорость при достижении равновесия по сравнению с начальной 
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скоростью. В условиях равновесия при T = 700 К отношение констант скоростей будет равно
к 0,1 v crc [HI]2—  ---------- = K = 55,6 =------------.
к 0,0018 [H2] [I2]Поскольку исходные концентрации иода и водорода равны 0,01, то в условиях равновесия, обозначив через х концентрацию прореаги­ровавшего водорода, получаем(2х)2

(OjOl-X)(O3Ol-X)
= 55,6 или----------- = √55,6 -7,5,

0,01-х nоткудах = [HI] = 8 ∙ IO-3 моль/л и 0,01 - x= [H2] = [I2] = 2 ∙ IO-3 моль/л.Используя эти данные, находим, что при равновесии скорость реак­ции образования HI, равная скорости его разложения, составляетV = V = 0,1 • 2∙IO-3 ■ 2 ∙ IO-3 = 4∙IO-7 моль/(л • с),т. е. хотя она и уменьшилась в 25 раз по сравнению с исходной, но отнюдь не равна нулю.Итак, при кинетическом подходе мы видим, что по мере расходова­ния исходных веществ скорость реакции их взаимодействия уменьша­ется, а скорость обратной реакции — взаимодействия получающихся продуктов — увеличивается. При некоторых концентрациях всех веществ, участвующих в реакции, скорости прямой и обратной реак­ций становятся равными и наступает состояние химического равно­весия. Равновесные концентрации зависят от природы реагирующих веществ и температуры, а их соотношение — константа равновесия — определяется константами скоростей прямой и обратной реакций.Представление о равновесном состоянии системы может быть полу­чено и другим путем.
14.3. Химическое равновесие. Термодинамический подходЭкспериментально установлено, что химически реагирующая система может прийти в состояние равновесия как со стороны чистых исходных веществ (прямая реакция), так и со стороны чистых продук­тов реакции (обратная реакция). Значит, обе реакции, как прямая, так и обратная, протекают самопроизвольно. Рассмотрим, как это согла­суется с представлениями химической термодинамики. Ведь, казалось бы, что по ее законам возможность самопроизвольного протекания прямой реакции означает невозможность самопроизвольного обрат­ного процесса.
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Возьмем опять в качестве примера реакцию образования HI из газо­образных водорода и иода: H2 + I2 = 2HIВ соответствии с уравнением (12.6) изменение энергии Гиббса для этой реакции запишется в видеAG7- =AGf + RTln [Phi / (¾¾)].Используя справочные данные, находим, что при 700 К значение AG700 равно -20 400 Дж.Далее, подставляя значения Я = 8,31 Дж/(К • моль); T — 700 К и пере­ходя к десятичным логарифмам, получаемAG700 =-20 400 + 13 400lg[P⅛ /(Pll2Pl2)].Согласно термодинамике самопроизвольная реакция взаимодей­ствия водорода с иодом будет протекать, если AG700 < 0. Проанализи­руем, как будет меняться значение AG700 в зависимости от парциаль­ных давлений участников реакции.Пусть в некотором объеме при 700 К находится смесь таких коли­честв водорода и иода, что их парциальные давления ⅛2 =Pl2 =10 кПа. Если реакция пройдет до конца, то максимально возможное число молей образующегося HI будет вдвое больше, чем исходного водорода (или иода), и тогда Phi = 20 кПа. Зададим парциальные давления всех участников процесса и найдем значения AG.Положим, что вначале реакция идет при исчезающе малом давле­нии HL Например, Phi = 10^6 кПа. В этом случае десятичный логарифм отношения парциальных давлений отрицательный и AG700 ≪ 0.При других отношениях парциальных давлений получаются следую­щие значения AG700:
⅞2,κ∏a 10 5 2,6 1 10-6
Pl2, кПа 10 5 2,6 1 io-6
Рни кПа 10-6 10 14,8 18 20⅛[⅞∕(⅛2¾)] -14 0,6 1,52 2,51 14,6

AG700, Дж -208 000 -12 400 0 13 200 175 200Даже в тот момент, когда прореагировала половина взятых веществ, AG остается еще существенно отрицательной величиной. Но, если при­готовить смесь, в которой парциальные давления H2 и I2 уменьшены по сравнению с исходными в 10 раз, a Phi = 18 кПа и близко к предель­ному значению, то в этом случае AG уже заметно больше нуля, а значит, для обратной реакции — разложения HI — AGpaan < 0.При таком соотношении парциальных давлений самопроизвольно будет протекать не образование HI, а его разложение. Таким образом, 
273

http://chemistry-chemists.com



мы приходим к выводу, что самопроизвольная реакция взаимодействия водорода с иодом должна проходить не до конца, а только до определен­ного предела, точно так же, как и реакция разложения чистого HI идет до некоторого предела. Этот общий для прямой и обратной реакций предел зависит от температуры и определяется равенством ΔGr = 0.Следует обратить внимание на то, что сами парциальные давления, при которых ΔGτ = 0, не фиксированы жестко. Например, состоянию ∆G700 = 0 соответствует логарифм отношения парциальных давлений равный 1,52, а значит, Phi = 33⅞2I}2. Этому равенству удовлетворяет бес­численное множество различных парциальных давлений. Например, положим РН2 =0,1 кПа и Pl2 = 5,0 кПа. Тогда Phi = λ∕33∙0,l∙5 = 4,1 кПа. Или, предположим, Phi = 22 кПа, ⅞2 = 7 кПа. Тогда P↑2 = (22)2 / (33 • 7) = 2 кПа ит. д.Из любого произвольно заданного состояния система самопроиз­вольно стремится к такому соотношению парциальных давлений, при котором ΔGτ = 0. Переход системы в состояние с ΔGτ = 0 не означает прекращения реакции, а говорит лишь о том, что перестают изменяться концентрации реагирующих веществ и продуктов. Наступает состоя­ние химического равновесия. Самопроизвольно выйти из него система уже не может, ибо увеличение концентраций продуктов одной из реак­ций — либо прямой, либо обратной — приводит к тому, что ΔGτ этой реакции становится положительным и система самопроизвольно воз­вращается обратно к состоянию равновесия.При равновесии P2
AGτ = 0 и ΔGf + RT In-----*2—=0,C⅞2⅞)откуда ΔGf =-KTln-------⅛≡≡!------- .

(⅛2 )равнов (¾ )рзвновОбратите внимание на то, что соотношение парциальных давле­ний под знаком In по форме записи точно совпадает с выражением для константы равновесия, полученным нами из кинетического подхода. Причем и в этом случае парциальные давления входят в выражение для К в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам. Поэтому можно обозначить
(⅛I )равнов _

(⅛2 )равнов (⅛ ⅛bbhobтогда
AGj=-RTlnK (14.1)или, подставляя значение R и переходя к десятичным логарифмам,

AGj = -19,14TlgK.
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Таким образом, термодинамический подход, как и кинетический, приводит нас к заключению о существовании некоторого общего для прямой и обратной реакций концентрационного предела — состоя­ния динамического химического равновесия. В состоянии равновесия парциальные давления или концентрации всех участников постоянны во времени.Кинетический подход, в котором состояние равновесия опреде­ляется как такое состояние системы, при котором скорости прямой и обратной реакций равны, подчеркивает динамичность, подвижность химического равновесия. В системе непрерывно протекают и прямая, и обратная реакции, происходит непрерывный процесс разрушения одних и образования других частиц.Термодинамический подход, в котором состояние равновесия опре­деляется как такое состояние, при котором система характеризуется минимумом энергии Гиббса, подчеркивает термодинамическую устой­чивость, выгодность такого состояния. Система из любого другого состояния самопроизвольно переходит в наиболее выгодное состояние с минимумом энергии Гиббса.И в том и в другом подходе появляется некоторая величина — кон­станта равновесия, которая определенным образом связывает кон­центрации всех участников равновесия. При заданной температуре ее численное значение зависит от способа выражения концентраций или парциальных давлений.
14.4. Константа химического равновесияДля обратимой гомогенной реакции константа равновесия записы­вается как отношение произведения равновесных концентраций про­дуктов реакции в степенях, соответствующих их стехиометрическим коэффициентам, к произведению равновесных концентраций исход­ных веществ также в соответствующих степенях. Для реакции

аА + ЬВ + ... <=>pP + qQ + ...выражение константы выглядит следующим образом:[P]p[Q]g[A]α[B]b (14.2)То обстоятельство, что концентрации продуктов реакции записыва­ются в числителе, а концентрации исходных веществ — в знаменателе, обусловлено тем, что мы условились переход из состояния 1 (исходные вещества) в состояние 2 (продукты реакции) характеризовать разно­стью термодинамических функций (см. параграф 12.1).Форма записи константы соответствует определенному уравнению реакции. Например,
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H2 + I2 ≠ 2HI; К = [HI]2 / [H2] [I2],но можно записать и так:2HI <∑⅛ H2 + I2; K' = [H2] [I2] / [HI]2.Очевидно, что К = 1 / К', т. е. константы равновесия прямой и обрат­ной реакции суть обратные величины. Выражение для константы равно­весия, как и ее численное значение, зависит от выбора пробега реакции, например: N≡ + 3⅛≠2t∏⅛κ1=6⅛;
3N2 + H2 <→ 2 / 3NH3; K2 = ;2 3, 2 [N2]V3[H2rSI2 + 3 / 2H2≠NH3; K3 =------^Нз] .2 2^ з. з [N2]1/2[H2]3/2Нетрудно заметить, что K1 = K2 = K3.Как следует из вывода уравнения ΔG для гетерогенной реакции (см. параграф 12.5), концентрации чистых фаз определенного состава не входят в произведение под знаком In. Именно поэтому концентра­ции чистых фаз не входят и в выражение константы равновесия (точно так же концентрации чистых фаз не входят и в кинетическое уравне­ние — см. параграф 13.7). Например,2C (кр) + O2 (г) ≠ 2С0 (г); К = [СО]2 / [O2];Fe3O4 (тв) + 4H2 (г) <→ 3Fe (тв) + 4H2O (г); К = [H2O]4 / [H2]4;Ba2+ (р-р) + SO^- (р-р) <→ BaSO4 (кр); К = 1 / [Ba2+ ] [SOj- ].Константа равновесия может быть выражена через молярные кон­центрации участников — Kc, их парциальные давления — Kp или через их молярные доли Kx. Все три величины связаны между собой.Рассмотрим эти связи на примере равновесияN2 + 3H2 ≠ 2NH3Молярная доля i-ro вещества в смеси газов
xi = Pi∕ ΣPi = Pi∕ P или Pi = xiP.Тогда

% _ ‰3) _ (xNH3P) p2-(l+3)Р (Pn2)(Ph2)3 (xn2P)C⅛2P)3 *В общем случае Kp = KxP^v, где ∆v — изменение числа газовых молей в реакции. Посмотрите, пожалуйста, еще раз уравнения (12.4)—(12.6) и вспомните, что выражение К в уравнении (14.1) в действительности 
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записано не через парциальные равновесные давления H2,12 и HI, а через отношения (Pi / Po)v, где Po — стандартное давление, равное 1 атм, или 101 кПа при любой температуре. Поэтому в действительности
Kp = Kx(P∕Pfy⅛где P / P0 — безразмерная величина, численно равная давлению, выра­женному в атмосферах.Связь Kp и Kc определяется тем, что концентрация газа при стандарт­ном давлении не равна стандартной концентрации Co = 1 моль/л.Из уравнения (6.1) следует, что парциальное давление и концен­трация газа в смеси связаны выражением Pi = CiRT, причем при стан­дартном давлении Po = CRT концентрация C не равна стандартной, а в RT раз меньше. Учитывая это, получаем
(с rt∖2cNH3 κj

. CRT ,

(с V cNH3∣kCo/PT2
f Cn2PTV Ch2PTV k CPT J∣k CPT 2 (С 1 cN2.co/PT2 Co /RT J= Pc(PT)2-(1+3∖где PT — безразмерная величина, определяющая при любой темпера­туре отличие Co = 1 моль/л от Po = 1 атм. В общем случае Kp = Kc(RT)^v.Таким образом,

Kp = Kc(RT)to = KxP^v; Kc = Kp∕ (RT)∆v = Kx(P / RT)^v.Если реакция протекает в жидком растворе, без участия газообраз­ных веществ, Kp теряет смысл, а
Kc = KxC^tгде C — общая молярная концентрация вещества, включая и раство­ритель, т. е. суммарное число молей в 1 л системы.Константы Kp и Kc не зависят от общего давления и концентрации, тогда как Kx для газофазных реакций зависит от Р, а в растворе от С, но все константы зависят от температуры. Эта зависимость определя­ется следующим термодинамическим соотношением:ΔGf - -RT In К - ΔH° - TAS0.Отсюда InK = -AHo / RT + ΔSo / R. (14.3)Эти уравнения позволяют рассчитывать значения констант равно­весия реакций при различных температурах.
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Уравнение (14.3) не только устанавливает вид зависимости кон­станты от температуры, но и показывает, что при постоянной темпера­туре значение К зависит от ∆Ho и ΔSo, которые в свою очередь опреде­ляются природой реагирующих веществ.Значения констант даже однотипных реакций могут варьировать в широких пределах. Например,H2 + F2 = 2HF; K298 = IO+100;O2 + F2 = 2OF; K298 = IO-50.При стандартной температуре константа равновесия образования HF так велика, что в равновесной системе водород и фтор практически отсутствуют и не могут быть обнаружены никакими эксперименталь­ными методами. Наоборот, константа равновесия образования OF так мала, что в равновесной системе OF практически отсутствует.И еще одно важное заключение можно сделать, анализируя урав­нение (14.3). Если ∆Ho и ASo имеют разные знаки, то InK при любых температурах будет иметь один и тот же знак. Например, если ΔHo > О, a ΔS0 < 0, то InK < 0 при любых температурах. В этом случае константа равновесия всегда будет очень маленькой величиной. Если же ΔHo и ΔSo имеют одинаковые знаки, то должна существовать такая температура, при которой InK = 0. Поскольку R ≠ 0 и T ≠ 0, это равенство возможно только при условии AGf = 0. Обратите внимание, не ΔGr, a ΔGf, т. е. стандартное изменение энергии Гиббса должно быть равно нулю. При расчетах ΔGf мы приняли ∆Ho и ΔSo не зависящими от температуры, и в таком приближении
⅞ΔGf∙=O) “ Δ¾>8 / AS298- (14.4)Знание этой температуры крайне важно при рассмотрении свойств равновесных систем, ибо если ΔGf = 0, то InK = 0 и К = 1. Таким обра­зом, при температуре, отвечающей условию (14.4), в выражении кон­станты равновесия числитель равен знаменателю, т. е. концентрации всех участников равновесия — как исходных веществ, так и продуктов реакции — оказываются соизмеримыми.Итак, константа химического равновесия зависит от природы реа­гирующих веществ (через ΔHf и So) и температуры. При данной темпе­ратуре константа определяется значениями ∆Ho и ΔSo реакции и в свою очередь определяет соотношение концентраций реагирующих веществ в состоянии равновесия.

14.5. Смещение химического равновесияИстинное химическое равновесие может установиться только в закрытой системе. Если скорость реакции невелика, а это часто бывает в гетерогенных системах, равновесие иногда устанавливается за десятки, сотни и даже тысячи часов.
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Напротив, в гомогенных газовых системах или в водных растворах большинство реакций протекает с очень большой скоростью и равно­весие устанавливается практически мгновенно. Химическая система, пришедшая в состояние равновесия, будет находиться в нем до тех пор, пока условия, определяющие это состояние, сохраняются неиз­менными. Выйти из состояния равновесия самопроизвольно система не может. Если же изменить условия, то система перейдет в новое рав­новесное состояние.Изменение состояния равновесия в результате изменения условий принято называть смещением химического равновесия.Смещение химического равновесия лежит в основе варки стали и варки супа, им определяются карстовые явления и процессы, проис­ходящие во время дыхания. При решении большинства технологиче­ских проблем важно знать, как будет смещаться равновесие при задан­ном изменении условий.Во многих случаях нет необходимости в точных расчетах, достаточно выяснить направление смещения равновесия, т. е. определить, концен­трации каких веществ будут увеличиваться, а каких — уменьшаться.Чаще всего приходится сталкиваться со смещением равновесия в результате изменения: 1) концентрации (парциального давления) одного из реагирующих веществ; 2) общего давления и 3) температуры.Иногда все три величины меняются одновременно, но для простоты рассмотрим случай изменения одной из них при постоянстве двух дру­гих на примере равновесия образования фосгена:СО + Cl2 <→ COCl2 (14.5)При температурах 300—400oC скорость установления этого равно­весия невелика и составляет сотни минут, тогда как изменить условия можно значительно быстрее. Будем считать, что условия меняются практически мгновенно, а затем система переходит к новому равновес­ному состоянию. Проанализируем, что при этом происходит. Дождемся установления равновесия и изменим концентрацию одного из веществ, например хлора. Запишем выражение константы:
K= [COC12]/[СО][Cl2].Значение константы для заданного равновесия в соответствии с уравнением (14.3) определяется только температурой и не зависит от концентраций.Увеличение концентрации хлора выведет систему из состояния равновесия и приведет к увеличению знаменателя в выражении кон­станты. Значит, в системе должна пройти такая реакция (говорят: рав­новесие должно сместиться в такую сторону), чтобы числитель дроби в выражении константы увеличивался, а знаменатель — уменьшался. Для этого равновесие (14.5) должно сместиться вправо, в сторону пони­жения концентрации введенного вещества. При переходе к новому 
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равновесному состоянию концентрации Cl2 и СО будут уменьшаться, а концентрация фосгена будет увеличиваться до тех пор, пока при некоторых новых значениях всех концентраций их отношение не будет вновь равно К. Точно так же, если каким-либо способом уменьшить концентрацию СО, то равновесие (14.5) будет смещаться влево, в сто­рону увеличения концентрации удаленного вещества до тех пор, пока не восстановится отношение концентраций равное К.К аналогичным выводам можно прийти на основании кинетиче­ского подхода. Например, увеличение концентрации хлора приведет к возрастанию скорости прямой реакции, не повлияв при этом на ско­рость обратной. Значит, концентрация COCl2 будет возрастать до тех пор, пока скорости обеих реакций вновь не сравняются, а это прои­зойдет тогда, когда константное отношение новых концентраций всех веществ будет равно величине К.Дождемся установления равновесия и увеличим общее давление в системе, например, уменьшив в 2 раза объем. При этом концентра­ции всех веществ изменятся одинаково — увеличатся в 2 раза. К каким изменениям это приведет в выражении для константы равновесия? Очевидно, что числитель в этом выражении увеличится в 2 раза, тогда как знаменатель — в 4 раза. Дробь уменьшится. Состояние равновесия будет нарушено, и равновесие будет смещаться так, чтобы уменьшить концентрации веществ, входящие в знаменатель, что должно сопрово­ждаться увеличением концентрации вещества, входящей в числитель.При увеличении общего давления равновесие смещается в сторону меньшего числа молей газообразных веществ. Смещение будет проис­ходить до тех пор, пока константное отношение новых концентраций не будет равно величине К.Если реакция протекает без изменения числа молей газа, то измене­ние давления практически не влияет на состояние равновесия. Напри­мер, увеличение общего давления существенно увеличивает выход аммиака по реакции N2 + 3H2 <→ 2NH3; ∆v = 2и не сказывается на выходе HI по реакцииH2 (г) + I2 (г) ≠ 2HI (г); ∆v = 0.Обратимся теперь к смещению химического равновесия при изме­нении температуры. В этом случае меняется значение константы рав­новесия, и для определения направления смещения равновесия необ­ходимо выяснить направление температурного изменения константы.Зависимость константы равновесия от температуры выражается уравнением (14.3), из которого следует, что направление температур­ного изменения константы равновесия определяется только знаком ∆Ho. Если прямая реакция эндотермическая (ΔHo > 0), то первое слагаемое отрицательно. При увеличении температуры его абсолютное значение уменьшается и, независимо от знака ΔS0, константа увеличивается.
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Если, наоборот, прямая реакция идет с выделением энергии (∆H < 0), то первое слагаемое будет положительным. C повышением темпера­туры его абсолютное значение тоже будет уменьшаться, но теперь это приведет к уменьшению константы, независимо от знака ΔSo.Увеличение константы означает, что числитель (концентрации про­дуктов реакции) увеличивается, а знаменатель (концентрации исход­ных веществ) — уменьшается.Вернемся к равновесию образования фосгена (14.5), для которого ∆∏298 =-llθ кДж; ΔS298=-i27 Дж/К. Для прямой реакции ΔH < 0, и с ростом температуры константа будет уменьшаться, т. е. равнове­сие должно сместиться влево — концентрация фосгена должна умень­шиться, а исходных веществ — увеличиться. В данном случае смещение влево — это смещение в направлении эндотермической реакции.Напомним еще раз: ∆H, ΔS, InK, ΔGo и ΔG — все эти характеристики для прямой и обратной реакций равны по абсолютным значениям и противоположны по знаку.Значит, в любом химическом равновесии одна из реакций харак­теризуется значением ∆Ho < 0, а обратная ей реакция — значением ∆Ho > 0, и константа любого химического равновесия в направлении эндотермической реакции при увеличении температуры возрастает, а экзотермической реакции — уменьшается. При этом неважно, какая из реакций считается прямой, а какая — обратной. При повышении температуры химическое равновесие всегда смещается в направлении эндотермической, а при понижении температуры — в направлении экзотермической реакции.Вот несколько примеров равновесных реакций:
ΔHo 

