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Предисловие

В основе учебно-методического пособия -  семестровый курс лек
ций для бакалавров физиков специальности "Химия, физика и механика 
новых материалов". В настоящем пособие рассмотрены физические и 
химические свойства металлов, методы их получения и сферы примене
ния. В зависимости от конфигурации валентных электронов металлы 
подразделяют на 4 группы: 5-металлы(переходные металлы) и f-металлы 
(лантаноиды и актиноиды).

Благодаря сходству в электронной конфигурации металлы в каждой 
группе обладают многими похожими свойствами. Поэтому в учебном по
собии материал расположен по этим группам металлов.

Продолжением настоящего пособия является учебно-методическое по
собие для самостоятельной работы студентов, где приведены номенкла
тура, химические и химические свойства бинарных соединений метал
лов, способы их получения, применение.

Эта вторая часть курса проводится в интерактивной форме -  в фор
ме ролевой игры "Лектор-студенты". Каждый студент проводит заня- 
тие(читает лекцию) по одному виду бинарных соединений металлов. Это 
задание студент получает в начале семестра,а проводит занятие в конце 
семестра после написания реферата-конспекта и индивидуальной кон
сультации с преподавателем.
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Периодический закон и его роль в науке о металлах

В постоянно растущем мире химических элементов неизменными 
остаются два полюса, две противоположности. Взгляните на таблицу пе
риодической системы Д.И. Менделеева. В ней представлены химические 
антиподы: металлы и неметаллы. В правом верхнем углу находятся неме
таллы, возглавляемые фтором, а в левом нижнем виден символ самого ме
таллического из металлов -  франция. Ближе к середине таблицы распола
гаются элементы, в свойствах которых противоположности как бы сглажи
ваются. Здесь уже труднее различить, где металл, а где неметалл, лишь 
условно линия, разделяющая их, проходит от 5 до 85 элемента

Однако периодический закон даёт те принципы, которые позволяют 
досконально разобраться в лабиринте из более сотни элементов, даже, если 
некоторые из них существуют только в виде десятка -  другого атомов.

Постепенно в течение веков кропотливым трудом и изобретатель
ными экспериментами исследователи устанавливали те основы, которые 
сейчас нам кажутся очевидными и незыблемыми. Не сразу сложилось и то 
понятие, которое обозначается словом “металл”. По мере совершенствова
ния общества, роста потребностей людей, развития науки и техники ус
ложнялся комплекс свойств, которые вкладывались в понятие “металл” и 
“металлургия”. Сейчас слово “металл” ассоциируется в нашем представле
нии с чем -  то твёрдым, звенящим, блестящим. Если чуть напрячь память, 
то к этому добавляется способность проводить теплоту и электричество. 
Другой смысл становится непонятным при выяснении способности таких 
веществ вступать в реакции с другим.

Сначала металлов было известно немного - всего 7. Три из них ста
ли известны человечеству сразу, потому что встречались в виде самород
ков: тяжёлая массивная медь, блестящее, немеркнущее серебро и золото, 
блеском своим напоминающее Луну. Четыре других -  железо, ртуть, сви
нец и олово -  добыты из руд, после того, как люди научились использовать 
огонь для их переработки. Правда, главное из них -  железо -  как большую 
редкость сложно встретить и в самородном состоянии, причём чаще всего 
это осколки метеоритов.

С течением времени число металлов росло. К XVIII столетию их 
уже насчитывалось 24, а к времени открытия Периодического закона 
(1869 г.) они составляли большинство (48 из 63) известных элементов. 
Этот приоритет сохраняется и поныне: 83 металла из 105 известных эле
ментов. К середине XVIII в. назрела необходимость как-то систематизиро
вать накопленные данные о химических веществах. Интересные предло
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жения были выдвинуты французским учёным А. Лавуазье (в 1789 г. из
дал книгу “Элементарный курс химии”); И. Деберейнер -  теорию триад; 
английский исследователь Дж. Ньюлендс - теорию “Земная спираль”. В 
1869 г. приведена периодическая классификация элементов Д.И. Менде
леевым, а в Германии Лотар Мейер тоже взял за основу атомную массу 
элемента и составил свою таблицу элементов. Историки установили, что 
первоначальный набросок периодической системы помечен Менделее
вым Д.И. 1 марта 1869 г.

Современная формулировка периодического закона: “Свойства хи
мических элементов, а также формы и свойства образуемых ими про
стых веществ и соединений находятся в периодической зависимости от 
величины зарядов ядер их атомов ”.

Электронная конфигурация атома зависит от распределения элек
тронов по различным орбиталям. Порядок заполнения уровней и подуров
ней следующий: Is, 2s, 3s, Зр, 4s, 3d, 4р, 5s, 4d, 5p, 6s, 5d\ 4f, 5d2' 10, 6p, 7s, 
6 d \5 f ,6 d 2 ...

Особенности строения атомов металла

Периодический закон и особенно его трактовка на основе внутрен
ней структуры атомов позволили подойти к разделению элементов на ме
таллы и неметаллы с этой точки зрения: ведь их атомы должны принци
пиально отличаться.

Во -  первых, строение внешней электронной оболочки. Каждый пе
риод (кроме первого) начинается металлом и кончается благородным га
зом. Начало периода -  это начало заполнения нового слоя. Соответствен
но, у атомов металлов! небольшое число электронов на внешнем уровне -  
как правило, от 1 до ?-х. Исключения составляют: германий, олово, сви
нец (по 4 электрона); сурьма и висмут (по 5 электронов); полоний (6 элек
тронов).! Они расположены в больших периодах на самой границе услов
ного деления Me -  НеМе. Принадлежность германия к металлам доволь
но сомнительна. Отнесение элемента к металлам или неметаллам в ряде 
случаев затруднительно.

Во -  вторых, стремление к образованию устойчивой внешней кон
фигурации у атомов элементов, относимых к категориям металлов или 
неметаллов, проявляется по -  разному. На внешнем уровне электронной 
структуры нейтрального атома не может быть более 8 электронов. У 
электронов, окружающих ядра атомов, существует 8 возможностей найти
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энергетические состояния, которые лишь немногим отличались бы друг 
от друга. Девятый электрон в таком сочетании оказывается лишним и вы
нужден расположиться на другой орбите или перейти в другой слой, в со
стояние с другой энергией.

Общее стремление элементов к образованию устойчивой внешней 
оболочки порождает у металлов стремление отдать электрон, а у неме
таллов -  дополнить свою структуру электронами.

В передаче электронов проявляется такое свойство, как валентность 
-  способность атомов, вступая в соединение, образовывать определённое 
число новых общих электронных пар. Она измеряется числом таких пар, 
связывающих атом с атомами других элементов. При этом возможно про
явление электровалентности (электроотрицательности) -  свойства атома, 
вступая в соединение, отдавать или принимать определённое число элек
тронов. Она измеряется числом электронов, отданных или принятых ато
мами при образовании соединения.

Мерой способности отдавать электрон является энергия ионизации. 
Еион. -  энергия, которую надо затратить, чтобы отнять электрон от ато
ма, выражается она в кДж/моль или ккал/г-атом (1ккал = 4,1868 кДж). 
Самую меньшую Еион. имеет франций, чуть больше- цезий (89 ккал/г- 
атом), а максимальную среди металлов -  ртуть (240,5 ккал/г-атом). Для 
сравнения: у фтора она 402 ккал/г-атом; у благородного гелия самая 
большая -  2370 кДж/г-атом. С энергией ионизации тесно связан иониза
ционный потенциал 1ион. -  напряжение, которое надо приложить для 
удаления электрона из атомной системы (атома, иона, молекулы):

®ион. — е  1иОН. ,

где ё  - заряд электрона; 1ион -  потенциал ионизации.

Ионизационный потенциал выражается в вольтах, он численно равен 
энергии ионизации, выраженной в электрон -  вольтах (1эВ = 96,43 кДж/г- 
атом). Например, для водорода напряжение 13,6 В соответствует иониза
ционному потенциалу, а количество энергии 13,6 эВ -  энергии ионизации 
водородного атома.