прямой 
реакции

Направление смещения равновесия
при увеличении тем­

пературы
при понижении 

температурыN2 + 3H2 <→ 2NH3 < о <— →2SO2 + O2 2SO3 < о <— —>CaCO3 «=> CaO + CO2 > о → +-COCl2 <=> СО + Cl2 > о → <—Таким образом, зная знак ∆Ho, можно точно сказать, в каком направ­лении будет изменяться константа равновесия при изменении темпе­ратуры, но нельзя сказать, в каком интервале значений будет проис­ходить изменение.В качестве примера рассмотрим значения констант равновесия трех эндотермических реакций при трех температурах:
41^298» Дж 4S298, Дж • К 1 ¾oo ^500 ^10001 NO2 <→ NO + 1 / 2O2 +37 000 +72 10-2 0,8 IO22 CO2 ≠ СО + 1 / 2O2 +283 000 +85 10-45 10-25 10-ю3 H2O+ l∕2O2^→ H2O2 + 106 000 -58 10-21 10-14 10-8
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Изменение энтальпии ΔH298 в первой реакции наименьшее из трех, и константа меняется относительно мало — всего на 4 порядка. Зато соотношение ∆7¾s и AS298 таково, что изменение К происходит от достаточно низкого значения (10-2), при котором равновесие сильно смещено влево, до достаточно большого (102), при котором равновесие практически полностью сдвинуто вправо.Для второй реакции AH298 существенно больше, чем для первой, и константа меняется на 35 порядков, но при этом во всем интервале температур ее значение остается настолько малым, что реально обна­ружить продукты реакции даже при 1000 К практически невозможно. А при каких же температурах их можно обнаружить? Для ответа на этот вопрос по уравнению (14.4) найдем температуру, при которой K=I. В данном случае T (AGo = 0) = 283 000 / 85 = 3000 К. Только выше этой температуры К > 1 и концентрации продуктов реакции разложе­ния CO2 станут больше, чем концентрация исходного вещества.Для первой реакции K=I при T = 37 000 / 72 = 514 К.А вот для третьей реакции такая температура не существует и К никогда не может быть равна единице. Действительно, в этом случае ΔHo и ΔSo имеют разные знаки и деление AHo на ASo приводит к абсурду — отрицательной абсолютной температуре. Таким образом, хотя и в этом случае константа растет по мере увеличения темпера­туры, но К всегда будет много меньше 1 и пероксид водорода по такой реакции ни при каких условиях не может быть получен в измеримых количествах.Влияние изменения условий на состояние равновесия может быть выражено одним общим термодинамическим положением, известным под названием принципа Ле Шателье:Если на равновесную систему оказать воздействие, изменив условия, равновесие в системе сместится так, чтобы уменьшить эффект оказыва­емого воздействия.Основные закономерности смещения равновесия, разобранные выше, вполне согласуются с этим принципом и могут быть легко предсказаны на его основе. Так, на увеличение концентрации одного из веществ система должна реагировать смещением равновесия в сто­рону уменьшения концентрации введенного вещества. Увеличение общего давления должно вызывать смещение равновесия в направле­нии уменьшения объема, а понижение температуры — в направлении экзотермической реакции, т. е. реакции, идущей с выделением теплоты и тем самым препятствующей понижению температуры.В заключение рассмотрим два частных, но важных в практическом отношении случая. Во-первых, смещение равновесия, когда в нем уча­ствует единственное газообразное вещество, а все остальные вещества находятся в твердых фазах. Во-вторых, когда в равновесии участвует единственная твердая фаза, а все остальные вещества газообразны.
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Классическим примером равновесия первого типа служит разложе­ние карбоната кальцияCaCO3 (кр) ½± CaO (кр) + CO2 (г); AH298 =+178 кДж; ΔS298 =+164 Дж/К.Реакция эндотермична, и поэтому с повышением температуры рав­новесие смещается вправо. В равновесии участвует только одно газо­образное вещество — CO2, и К = Pcθ2, так как парциальные давления чистых твердых фаз в выражение константы не входят.Если карбонат нагревается в закрытой системе, то с повышением температуры давление CO2 будет увеличиваться до тех пор, пока выдерживают стенки сосуда. Если же разложение происходит в откры­той системе, то при T = AH298/AS298 =1090 K = 820oC K = Pc02 =1, дав­ление CO2 становится равным атмосферному — 101 кПа. Дальнейшее повышение температуры системы оказывается невозможным, так как при этом равновесное давление CO2 должно стать больше, чем 101 кПа, и CO2 быстро покидает открытую систему, уходя в атмосферу. Равнове­сие «пытается» сдвинуться вправо, но CO2 уходит из системы, и вся под­водимая теплота тратится на разложение карбоната. Новое состояние равновесия установиться не может, и поэтому процесс идет до конца, до принципиально полного исчезновения фазы CaCO3. Состояние такой системы полностью аналогично состоянию кипящего чайника — вся подводимая теплота идет на испарение воды, и так продолжается до тех пор, пока вода не выкипит.Подобным образом разлагаются многие оксиды металлов, солео­бразные гидриды и другие твердые вещества.Примером равновесия второго типа может служить образование оксида углерода по реакцииC (кр) + CO2 (г) = 2С0 (г); AH298 =+173 кДж; AS298 =+175 Дж/К.При нагревании углерода в атмосфере CO2 с ростом температуры равновесие смещается вправо (∆Ho > 0) и при 1000 KK= 1. В резуль­тате реакции часть твердого углерода переходит в газовую фазу. Если теперь понижать температуру, то равновесие будет смещаться влево — в направлении экзотермического разложения СО. При этом часть угле­рода должна выделиться из газовой фазы (см. параграф 24.4). Как гово­рят, углерод транспортируется через газовую фазу. Подобные реакции называются транспортными реакциями.Смещение рассмотренного равновесия является одной из основных причин образования сажи в дымоходах печей.В настоящее время транспортные реакции широко использу­ются в технике для выращивания кристаллов нелетучих и неплавких веществ, для получения металлических порошков, различных пленоч­ных покрытий.Вы, вероятно, обратили внимание на то, что в этой главе в качестве примеров равновесных систем рассматривались лишь равновесия, уста­
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навливающиеся в гомогенных или гетерогенных системах с непремен­ным участием газов и при повышенных температурах. Равновесия же в растворах почти не упоминались. Это связано с тем, что равнове­сия в растворах (особенно водных) устанавливаются, как правило, при постоянной — комнатной — температуре. В растворах растворитель вообще и вода в частности — не просто среда, в которой протекают те или иные реакции и устанавливаются какие-то равновесия, а чаще всего они сами являются активным участником этих реакций и равно­весий. Именно поэтому равновесия в водных растворах рассмотрены отдельно.
Контрольные вопросы и задания1. Какая реакция называется обратимой?2. Что такое состояние равновесия?3. Почему всегда подчеркивается, что химическое равновесие — равновесие динамическое?4. Прекращается ли реакция после достижения системой состояния равновесия?5. Существуют ли объективные критерии, заставляющие различать прямую и обратную реакции, или эти определения произвольны?6. В чем заключается принцип микроскопической обратимости?7. Для обратимой газофазной реакции2H2O + 2C13 <→ 4HC1 + O2можно придумать множество самых фантастических механизмов. При­думайте 2—3 любых механизма и покажите, что в соответствии с прин­ципом микроскопической обратимости: 1) выражение для константы равновесия не зависит от выбранного механизма и 2) парциальные дав­ления всех участников равновесия входят в выражение для константы в степенях, соответствующих стехиометрическим коэффициентам.8. Напишите выражение для констант равновесия следующих реак­ций, протекающих в газовой фазе:PCl5 <→ PCl3 + Cl2; H2O + Cl2O <→ 2НС10;

N2 + 3H2 ≠ 2NH39. Для равновесия в растворе2А + ЗВ <→ C + 4Dконстанта равна IO^0. В какую сторону сдвинуто равновесие? Будет ли заметно идти реакция, если смешать вещества: а) А и В; б) C и D?10. Будет ли константа равновесия указанных газофазных реакций проходить через единицу при изменении температуры:
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11. Для реакции
2NH3 <→ N2 + 3H2 ΔHo I> 0 ASo > 02AsH3 <≡⅛ As2 + 3H2 AHo <: 0 ASo > 02HF <→ H2 + F2 AHo :> 0 ASo < 0.

2H2O (г) <→ 2H2 (г) + O2 (г); AH298 = 484 кДж; AS298 = 89 Дж/Кможно ли пренебречь диссоциацией воды при IOOO К?12. Объясните, почему концентрации чистых конденсированных фаз не входят в выражение константы гетерогенного равновесия.13. От чего зависит константа равновесия?14. На основании принципа Ле Шателье определите, будет ли повы­шение общего давления способствовать образованию продуктов реак­ции: H2 + Cl2 ≠ 2HC1; 3H2 + N2 ≠ 2NH3; C (кр) + O2 ≠ 2СО15. Используя данные задачи 10, определите, будет ли повышение температуры способствовать синтезу аммиака.
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Глава 15
ОБЩИЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

В гл. 8 мы рассмотрели свойства растворов как гомогенных много­компонентных систем, которые систематизировались по признаку их фазового состояния — твердые, жидкие, газовые. Речь шла о самых общих свойствах любых растворов — растворимости, концентрации, диффузии и т. д.Мы совсем не упоминали о том, что жидкие растворы делятся на два больших класса: растворы, проводящие электрический ток, и неэлек­тропроводящие растворы.Изучение свойств и природы растворов, проведенное еще в XIX в., показало, что их электрическая проводимость определяется в большей мере природой растворенного вещества, чем растворителя. Вещества стали делить на электролиты, растворы которых проводят электриче­ский ток, и неэлектролиты.Растворы электролитов, т. е. электропроводящие растворы, могут быть получены в самых разных растворителях: воде, жидком аммиаке, жидких галогенидах, спиртах, расплавленных солях и т. д. Подчиняясь общим законам термодинамики, химического равновесия и другим, растворы электролитов имеют в то же время и свои характерные свой­ства, которые накладывают особый отпечаток на химические реакции, протекающие в таких растворах или с их участием.Конечно, из всех растворов электролитов особое значение имеют водные растворы. Морская вода, минеральные воды, кровь, громадное число технологических растворов — это водные растворы электро­литов. Понимание химии водных растворов невозможно без знания свойств растворов электролитов.
15.1. Свойства растворов электролитов и электролитическая 

диссоциацияНа рубеже XVIII—XIX вв. были созданы первые химические источ­ники электрического тока — гальванические элементы. Их появление привело к обширным и чрезвычайно результативным исследованиям действия электрического тока на химические соединения. Действие тока на растворы и расплавы экспериментально изучил англичанин Г. Дэви. Ему удалось с помощью электрического тока впервые выделить 
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металлические калий, натрий, стронций и кальций и раскрыть элемен­тарную природу хлора.Ученик Дэви знаменитый М. Фарадей количественно изучил хими­ческие превращения, вызванные прохождением электрического тока через растворы. Он ввел в науку термины, хорошо известные сегодня каждому школьнику: электролиз, электролит, анод, катод, анионы, катионы, — и сформулировал законы электролиза.1. Масса вещества, образующегося в результате катодной (на отрицатель­ном электроде) или анодной (на положительном) реакции при электро­лизе раствора, прямо пропорциональна количеству электричества, про­шедшего через раствор.2. Массы различных веществ, образовавшихся при пропускании одного и того же количества электричества, пропорциональны электрохимиче­ским эквивалентам этих веществ.Оба закона объединены в выражении
q - nF,где q — количество электричества в кулонах (Кл); п — электрохимиче­ский эквивалент вещества; F — число Фарадея, равное 96 490 Кл, что соответствует абсолютной величине заряда одного моля электронов.Работы Фарадея послужили отправными позициями для целого ряда крупнейших достижений современной химии и физики. В гл. 3 мы уже упоминали понятие «атом электричества», сыгравшее важную роль в учении о строении вещества. После работ Дэви и Фарадея электри­ческую проводимость растворов стали определенно связывать с нали­чием в них заряженных частиц — ионов. Однако все результаты этих работ, в том числе и законы электролиза, количественно описывающие реакции в растворах электролитов, с участием ионов, не объясняли и не могли объяснить появление самих ионов в растворе. До 1880-х гг. многие ученые считали, что ионы появляются в растворах электролитов в результате пропускания через них электрического тока. Потребова­лось более 30 лет для того, чтобы возникли первые непротиворечивые представления о природе растворов электролитов. Эти представления опирались на обширную экспериментальную информацию не только об электролизе, но и об электропроводимости и ряде других физико- химических свойств растворов электролитов.Посмотрите, пожалуйста, еще раз параграф 8.4, где говорится о мето­дах определения молекулярных масс растворенных веществ. Ясно, что этими методами реально определяется концентрация частиц, нахо­дящихся в растворе, независимо от природы этих частиц. Многочис­ленные измерения физических свойств растворов показали, что в рас­творах, способных проводить электрический ток, найденное такими 
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способами число частиц больше, чем число молекул (или формульных единиц) растворенного вещества.Объяснение существования подвижных ионов в растворах электро­литов дает теория электролитической диссоциации, сформулированная шведским ученым С. Аррениусом в первом варианте в 1883 г. после проведения количественного экспериментального исследования элек­тропроводимости растворов. Аррениус пришел к выводу, что в рас­творе в отсутствие электрического тока существует равновесие между активной частью электролита, возникающей в результате его диссоци­ации на ионы, способной переносить электрический ток, и недиссоци- ированной неактивной, не проводящей тока.В 1886 г. теория Аррениуса была подтверждена в работах Вант- Гоффа, установившего, что отклонения от закона Рауля для растворов электролитов можно объяснить, если учесть увеличение числа частиц в растворе за счет диссоциации, которое, в свою очередь, можно коли­чественно определить из данных по повышению температуры кипения или по понижению температуры замерзания растворов.В науку было введено понятие о степени диссоциации растворен­ного вещества. Степень диссоциации а равна отношению числа моле­кул, распавшихся на ионы, к общему числу молекул растворенного вещества.Для случая электролита, диссоциирующего на два иона, напримерHF(p-p) <→ H+ (р-р) + F- (р-р)при общей аналитической молярной концентрации фтороводорода, равной С, степень диссоциации равнаа = Сн+ ∕C = Cf. /С.Окончательный вариант теории Аррениуса (1887 г.) содержал три основных положения.1. В растворах электролитов происходит самопроизвольный рас­
пад — диссоциация — молекул на ионы, в результате чего раствор ста­
новится электропроводящим. Степень диссоциации а, различная для 
разных электролитов, определяет молярную электропроводимость.2. Осмотическое давление, температуры плавления и кипения рас­
творов электролитов зависят не только от аналитической концен­
трации электролита, но и от степени его диссоциации.