Чтобы оценить отношение атомов к электронам в металле сложного 
соединения, были предприняты попытки поиска величины, которая по
зволяла бы сравнивать между собой как металлы, так и неметаллы. Она 
была найдена, в 1932 г. Лайнус Полинг ввел представление об электроот
рицательности -  величине, характеризующей относительную способность

8



атомов в металле приобретать заряд вследствие смещения электронных 
пар, обуславливающих химическую связь. Абсолютную величину ее оп
ределить нельзя. Электроотрицательность (ЭО) -  величина условная. Для 
одного из элементов она принимается за единицу, а затем с ним, как с 
эталоном, сравнивают аналогичные свойства других. Находят ее не путем 
измерений, а с помощью вычислений, исходя из энергий связей одинако
вых атомов друг с другом (напр., А-А и В-В) и в соединениях типа A-В с 
другими атомами. Так Полинг получил шкалу ЭО. С тех пор прошло мно
го времени, получены новые данные по энергиям связей и величины в 
шкале были пересчитаны. ЭО помогает составить хотя бы приблизитель
ное представление о взаимодействии с электронами в химических соеди
нениях и на этом основании определять его “степень металличности”.

Если соединить линией элементы с одинаковой ЭО, то получится 
ряд диагоналей. Переходя от одной диагонали к другой, мы будем при
ближаться к условной границе Me -  Неме. Стремление удержать электрон 
для элементов, расположенных на этой границе, примерно такое же как и 
способность отдавать электрон. Поэтому они по химическим свойствам 
напоминают друг друга, хотя и могут по остальным признакам относить
ся одни к Me, другие - к НеМе. Например, у бора общих свойств с крем
нием не меньше, чем с алюминием, хотя один из них металл, а другой - 
неметалл. Если разность ЭФ между элементами возрастает, tq связи меж
ду ними будут носить всё более ионный характер.

Третье принципиальное отличие атомов металлов и неметаллов -  
заполнение внутренних оболочек электронами. По тому, на какой поду
ровень попадает электрон по сравнению с атомом предыдущего, элемен
ты делятся на несколько типов.

В начале периода идёт заполнение низшего s-подуровня соответст
вующего слоя. Значит первые два элемента в каждом новом периоде -  
s-элементы. Далее должно идти заполнение р-орбиталей и, соответствен
но, можно ожидать появления p-элементов. Это справедливо для 3-х ко
ротких периодов с первого по третий. Однако,' далее, в четвертом перио
де, 4р-орбиталь энергетически оказывается менее выгодной, чем остав
шийся незаполненным в третьем периоде 3 d-подуровень, и у последую
щих элементов электроны постепенно заполняют Зё-орбиталь. На ней 
может уместиться десять электронов, поэтому в четвертом периоде за s- 
элементом -  Са -  идет десяток d-элементов, которые относятся к пере
ходным металлам (с ростом заряда ядра появляющиеся электроны вместо 
внешних подуровней как бы переходят на внутренние). Наружная обо
лочка переходных элементов содержит всего один или два электрона. Со-
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ответственно, по строению электронных оболочек атомов эти элементы -  
металлы.

Аналогичная ситуация наблюдается и в пятом периоде, где за 
55-элементом -  Sr -  следует десять 4с1-переходных металлов. В шестом и 
в седьмом периодах еще большие осложнения. Здесь имеются элементы, 
у которых начинается заполнение как d-подуровня предвнешнего слоя, 
так и f-электронного подуровня предпредвнешнего слоя (третьего снару
жи).

Переходные d-элементы начинаются в седьмом периоде с лантана 
(La, Hf, Та, W, Re, Os, Ir, Pt, Au, Hg), а в восьмом к ним пока относятся 
актиний (Ас), курчатовий (Ки) и недавно (в 80-е годы XX в.) полученный 
советскими исследователями 105 элемент, который авторы предложили 
назвать Нильсборий (Ns). Между лантаном и гафнием, а также между ак
тинием и курчатовием находятся по 14 элементов, которые называются 
соответственно лантаноидами (или редкоземельными) и актиноидами 
(или трансурановыми). В электронной конфигурации их атомов происхо
дит заполнение 4f и 5 f -  состояний, в которых как раз может разместиться 
по 14 электронов. Сходство лантаноидов друг с другом и актиноидов го
раздо более сильное, чем у d-элементов: ведь заполняется Зй снаружи 
электронный слой, а внешний остаётся фактически без изменений, и чис
ло электронов в нем невелико -  не более трёх. Изменение числа внутрен
них электронов мало влияет на поведение атомов этих элементов при хи
мических реакциях. Ведь при любом p,d, - или f  — заполнениях важно со
хранение на внешней оболочке небольшого числа электронов. Именно 
этим объясняется, что большинство элементов -  Ме[Раз на внешней обо- 
лочке атома электронов мало, то тенденция атома к образованию устой
чивой внешней оболочки проявляется в стремлении передать электроны. 
Именно так и можно определять Me с точки зрения строения их атомов. \ 
Теперь остается рассмотреть взаимодействие между ядром и электрона
ми. Положительно заряженное ядро создает электрическое поле. На рас
стоянии - 10-8 см электронная плотность наибольшая,а затем уменьшает
ся с расстоянием.

Каждый из электронов находится в поле действия заряда ядра и 
других электронов атома. Размер атома зависит от того, с какой силой 
стягивает ядро окружающие его электроны; этим можно объяснить неко
торые свойства атома и его поведение в химических реакциях. На связь 
данного электрона с ядром влияет расстояние, количество электронов - 
соседей в слое и число электронных слоёв, расположенных ближе к ядру. 
На связь электронов внешнего слоя с ядром влияют размер атома и
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строение внутренних электронных слоёв. Атомные радиусы закономерно 
изменяются по периодам. Самый большой атом у щелочных металлов. 
Затем атом постоянно уменьшается. Это объясняется тем, что заряд ядра 
от элемента к элементу увеличивается, а число электронных слоёв в пе
риоде неизменно. Возрастание заряда ядра при неизменности числа слоёв 
элементов приводит к тому, что положительный заряд компенсируется не 
полностью. Тогда у атома проявляется стремление к присоединению до
полнительных элементов, т.к. в этом случае устойчивость отрицательного 
иона больше, чем атома. Особенно четко это проявляется в конце перио
да. При увеличении числа электронов на внешнем уровне возрастает их 
связь с ядром. При увеличении порядкового номера элемента от щелоч
ных металлов к галогенам радиус атома уменьшается. Однако при пере
ходе от галогенов к благородным газам размер атома увеличивается. На 
внешней оболочке атома благородных газов находится 8 электронов. Та
кая заполненная конфигурация отличается устойчивостью. Она удачно 
противостоит как сжатию под действием иона ядра, так и взаимодейст
вию компонентов при химических реакциях. Электронная плотность, из
меняющаяся с расстоянием от ядра, максимальна как раз на том расстоя
нии от ядра, где находится оболочка из восьми электронов.

Следующий за благородным газом -  щелочной металл. В новом 
слое он имеет один электрон, который экранирован внутренними элек
тронами и установленным октетом. Не удивительно поэтому, что один и 
даже два электрона легко отделяются от атомов щелочных металлов. 
Особенность строения d-элементов отражается на размере их атома. На 
последнем энергетическом уровне у них одинаковое число электронов, и 
на протяжении периода сохраняется одно и то же число электронных сло
ев. Увеличивается лишь число внутренних электронов предвнешнего 
слоя. Возрастание заряда ядра и соответственно усиление электрического 
поля полностью компенсируется эффектом экранирования. Поэтому ра
диусы атомов переходных элементов меняются незначительно в сторону 
уменьшения.

У лантаноидов дополняется третий снаружи слой и сохраняется не
изменным как внешний так и предвнешний. Увеличивается сила притя
жения между ядром и электронами 4£подуровня. Усиление поля заряда 
ядра здесь преобладает над экранированием. Вследствие этого размеры 
атомов этих элементов не только не увеличиваются, но даже уменьшают
ся. Этот эффект называется «лантаноидное сжатие». Оно сказывается на 
размерах и свойствах следующих элементов. После лантаноидов идет 
третий по счету в периодической системе ряд переходных d-элементов.
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Их размеры почти неизменны по сравнению с предыдущими элементами 
в группе.