З. Для одного и того же растворенного вещества степень диссоциа­
ции увеличивается по мере разбавления раствора.Аррениус и его последователи заложили основы количественного описания электролитической диссоциации в том виде, в котором оно и в настоящее время применимо к слабым электролитам. Однако Арре­ниусу не удалось непротиворечиво объяснить причину электролитиче­ской диссоциации солей, кислот и оснований: веществ, диссоциация
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которых на ионы требует достаточно высоких затрат энергии (тысяч килоджоулей на моль) — и наряду с этим практически независимое движение катионов и анионов в растворе.
15.2. Состояние ионов в раствореСовременные воззрения на процесс электролитической диссоциации объединяют идеи Аррениуса о диссоциации при растворении и даль­нейшем относительно независимом существовании ионов в растворе и учение Менделеева о растворе как о химической системе — продукте взаимодействия растворенного вещества и растворителя. Свою точку зрения на природу растворов Менделеев кратко формулировал следу­ющим образом: «Растворы представляют жидкие диссоциационные системы, образованные частицами растворителя, растворенного тела и тех определенных нестойких, но экзотермических соединений, кото­рые между ними происходят, одного или нескольких, смотря по при­роде составляющих начал».К электролитам относятся твердые вещества с ионной кристалличе­ской решеткой (большинство солей и оснований) или вещества, состо­ящие из молекул с полярной связью — HCl (г), H2SO4 (ж), NH3 (г), т. е. в чистом электролите либо уже содержатся катионы и анионы (Na+, Cl-), либо распределение электронной плотности создает предпосылки к их образованию (HδClδ-). Как показано в параграфе 8.3, источник энергии, необходимой для разрушения связей в растворяемом веще­стве, — ионном или молекулярном, — это взаимодействие растворен­ного вещества с растворителем, сольватация растворенного вещества и образование тех соединений, о которых говорил Менделеев. В пол­ном соответствии с учением Менделеева образование сольватов есть обратимый химический процесс, в основе которого в случае растворов электролитов лежит взаимодействие полярных молекул растворителя с ионным или полярным веществом. Сольватированные ионы — это соединения с сильно полярной связью между катионом или анионом, с одной стороны, и окружающей их сольватной оболочкой, состоящей из молекул растворителя, — с другой. Сольваты, содержащие различ­ное число молекул растворителя, находятся в состоянии подвижного равновесия по отношению друг к другу.Различают первичную и вторичную сольватацию. Первичная соль­ватация — это относительно более прочное связывание ионом непо­средственно примыкающих к нему молекул растворителя. Образую­щиеся при этом сольваты фактически представляют собой комплексы, принимающие участие в броуновском движении как единое целое. Вторичная сольватация обусловлена в основном электростатическим взаимодействием между первично сольватированным ионом и моле­кулами растворителя, приводящим к их частичной ориентации в поле иона (рис. 15.1).
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Рис. 15.1. Сольватация катиона в дипольном растворителе. Пунктиром 
очерчена первичная сольватная оболочкаВ дальнейшем мы будем рассматривать водные растворы электро­литов. В этом случае для сольватации используется специальный тер­мин — гидратация (от hidor — вода).Для исследования гидратации и состояния ионов в водных растворах применялись различные методы, как классические, так и современные. К числу классических методов можно отнести измерения электриче­ской проводимости растворов, скорости диффузии ионов и энтальпии растворения веществ, а к современным — рассеяние рентгеновских лучей и нейтронов растворами и ядерный магнитный резонанс (ЯМР). Остановимся кратко на важнейших результатах этих исследований.При прочих равных условиях электропроводимость растворов зави­сит от заряда ионов и от скорости, с которой они движутся вдоль элек­трического поля, или от подвижности — скорости движения иона при условии падения потенциала в 1 В на 1 см. Определив подвижность ионов, можно рассчитать их числа гидратации — числа, показываю­щие, сколько молекул воды в среднем связано с одним ионом. Числа гидратации некоторых ионов, определенные по их подвижности и ско­рости диффузии, т. е. по скорости их перемещения без воздействия электрического тока, приведены ниже:

Ион H+ U+ Na+ NHJ К+ Rb+ Cs+

Число гидратации, определенное
□о подвижности 0 120 66 17 16 14 13
по скорости диффузии 1 — 16,9 10,7 9,6 6,4 4,7Данные показывают, что результаты различных методов заметно отличаются друг от друга, но в целом свидетельствуют о снижении чисел гидратации вниз по группе щелочных металлов. Такой вывод объясняется увеличением радиусов ионов M+ вниз по группе и вполне согласуется с преимущественно электростатической природой связи катион—вода в гидратах. Аналогичные результаты получены для мно­гозарядных катионов и для анионов, в частности галогенидных.Отметим, что для протона H+ обнаружены аномально высокие числа переноса и коэффициенты диффузии, на основании которых вычис­лены поразительно низкие (0 или 1) числа гидратации.
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Другой способ экспериментального определения энтальпий гидра­тации отдельных ионов — посредством масс-спектрометрического исследования равновесий типаM+(H2O)n.1 + H2O <→ M+(H2O)nв газовой фазе — был разработан сравнительно недавно. Этим способом были изучены гидраты, содержащие от одной до шести молекул воды.Найденные таким образом значения хорошо коррелируют с дан­ными по гидратации в растворах; это позволяет предположить, что и в водных растворах в первичную гидратную оболочку изученных ионов, т. е. в первую координационную сферу аквакомплексов, тоже входит по шесть молекул воды.Методом масс-спектрометрии показано, что в первую координа­ционную сферу протона также входит порядка шести молекул воды, а никак не нуль или одна, как формально следует из классических данных по электропроводимости и диффузии. Это означает, что под­вижность протонов в водных растворах аномально высока, а следова­тельно, механизм перемещения протонов в воде иной, чем у остальных ионов.Этот механизм (рис. 15.2) основан на том, что жидкая вода состоит не из хаотично движущихся независимых молекул H2O, а имеет неко­торую структуру, обусловленную межмолекулярными водородными связями (см. параграф 20.4). Протон от H3O+ перемещается к соседней молекуле H2O, с которой он связан водородной связью, в результате чего один из протонов этой молекулы в свою очередь перемещается вдоль водородной связи к следующей молекуле воды, и т. д. В итоге на другом конце связанной цепочки молекул появляется не тот протон, который начал движение. Таков же механизм «переноса» ионов ОН-. Очевидно, что этот механизм принципиально отличается от обычного переме­щения ионов, одетых в гидратную оболочку, через толщу раствора и обеспечивает гораздо более эффективный перенос ионов H+ и ОН-. Высокая подвижность этих ионов лежит в основе очень быстрого про­текания реакций, сопряженных с их перемещением, например таких реакций, как нейтрализация кислот и оснований (см. параграф 16.4).

Рис. 15.2. Механизм протонной проводимости в водеЭнтальпию гидратации ионов находят из термодинамического цикла, включающего энтальпию растворения вещества и энергию его решетки (рис. 15.3). Для этого рассматривают две стадии процесса рас­творения:
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1. Превращение исходного кристаллического вещества в не взаимо­действующие друг с другом газообразные ионы (катионы и анионы), находящиеся друг от друга на достаточном удалении. При этом затра­чивается энергия, равная энергии кристаллической решетки этого вещества. Например, для процессаNaCl (кр) = Na+ (г) + Cl (г)ΔH298 составляет 773 кДж (см. параграф 7.2).2. Взаимодействие газообразных ионов с водой (или другим рас­творителем, если нас интересует энтальпия сольватации). Измене­ние энтальпии на этой стадии или собственно энтальпию гидратации суммы ионов, на которые диссоциирует растворимое вещество, нахо­дят как разность между энтальпией растворения вещества и энталь­пией решетки (см. рис. 15.3). Например, для NaCl энтальпия раство­рения составляет +3,8 кДж/моль; отсюда сумма энтальпий гидратации AHraflpNa+ + AHraflpCl- = +3,8 - 773,1 = -769,3 кДж.
Na+ (г) + Cl- (г)

AHraflpNa+

AHbNaCl

Na+ (водн) + Cl^(r)

NaCl (кр)

АНгидрС1-

Na+ (водн) + Cl- (водн)

ΔHp.pNaCl

Рис. 15.3. Термодинамический цикл для расчета энтальпии гидратации 
ионов Na+ и СГТаким образом можно найти только сумму энтальпий гидратации ионов, составляющих растворяемое вещество, но не энтальпию гидрата­ции отдельного иона. Разделение этой суммы между отдельными ионами возможно лишь на основании какого-либо дополнительного допущения. Обычно при этом принимают, что энергия сольватации иона зависит только от его радиуса и для катиона и аниона с близкими радиусами (К+ и F- с г = 0,133 ± 0,002 нм) энтальпии гидратации равны. При этом условии из суммарной энтальпии гидратации KF (-828 кДж/моль) полу­чаем AHrilflpK+ = AHraflpF- = -414 кДж/моль.Отсюда, последовательно рассматривая соответствующие соли, можно, в частности, получить AHrilflpNa+ - -497 кДж/моль и AHrflflpCl- — = -271 кДж/моль.
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Теплоты гидратации отдельных ионов, определенные описанным способом, приведены ниже:
Ион Li+ Na+ К+ Rb+ Cs+ F- Cl- Br I-

δhγhλp> кДж/МОЛЬ -612 -497 -414 -392 -368 -414 -271 -244 -203Значения энтальпий гидратации зависят от заряда и радиуса ионов. Как и следовало ожидать, среди однозарядных ионов максимальную (т. е. наиболее отрицательную) энтальпию гидратации (—1200 кДж/ моль) имеет самый маленький из них — протон. В пределах любой группы периодической системы значения АНгидр убывают с ростом радиуса иона, т. е. сверху вниз по группе. В целом значения АНгидр лежат в интервале от нескольких сотен до нескольких тысяч килоджоу­лей на моль, они соизмеримы с тепловыми эффектами сильноэкзотер­мических химических реакций.Современные физико-химические структурно-чувствительные методы — рассеяние рентгеновских лучей и нейтронов, а также ЯМР — подтверждают описанную картину гидратации ионов и уточняют ее. Для всех исследованных катионов найдено по шесть молекул воды во внутренней координационной сфере, кроме катионов Li+ и Be2+, для которых координационное число в аквакатионах близко к четырем. Молекулы воды, находящиеся во внутренней сфере гидратированных ионов, быстро обмениваются с молекулами свободной воды. Среднее время нахождения молекул воды в гидратной оболочке многозарядных ионов при комнатной температуре порядка IO-5 с, а для однозарядных ионов обмен происходит значительно быстрее.
15.3. Сильные и слабые электролитыВведенное Аррениусом понятие степени электролитической диссо­циации дало возможность разделить электролиты на сильные и слабые, правда, эта классификация несколько условна, так как степень диссо­циации зависит от концентрации. В разбавленных растворах сильные электролиты практически полностью диссоциируют, степень их дис­социации близка к единице. В случае слабых электролитов степень диссоциации мала — существенно меньше единицы. Условно принято относить к слабым электролиты, для которых в 0,1 M растворе а < < 3—5%, сильным — с а > 30%; если 5% < а < 30%, то это — электро­лит средней силы.К сильным электролитам принадлежат соединения, образующие ионные кристаллы (большинство солей, гидроксиды щелочных метал­лов), а также некоторые соединения, состоящие из молекул с полярной ковалентной связью, — сильные неорганические кислоты типа HCl, HNO3, HClO4, в ходе растворения которых под воздействием раствори­теля образуются ионы.
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К слабым электролитам относятся многие кислоты, органические (НСООН, CH3COOH и т. д.) и неорганические (H2S, H2CO3, HCN и др.), и некоторые основания (например, Zn(OH)2 и др.). Существуют также немногочисленные электролиты промежуточного типа, например азо­тистая кислота HNO2 и некоторые галогениды переходных металлов — ZnCl2, CdCl2 и т. п.Взаимосвязь между степенью диссоциации и концентрацией элек­тролита (третье положение теории Аррениуса) была раскрыта в 1888 г. В. Оствальдом. Он описал процесс диссоциации как химическое равно­весие между недиссоциированными молекулами и ионами. Например, в растворах уксусной и синильной кислот устанавливаются равновесия:CH3COOH (водн) ½± H+ (водн) + CH3COO- (водн)HCN (водн) ±± H+ (водн) + CN- (водн)Обе эти кислоты, как отмечено выше, относятся к слабым электро­литам, поэтому константы этих равновесий малы, для первого K298 = = 1,8 ∙ IO-5, для второго K298 = 4,0 ∙ IO-10.Для расчета степени диссоциации а слабой кислоты в простейшем случае НА H+ + А- введем следующие обозначения: C — аналити­ческая концентрация слабой кислоты; [Н+], [А-], [НА] — равновесные концентрации соответствующих частиц. Учитывая уравнение диссоци­ации, можем записать[НА] = (1 -α)C; [H+] = [А-] = аС.Константа равновесия, или константа кислотной диссоциации Ka (а — от лат. acidus — кислота), имеет вид
Ka= [Н+] [А-]/ [НА].Следовательно, κ a2C2 a2C a-(l-a)C~l-aПоскольку для слабых электролитов a « 1, то можно принять 1 - a ≈ 1.Отсюда Ka≈a2Cπa≈√Ka∕C,т. е. степень диссоциации обратно пропорциональна квадратному корню из концентрации. Эта зависимость известна как закон разбав­ления Оствальда. Такое же выражение получается для слабого основа­ния, константу диссоциации которого принято обозначать Kb (от греч. 

basis — основание).
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В случае сильных электролитов процесс электролитической диссо­циации энергетически достаточно выгоден (для него ΔG ≪ 0), поэтому он протекает самопроизвольно, например,NaCl (кр) —h2°-> Na+ (водн) + Cl- (водн)Недиссоциированные молекулы отсутствуют, кристаллы соли при растворении полностью переходят в гидратированные ионы. В этом случае степень диссоциации равна единице, а константа диссоциации фактически не имеет смысла, она бесконечно велика.Однако физико-химические свойства не очень разбавленных раство­ров сильных электролитов, а особенно растворов средних и высоких концентраций, не соответствуют представлениям об их полной диссоци­ации. Измеряемая степень диссоциации электролита в них может быть заметно меньше единицы, она стремится к единице лишь при бесконеч­ном разбавлении. Это явление свидетельствует о том, что, хотя электро­лит и диссоциирован нацело, но ионы в растворе не могут двигаться совершенно независимо друг от друга, подобно молекулам идеального газа, а взаимодействуют не только с растворителем, но и друг с другом.Таким образом, реальные растворы электролитов занимают некоторое промежуточное положение между бесконечно разбавленными идеаль­ными растворами, в которых частицы растворенного вещества не взаи­модействуют друг с другом и их взаимное расположение из-за теплового движения в каждый данный момент случайно, с одной стороны, и, с дру­гой — ионными кристаллами, в которых тепловое движение не может заметно нарушить упорядоченное расположение ионов. В растворах электролитов наблюдается некоторая степень упорядоченности взаим­ного расположения ионов — на небольших расстояниях от каждого иона более вероятно присутствие ионов противоположного знака. В резуль­тате вокруг каждого иона в растворе создается так называемая ионная атмосфера (рис. 15.4) — ионное облако, состоящее из катионов и ани­онов, но с избытком ионов со знаком заряда, противоположным знаку заряда центрального иона. Плотность ионной атмосферы уменьшается по мере удаления от центрального иона, в целом же она зависит от кон­центрации раствора, зарядов и радиусов ионов и от температуры.

Рис. 15.4. Ионная атмосфера:вокруг заштрихованного гидратированного катиона в ограниченном объеме (пунктир) больше анионов, чем катионов, в целом же количества анионов и катионов равны
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В силу того что растворы, в том числе растворы электролитов, пред­ставляют собой исключительно сложные системы, в которых, как отмечал Менделеев, реализуются разнообразнейшие взаимодействия, до сих пор не создана общая количественная теория растворов.
Контрольные вопросы и задания1. Чем отличаются растворы электролитов от остальных жидких рас­творов?2. Перечислите законы Фарадея.3. Ионы в растворе могут появиться двумя путями: либо непосред­ственно из ионного кристалла, либо в результате диссоциации молекул. Приведите примеры веществ, растворение которых соответствует этим двум случаям.4. Перечислите основные положения теории Аррениуса.5. Что такое степень диссоциации?6. В чем различие подходов к природе растворов Аррениуса и Мен­делеева?7. Что является источником энергии, необходимой для разрушения кристаллической решетки NaCl при растворении соли в воде?8. Что такое число гидратации; энтальпия гидратации?9. В чем трудность определения энтальпии гидратации ионов?10. Одинаковы ли состояния ионов Na+ в решетке кристалла NaCl, в газовой фазе и в водном растворе?11. В чем различие между сильным и слабым электролитом? Почему практически все соли являются сильными электролитами?12. Почему при использовании степени диссоциации для характери­стики электролита желательно указывать концентрацию характеризуе­мого раствора?13. Для электролитов, диссоциирующих на два иона, напишите стро­гое и приближенное математические выражения закона разбавления Оствальда.14. Полагая, что для кислоты НА Ka = IO-4, найдите а в растворе с концентрацией 0,1 моль/л, используя строгое и приближенное выражения закона разбавления. Как изменится а, если Ka увеличится до IO-2?15. Что такое ионная атмосфера?
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Глава 16
КИСЛОТЫ И ОСНОВАНИЯВ этой главе рассмотрен широкий круг явлений, связанных с кис­лотно-основными свойствами веществ, и процессов, прямо или кос­венно обусловленных этими свойствами, включая процессы с участием растворителя, в первую очередь — воды.

16.1. Самоионизация жидкостейВ той или иной степени самоионизация происходит в любой жидко­сти, молекулы которой полярны, например:2H2O (ж) ≠ H3O+ (р-р) + ОН- (р-р)Обычно всю сложную совокупность равновесий, осуществляющу­юся между молекулами воды и образующимися из них ионами, условно записывают в предельно краткой форме:H2O ≠ H+ + OH-Еще примеры самоионизации:2NH3 (ж) ≠ NHJ (р-р) + NH2 (р-р)2H2SO4 (ж) ≠ H3SOJ (р-р) + HSO4 (р-р)Во всех этих случаях самоионизации осуществляется в результате переноса протона с одной молекулы на другую. Такой процесс принято называть автопротолизом. Равновесие автопротолиза характеризуется константой автопротолиза, выражение для которой записывается как произведение равновесных концентраций ионов (почему это так — посмотрите, пожалуйста, в параграфе 14.4):[H+][OH-] = IO-14; [NH4] [NH2] = IO-33; [H3SO4] [HSO4] = IO-4.Значения констант показывают, что серная кислота ионизирована относительно хорошо, а аммиак — очень плохо.Самоионизация возможна и в жидкостях, не содержащих протонов (апротонных жидкостях), например в жидком SO2 устанавливается равновесие 2SO2 (ж) ≠ SO2+ (р-р) + SO2- (р-р)
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Процессы самоионизации и особенно автопротолиза лежат в основе представлений о кислотно-основных свойствах растворов. Эти свой­ства обусловлены наличием в растворах ионов, т. е. характерны для всех растворов электролитов, и прежде всего водных растворов.
16.2. Теория кислот и основанийКислоты и основания известны еще со времен алхимии. Хорошо известны их свойства: кислоты способны растворять многие металлы и их оксиды, менять цвет органических красителей (индикаторов), обладают каталитической активностью по отношению к ряду реак­ций в растворах, растворы кислот имеют кислый вкус. В свою очередь основания способны нейтрализовать действие кислот, их растворы на ощупь мыльные.Теория кислот и оснований должна давать объяснение всем этим свойствам, связывать кислотно-основные свойства и относительную силу кислот и оснований с их составом и строением.Первая серьезная и последовательная попытка создания теории кис­лот и оснований принадлежит Аррениусу и составляет часть его теории электролитической диссоциации. Аррениусом была создана система представлений о кислотах и основаниях, которая послужила базой для всех последующих теорий и которая и по сей день лежит в основе номенклатуры этих соединений. Аррениус определил кислоты как водо­родсодержащие соединения, дающие в водном растворе ионы водорода, а основания — как гидроксидсодержащие соединения, образующие в водном растворе гидроксид-ионы. Вещества, дающие в зависимости от условий в водных растворах ионы H+ или ОН-, были названы амфо­терными. Соответственно константы диссоциации кислот Ka и основа­ний Къ, о которых мы говорили в параграфе 15.3, представляют собой количественную меру кислотности или основности. Реакция между кис­лотой (НА) и основанием (ВОН), или реакция нейтрализации, приводит к образованию соли и воды: НА + ВОН = BA + H2O, например,HCl + NaOH = NaCl + H2OВ целом подход Аррениуса применим и в настоящее время, но он ограничен только водными растворами и только гидроксидсо­держащими основаниями. Ряд оснований, в частности такое хорошо известное и широко применяемое, как аммиак, не подходят под опре­деление Аррениуса.Эти трудности были в основном преодолены в протонной теории кислот и оснований Бренстеда и Лоури, которая связала кислотно­основные свойства с отношением вещества к протону. По этой теории кислота — это вещество, стремящееся отдать протоны, — донор прото­нов, а основание — вещество, стремящееся присоединить протоны, —
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акцептор протонов. Кислота, отдавая протон, превращается в сопря­женное ей основание, например:HCl ≠ H+ + Cl-; HCN ≠ H+ + CN-Здесь HCl и HCN — кислоты, a Cl- и CN- — основания.Взятые поодиночке, например в газовой фазе, такие процессы явно невыгодны, но они возможны в растворах.В этом случае имеет место обменное равновесие:HCl (р-р) + CN- (р-р) <→ HCN (р-р) + Cb (р-р)Растворитель не только сольватирует образующиеся ионы, но может выступать как донор или акцептор протонов, т. е. как кислота или осно­вание.В качестве растворителя чаще всего используется вода. Например, в реакции HCN + H2O <→ H3O+ + CN-молекула воды принимает протон, т. е. играет роль основания, превра­щаясь в сопряженную кислоту H3O+.В водном растворе кислоты всегда присутствуют две сопряженные пары кислот — оснований. В растворе основания, например,NH3 + H2O <→ NH4 + OH-где также присутствуют две сопряженные пары (NH3 — основание, NHjf — кислота и H2O — кислота, OH- — основание), вода выступает в роли кислоты. Следовательно, вода способна проявлять как кислот­ные, так и основные свойства, т. е. является амфотерным растворите­лем и может быть принята за некоторый репер, по отношению к кото­рому более сильные доноры протона ведут себя как кислоты, а более сильные акцепторы — как основания. В сопряженной паре кислота — основание всегда сильному донору сопутствует слабый акцептор, и наоборот.Относительная сила кислот и оснований связана с их донорно-акцеп­торными способностями по отношению к протону. Для бескислородных кислот способность отщеплять водородный ион определяется полярно­стью и энергией связи водород — кислотный остаток. Например, в ряду HF—HCl—HBr—HI энергия связи падает, а кислотность растет. В ряду же CH4—NH3—H2O—HF кислотность увеличивается с ростом электро­отрицательности атома, с которым связан водород, несмотря на упроч­нение связи.В случае кислородсодержащих кислот наибольшее значение имеет полярность связи H—О, которая в свою очередь зависит от природы центрального атома и числа негидроксидных атомов кислорода в моле­куле. Природа центрального атома, металлические или неметалличе­
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ские свойства соответствующего элемента определяют свойства его гидроксида. Он будет вести себя как основание, если преобладают металлические свойства, или как кислота, если преобладают свойства неметалла.Роль негидроксидных атомов кислорода в молекуле кислоты заклю­чается в их способности оттягивать на себя электронную плотность со связей H—О (поляризационный эффект). Чем больше негидроксид­ных атомов кислорода, тем сильнее кислота. Так, в ряду
/ ZH------О------ C1^=O H------ О-------Cl H------ О------ Cl=O H-O-Clх>число негидроксидных атомов кислорода уменьшается от трех до нуля и происходит переход от сильнейшей хлорной кислоты к очень слабой 