Агрегатные состояния

Газообразное Жидкое Твёрдое

Рис. 1. Разные агрегатные состояния вещества

При охлаждении газообразного вещества кинетическая энергия 
частиц снижается, скорость становится меньше, они сближаются, возрас
тает их взаимодействие. Наступает момент, когда межмолекулярные (или 
межатомные) силы вызывают соприкосновение частиц. Возникает жид
кое, а при дальнейшем охлаждении и твердое агрегатное состояние. 
(рис.1).

В твердом теле диффузия частиц затруднена, они в основном со
вершают колебательное движение относительно положения равновесия. 
Может возникнуть аморфная структура, во многом сходная с жидким 
состоянием. Аморфные вещества (стекло, вар) можно рассматривать как 
вязкие жидкости, которые различаются степенью податливости. Опреде
лённой температуры плавления они не имеют. Кристаллические же ве
щества плавятся при вполне определённой температуре, и в этой точке 
плавления резко меняют свои свойства. Металлы в твердом состоянии 
образуют кристаллическую структуру. Возникает упорядоченное распо
ложение частиц, охватывающее практически всю массу -  дальний поря
док. Свойство твердого вещества определяется не только составом, но и 
структурой -  типом кристаллической решетки. Она представляет собой 
упорядоченное взаимное расположение частиц в пространстве и харак
теризуются расстоянием между центрами, вокруг которых они соверша
ют колебательное движение.
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Пространственная кристаллическая решетка

Кристаллом является любое вещество, в котором имеется много
кратно повторяющееся пространственное расположение на протяжении 
многих сотен и тысяч атомов. Расположение атомов или ионов много
кратно повторяется вдоль любой прямой линии, хотя в разных направле
ниях оно различно. Именно такое расположение называется кристалличе
ской решеткой. Наименьшая простейшая фигура такой решетки называ
ется элементарной ячейкой. Существует очень много форм кристалличе
ских решеток и элементарных ячеек. Этим занимается наука кристалло
графия. Укажем простейшие типы.

Большинство металлов и сплавов, по сравнению с другими тверды
ми телами отличаются значительной твердостью. Это возможно в тех 
случаях, когда атомы расположены самым тесным образом. Наиболее 
прочные связи будут в случае минимальных расстояний.

Мягким металлам (щелочные) соответствуют большие расстояния 
между атомами. Твердым (напр., Cr, Fe, Ni) -  наименьшие. Если предста
вить атомы в виде шаров, то минимум расстояния между атомами будет 
соответствовать плотнейшей упаковке этих шаров. Существуют два спо
соба достигнуть этого. В первом основой является шестиугольник, полу
чающийся тогда, когда один шар на плоскости окружен шестью другими, 
точно такими же. Второй ряд образован не из семи, а из трех соприка
сающихся шаров, расположенных так, чтобы каждый шар - атом этого 
ряда -  размещался непосредственно над центром одного из треугольни
ков, образуемых шарами нижней плоскости. Третий ряд строится опять 
из семи шаров и т.д. Такое расположение называется гексагональной 
плотнейшей упаковкой(рис.2). В ней кристаллизуются такие металлы, как 
Zn, Mg, Be и др.
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Вторая структура с плотнейшей упаковкой -  это куб, у которого 
кроме восьми атомов в вершинах, размещены еще шесть атомов по одно
му в центре каждой из шести граней куба (похоже на игральный кубик, у 
которого на каждой грани по одному очку) (рис.ЗА).

А) Б)

Рис. 3. Гранецентрированная плотнейшая упаковка 
В ней кристаллизуются металлы: Си, Ag, Pb, Al, Аи, Pt.

Есть еще кубическая объемно-центрированная упаковка (рис.ЗБ) 
(Fe, Na, V, Ва). Это не самая плотная упаковка. Структура алмаза -  Ge, 
серое Sn.