(Ka = 3,2 ∙ IO-8) хлорноватистой (см. параграф 21.5).Кислоты, в которых содержится несколько гидроксидных групп, т. е. кислоты, способные диссоциировать с образованием нескольких протонов, называются многоосновными. Диссоциация многоосновных кислот HnA осуществляется ступенчато. Наиболее легко отщепляется первый протон: HnA H+ + Hn-1A^, так как он отрывается от нейтраль­ной молекулы, труднее — второй, отрывающийся от однозарядного аниона: Hn-1A^ f÷ H+ + Hn-2A2~ и т. д. Последовательные константы кислотной диссоциации обозначаются соответствующими индексами (JC1, JC2 и т. д.) и составляют быстро убывающий ряд; обычно отношение JCx+ι / Kx близко к IO-5. Например, для ортофосфорной кислоты H3PO4 JC1 = 7,5 ∙ IO-3, JC2 = 6,2 ∙ IO-8 и JC3 = 1 ∙ IO-12.Аналогичные соотношения наблюдаются и для многокислотных оснований.Как правило, и в рядах кислот разной основности кислотность падает по мере уменьшения числа негидроксидных атомов кислорода. В зависимости от числа негидроксидных атомов кислорода можно раз­делить все кислородсодержащие кислоты на четыре класса.1. Очень слабые HπROn, JC1 ≤ IO-7, например HClO, HBrO, НЮ, H3BO3, H4SiO4, H6TeO6.2. Слабые HπROn+1, JC1 ≈ IO-2, например HClO2 (Ka = 1,1 ∙ IO-2), H2SO3 (JC1 = 1,2 ∙ IO-2), H3PO4 (JC1 = 0,75 ∙ IO-2).3. Сильные HnROn+2, JC1 ≈ 103, JC2 ≈ IO-2, например, H2SO4 (JC2 = = 1,2 ∙ IO-2).4. Очень сильные, например HClO4, HMnO4.В целом протонная теория вполне удовлетворительно позволяет интерпретировать кислотно-основные свойства протонсодержащих кислот и сопряженных им оснований.В принципе, следуя по пути расширения взглядов на кислоты и осно­вания и дальнейших обобщений, можно считать, что кислотные свой­
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ства сопряжены с наличием некоторого электрофильного центра, притягивающего отрицательно заряженные частицы и стремящегося отдать положительно заряженные, а основные свойства — наоборот. Так, Льюис предложил считать кислотой акцептор пары электронов, имеющий подходящую вакантную орбиталь, а основанием — донор, имеющий неподеленную пару электронов. В результате взаимодей­ствия основания с кислотой образуется донорно-акцепторная ковалент­ная связь, напримерКислота ОснованиеH+ + NH3 = NHJH+ + ОН- = H2Oht. д.Фактически все взаимодействия, сопряженные с образованием координационной связи, можно с этой точки зрения рассматривать как реакции нейтрализации. Подход Льюиса широко используется в химии координационных соединений.При рассмотрении любого конкретного вопроса, связанного с кис­лотами и основаниями, целесообразно пользоваться тем уровнем обоб­щения, который позволяет наиболее просто получить необходимые выводы. При изучении состояния веществ и процессов в водных рас­творах оптимальной, очевидно, является протонная теория.
16.3. Ионное произведение воды. Водородный показательМы уже отмечали, что процесс самоионизации воды для простоты можно формально рассматривать как диссоциацию:H2O <→ H+ + OH-которой отвечает константа равновесия К — [Н+] [ОН-] / [H2O].Поскольку степень диссоциации воды очень мала (чистая вода прак­тически не проводит ток — см. параграф 20.4), то равновесная кон­центрация [H2O] — это просто постоянная величина — концентрация воды в воде, равная 55,6 моль/л. Следовательно, ее константа автопро­толиза, или произведение, написанное в числителе, — действительно постоянная величина при постоянной температуре. Она носит назва­ние «ионное произведение воды» — Kw и при 25oC составляет 1,0 ∙ IO14. Соответственно в чистой воде и нейтральных (не кислых и не основ­ных) водных растворах[H+ ] = [ОН- ] = = 1,0 ∙ IO’7 при 25oC.Для удобства выражения кислотности или щелочности растворов не только в химии, но и в любой естественной науке и во многих отрас­лях производства был введен специальный водородный показатель — 
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десятичный логарифм концентрации водородных ионов (в моль/л), взятый с обратным знаком, pH = -lg[H+](произносится «пэ аш»).В нейтральной среде pH = 7, в кислой среде, где [H+] > IO-7 моль/л, pH < 7, а в щелочной, где [H+] < IO-7 моль/л, pH > 7.Иногда пользуются также обозначением рОН = -Ig[ОН-]. Очевидно, что в любом водном растворе при 25oCpH + рОН = 14.Изменение pH — рН-метрия — используется чрезвычайно широко. В биологии и медицине значения pH крови и других биологических растворов характеризуют важнейшие процессы жизнедеятельности животных и растительных организмов. Величина pH служит для опре­деления патологий, так как кислотность всех биологических жидкостей лежит в определенных довольно узких пределах, отклонение от кото­рых свидетельствует о патологических процессах. Например, кровь человека имеет pH 7,35—7,45, слезы — 7,4, желудочный сок — очень кислый, pH = 0,9.В сельском хозяйстве pH характеризует кислотность почв, засухо- и морозоустойчивость растений и т. д. Очевидно, что pH природных вод является важнейшим гидрохимическим, гидрогеологическим и эколо­гическим показателем.Величина pH используется для контроля и автоматического регули­рования производства в гидрометаллургии, нефтяной, химической, тек­стильной, бумажной, пищевой и практически любой другой отрасли промышленности, хотя бы в малой степени имеющей дело с растворами.Практически концентрация водородных ионов может быть грубо оценена с помощью кислотно-основных индикаторов, определена ана­литически посредством кислотно-основного титрования или измерена рН-метром.Вероятно, любой человек еще в детстве обращал внимание на то, как меняется цвет чая, если в него положить лимон, или на то, что цвет пятен от черничного и свекольного сока меняется при намыливании. Все это — примеры действия кислотно-основных индикаторов — при­родных красителей, окраска которых зависит от pH среды. К хорошо известным индикаторам принадлежат, например, лакмус, метиловый оранжевый и фенолфталеин.Изменение окраски индикаторов связано с тем, что эти вещества могут существовать в двух по-разному окрашенных формах — либо в кислотной (обозначим ее HInd), либо в основной (Ind-), между кото­рыми существует кислотно-основное равновесие:HInd <→ H+ + Ind-.
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Очевидно, что положение этого равновесия, а значит, и окраска рас­твора зависят от pH. Например, лакмус окрашен в красный цвет (HInd) в кислой среде и в синий (Ind-) — в щелочной.Индикаторы, как правило, представляют собой слабые кислоты или основания, поэтому точка перехода окраски, при которой [Hind] = [Ind-], может отвечать различным значениям pH. Практически изменение цвета индикатора происходит в некотором интервале кислотности — в 1—2 единицы pH. Цвета наиболее распространенных индикаторов и области переходов между ними приведены на рис. 16.1.

I I I I I I I I I I

Индикатор Область pH 1234567891 _1_____ I_____ I_____ I_____ I_____ I_____ I_____ I_____ I_____LO 11 12J_____ I_____ I________
Универсальный Красный Оранж

е­ вый Жел­тый Зелены
й

Голу­
бой Фиолетовый

Тимоловый голубой Kp. Желтый ГолубойМетиловый оранжевый Красный ЖелтыйМетиловый красный Красный ЖелтыйЛакмус Красный СинийТимоловый синий Желтый СинийФенолфталеин Бесцветный КрасныйТимолфталеин Бесцветный СинийАлизариновый желтый Желтый Фиоле­
товый123456789 10 11 12

Рис. 16.1. Изменение цвета индикаторов: заштрихован интервал pH, в котором индикатор меняет цветИногда используют смесь нескольких индикаторов, если необхо­димо расширить рабочий интервал измерения pH. Хорошо известен так называемый универсальный индикатор, цвет которого последовательно меняется от красного в кислой области (pH ≤ 4) через желтый (pH = 6), зеленый (pH = 7) и синий (pH = 8) до фиолетового в щелочной (pH > 9).Специальные приборы — рН-метры — позволяют измерять pH рас­творов в широком интервале (0—14) более точно (до ≈0,01 единицы pH), чем с помощью индикаторов, и, что не менее важно, без измене­ния состава растворов, без каких бы то ни было добавок к нему. рН-метр представляет собой прибор, измеряющий электродвижущую силу галь­ванического элемента, один из электродов которого изготовлен из спе­циального стекла. Потенциал стеклянного электрода линейно зависит от pH раствора, окружающего электрод (см. параграф 10.5).Наиболее точно концентрацию водородных ионов (с точностью порядка десятых или даже сотых долей процента) можно определить 
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методами объемного химического анализа — посредством кислотно­основного титрования. Титрованием в химии называют такую про­цедуру, когда один раствор (титрант) небольшими порциями, обычно по каплям, добавляется к другому (титруемому). Концентрация добав­ляемого раствора точно известна. При смешении растворов протекает какая-либо реакция. Специальными методами фиксируют точку экви­валентности, т. е. тот момент, когда количество титранта точно равно тому, которое необходимо для завершения реакции с веществом, нахо­дящимся в титруемом растворе. Зная объем добавленного раствора титранта и его концентрацию, можно точно определить количество вещества, находящегося в титруемом растворе.
16.4. Реакции нейтрализацииВзаимодействие водных растворов сильной кислоты и сильного основания (оба полностью диссоциированы) всегда описывается урав­нением H+ + ОН- = H2O независимо от природы противоионов. Соот­ветственно энтальпия реакции нейтрализации, равная для бесконечно разбавленных растворов -57,6 кДж, не зависит от природы кислоты и щелочи, что было учтено Аррениусом при разработке его теории кис­лот и оснований.При нейтрализации слабого электролита сильным — слабой кис­лоты сильным основанием или наоборот — в растворе помимо ионов и молекул воды присутствуют и молекулы слабого электролита.В общем случае в равновесииНА + ОН- <→ H2O + A-концентрация НА никогда не равна нулю, и это приводит к нарушению равенства концентраций H+ и ОН-. Рассмотрим в качестве примера нейтрализацию уксусной кислоты сильной щелочью, скажем, NaOH. Пусть смешивается по 500 мл (точно) каждого из растворов концен­трацией 0,2 моль/л (точно). При отсутствии взаимодействия концен­трация каждого из веществ в смеси составила бы 0,1 моль/л. В действи­тельности в результате нейтрализации ионов водорода, поставляемых уксусной кислотой, равновесие ее диссоциации смещается, и все боль­шее количество кислоты диссоциирует. При этом, естественно, концен­трация ионов ОН- так же, как и ионов H+, уменьшается.Состояние равновесия наступит тогда, когда концентрация ионов водорода будет удовлетворять одновременно двум равновесиям:H+ + ОН- <→ H2O; Kw = [H+][OH-] = IO1*;H+ +Ac- <→ HAc; Ka = [H+][Ac-] / [НАс] ≈ IO-5,где для краткости ацетатный ион обозначен Ac-.
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Отсюда равновесная концентрация гидроксид-ионов будет равна[OH-] = ^∙-^-Λ 
Ka [НАс]Так как начальные концентрации гидроксид-ионов и уксусной кис­лоты точно одинаковы, то при равновесии[ОН-] = [НАс] + 10-7Пренебрежем диссоциацией воды, тогда[ОН-] = [НАс] H[OH-] = √Kw[Ac-]∕Kα.Поскольку Kw < Ka, концентрации ионов ОН-, а значит, и оставшейся кислоты малы и можно считать, что [Ac-] ≈ 0,1. Тогда[ОН-]≈√10-IO * * * 1410-1∕10-5 ≈IO-5

IO-14 IO-1[НАс] ц ™ ≈10~3.10^5 10-7Для получения нейтрального раствора равновесная концентрация недиссоциированной кислоты должна быть не IO-5, a IO-3 моль/л, т. е. для получения нейтрального раствора нужно взять не точно 500, а при­близительно 505 мл кислоты.Руководствуясь подобными соображениями, можно рассчитать изме­нения pH раствора кислоты при добавлении к нему щелочи (титрова­ние кислоты щелочью) и раствора щелочи при титровании ее кислотой для любых вариантов — от сильных кислот и щелочей до слабых. При­меры кривых титрования приведены на рис. 16.2.

и pH равновесного раствора равен приблизительно 9.Из этого примера можно сделать два общих вывода. Во-первых, при сливании растворов точно равных количеств слабой кислоты и силь­ного основания (или наоборот) полученный раствор не будет нейтраль­ным — он остается заметно щелочным (или кислым). Во-вторых, кон­центрация гидроксид-ионов в равновесном растворе в первую очередь зависит от отношения Kw / Ka: чем меньше Ka, т. е. чем слабее кислота, тем больше концентрация гидроксида в равновесном растворе.Для получения действительно нейтрального раствора с pH = 7 необ­ходимо взять некоторый избыток слабого электролита. В рассмотрен­ном примере необходимый избыток можно оценить следующим обра­зом. В нейтральном растворе[OH-] = ⅞^ [Ас-] [НАс] = 10-7.Тогда, полагая, что добавка кислоты мала и концентрация ионов [Ас-] практически не изменится, получаем
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Объем щелочи, мл 18 20 22PH 1 2 3 4 5 б 7 8 9 10 11 1210 8642 02 468 10 Отклонение от точки эквивалентности, %
Рис. 16.2. Кривая титрования растворов различных кислот (0,1 моль/л, 
объем пробы 20 мл) раствором сильной щелочи (NaOH, 0,1 моль/л): верхняя кривая относится к любой сильной кислоте, например HCl; остальные кривые относятся к слабым кислотам с определенными значениями Ka. Обратите внимание на то, что скачок pH около точки эквивалентности ТЭ зависит от силы кислоты

16.5. Влияние примесей на pH водыКислотность воды, а значит, и ее pH очень чувствительны к при­месям, т. е. вода, как принято говорить, не обладает буферностью по отношению к кислотам и основаниям. Даже в лабораторных усло­виях практически очень трудно получать и хранить воду с pH = 7,00. При контакте с воздухом, содержащим CO2, вода подкисляется, а кон­такт со стеклом, содержащим силикаты натрия и других металлов, под­щелачивает ее.Допустим, что в 1 л чистой воды (55,6 моль) попало две капли (0,1 мл) разбавленной до 1 моль/л сильной кислоты, что по объему составит всего 0,01%. Концентрация водородных ионов в таком рас­творе будет равна IO-4 моль/л, а pH = 4. Аналогичное добавление щелочи вызовет рост pH до 10.Интересно рассмотреть случай не добавления кислоты к воде, а разбавления кислоты водой. Концентрацию водородных ионов 10^ моль/л и pH = 4 мы получили, разбавив исходную кислоту кон­центрацией 1 моль/л, имеющей [H+] = 1 и pH = 0 (коэффициенты активности здесь и далее считаем равными единице), в IO4 раз. Оче­видно, что pH при разбавлении кислоты повысился на столько же еди­
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ниц, на сколько порядков мы разбавили раствор. Следуя этой логике, мы должны получить при разбавлении раствора еще в IO3 раз чистую воду (pH = 7), а при дальнейшем разбавлении, скажем еще в IO4 раз, pH, равный 11, т. е. щелочь концентрацией 0,001 моль/л, что, конечно, невозможно. Наша ошибка, приведшая к абсурдному результату, заклю­чается в том, что мы не учли собственную диссоциацию воды. Если обо­значить концентрацию кислоты НА через C и считать, что она диссо­циирует на 100%, то концентрация водородных ионов, образованных кислотой, будет С. Собственная диссоциация воды даст эквивалентное количество ионов водорода и гидроксида. Следовательно, общая равно­весная концентрация водородных ионов[H+] =C+ [ОН-) = C + Kw / [Н+].При 25°C Kw = IO-14 и квадратное уравнение[H+]2-C[H+)-10-14 = 0определяет pH. Его решение[H+ ] = 1 / 2(C + √C2-4∙10-14 )в области значений С» IO-7 дает [H+] = C (как мы и рассматривали сперва наш пример). При концентрации кислоты С, близкой к IO-7, в величину [Н+] вносят вклад и кислота, и вода. При C ≪ IO-7 [H+] ≈ IO-7, т. е. при бесконечном разбавлении кислоты получается нейтральный раствор. То же самое, очевидно, относится и к основанию.
1б.б. Влияние одноименных ионов на диссоциацию слабого 