Некоторые металлы в зависимости от температуры могут кристал
лизоваться в разных типах решеток. Например, сходная с алмазом кри
сталлическая решетка олова возможна при t < 13°С. При таких условиях 
четыре валентных электрона полностью ионизированы, и его атомы по
добно углероду, имеют четыре ковалентные связи с соседями. Выше 13°С 
ионизация неполная, оторвавшиеся от атома электроны создают элек
тронную среду, т.е. образуется металлическая связь, и возникает сложная 
объемно-центрированная тетрагональная структура с металлическими 
свойствами (белое Sn). Чтобы отличать разные образования одного и того 
же элемента, вводят обозначения: а, р, у, 5 и т.д. Так a-Sn -  низкотемпе
ратурная неметаллическая модификация (серое олово); p-Sn -  металличе
ская модификация (белое олово). Термическая аллотропия -  полимор
физм часто бывает у переходных металлов. Например, a-Fe образуется 
при t < 910°С, объемно-центрированная кубическая решетка; ферромагне
тик. При t = 910 -1400°С образуется y-Fe с плотной гранецентрированной 
кубической решеткой. При t >1400°С образуется 5-Fe, похоже на 
a-модификацию, но с другими параметрами кристаллической решетки. 
При t = 769 - 910°С получается p-Fe, сохраняет структуру a-Fe, но отлича
ется тем, что a-ферромагнетик, а Р-нет.
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В реальных металлах расположение атомов далеко от идеального. 
Пределы прочности, определенные экспериментально, меньше в десятки 
тысяч раз, чем рассчитанные теоретически. Значит в кристаллах имеют
ся определенные несовершенства, которые являются центрами наруше
ния идеальности построения кристаллической решетки. Дефекты кри
сталлической решетки: 1) атомы не неподвижны, а постоянно колеблют
ся-; 2) случайные примеси; 3) неправильное расположение атомов; 4) мо
заичное, или блочное строение.

Строение металлов и металлическая связь

Сближение атомов до соприкосновения приводит к взаимному пе
рекрыванию их внешних электронных оболочек. Значительные силы, 
обеспечивающие химическую связь между нейтральными атомами, воз
никают, когда начинают перекрываться электронные облака их валент
ных электронов. Явление перекрывания легко понять, если представить 
себе, что положительный заряд атома сконцентрирован в одной точке, 
которая окружена облаком отрицательного электричества. Плотность это
го облака определяется вероятностью или временем нахождения электро
нов в данной точке. Когда электронные оболочки двух атомов начинают 
перекрываться, электроны каждого из них можно представить как общие, 
принадлежащие паре атомов или всей молекуле в целом. При этом кван
тованные подуровни электронов отдельных атомов объединяются в об
щую энергетическую зону. Таким образом в результате взаимодействия 
атомов энергетическая зона электронов в кристалле расширяется. Разли
чие между отдельными уровнями в этой зоне может быть значительно 
меньше, чем в атоме, и у металлов составляют Ю'20 -  10~23 эВ, тогда как в 
атоме порядка нескольких электрон-вольт. Соответственно, относительно 
свободно электроны в металле могут переходить с одного подуровня на 
другой, от одного атома к другому и перемещаться по всему кристаллу. 
Они беспрестанно двигаются в куске металла вокруг всех атомов, связы
вая их воедино.

Возникает своего рода электронная среда из отрицательных заря
дов, в которую погружены ионы металлов. Эта отрицательная среда при
тягивает положительные ионы и обусловливает целостность куска метал
ла. Эти силы огромны, т.к. число электронов велико. В 1 см3 имеется 
1022 свободных электронов. Формально каждому иону соответствует та
кое количество электронов, что в сумме получаются нейтральные атомы. 
Однако превращение иона в атом происходит очень редко. Скорость и
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энергия электронов таковы, что они без присоединения к иону могут про
ходить более сотни межатомных расстояний. Поэтому в каждый момент 
число нейтральных атомов невелико и жизнь их недолговечна, от 10'14 до 
10“п секунд. Следовательно, можно заключить, что электроны ведут себя 
подобно частицам в газе -  свободно двигаются по кристаллической ре
шетке металла. Такое представление, зародившееся в начале XX века 
(Друде и Лоренц, 1900 г.) позволило ввести понятие об электронном газе. 
Это доказано экспериментально: при резкой остановке вращающегося 
куска металла, электроны двигаются по инерции, создавая ток в гальва
нометре.