электролита. Буферные растворыВ параграфе 16.4 мы рассмотрели влияние добавления ионов OH- на диссоциацию уксусной кислоты. Эквивалентное количество ионов OH- заставило уксусную кислоту продиссоциировать практически полностью. Очевидно, что добавление одноименных ионов H+ или Ac- сдвинет положение равновесияHAcjrf H+ + Ac-влево, т. е. будет подавлять диссоциацию. Например, в 0,1 моль/л растворе уксусная кислота диссоциирована примерно на 1,3% (α = -s∕l,8∙10-5 /0,1 ≈ ≈ l,3∙10-2). Если к 900 мл такого раствора добавить 100 мл HCl или другой сильной кислоты концентрацией 0,1 моль/л, то концентрация водородных ионов будет равна 0,01 моль/л (нетрудно убедиться, что вклад от диссоциации HAc будет много меньше). Следовательно, сте­пень диссоциации HAc понизится до значения, определяемого равно­весными концентрациями:[НАс] ≈ 0,09; [H+] ≈ 0,01 и [Ac] ≈ 0,09а.
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Отсюда O3Ol ∙ 0,09α / 0,09 = 1,8 ∙ К)-5 и a ≈ 1,8 ∙ IO-3, т. е. степень диссоциации слабого электролита — уксусной кислоты понизится примерно в 7 раз при добавлении к ней меньшего количе­ства другой, сильной, кислоты.Точно такой же эффект произведет эквивалентная добавка соли уксусной кислоты, например ацетата натрия. Крайне важным свой­ством раствора, содержащего такую смесь, является его малая чувстви­тельность к добавлению кислоты или щелочи. Дело в том, что в системеHAc <→ H+ + A<r; NaAc → Na+ +Acrприсутствует избыток ионов Ac по отношению к ионам H+. Добавление ионов H+ поэтому приведет к дополнительной их ассоциации с ионами Ac-, в результате чего pH почти не изменится. Добавление ионов OH- усилит диссоциацию уксусной кислоты с тем же эффектом. Разбавле­ние раствора в целом также мало повлияет на кислотность, так как дис­социация уксусной кислоты в большей степени определяется избытком ионов Ac-, чем концентрацией кислоты. Действительно, для раствора, содержащего HAc и NaAc, концентрации Ck и Cc, соответственно, равно­весные концентрации будут [НАс] ≈ Cκ, [Ac-] ≈ Cc и Cc[H+] / Ck = К, т. е. [H+] = (Cκ / Cc)K, и если Ck и Cc достаточно велики, то их неболь­шие изменения практически не сказываются на [Н+].Таким образом, концентрация водородных ионов в таких смесях, называемых буферными растворами, определяется соотношением концентраций кислоты и соли (или слабого основания и соли с одно­именным катионом) и константой диссоциации слабого электролита. Очевидно, что, подбирая соответствующим образом компоненты и кон­центрацию буферного раствора, можно стабилизировать любую концен­трацию водородных ионов в растворе. Например, для рассмотренного буферного раствора, содержащего уксусную кислоту и ацетат натрия (ацетатный буфер) в равных концентрациях, [Н+] = 1,8 ∙ IO 5 и pH = = 4,7. Варьирование концентраций уксусной кислоты и ацетата позво­ляет использовать ацетатный буфер для стабилизации pH в интервале от 3,6 до 5,6. Другие хорошо известные буферные растворы использу­ются для других интервалов pH: для области, близкой к нейтральной (5,3—8,0) — фосфатный буфер KH2PO4 в смеси с Na2HPO4, для щелоч­ной (7,8—10,0) — смесь борной кислоты с гидроксидом натрия.Заканчивая эту главу, посвященную в значительной мере кислотно­основным равновесиям с участием слабых электролитов, подчеркнем еще раз, что при расчете равновесий в растворах слабых электролитов необходимо учитывать равновесия диссоциации всех присутствующих в растворе слабых электролитов, включая воду. Это заключение ока­жется нам весьма полезным и при изучении обменных реакций в рас­творах электролитов, которым посвящена следующая глава.
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Контрольные вопросы и задания1. Что такое самоионизация жидкости?2. Какие жидкости способны к самоионизации? Пользуясь таблицей электроотрицательности и определив геометрию молекул (см. пара­граф 4.8), предскажите, для какой из жидкостей — HF, SO2, SnCl4 — ионное произведение будет максимальным, а для какой — минималь­ным.3. Дайте определение кислоты и основаниям: а) по Аррениусу; б) по Бренстеду; в) по Льюису.4. В чем заключается нивелирующий и дифференцирующий эффекты растворителей?5. Расположите в ряд по возрастающей силе следующие кислоты: H2SO4, H3BO3, HClO4, H3PO4.6. При переходе от константы диссоциации к ионному произведе­нию воды предполагается, что молярная концентрация воды есть вели­чина постоянная. Казалось бы, что в растворах она должна заметно меняться. Рассчитайте число молей воды в 1 л следующих растворов:AgNO3 C=I моль/л р =1,135 г/млH2SO4 C = 2 моль/л р = 1,121 г/млNaOH C = 20% (масс.) р = 1,220 г/мл7. Что такое «пэ аш»? Чему равен pH раствора хлороводорода кон­центрацией: а) 0,1 моль/л; б) 0,001 моль/л?8. Рассчитайте pH раствора гидроксида бария Ba(OH)2 концентра­цией 0,005 моль/л.9. Раствор имеет pH = 12. Кислота или основание находится в этом растворе?10. Что такое индикатор на pH? Почему меняется его окраска?11. Напишите уравнение реакции, протекающей при сливании рас­творов сильной кислоты и сильного основания.12. Будет ли нейтральным (pH = 7) раствор, полученный при сли­вании точно равных объемов растворов точно равных концентраций (моль/л): а) одноосновной сильной кислоты и однокислотного силь­ного основания; б) одноосновной слабой кислоты и однокислотного сильного основания; в) одноосновной сильной кислоты и однокислот­ного слабого основания?13. В 1 л воды добавили одну каплю (0,05 мл) 12%-ной азотной кислоты (р = 1,067 г/см3). Оцените pH полученного раствора. Можно ли в этом случае при расчете pH пренебречь собственной диссоциацией воды?14. Ацетатный буферный раствор содержит 1 моль/л кислоты и 1 моль/л соли; Ka = 1,8 ∙ IO-5. Оцените: а) pH буферной смеси; б) изменение концентрации ионов водорода при добавлении к буфер­ному раствору 0,4 г твердого гидроксида натрия.
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Глава 17
ОБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ

Все реакции, протекающие в растворах, сопряжены с тем, что реа­гирующие ионы или молекулы, сталкиваясь, передают друг другу какие-то частицы. Если передаются протоны, то речь идет о кислотно­основных взаимодействиях, таких, например, как реакции нейтрализа­ции, рассмотренные в предыдущей главе. К передаче протонов сводятся также процессы взаимодействия некоторых солей с водой — реакции гидролиза солей. Эти реакции мы обсудим в данной главе наряду с дру­гими обменными процессами, в которых могут принимать участие любые ионы.Если мы смешаем разбавленные водные растворы двух солей, то часто между ними не будет происходить заметного взаимодей­ствия. Например, о смеси разбавленных растворов солей NaCl и KNO3 мы можем сказать, что она содержит независимые гидратированные ионы Na+, К+, Cl-, NO3, но не можем сказать,что она содержит опреде­ленные соли. В этой главе мы рассмотрим не только равновесный состав растворов, но и способы смещения обменных равновесий, направлен­ные на то, чтобы выделить нужный продукт с максимальным выходом или избавиться от примесей. Эти смещения сопряжены в первую оче­редь с образованием малодиссоциированных соединений — слабых кислот и оснований, выделением газообразных и малорастворимых продуктов, а также с комплексообразованием.
17.1. Гидролиз солейРассмотренные в гл. 16 примеры показывают, что при определении кислотности среды необходимо учитывать все равновесия с участием слабых электролитов, присутствующих в растворах. В растворах солей слабых кислот или оснований или тех и других вместе происходит их частичное взаимодействие с водой с образованием соответствую­щего слабого электролита. Например, в растворе ацетата натрия ионы Ac-, связываясь с ионами H+, усиливают диссоциацию воды, что в итоге приводит к подщелачиванию среды.Эти процессы можно изобразить следующим образом:NaAc (кр) → Na+ (водн) + Ac- (водн)
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H2O <→ H+ (водн) + ОН- (водн)Ac- (водн) + H+ (водн) <=> HAc (водн)Сумма этих процессов дает реакцию взаимодействия аниона слабой кислоты с водой или гидролиза соли NaAc (кр) + H2O <≡⅛ HAc (водн) + + ОН- (водн) + Na+ (водн) или в растворе Ac- + H2O <=> HAc + ОН-. Фактически — это реакция, обратная реакции нейтрализации слабой кислоты сильным основанием, рассмотренной в параграф 16.4.Гидролизу подвержены все соли, образованные с участием слабых электролитов. При гидролизе солей, образованных сильным основа­нием и слабой кислотой (например, NaClO), происходит подщелачи­вание среды; соли слабого основания и сильной кислоты (например, NH4NO3) дают кислую среду:NH4NO3 (кр) + H2O NH3 (водн) + NO3 (водн) + H+ (водн)1 или

1 В правой части уравнения отсутствует H2O в явной форме (см. параграф 23.4). Это 
связано с состоянием NH3 в водном растворе.

NH4 (водн) + H2O <→ NH3 (водн) + H+ (водн)Наиболее сильно подвергаются гидролизу соли, образованные и сла­бой кислотой, и слабым основанием, например NH4Ac:NH4Ac (кр) + H3O ½± NH3 (вода) + HAc (водн)1На практике часто возникает необходимость расчета pH раствора соли после гидролиза, а также степени гидролиза, т. е. отношения числа молей соли, подвергшихся гидролизу, к исходному количеству раство­ренной соли в молях. Если обозначить степень гидролиза через h, то равновесные концентрации для гидролиза ацетата натрия составят[НАс] = [ОН-] = hC и [Ac-] = C(l - h),где C — исходная концентрация соли.Выражение для константы равновесия гидролиза можно записать в виде [НАс] [ОН-][AC-] [H2O]или, учитывая постоянство [H2O] и обозначив K[H2O] = Kh (от англ. 
hydrolysis), в виде [НАс] [ОН-] v[АС-]
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Умножив числитель и знаменатель дроби на [Н+], получим
Kh =

[НАс] [H÷][AC-] [H+][OH-] = ⅞^,
т. е. константа гидролиза обратно пропорциональна Ka. Для расчета степени гидролиза подставим в уравнение для Kh выражения для равно­весных концентраций:

h2C2
C(l-h)

h2C
= Kh, -~- = Kh.

1-пВыражение по форме аналогично выражению, связывающему сте­пень и константу диссоциации слабого электролита. При h ≪ 1
h≈y∣Kfl∕C = y∣Kw∕KaC,и концентрация водородных ионов будет равна[H+ ] = Kw /[ОН-]≈Kw /hC≈y∣KwKa∕C.Если же значение h сопоставимо с единицей, то необходимо решать квадратное уравнение.Из полученных выражений очевидно, что степень гидролиза ацетата натрия и концентрация водородных ионов обратно пропорциональны корню квадратному из концентрации соли, т. е. чем более разбавлен раствор, тем глубже идет гидролиз.Например, для 0,1 моль/л раствора NaAc (JCaHAc = 1,8 ∙ IO-5) степень гидролиза составит: IO-14

h ≈ .------------------ ≈ 0,7 ■ IO-4 = 0,007%;Vl,8∙10-5 0,110“14[H+ ]«-------—л------0,7-IO-4-0,1 ≈l,4 ∙10-9 и pH = 8,8.Если этот раствор разбавить еще в 100 раз, то h ≈ 0,07% [Н+] = = 1,4 ∙ IO-8 и pH ≈ 7,9.Аналогично можно рассмотреть гидролиз соли, образованной сла­бым основанием и сильной кислотой. И в этом случае, как нетрудно убедиться, степень гидролиза обратно пропорциональна квадратному корню из константы диссоциации слабого основания Kb и концентра­ции соли
h≈^Kw∕KbC,а концентрация водородных ионов

[H+] = hC≈y∣KwC∕Kb.
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В некоторых случаях степень гидролиза многозарядных катионов в разбавленных растворах оказывается настолько высокой, что обра­зуются малорастворимые гидроксосоединения. Например, при разбав­лении концентрированных растворов солей Bi3+ начинают выпадать в осадок малорастворимые продукты гидролиза — смесь основных солей, содержащих группы BiOH2+ или Bi(OH)J, и гидратированного оксида висмута Bi2O3 ∙ xH20.В достаточно кислых растворах гидроксосоединения и гидратиро­ванные оксиды могут переходить в оксокатионы, например:Bi2O3 ∙ xH2O + 2H+ → 2BiO+ (водн) + H2OТакие процессы сопровождают гидролиз, так как в результате гидролиза кислотность раствора растет и находящиеся в нем гидроксо- формы, в частности Bi(OH)J, в этих условиях могут терять воду, пере­ходя в оксокатионы: Bi(OH)J =BiO++H2OВ случае солей многоосновных кислот из-за гидролиза часто осажда­ются не средние, а кислые соли, например CaHPO4.Подобная же ситуация возникает, если пытаться осадить из раствора такую соль, как карбонат алюминия Al2(CO3)2. При добавлении к рас­твору карбоната натрия или калия, скажем, нитрата алюминия осажда­ется не карбонат, а гидроксид алюминия с примесью основных солей:2 Al3+ + ЗСО + 6H2O → 2A1(OH)3Φ + 3CO2↑Как избежать гидролиза, если возникает такая потребность? Прежде всего, руководствуясь принципом Ле Шателье, можно сместить равно­весие гидролиза, добавляя кислоту или щелочь, т. е. вещество, обра­зующееся в процессе гидролиза. Очевидно, что в случае солей слабых оснований надо подкислять раствор для подавления гидролиза, а в слу­чае солей слабых кислот — подщелачивать.Этот прием позволяет, например, подавить гидролиз ионов алюми­ния при достаточном подкислении:Al(OH)n (H20)‰r°+ +∏H+ → Al(H2O)3+(Более подробно процесс гидролиза солей алюминия описан в пара­графе 25.5.)Можно также подавить гидролиз карбонатов подщелачиванием:НСО5+OH- → COj- + H2O и H2CO3 + 20Н- → COj- + 2H2O(Подробности о карбонатах и угольной кислоте см. в параграфе 24.5.) Однако очевидно, что ни подкисление, ни подщелачивание так и не дадут возможности осадить из водного раствора среднюю соль 
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Al2(CO3)3: из достаточно кислого для подавления гидролиза ионов алю­миния раствора будет улетучиваться диоксид углерода:C0^+2H+→CO2+H2Oа из щелочного — осаждаться гидроксид алюминия:Al3+ (водн) + ЗОН- → Al(OH)3 (тв)Ранее мы отмечали, что понижение концентраций, разбавление раствора, способствует гидролизу, поэтому, чтобы избежать гидролиза, надо по возможности иметь дело с концентрированными растворами. Отметим, что это малоэффективно, если соль, подвергающаяся гидро­лизу, образована и слабым основанием, и слабой кислотой.И наконец, о влиянии температуры на гидролиз. Раз реакция гидро­лиза — это реакция, обратная нейтрализации, то, следовательно, гидролиз — реакция эндотермическая, и степень его и константа растут с повышением температуры.
17.2. Реакции с газовыделениемОбразование летучего соединения при реакции обмена приводит к выделению его из раствора в виде газа и согласно принципу Ле Шате- лье смещает положение равновесия в сторону образования этого сое­динения. Реакции с газовыделением весьма распространены, особенно в случае окислительно-восстановительных взаимодействий (см. гл. 18), а среди обменных реакций к ним относятся процессы с образованием единственного летучего основания — аммиака (не считая некоторых органических оснований), напримерNH4Cl + NaOH = NH3 + NaCl + H2O и летучих кислот, например уксуснойNaAc + H2SO4 = HAc + NaHSO4Кроме уксусной кислоты к распространенным летучим кислотам относятся соляная и другие галогенводородные кислоты, азотная, сер­нистая, угольная, сероводородная, синильная и др.Очевидно, что наиболее полному протеканию обмена с образова­нием летучих веществ будут способствовать повышение температуры раствора (см. параграф 8.3) и удаление выделяющегося газа из системы. Наряду с этим, поскольку мы, получая аммиак или кислоты, имеем дело с реакциями переноса протона, скорость их и положение равновесия зависят от кислотности среды.Например, один из простых способов получения соляной кислоты заключается в действии серной кислоты на поваренную соль с последу­ющим растворением в воде выделяющегося хлороводорода:NaCl + H2SO4 = NaHSO4 + HClt
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Это — типичная реакция получения летучей кислоты при дей­ствии на ее соль другой нелетучей сильной кислоты. Важными усло­виями эффективного проведения процесса являются минимальное содержание воды в реагирующей системе (берут концентрированную серную кислоту) и интенсивное удаление образующегося хлороводо­рода посредством нагревания реакционного сосуда. В некоторых слу­чаях даже малый сдвиг равновесий диссоциации слабого электролита вследствие образования летучего соединения оказывается практически очень важным.Например, растворы ацетатов, сульфидов, цианидов всегда пахнут соответствующими кислотами. Действительно, в результате гидролиза, например, KCN возникает следующая система равновесий:CN- (р-р) + H2O <→ HCN (р-р) + ОН- (р-р)HCN (р-р) <→ HCN (г)Считая раствор синильной кислоты идеальным, можно оценить кон­центрацию HCN в газовой фазе над раствором цианида калия задан­ной концентрации. Расчет показывает, что уже при концентрации KCN 0,1 моль/л и степени гидролиза 1,5% концентрация HCN над ним примерно в 100 раз превышает предельно допустимую концентрацию (ПДК), безопасную для работающего с таким раствором. Это означает, что работа с растворами цианидов, сульфидов, селенидов и других подобных солей, при гидролизе которых образуются летучие ядовитые вещества, требует специальных условий и большой осторожности.
17.3. Реакции с образованием осадков. Произведение 

растворимостиЕсли при проведении обменной реакции в растворе окажутся кати­оны и анионы, образующие малорастворимый продукт, то мы можем ожидать, что из раствора выпадет осадок, равновесие сместится в сто­рону его образования, и реакция пойдет «до конца». Такой характер носят реакции образования многих гидроксидов, напримерPb2+ + 2OH-→ Pb(OH)2и солей, например Ag+ + Cl-→ AgClДля того чтобы проверить, насколько точны наши заключения о количественном протекании подобных реакций, рассмотрим равно­весие между малорастворимой солью, например AgCl, и ее насыщен­ным раствором: AgCl (кр) <=* Ag+ (водн) + Cl- (водн)
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Константа этого равновесия, называемая произведением раствори­мости (ПР), имеет вид К = [Ag+] [Cl^] = ПР. Хлорид серебра образует самостоятельную твердую фазу, и его концентрация не входит в выра­жение для ПР (см. параграф 14.4). Произведение растворимости, как и растворимость, зависит от температуры (подобно любой константе равновесия) . Для AgCl при 25oC оно составляет 1,75 ∙ IO-10.Растворимость малорастворимых солей, т. е. концентрация насы­щенного раствора соли Ссоли, связана с произведением растворимости простым соотношением, форма которого, правда, зависит от соотноше­ния зарядов катиона и аниона. В случае AgCl и любого электролита состава 1:1 растворимость, выраженная в молях на литр, просто равна концентрации катиона и аниона:⅛1 = [Ag+ ] = [Cl- ] = √ΠP = 1,32 ∙ IO-5.Для соли с иным отношением чисел катионов и анионов подобное соотношение нетрудно найти, исходя из уравнения диссоциации соли. Например, возьмем соль PbI2, ПР = 8,1 ∙ IO-9. Обозначим раствори­мость в моль/л через X и запишем уравнение диссоциации и равновес­ные концентрации ионов под ним:PbI2 <→ Pb2++21-
X 2ХПР = [Pb2+] [Г]2 = X ∙ 4X2 = 4Х3/пр

CpbI2 = ц = O15 - IO-3 моль/л.На равновесие между осадком и раствором, естественно, влияет при­сутствие одноименных ионов. Например, если к 1 л насыщенного рас­твора AgCl при 250C прибавить 1 г NaCl (≈0,02 моль), то концентрация ионов хлора будет определяться этой добавкой: [Cl-] = 0,02 моль/л, а концентрация ионов серебра и растворимость соли составят:ПР 1 75 IO-10[Ag+ ] = Cazq = —— = —------— = 0,85 IO-5 моль/л.l-6 AgCi tcl-1 2 10_2т. е. растворимость понизится примерно в 700 раз по сравнению с рас­творимостью в воде. Добавлением одноименных с осадком ионов часто пользуются для более полного выделения малорастворимого вещества.Если в растворе, из которого производится осаждение малораство­римой соли, присутствуют ионы, склонные к гидролизу (многозаряд­ные катионы малого размера, анионы слабых кислот), то необходимо учитывать реальное состояние ионов и конкуренцию между осажде­нием и гидролизом.На этой конкуренции также основано широко применяемое в ана­литической химии разделение катионов металлов посредством после­довательного осаждения их сульфидов. Сначала насыщают сероводо­
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родом исследуемый кислый (pH ≈ 0,5; [H+] ≈ 0,3) раствор, в котором равновесие S2- + 2H+ <→ H2S (водн)в значительной степени смещено вправо. Содержание ионов S2- в этом растворе нетрудно оценить из растворимости H2S (примерно 0,1 моль/л в условиях анализа) и констант диссоциации сероводород­ной кислоты
K1 = [H+][HS-] / [H2S] = 1,1 ∙ IO-7 и K2 = [H+][S2-] / [HS-] = 1,0 ∙ IO-14.Отсюда

K1K2 = [H+]2(S2-] / [H2S) и 1 IlO-22[S2- ] = K1K2 [H2S] / [H+ ]2 ≈ ,θ θ9 ≈ 1,2 ■ IO-21 моль/л.В этих условиях осаждаются лишь наиболее малорастворимые суль­фиды (с ПР ≪ IO22), а именно сульфиды Hg2+, Cu2+, Cd2+, Pb2+, Sn2+. После отделения этих осадков раствор нейтрализуют добавкой аммиака. При pH = 7 равновесие гидролиза S2- смещается влево, концентрация сульфидных ионов повышается примерно до IO-8 моль/л и осаждаются более растворимые сульфиды Zn2+, Fe2+, Со2+, Ni2+, Mn2+ (с ПР ≤ IO-12).
17.4. Комплексообразование. Константа устойчивости комплексаВ параграфах 8.3 и 15.2 мы встречались с формами существования катионов в водном растворе — ион металла окружен первой гидратной оболочкой M(H2O) ‰ а это образование в свою очередь также гидрати­ровано, т. е. окружено диффузной «шубой» из дипольных молекул воды. Число молекул воды в первой гидратной оболочке п обычно постоянно для определенного иона металла — в большинстве случаев оно равно шести — Al(H2O)I+, Mg(H2O)∣+, Fe(H2O)∣+ и т. д. — или, реже, четы­рем — Be(H2O)∣+. Между ионами металла и молекулами воды образу­ется донорно-акцепторная связь, ион Mn+, имеющий вакантные валент­ные орбитали, выступает при этом в качестве акцептора электронных пар, а молекула воды — в качестве донора. По прочности эти связи сопоставимы с обычными химическими связями, например энтальпия гидратации иона Be2+ (г) составляет -2473, а иона Mg2+ (г) -1908 кДж/ моль.Молекулы воды в первой гидратной оболочке способны не только обмениваться с другими молекулами воды, но и частично или полно­
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стью замещаться другими полярными молекулами или ионами, нахо­дящимися в растворе. Например,Fe(H2O)∣+ + NH3 <→ Fe(H2O)5 NH∣++H2O и т. д. вплоть до
Fe(H2O)(NH3)I+ +NH3 <→Fe(NH3)∣+ +H2O или аналогично

Fe(H2O)∣+ +6C1- ≠FeC⅛-+6H2OПри этом общее число частиц, окружающих ион металла, его коор­динационное число остается постоянным (этот термин — КЧ — введен в параграфе 7.4) .Все эти сложные ионы, среди которых встречаются и катионы, и анионы, как и гидраты, представляют собой прочно связанные агре­гаты, способные к самостоятельному существованию в растворах. Такие образования носят название комплексных соединений или ком­плексов. Их строение, свойства и реакционная способность подробно рассмотрены в гл. 30.Любой комплекс состоит из центрального иона, обладающего элек­троноакцепторными свойствами, и окружающих его электронодонор­ных частиц, молекул или ионов, называемых лигандами (что значит «связанный»).В наших примерах в качестве центральных ионов выступали кати­оны непереходных (Al3+, Be2+, Mg2+) и переходных (Fe2+) металлов. Комплексообразование особенно характерно для переходных металлов.В отдельных случаях центральное положение в комплексе занимает не ион, а незаряженный атом, как, например, Cr(O) в Cr(CO)6 или Ni(O) в Ni(PCl3)4. Много других примеров такого рода читатель встретит в гл. 30 и 31. Несмотря на наличие и центральных ионов и централь­ных атомов, чаще во всех случаях используют термин «центральный ион». В принципе, к комплексным ионам можно отнести и такие ани­оны, как SO∣- или NO3, но для определенности принято ограничивать понятие комплексного соединения требованием, чтобы и центральный ион, и лиганды, составляющие комплекс, могли самостоятельно суще­ствовать в растворе (в сольватированном виде, конечно).Комплексный ион, как правило, сохраняется и при выделении соединения в твердую фазу. В комплексном соединении1 собственно комплекс или комплексный ион образует так называемую внутрен­нюю сферу, которую при написании обычно заключают в квадратные скобки, например K3[Fe(CN)6] или [Fe(NH3)6]Cl2. Противоионы, K+ или Cl- в нашем примере, образуют внешнюю сферу комплексного соедине­
1 Часто в литературе не делают различия между понятиями «комплексное» и «коор­

динационное соединение», некоторые же авторы относят первое из них к частицам 
в растворе, а второе — к любой фазе. Это различие условно, и мы в дальнейшем для 
простоты не будем его придерживаться.
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ния. Природа связи между внутренней и внешней сферой аналогична природе связи между катионами и анионами в простых солях.Естественно, существует большое количество комплексных солей, построенных из комплексных катионов и анионов вместе, например [Со (NH3) 6]2 [Fe (CN)6].Рассмотрим в общем виде равновесия комплексообразования в водном растворе. При сокращенном написании гидратные оболочки часто не обозначают, так что в общем виде схему образования ком­плекса MLn (заряды тоже опускаем для сокращения) можно записать следующим образом: M + L<→ML;ML + L ML2;MLπ-1 + L≠MLn.Отдельные строки при чтении слева направо отражают реакции сту­пенчатого комплексообразования, им отвечают константы равновесия 
Ki = [MLi] / ([MLf-1] [L]), называемые ступенчатыми константами ком­плексообразования или константами устойчивости комплексов. Сум­марный процесс M + nL ≠ MLn описывается с помощью полной константы устойчивости комплекса MLn К = [MLn] / ([M][L]n). Очевидно, что полная константа представ­ляет собой произведение всех ступенчатых констант:

п 
κycτ=∏κi. 

i=lПри чтении справа налево реакции отражают диссоциацию ком­плексов, им отвечают константы равновесия видаKhot= [M][L]/IML] ит. д., называемые константами нестойкости (последовательными или пол­ными). Очевидно, что относящиеся к одному и тому же равновесию константы устойчивости и нестойкости представляют собой величины, обратные друг другу:
^нест - 1 / Kycτ,Рассмотрим пример реакции обмена, на ход которой влияет комплек­сообразование. Малорастворимый хлорид серебра постепенно растворя­ется при добавлении к раствору NH3 или NH4Cl или других солей аммо­ния. В этом случае ионы Ag+ (водн), находящиеся в равновесии с осадкомAgCl (кр) ≠ Ag+ (водн) + Cl- (водн)
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связываются в комплексAg+ (води) + 2 NH3 (води) <→ Ag(NH3)J (води),что смещает положение первого равновесия вправо.Отметим попутно, что подобным образом действует не только сам аммиак, но и полностью диссоциирующие соли аммония, поскольку равновесие гидролизаNHJ (водн) + H2O <→ NH3 (водн) + H3O+ (водн) смещается вправо по мере связывания аммиака в комплекс.Если вместо AgCl (ПР = 1,7 ∙ IO-10) мы возьмем еще менее раство­римый AgI (ПР = 1,0 ∙ 10^16), то окажется, что никакие добавки солей аммония не приводят к его растворению.Рассмотренный пример имеет очень важное практическое значение в фотографии, так как процесс фиксирования изображения на гало­генсеребряных фотоматериалах как раз сводится к растворению хло­рида, бромида или иодида (в зависимости от типа материала) серебра на незасвеченных участках. Для этой цели используется образование комплексов серебра уже не с аммиаком (Kycτ = 2,5 ∙ IO7), а с еще более мощным комплексообразователем — ионом тиосульфатаAg+(BθflH) + 2S2θ2-(водн) ≠ [Ag(S2O3)2]3-, Kycτ = 1,1 • 104
Контрольные вопросы и задания1. В каких случаях сливание растворов двух солей не приводит ни к каким химическим реакциям?2. Перечислите случаи солей, подвергающихся гидролизу.3. Как изменится pH среды после растворения в воде: а) ацетата натрия; б) хлорида аммония; в) хлорида натрия?4. При концентрации раствора ацетата натрия 0,1 моль/л его pH равен 10. Определите по этим данным степень гидролиза соли.5. Как зависит степень гидролиза: а) от концентрации раствора и б) от температуры?6. Как правильнее сказать: «При растворении карбоната натрия в воде происходит его гидролиз» или «При растворении карбоната натрия в воде происходит гидролиз иона СО3_»?7. При растворении в воде хлорида алюминия AlCl3 какой продукт гидролиза иона Al3+ будет основным: Al(OH)2 или Al(OH)3?8. Объясните, какое вещество: NaCl, HCl или NaOH — надо предва­рительно растворить в воде с тем, чтобы при последующем растворе­нии хлорида алюминия максимально избежать гидролиза иона Al3+.9. Объясните, почему воду, содержащую растворенный сероводород, гораздо легче обезгазить, чем содержащую растворенный хлороводород.
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10. Напишите всю цепочку равновесий, связывающих H2S (г) и S2- (р-р), и покажите, как на их концентрации будет сказываться добавле­ние к раствору кислоты или щелочи.11. Вы поняли, конечно, что Kw = [H+][OH-] = Xfllιc[H2O]. Почему нельзя сказать, что nPAgCi = [Ag+] [С1-] равно Kflfic [AgCl]?12. Может ли величина ПР характеризовать концентрацию ионов в ненасыщенном растворе?13. Добавление каких ионов в раствор, содержащий осадок PbI2, в большей мере скажется на его растворимости: Pb2+, например в форме Pb(NO3)2, или I- (KI)?14. Укажите: а) центральный ион, б) лиганды, в) внутреннюю и внешнюю координационную сферу, г) заряд комплексного иона и д) координационное число центрального иона в следующих соеди­нениях: K3[Fe(CN)]6; [Fe(H2O)6]SO4; Na3[AlF6]; [Cu(NH3)4(H2O)2]SO4; [Co(NH3)6] [Fe(CN)6].15. Для комплексного иона AlF^- напишите выражения для всех сту­пенчатых констант устойчивости и общую константу. Напишите рав­новесие, которому соответствует общая константа нестойкости этого иона.16. Произведение растворимости некоторой соли MX ПР = IO-10, а полная константа устойчивости комплекса ML⅞+ Kyci = IO60. Что будет происходить — выпадать осадок при добавлении X2- к раствору ML¾+ или осадок MX будет переходить в раствор при добавлении раствора лиганда к осадку?
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Глава 18
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ 

РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ

Реакции, протекающие в растворах электролитов, — это в значи­тельной степени реакции между ионами или с участием ионов. Обмен­ное взаимодействие растворенных ионов может приводить, например, к образованию твердой фазы (осадка) или отдельных недиссоциирован- ных молекул, в частности, воды. Не менее распространены и не менее существенны такие взаимодействия ионов и молекул в растворах, при которых происходит обмен не только ионами, но и электронами, при­водящий к изменению степени окисления атомов, между которыми происходит такой переход.Реакции, сопровождающиеся изменением степеней окисления эле­ментов, относятся к окислительно-восстановительным. Основные поня­тия и определения, связанные с этими реакциями, рассмотрены в пара­графе 11.2, и, пожалуйста, просмотрите его еще раз, так как дальше мы будем широко ими пользоваться.Окислительно-восстановительные процессы в растворах, а точнее — с участием растворов, поскольку в этих процессах, как и в обменных реакциях, могут принимать участие и твердые вещества, и газы, имеют множество интересных особенностей, что и приводит к необходимости их специального рассмотрения.
18.1. Особенности окислительно-восстановительных реакций 

в растворах электролитовРеакции в водных растворах (как, впрочем, и любых других) всегда идут с участием растворителя. Мы видели, как в обменных реакциях вода играет чрезвычайно важную роль, выступая в качестве амфо­терного вещества, поставщика как ионов водорода, так и гидроксид­ионов. Подобным же образом вода играет двойственную роль и в окис­лительно-восстановительных реакциях. C одной стороны, имея в своем составе водород в степени окисления +1, вода может выступать как окислитель, присоединяя электроны и выделяя свободный газообраз­ный водород. C другой — имея в своем составе кислород в степени окисления -2, вода может выступать в роли восстановителя, отдавая 
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электроны и выделяя свободный газообразный кислород. Наконец, водород и кислород воды могут участвовать в окислительно-восста­новительных превращениях других элементов, сохраняя свои степени окисления. Вот соответствующие примеры:2Na + 2H2O = 2NaOH + H2 (2H+ + 2e → H2)2C12 + 2H2O = 4HC1 + O2 (2O2- - 4e → O2)SO2 + Cl2 + 2H2O = H2SO4 + 2НС1 ( /°2- )H20CV 2H+72KI + KClO + H2O = I2 + KCl + 2К0Н или 21- + ClO- + H2O = I2 + Cl- + 20Н- (H2O + О2- → 20Н-)
Таким образом, одна из особенностей окислительно-восстанови­тельных реакций в растворах электролитов заключается в том, что рас­творитель, в частности вода, оказывается непременным участником процесса.Другая особенность таких реакций состоит в том, что растворы электролитов содержат реально существующие индивидуальные ионы, которые фактически и участвуют во всех реакциях, в том числе и в окислительно-восстановительных. Например, реакцияFeCl2 + CrCl2 — FeCl2 + CrCl3в действительности протекает так:Fe3+ (водн) + Cr3+ (водн) = Fe2+ (водн) + Cr3 + (водн)а ионы хлора решительно никакого отношения к ней не имеют. Поэ­тому реально совершенно все равно, какие растворимые соли, содержа­щие ионы железа(Ш) и хрома(П), взять для проведения такой реакции. Именно поэтому при написании окислительно-восстановительных реакций, протекающих в растворах, часто указывают только реагиру­ющие ионы и молекулы. Мы будем пользоваться этим приемом, но, конечно, необходимо помнить, что какие-то противоионы, делающие раствор электронейтральным, в нем всегда присутствуют; реагирую­щие растворы всегда получаются в результате растворения вполне кон­кретных веществ, лишь в растворителе диссоциирующих на ионы.И последнее. При обсуждении окислительно-восстановительных реакций в растворах (хотя это можно сделать и во всех случаях) удобно процессы, происходящие с окислителем и восстановителем, записать раздельно, в виде уравнений полуреакций восстановления окислителя и окисления восстановителя, напримерMg + 2HC1 = MgCl2 + H22H+ + 2e~ = H2 (восстановление), Mg = Mg2+ + 2е~ (окисление).
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Эти полуреакции нельзя раздельно осуществить на практике, так как ни свободные, ни гидратированные электроны в сколь-нибудь заметных количествах существовать не могут. Они чрезвычайно реак­ционноспособны и мгновенно взаимодействуют с любым окислителем, как с исходным, так и с продуктом окисления-восстановителя (в нашем примере — с ионами H+ и Mg2+). Поэтому возможен только единый неразрывный окислительно-восстановительный процесс, при котором электроны передаются от восстановителя к окислителю — непосред­ственно при столкновении частиц или через промежуточные продукты в зависимости от механизма реакции, но свободные электроны практи­чески не появляются.Очевидно, что в полуреакции окисления из восстановителя обра­зуется сопряженный ему окислитель (Mg2+ из Mg в нашем примере), а в полуреакции восстановления — из окислителя — восстановитель (H2 из H+). Написанная справа налево полуреакция окисления пред­ставляет собой полуреакцию восстановления, и наоборот.
18.2. Восстановительный потенциалВ окислительно-восстановительном процессе принимают участие две пары сопряженных окислителей и восстановителей, и направление реакции между ними определяется тем, какой окислитель и какой вос­становитель сильнее. Например, если мы возьмем систему, включаю­щую такие две сопряженные пары, как2H+ (водн) + 2e^ = H2 (г); Zn2+ (водн) + 2e = Zn (тв)то, в принципе, в такой системе возможна конкуренция за электроны между двумя окислителями — ионами H+ и Zn2+. Если допустить, что первый из них является более сильным окислителем, чем второй, как оно и есть на самом деле, то это означает, что в нашей системе ионы водорода будут окислять цинк, а не ионы цинка — водород. Действи­тельно, мы хорошо знаем, что цинк растворяется в кислоте с выделе­нием водорода и образованием в растворе ионов Zn2+:Zn + 2H+ = Zn2+ + H2Таким образом, мы заключаем из опыта, что H+ — более сильный окислитель, чем Zn2+, а также, что сопряженный с более сильным окис­лителем восстановитель H2 является более слабым восстановителем, чем Zn, сопряженный с более слабым окислителем, т. е. более сильный окислитель всегда сопряжен с более слабым восстановителем, и наобо­рот.Мерой силы окислителя должно быть его стремление принять элек­троны в условиях реакции, т. е. его стремление восстановиться, а мерой силы восстановителя — его стремление отдать электроны. Можно 
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на опыте провести окислительно-восстановительныи процесс таким образом, чтобы электроны передавались от восстановителя к окисли­телю не непосредственно при их столкновении, а через дополнитель­ный проводник — обычную металлическую проволоку.Возьмем снова ту же систему, включающую две сопряженные пары окислитель — восстановитель Zn2+—Zn и H+—H2, но на этот раз разде­лим их пространственно, как показано на рис. 18.1, поместив в разные сосуды. В первый сосуд с раствором соли цинка опущен кусок метал­лического цинка, это — цинковый электрод. Чтобы стандартизировать измерения, концентрацию (точнее, активность) ионов Zn2+ следует взять равной единице, а внешние условия — температуру и давление — стандартными (298 К и 101 кПа).