В соответствии с современным учением металлы представляют со
бой твердые и кристаллические структуры, в которых в подвижном рав
новесии находятся атомы, положительные ионы и электронный газ (элек
тронная жидкость, электронное море). Атомы и ионы расположены в уз
лах кристаллической решетки, причем нейтральных атомов мало, боль
шинство - ионы. Электроны, подчиняясь законам квантовой теории, дви
жутся в периодическом поле положительных зарядов (ионов).

Химическую связь частиц в металлах можно рассматривать в 2-х 
аспектах: 1) либо как взаимодействие положительно заряженных ионов с 
электронной средой; 2) либо с точки зрения взаимодействия каждого ато
ма металла с его ближайшими соседями (эта идея развивается успешно 
Л. Полингом).[металлическая связь является не направленной. Это зна
чит, что электронная плотность одинакова по всем направлениям от дан
ного атома. В связи принимают участие только валентные электроны, по
этому в каждой группе периодической системы это число будет различно^ 
В различных типах кристаллической решетки число соседей у атомов не
одинаково. У щелочных металлов один, и только один электрон каждого 
атома сообщает кристаллу металлические свойства. Вынужденный “раз
мазываться” между 14 соседями, он не может создать высокую электрон
ную плотность. Щелочные металлы мягкие, легкоплавкие, их можно раз
резать ножом.

Изложенный подход может быть применен и для других металлов. 
У щелочноземельных металлов сила связи в два раза больше, т.к. каждый 
атом для связи предоставляет два электрона. У металлов третьей группы в 
три раза сильней и т.д. У переходных металлов в связи участвуют и cl- 
электроны предвнешнего слоя. Например, в шестой группе у Cr, Mo, W в 
связи участвуют шесть электронов. Распределённые между соседними 
атомами, они создают высокую электронную плотность, и связи между 
атомами прочны. Эти металлы отличаются высокими температурами ки-
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пения и плавления, повышенной прочностью и твердостью. Все металлы 
хорошо проводят электричество, теплоту, блестящие, пластичные, ков
кие, твёрдые. Свойства объясняются на основе изложенных представле
ний о металлической структуре.

Итак, как уже было отмечено ранее, из всех известных химиче
ских элементов более 90 (т.е. почти 80% от общего числа элементов) 
являются металлами. В периодической системе элементы-металлы рас
положены в начале периодов (s -  и некоторые р -  элементы), а также в 
побочных подгруппах (все d -  и f  -  элементы). В зависимости от кон
фигурации валентных электронов, металлы подразделяются на четыре 
группы:

1. s -  металлы (щелочные и щелочноземельные);
2. р -  металлы;
3. d -  металлы (переходные металлы);
4. f -металлы (лантаноиды и актиноиды).

Благодаря сходству в электронной конфигурации металлы в каж
дой группе обладают многими похожими свойствами.

В целом физические и химические свойства металлов меняются в 
очень широком диапазоне, однако для всех металлов характерен и ряд 
общих свойств:

£ j \ .  высокая по сравнению с неметаллами тепло -  и электропровод
ность;

\2. низкая электроотрицательность (меньше 2 по шкале Полинга);
4^3. низкая энергия ионизации атомов;

4. восстановительные свойства простых веществ;
5. способность образовывать катионы Mn+1, n = 1 -  4 (номер группы).

Слово “металл” восходит к греческому корню “металлон”, озна
чающему “рудник”. Многие металлы в природе встречаются в виде руд, 
содержащих один или несколько минералов. По распространенности в 
земной коре среди металлов лидируют: А1 -  8%, Fe -  4%, Са -  3%, Na, К, 
Mg -  2%, Ti -  0,6%. Меньше всего Cr, Си, Sn, Ag, Аи, Hg. Следовые ко
личества -  радиоактивные (за исключением урана и тория) (рис.4).