Рис. 18.1. Гальванический элемент с цинковым (7) и водородным (2) 
электродами (3 — электролитический ключ; 4 — вольтметр)Водородный электрод, помещенный во второй сосуд, устроен немного сложнее: газообразный водород под давлением 101 кПа подается на металлический электрод из черненой платины, роль которой заклю­чается в обеспечении проводимости между внешней цепью и раствором, а также в катализе гетерогенного процесса окисления водорода и восста­новления водородных ионов. Водородный электрод погружен в раствор кислоты с активностью водородных ионов, равной единице. Между рас­творами помещен так называемый электролитический ключ, обеспечи­вающий проводимость, — перевернутая U-образная стеклянная трубка с раствором электролита (скажем, KCl), заткнутая по концам пористым материалом.Два электрода вместе с электролитическим ключом представляют собой гальванический элемент — устройство, способное преобразовы­вать энергию химической реакции в электрическую. Если соединить металлические части электродов проводником, то цепь будет зам­кнута, и электроны получают возможность переходить по проводнику от цинка к платине. В стакане с цинковым электродом пойдет процесс
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Zn = Zn2+ + 2e- т. е. растворение металлического цинка, окисление его до ионов Zn2+, а в стакане с водородным электродом — восстановление протонов:2H+ + 2e- = H2Наш гальванический элемент будет давать ток; цинк будет отри­цательным электродом — катодом, водородный электрод — анодом. Разность потенциалов может быть измерена прибором (вольтметром). Реакция будет продолжаться, а ток будет идти по проводнику до тех пор, пока не растворится весь цинк или не израсходуется кислота.Разность потенциалов подобных элементов можно использовать в качестве меры окислительной способности окислителя и восста­новительной способности восстановителя в растворах. Правда, для этого необходимо проводить измерение разности потенциалов (ЭДС элемента) при стандартных условиях (концентрациях и парциальных давлениях), не изменяющихся во времени, т. е. без расходования реа­гентов — при отсутствии тока в цепи. Этого можно добиться компенса­ционным методом, приложив навстречу ЭДС элемента равное напряже­ние от внешнего источника тока (рис. 18.2). Сами стандартные условия определяются, как обычно, следующим образом: концентрации всех участников полуреакции в растворе — и исходных веществ и продук­тов — 1 моль/л; парциальные давления всех газообразных участников полуреакции над раствором — 101 кПа; твердые вещества в виде само­стоятельных чистых фаз.

Рис. 18.2. Компенсационный метод измерения ЭДС гальванического 
элемента:3 — гальванический элемент; 2 — переменное сопротивление; 3 — источник компенсационного тока; 4 — гальванометрТаким образом, мы можем измерить значения разности стандарт­ных потенциалов любых электродов, которые можно реализовать на опыте, но принципиально не можем измерить потенциалы отдель­ных электродов. Для преодоления этого затруднения решено условно принять за нуль потенциал стандартного водородного электрода, а раз­ность потенциалов любого другого электрода и водорода рассматри­
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вать как характеристику окислительной способности данного окис­лителя. За меру окислительной способности окислителя принят его стандартный восстановительный потенциал — стандартный потенциал электрода, включающий пару окислитель — сопряженный с ним вос­становитель, по отношению к стандартному водородному электроду.Каждой полуреакции восстановления Ок + пе = Bocct соответствует свой стандартный восстановительный потенциал. Например, для полу­реакции Zn2+ + 2e = Zn; Eo = -0,76 Вили кратко Fo
Zn2+/Zn = -0,76 В. Это означает, что Zn2+ как окислительслабее, чем H+, и что Zn как восстановитель сильнее, чем H2. Отсюда вывод — металлический Zn должен растворяться в кислоте, вытесняя водород.Для пары Ag+ / Ag Eo — 0,80 В, следовательно, ион Ag+ — довольно сильный окислитель, сильнее, чем H+. Отсюда вывод — серебро не должно растворяться в обычных1 кислотах, а водород должен вос­станавливать ионы серебра до металла.Значения некоторых стандартных восстановительных потенци­алов приведены в табл. 18.1. Диапазон изменений E+ простирается от -3,04 В для пары Li+ / Li до +2,87 для F2 / F^. Соответственно среди перечисленных веществ металлический литий — самый сильный вос­становитель, а газообразный фтор — самый сильный окислитель.

Таблица 18.1
Стандартные восстановительные потенциалы

Полуреакция Eo, В Полуреакция Е°, В
Li+ (водн) + e~ = Li (тв) -3,04 Fe(CN)∣- (водн)+е~ = = Ре(СМ)^-(водн) 0,36
К+ (водн) + е~ = К (тв) -2,92 I2 (тв) + 2er = 21- (водн) 0,54Na+ (водн) + e~ = Na (тв) -2,71 O2 (г) + 2H+ + 2e~ = H2O2 (водн) 0,68Mg2+ (водн) + 2e^ = Mg (тв) -2,38 Fe3+ (водн) + e~ = Fe2+ (водн) 0,77Y3 + (водн) + 3e^ = Y (тв) -2,37 Hg^+(водн)+ 2e- =2Hg (тв) 0,79Sc3+ (водн) + 3e^ = Sc (тв) -2,08 Ag+ (водн) + er = Ag (тв) 0,80H3BO3 (водн) + 3H+ + Зе- = = В (тв) + 3H3O -0,87 2NO3 (водн)+4Н++2е_ = = N2O4 (γ)+2H2O

0,80
Zn2+ (водн) + 2e~ = Zn (тв) -0,76 NO3 (водн)+ЗН++2е_ = = HNO2 (водн)+H2O 0,94

1 Кислоты, в растворах которых присутствует только один окислитель — H+ и не происходят процессы комплексообразования.
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Окончание табл. 18.1
Полуреакция Eo,B Полуреакция Eo,B

Fe2+ (водн) + 2e- = Fe (тв) -0,44 NO3 (водн) + 4Н++Зе_ = = NO (г)+ 2 H2O 0,96
Cd2+ (водн) + 2e^ = Cd (тв) -0,40 Br2 (ж) + 2e~ = 2Br^ (водн) 1,07Tl (водн) + er = Tl (тв) -0,34 O2 (г) + 4H+ + 4e- = 2H2O 1,23Sn2+ (водн) + 2e~ = Sn (тв) -0,14 Cr2O^^ (водн)+14Н++6е_ = = 2 Cr3+ (водн)+7 H2O 1,33Pb2+ (водн) + 2e- = Pb (тв) -0,13 Cl2 (г) + 2e- = 2С1- (водн) 1,362Н+ (водн) + 2e^ = H2 (г) 0,00 HClO + H+ + 2e- = Cl- + H2O 1,49S (тв) + 2H+ + 2e- = H2S (водн) 0,14 Au3+ (водн) + Зе- = Au (тв) 1,50Sn4+ (водн) + 2e^ = Sn2+ (водн) 0,15 MnO4 (водн) + 8Н++5е_ = = Mn2+ (водн) + 4Н2О 1,51

SO¾- (водн) + 4 H++2е~ = = H2SO3 (водн)+H2O 0,17 Ce4+ (водн) + е~ = Ce3+ (водн) 1,61AgCl (тв) + е- = = Ag (тв) + Cl- (водн) 0,22 O3 (г) + 2H+ + 2е- = = O2 (г) + H2O 2,07Cu2+ (водн) + 2e^ = Cu (тв) 0,34 F2 (г) + 2e~ = 2F- (водн) 2,87
18.3. Направление окислительно-восстановительного процессаТаблица стандартных восстановительных потенциалов позволяет определить, в каком направлении должен (с точки зрения термодина­мики) пойти окислительно-восстановительный процесс при смешении любых двух сопряженных пар окислитель — восстановитель: в качестве окислителя в реакции всегда будет выступать окислитель той пары, стандартный потенциал которой более положителен, а в качестве вос­становителя — восстановитель той пары, потенциал которой более отрицателен. Реакция должна пойти самопроизвольно в том направле­нии, для которого разность потенциалов ∆Eo положительна.По физическому смыслу ΔE0 окислительно-восстановительной реак­ции — это ЭДС соответствующего гальванического элемента (В), спо­собного в стандартных условиях совершать максимальную полезную работу тока A = N0n∆E (Дж/моль), где п — число электронов, перехо­дящих от восстановителя к окислителю; N0 — число Авогадро. Теперь, пожалуйста, прежде чем читать дальше, вернитесь и просмотрите еще раз параграф 12.5, где мы говорили о том, что работа, совершаемая химической реакцией в стандартных условиях, равна -ΔGo. Отсюда∏FΔE° = -ΔGo,
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и ∆E° подобно ΔGo может служить критерием возможности самопроиз­вольного протекания химической реакции в определенном направле­нии, но не реакции вообще, а лишь окислительно-восстановительной реакции в водном растворе. Обратите внимание — условию ΔGo < О соответствует условие ∆Eo > 0.Рассмотрим конкретный пример использования значений стандарт­ных восстановительных потенциалов. Скажем, нас интересует возмож­ность окислительно-восстановительной реакции между ионами железа и олова. Находим по таблице необходимые полуреакции и соответству­ющие им значения Е°:Sn4+ + 2e- = Sn2+; Eo = +0,15 В;Fe3+ + е- = Fe2+; Eo = +0,77 В.Чтобы получить правильную окислительно-восстановительную реакцию, необходимо взять разность (но не сумму!) этих полуреакций. Какую — это, как мы увидим, все равно. Пусть из первой вычитается вторая. Тогда (с учетом равенства числа передаваемых электронов)Sn4+ + 2Fe2+ = Sn2+ + 2Fe3+; ∆E° = 0,15 - 0,77 = -0,62 В.Отсюда вывод: поскольку ΔE0 < 0, то самопроизвольная реакция слева направо невозможна, а значит, обратная реакция окисления ионов Sn2+ ионами Fe3+, для которой ΔE0 > 0, будет идти самопро­извольно. Если вычесть из второй реакции первую, то мы приходим к тому же выводу:Sn2+ + 2Fe3+ = Sn4+ + 2Fe2+; ΔE° = 0,77 - 0,15 = +0,62 В;в этом случае ∆E0 >0, т. е. опять-таки ионы Fe3+ окисляют ионы Sn2+.Существует простое правило: если записать одну под другой две полуреакции 1 и 2 так, чтобы потенциал верхней был меньше, чем нижней, то проведенная между реакциями буква Z укажет своими кон­цами направление разрешенного процесса:Ok1 + n1e~ = Bocct1 Ef <Ea2Ok2 + n2e^ = Bocct2В рассмотренном примереSn4+ + 2e- = Sn2+ E1 =0,15 В
Fe3+ + е- = Fe2+ E2 =0,77 В

331

http://chemistry-chemists.com



Таблица стандартных восстановительных потенциалов составляется обычно в направлении возрастания Е°. В этом случае, в соответствии с упомянутым правилом, в произвольно выбранной полуреакции содер­жится окислитель, способный окислить любой восстановитель, распо­ложенный справа в предыдущих полуреакциях, и содержится восста­новитель, способный восстановить любой окислитель, расположенный слева в последующих полуреакциях.Часто потенциалы полуреакций трудно измерить экспериментально, более того, для некоторых полуреакций невозможно создать реальные электроды в силу химической неустойчивости окислителя или восста­новителя. Во многих подобных случаях потенциалы интересующих нас полуреакций можно вычислить по потенциалам других полуреак­ций, из комбинации которых можно составить искомую полуреакцию. Например, пусть нам известны потенциалы(1) Au3+ + Зе- = Au; E1° =1,50 В;(2) Au3+ + 2e- = Au+; E2 =1,41 В,а нас интересует потенциал(3) Au+ + er = AuПоследняя полуреакция представляет собой разность двух пер­вых, следовательно, соответствующее изменение стандартной энер­гии Гиббса также равно разности энергий Гиббса этих полуреакций: ΔG3 =AGf ~ΔG2, что составляет: 1,50 • 3 - 1,41 • 2 = 1,68 эВ. Поскольку в полуреакции (3) принимает участие один электрон, то величина E0 равна найденному значению ΔG3, т. е. 1,68 В.Таким образом, потенциалы нельзя складывать, так как это вели­чины интенсивные — не зависящие от массы. Алгебраическим сложе­нием мы находим экстенсивную величину, равную пЕ°, которую потом делим на число электронов п.Обратимся теперь к случаям, при которых концентрации компонен­тов — участников окислительно-восстановительного процесса — отли­чаются от стандартных. В параграфе 12.5 была рассмотрена зависи­мость энергии Гиббса реакции от концентрации реагентов — уравнение изотермы химического процесса. Из этого уравнения и соотношения между AG и AE для окислительно-восстановительной реакции, записан­ной в общем виде αθκ1 + bB0ccτ2 = cB0ccτ1 + dθκ2,следует
nF [Oκ1 ]α [Bocct2 ]ь(уравнение Нернста).

332

http://chemistry-chemists.com



Отсюда потенциал отдельного электрода (полуреакции аОк + пе~ = = сВосст) по отношению к стандартному водородному электроду (Boccτ2 = H2, Ok2 = H+ и [H2] = [H+] = 1) составляет
e=e.-¾π⅛ΞΞE

nF [0κ]αили при T = 298 К
E = Eo 0,059. [Boccτ]c 

п g [Oκ]dНапример, потенциал полуреакции Au3+ + 2e~ = Au+ будет равен
E = I, 41- 0,0591 [Au+]2 lg[Au3+]'Из уравнения Нернста следует целый ряд важных выводов.1. Если в системе концентрация (активность) окислителя равна нулю, то потенциал соответствующей пары окислитель — восстанови­тель бесконечно мал, а если активность восстановителя равна нулю, то бесконечно велик. Такая ситуация на практике невозможна, так как начавшийся окислительно-восстановительный процесс, идущий в сто­рону, которой отвечает AE > 0, сразу же приведет к накоплению отсут­ствующего окислителя или восстановителя.2. Если нет кинетических затруднений, то окислительно-восста­новительная реакция будет идти в направлении, которому отвечает AE > 0. При этом по мере расходования окислителя (Ok1) и накопле­ния его восстановленной формы (Bocct1) его потенциал будет падать, а потенциал окисляемой пары, содержащей расходуемый восстанови­тель (Bocct2), будет нарастать. При равновесии потенциалы полуреак­ций сравняются, условие равновесия AE = 0 (что эквивалентно AG = 0).3. Если AEo интересующего нас процесса значительно больше нуля (на 0,5 В или больше, что соответствует значению ΔGo ≤ -50 кДж), то можно заранее сказать, что процесс пойдет практически до конца, и после его завершения обычными аналитическими методами мы не обнаружим в системе исходных веществ.Например, для реакции Cu2+ + Fe = Cu + Fe2+ΔEo=E°2 -Е’ λ, =0,337 + 0,440 = 0,777 В.Cu2+/Cu Fez+/Feπ z*r. Л 0,059, [Продукт] lτ,.При равновесии (∆E = 0 и-------- lg^-≡-—~ = ΔE°):

п [Реагент][Fe^]=0!77L2[Cd2÷] 0,059Следовательно, с точки зрения термодинамики железо способно практически полностью восстановить ионы Cu2+ в растворе.
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4. Если ∆Eo процесса близко к нулю, то процесс не может пройти «до конца».Например, для реакцииCd2+ + Fe = Cd + Fe2+; Е° 1Г,Л = -0,403 ВCdz+∕C□ΔE° = -0,403 + 0,440 = 0,037 В. Следовательно, если исходить из экви­молярных количеств ионов кадмия и железа, то в равновесном рас­творе отношение концентраций ионов составитlg[Fe2+] = 0j037 2=1,25h [Fe2+] / [Cd2+] = 17,8, s[Cd2+] 0,059т. е. концентрация ионов Fe2+ будет только в 18 раз больше концентра­ции Cd2+.5. В случае, если при стандартных условиях ∆Eo процесса мало и даже отрицательно (но мало по абсолютной величине), он все равно может пойти практически до конца при иных условиях — при более высоких концентрациях реагентов, а главное, если один или несколько продук­тов удаляются из сферы реакции, скажем, улетучиваются.Например, для реакции6С1- + Cr2O2- + 14H+ = 3C12 + 2Cr3+ + 7H2O∆Eo = -0,03 В, и процесс в стандартных условиях не идет. Однако, если кристаллический дихромат калия обливают концентрированной соля­ной кислотой, а выделяющемуся хлору дают возможность улетучи­ваться из раствора, реакция идет практически до полного израсходова­ния реагентов. Это — один из лабораторных способов получения хлора.Другие варианты частичного удаления компонентов окислительно- восстановительного процесса из сферы реакции связаны с образова­нием малорастворимых или комплексных соединений.6. Если в полуреакции принимают участие ионы H+ или ОН-, то ее потенциал зависит от кислотности среды. Стандартный потен­циал относится к pH = 0.Например, потенциал полуреакцииMnO4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2Oпри стандартных условиях равен 1,51 В. Его зависимость от pH при рав­ных активностях ионов MnO4 и Mn2+ отражается уравнениемf^P-θιθ^ΓlglMΞ^l-81g[H+]‰i,51-^^8pH = l,51-0,IpH.5 [k [MnO4] J 5Например, для pH = 4 E ≈ 1,1 В.В большинстве случаев протоны входят в левую часть полуреакции восстановления, т. е. в состав окисленной формы, поэтому подкисление 
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часто усиливает окислительные свойства окислителя. Это, конечно, не относится к таким полуреакциям, какCl-2 + 2e = 2С1потенциал которых не зависит от pH.Часто полезно знать стандартные потенциалы для щелочной среды. Как правило, их включают в отдельные таблицы и относят к pH = 14. Переход от кислой среды к щелочной, как правило, приводит к измене­нию химических форм окислителя или восстановителя или обеих сразу. Поэтому при написании полуреакций учитываются те формы соедине­ний, которые устойчивы в щелочной среде, например,M∏O4 + 4H2O + 5e- = Mn(OH)2 + 60H ; Eo = 0,34 В (pH = 14).
18.4. Составление уравнений окислительно-восстановительных 

реакций в растворахЕсли известны исходные реагенты и продукты окислительно-вос­становительной реакции, то подбор стехиометрических коэффициен­тов не составляет особого труда. В основе его лежит равенство числа электронов, отдаваемых восстановителем и получаемых окислителем.В простых случаях коэффициенты можно подсчитать в уме, в более сложных случаях можно рекомендовать процедуру, состоящую из нескольких стадий, которую мы рассмотрим на примере реакцииMnO4 + NO2 н+ > Mn2+ + NOj1. Выписываем уравнения полуреакций. При этом можно восполь­зоваться таблицами стандартных потенциалов, чтобы выяснить, какие формы соединений наиболее устойчивы в кислой или щелочной среде. Например, нитрит-ион устойчив в щелочной среде, а в кислой — при pH = 0 — в основном связан в недиссоциированные молекулы HNO2.В нашем примере:MnO4 + 8H+ + 5e- = Mn2+ + 4H2O • 2NOj + 3H++2e- = HNO2 + H2O ■ 52. Умножаем каждое уравнение полуреакции на минимальный мно­житель, приводящий к равному числу электронов в полуреакциях. В рассматриваемом примере уравнение первой полуреакции умножа­ется на 2, а второй — на 5. Эти множители мы записали справа от урав­нений полуреакций. В полученных после умножения уравнениях числа электронов равны2MnO4 +16H+ +IOe- = 2Mn2+ +8H2O5N0j + 15H+ + IOe- = 5HNO2 + SH2O
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3. Вычитаем второе уравнение из первого:2MnO4 + 5HNO2 + H+ = 2M∏2+ + 5NO3 + 3H2OВ полученном уравнении реакции правая часть должна быть равна левой, включая сумму зарядов ионов (-1 в нашем примере).Вопрос о теоретическом предсказании продуктов окислительно-вос­становительных реакций более сложен и требует некоторых уточне­ний. C помощью стандартных восстановительных потенциалов можно определенно сказать, возможна ли та или иная реакция с точки зрения термодинамики. Положительное значение разности потенциалов для определенной реакции означает, что эта реакция при данных условиях (концентрациях реагентов и продуктов) может пойти в данном направ­лении, если не будет кинетических ограничений. Если же ∆E < О, то реакция в данном направлении идти не может, хотя в состоянии равновесия в системе могут присутствовать заметные концентрации продуктов реакции (см. предыдущий раздел).Таблица потенциалов, в принципе, не может нам дать никаких све­дений о кинетике реакции. Общие соображения в этом отношении сводятся к тому, что быстрее идут гомогенные реакции в растворе, а медленными стадиями могут оказаться образование твердой фазы или молекул газа, хотя имеется множество исключений из этих правил.Частным случаем окислительно-восстановительной реакции явля­ется окислительно-восстановительное диспропорционирование. Вопрос о его возможности, естественно, может быть также решен на основании сравнения соответствующих потенциалов. Например, последовательное восстановление Cu2+ до металлической меди можно изобразить схемой Cu2+ °’15 >Cu+ °’52 >Cuв которой над стрелками приведены значения соответствующих стан­дартных потенциалов в вольтах. Возможно ли диспропорционирование Cu+ на Cu2+ и Cu (2Cu+ = Cu2+ + Си) в растворе, содержащем оба иона в концентрации 1 моль/л и находящемся в контакте с осадком метал­лической меди? Cu+ как окислитель (Си+ + е~ = Си) имеет потенциал 0,52 В, а как восстановитель (Cu2+ + е~ — Си+) 0,15 В, следовательно, ΔEo процесса диспропорционирования больше нуля (его значение составляет 0,37 В). Этот процесс термодинамически возможен; дей­ствительно, ионы Cu+ неустойчивы в водных растворах (в отсутствие комплексообразования).Таким образом, окислительно-восстановительное диспропорциони­рование возможно, если потенциал восстановления данной промежу­точной формы больше, чем потенциал восстановления высшей формы до нее, т. е. если в схеме последовательного восстановления потенциал справа от данной формы выше, чем слева. Так, достаточно бросить взгляд на схему
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Fe3+ °’77 >Fe2+ ~0’44 >Feчтобы сказать, что ион Fe2+ устойчив относительно диспропорци­онирования. Отметим попутно, что ионы Fe2+ неустойчивы в при­сутствии кислорода (Eo полуреакции O2 + 4H+ + 4e~ = 2H2O равен 1,229 В), поэтому растворы солей Fe2+ постепенно окисляются воз­духом до Fe3+.Остановимся теперь на достаточно распространенном случае, при котором окислитель или восстановитель (или тот и другой) имеют несколько последовательных продуктов восстановления или окисления соответственно. В подобных случаях возникает вопрос, на какой стадии остановится окислительно-восстановительный процесс. Рассмотрим несколько конкретных примеров.Окислитель — Fe3+, восстановитель — H2SO3, условия стандартные. Для полуреакцииS0¾- + 4H+ + 2e- = H2SO3 + H2O; Eo = 0,17 В.Окислитель может восстановиться до Fe2+ или Fe, а восстанови­тель — окислиться только до H2SO4. В данном случае очевидно, что сернистая кислота может восстановить Fe3+ лишь до Fe2+ не только в стандартных условиях, но и при любом разумном соотношении кон­центраций реагентов. Чтобы восстановить Fe3+ до Fe, нужен оченьсильный восстановитель с потенциалом ниже £Fe3+/Fe = -0,04 В.Возьмем теперь восстановитель, который может быть последова­тельно окислен до нескольких продуктов, например I-. Схема стандарт­ных потенциалов иода в кислом растворе следующая:
IO-4l^IO-⅛I2θ^

1,09и мы собираемся двигаться по ней справа налево. Прямое сопоставле­ние потенциалов показывает, что, скажем, Cr2O^^ (E°r О2-/Сгз+ =1>33 В) может окислить I- до IOj, но не до IO4, a Br2 (E° βr. -1,07 В) — только до I2. Первый вывод, однако, верен, лишь если окислитель взят в замет­ном избытке. Если же взять избыточное количество I-, а не Cr2O^-, то последнего просто не останется после первой стадии процесса, кото­рый на этом и закончится. C другой стороны, если в качестве окисли­теля взят Br2 в большом избытке, то ввиду близости потенциалов Br2 / Br и IOj /1- возможно частичное окисление I- до IOj.Таким образом, при определении вероятных продуктов многостадий­ного окислительно-восстановительного процесса необходимо обращать внимание не только на значения стандартных потенциалов отдельных стадий, но и на соотношение концентраций реагентов и их расход.
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18.5. Окислительно-восстановительные свойства водыВ окислительно-восстановительных процессах, как и в кислотно­основных, вода, а также ионы водорода и гидроксид-ионы могут быть активными участниками процесса, выступая в роли восстановителя или окислителя.Как восстановитель вода может окисляться до кислорода. В кислой среде (pH = 0) для полуреакции O2 + 4H+ + 4e^ = 2H2O Ea составляет 1,23 В, в щелочной, при pH = 14, для полуреакции O2 + 2H2O + 4e- = = 40H- Е° = 0,40 В. Очевидно, что эти потенциалы связаны между собой уравнением Нернста.Как окислитель вода характеризуется потенциалом полуреакций ее восстановления с образованием водорода. В щелочной среде (pH = 14) для соответствующей полуреакции 2H2O + 2e~ = 2OH^ + H2Eo = -0,83 В. По мере уменьшения pH концентрация ионов ОН- падает, a H+ рас­тет. В соответствии с уравнением Нернста увеличивается и потенциал полуреакции восстановления воды. При pH = 0 реализуется знакомая нам полуреакция 2H+ + 2e~ = H2 с Eo = 0,00 В. На рис. 18.3 приведена зависимость от pH потенциалов, характеризующих процессы восста­новления и окисления воды.
Е, В

1,23

1,00

О

-1,00

Е, В

0,40

-0,83

Рис. 18.3. Зависимость потенциалов окисления и восстановления воды 
от pHОчевидно, что с точки зрения термодинамики все восстановители, имеющие потенциалы ниже потенциала восстановления воды, могут выделять водород из водных растворов. Практически из-за кинетиче­ских затруднений выделения молекулярного водорода граница вос­становительной устойчивости водных растворов на несколько десятых 
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вольта ниже. Эта дополнительная разность потенциалов, называемая перенапряжением выделения водорода, определяется механизмом реакции и зависит, в частности, от природы и характера поверхно­сти восстановителя. Например, перенапряжение выделения водорода на ртутном электроде составляет около 0,8 В, а на черненой платине, катализирующей этот процесс, равно нулю. На рис. 18.3 пунктирной линией показан средний эффективный потенциал выделения водорода с учетом перенапряжения в 0,5 В. Практически это означает, например, что большинство металлов растворяется в кислотах с выделением водо­рода, а наиболее активные — щелочные, щелочноземельные, лантано­иды и актиноиды — в воде и даже в щелочных растворах.Средняя граница практической устойчивости окислителей в водных растворах (пунктирная линия на рис. 18.3) также превышает линию потенциала окисления воды примерно на 0,5 В — среднее значение перенапряжения выделения кислорода. Таким образом, область между пунктирными линиями приближенно отражает диапазон устойчивости окислителей и восстановителей в водных растворах; окислители, име­ющие более высокий потенциал, могут разлагать воду с выделением кислорода, а восстановители с более низким потенциалом — с выделе­нием водорода. Отметим, что в отдельных случаях эти процессы идут довольно медленно, что объясняет, например, при обычных условиях устойчивость в течение продолжительного времени водных растворов kmπ04 <¾nθ4∕M∏2÷ =1’51 в) ∏j1h С0ЛеЙ ‰÷∕Ce3÷ =1’61 В^
18.6. Электрохимические процессыПереход электронов от восстановителя к окислителю является неотъемлемым атрибутом окислительно-восстановительных реакций, поэтому в них электрический ток может быть использован как реа­гент. При этом отрицательный полюс (катод) служит восстановителем, а положительный (анод) — окислителем. Электрический ток может также выступать в качестве продукта реакции, в этом случае мы имеем дело с химическими источниками тока.Область химии, которая устанавливает закономерности взаимо­действия и взаимосвязи химических и электрических явлений, носит название электрохимии. Электрохимия занимается в основном необра­тимыми процессами с участием заряженных частиц, связанными с про­хождением через химические системы электрического тока.Электрохимия тесно связана со многими разделами химической науки — от строения атома до коллоидной химии, поверхностных явле­ний и химии твердого тела, не говоря, конечно, об учении о растворах.Большая часть теории и практики аналитической химии сопряжена с электрохимическими методами анализа: потенциометрией (вспом­ните водородный и стеклянный электроды), кулоно- (измерение коли­чества электричества) и кондуктометрией (измерение проводимости), 
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полярографией (измерение тока в зависимости от потенциала элек­трода в квазистационарных условиях — при протекании химического процесса), а также скоростными (импульсными) измерениями и мно­гими другими методами.Исключительно велика прикладная роль электрохимии; электро­химические процессы лежат в основе крупнотоннажных производств и очистки многих веществ, а также в основе целого ряда специфиче­ских технологий. Остановимся кратко на некоторых из них.1. Получение металлов и других простых веществ из природного сырья. Весь производимый промышленностью алюминий получают электролизом расплава очищенного боксита AlOOH в смеси с криоли­том Na3AlF6. Алюминий восстанавливается на катоде, а анод, изготов­ленный из угля, окисляется до CO2, т. е. в целом под действием тока идет реакция 2A12O3 + ЗС = 4A1 + 3CO2Электролизом в расплавах получают также другие активные элек­троположительные металлы — щелочные и щелочноземельные (литий, натрий, магний и др.), которые не могут быть получены из водных рас­творов, так как водород восстанавливается легче, чем эти металлы. Очень чистый водород, как и кислород, получают электролизом воды, в которую для повышения электропроводимости обычно добавляют какую-нибудь сильную щелочь.2. Нанесение металлических покрытий для защиты покрываемого металла от коррозии, для декоративных целей, создания проводящих, отражающих, скользящих и других поверхностей с заданными свой­ствами, а также для восстановления изношенных деталей.C точки зрения электрохимии электролитическое нанесение покры­тий принципиально не отличается от получения металлов электролизом, однако необходимость образования тонких плотно сцепленных с основ­ным металлом пленок, как правило, требует очень медленного осаж­дения металлов, которое, в частности, удобно проводить из растворов с постоянной и достаточно низкой концентрацией осаждаемых ионов. Распространенный прием поддержания таких концентраций — исполь­зование комплексообразования. Например, при золочении и серебре­нии в электролит вводят ионы CN-, связывающие ионы Ag+ или Au3+ в прочные комплексы, равновесие диссоциации которых обеспечивает требуемую низкую концентрацию незакомплексованных катионов:Ag(CN)2 <→Ag÷+2CN-3. Химические источники тока. К ним относятся гальванические, или так называемые первичные, элементы, теряющие работоспособ­ность после разряда, аккумуляторы или вторичные элементы, кото­рые после разряда можно многократно заряжать снова (см. пара­графы 11.4 и 31.7), и топливные элементы, в которых на нерасходуемых 
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электродах идет реакция между окислителем и восстановителем, посту­пающими извне.Топливные элементы привлекают большое внимание, так как они превращают энергию химической реакции в электрическую непосред­ственно, а не с промежуточным преобразованием в механическую, как обычные электростанции. Окислителем в топливных элементах служит кислород (или воздух), а восстановителем — обычно водород, а также другие горючие газы или жидкости.4. Защита металлов от коррозии. Коррозия — самопроизвольный процесс разрушения металлов под влиянием внешней среды, который наносит огромный вред людям, переводя с трудом восстановленный из руд металл снова в окисленное состояние. При коррозии проис­ходит гетерогенное окисление металла, сопровождаемое восстанов­лением какого-либо компонента среды, чаще всего воды до водорода или растворенного кислорода до воды. Если среда электропроводна, то этот процесс носит электрохимический характер, и мы имеем дело с электрохимической коррозией. Например, железо (или сталь), кото­рое особенно страдает от коррозии, сначала электрохимически окис­ляется до иона Fe2+, под действием воздуха и воды далее переходящего в соединения Fe(III) — FeO(OH) и др.Механизм электрохимической коррозии связан с возникновением на поверхности металла микрогальванических элементов с замкну­той цепью, в которых определенный участок корродирующего металла является анодом и на нем идет окисление, например,Fe = Fe2+ + 26-Катодом оказывается другой участок того же металла — отличаю­щийся от первого по наличию примесей, зернистости, степени дефект­ности структуры и т. п. Электролитом может служить любой раствор в виде влаги, поверхностной пленки, брызг и т. д. Разность потенци­алов возникает в связи с тем, что электродный потенциал металла зависит не только от состава контактирующего с ним раствора (кон­центрации ионов данного металла и pH, которые могут быть неодина­ковыми в разных частях находящегося на поверхности электролита), но и от химического состава данного участка металла и его кристалли­ческой структуры.Отсюда вытекает, что коррозии способствуют неоднородность металла, особенно примеси менее активных металлов, или просто соприкосновение с такими металлами, которые могут играть роль катодов, присутствие воды, даже просто влаги и наличие в ней раство­ренных электролитов, особенно кислот, присутствие кислорода и дру­гих окислителей и даже механические напряжения металла. Иллюстра­цией может служить, например, характер коррозии изделий из железа, соединенных алюминиевыми или медными заклепками. Алюминие­вые заклепки окисляются раньше, чем железо, так как восстановитель­
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ный потенциал алюминия U⅜13+za1 =-1,66 В) более отрицателен, чем железа (E°Fe2+/Fe =-0,44 В). Медные же заклепки сохраняются дольше, чем соединенные ими железные детали, так как медь имеет высокий стандартный потенциал Q¾u2+zcu -θ>34 В).Этот пример помогает также понять механизм действия наиболее эффективной — электрохимической защиты от коррозии, которая, в отличие от защитных лакокрасочных и других покрытий, чисто механически изолирующих поверхность металла, основана на том, что защищаемый металл выступает в роли катода при электрохи­мическом процессе, вызываемом коррозией. Реализовать катодную защиту металла можно двумя способами — либо покрытием данного металла другим, более активным металлом, либо подачей на защища­емое заземленное изделие небольшого отрицательного потенциала. Примером первого варианта может служить оцинкованное железо (E°Zn2+/Zn=-0,76 В), второй способ часто применяется для защиты таких массивных изделий, как корпуса судов, паровые котлы или металличе­ские цистерны.
Контрольные вопросы и задания1. Разделите приведенный перечень частиц на сопряженные пары окислитель — восстановитель: H2, Cl-, NO, SOj-, Hg, IO3, Fe2+, SOj-, I-, Fe3+, NO2, H+, Cl2, Hg2+. Например, SOj--SOj-.2. Пользуясь табл. 18.1, определите, какой процесс должен протекать в стандартных условиях в каждой из следующих систем:1) NO2, NO3, Fe2+, Fe3+, H+;SOj-, SOj-, HClO, Cl-, H+;MnO2, Cl2, MnO4, Cl-, H+.3. Исходя из стандартных значений потенциалов полуреакцийHNO2 + H+ + e- = NO + H2O; Eo = 0,99 В,NO3 + 4H+ + 3e- =NO + 2H2O; Eo = 0,96 В, вычислите ∆Eo полуреакцииNO3 + 3H+ + 2e- = HNO2 + H2O4. В реальных условиях концентрации участников реакции могут превышать стандартные примерно в 10 раз или быть меньше стандарт­ных примерно в IOOO раз (от 10 до IO-3 моль/л). Используя уравнение Нернста, докажите, что в этом интервале изменения концентраций невозможно создать условия, в которых бы реакция
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H2SO3 + HNO3 = H2SO4 + HNOпротекала справа налево (т. е. AE < 0).5. Исходя из приведенных схем, напишите уравнения реакций:1) FeSO4 + HNO3 —∏2s°4 > Fe2(SO4)3 + NO2) KMnO4 + HCl → MnCl2 + Cl23) KI + MnO2 ∏2s°4 > Mn2+ + I24) CrCl3 + Br2 koh >Crθ4~ + Br-6. Возможно ли диспропорционирование промежуточных форм в следующих системах (указаны E0, В):HBrO3 +1’45 > HBrO +1)б° > Br2MnO4 +1’69 > MnO2 +1д23 > Mn2+Cr3+ ~0’41 >Cr2+ ~°191 >СгH3AsO4 +0,56 > HAsO2 +0,25 >As7. Что будет происходить при длительном хранении растворов: а) перманганата калия; б) дихлорида хрома; в) серной кислоты?8. Что такое электролиз? Что получится при электролизе расплава KBr?9. Какой из металлов будет корродировать в первую очередь: а) железо или покрывающий его цинк в случае оцинкованного железа; б) железо или олово в случае луженой жести?
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