Общие свойства металлов
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Рис. 4. Распространенность металлов в земной коре

|в с е  металлы (кроме Hg) при комнатной температуре находятся в 
твердом состоянии^ Типы кристаллических решеток подробно будете 
изучать в курсе кристаллографии.(Большинство кристаллических реше
ток основано на кубической элементарной ячейке!}Самую простую при
митивную кубическую решетку имеет радиоактивный металл полоний. В 
кристаллической решетке a-Fe атомы находятся не только в вершинах 
куба, но и в его центре -  такую решетку называют кубическая объемно- 
центрированная. В ней координационное число равно 8, т.е. каждый 
атом имеет восемь ближайших соседей. В решетках Си, Ag, Аи, А1 ато
мы расположены во всех вершинах куба и в центрах его граней -  это ку
бическая гранецентрированная решетка. В ней атомы упакованы более 
плотным способом: координационное число равно 12. Другой способ 
плотнейшей упаковки реализуется в гексагональной решетке, элемен
тарная ячейка которой представляет собой шестиугольную призму. Та
кая решетка имеется у Mg, Zn и других металлов.|Один и тот же металл 
в разных условиях (Т, Р) может иметь различные кристаллические ре
шетки. Это явление называется -  полиморфизмомТНапример, a-Fe имеет 
кубическую объемно- центрированную решеткуГЙ y-Fe, устойчивое при 
t > 917°С, -  кубическую гранецентрированную.

Температуры плавления металлов меняются в широких пределах 
(рис. 5.). Самый легкоплавкий -Hg. Металл галлий плавится от теплоты 
рук (36 °С). Sn, Pb -  легкоплавкие, широко применяются в технике. Наи
большая температура плавления у W (нити накаливания в лампах). Если 
tnn> 1000 °С -  тугоплавкие металлы.
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Т„л,
°с

-39 30 98 232 327 420 660 961 1063 1083 1539 3420

Me Hg Са Na Sn Pb Zn Al Ag Au Си Fe W
Рис. 5. Температуры плавления некоторых металлов

Металлы сильно отличаются по плотности (рис. 6). Плотность оп
ределяется массой атома и параметрами кристаллической решетки. Са
мыми легкими являются щелочные металлы Li, Na, К — легче воды, a Li 
плавает даже на поверхности керосина. Легкие -  это металлы с плотно
стью ниже 5 г/см3 (щелочные, щелочноземельные, Mg, Al, Ti и др.). В 
число наиболее тяжелых входят переходные металлы, расположенные в 
шестом периоде, а также актиноиды.

P>
г/см3 0,53 0,97 1,74 2,7 7,29 7,87 8,96 10,5 11,3 13,6 19,3 21,5

Me Li Na Mg Al Sn Fe Си Ag Pb Hg Au Pt

Рис. 6. Плотности некоторых металлов

(Твердость вещества оценивают по его способности оставлять ца
рапину на другом веществе. Самое твердое вещество - алмаз, он оставля
ет след на любых поверхностях. Из металлов к алмазу приближается Сг, 
он царапает стекло. Мягкие металлы -  щелочные, они режутся ножом 
(рис.7).

Рис. 7. Твердость в сравнении с твердостью алмаза

! Многие металлы пластичны, т.е. обладают способностью изме
нять форму, например, расплющиваться при ударе молотком. Наиболь
шей пластичностью обладают Au, Ag, Си, Sn. Их можно раскатать в
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фольгу. Прокаткой можно получать слои Аи толщиной всего в несколько 
десятков атомов. Из куска Аи, массой 1 грамм можно вытянуть проволо
ку длиной 2 км.

Все металлы хорошо проводят электрический ток. Наибольшей 
электропроводностью обладает Ag, немного ему уступает Си и Аи 
(рис. 8). Ag -  очень дорогой металл, его применяют в электротехнике 
при изготовлении высокоточных дорогостоящих приборов. В быту при
меняют медные провода (они лучше А1).

Относительная
электропроводность,

%
100 95 62 59 35 28 26 16 13 7 2

Me _ A l_ Си Аи А1 Na W Zn Fe Sn Pb Hg_
Рис. 8. Электропроводность металлов в сравнении с электропроводно

стью серебра

В химических реакциях металлы выступают в роли восстанови
телей. Многие металлы вступают в реакцию с типичными неметаллами -  
галогенами, кислородом, серой, при этом образуются ионные соедине
ния:

2Na + Cl2=2NaCl,
2Mg + 0 2 = 2MgO,
2А1 + 3S = A12S3.

Восстановительная способность металлов в водных растворах ха
рактеризуется электрохимическим рядом напряжений -  рядом стандарт
ных электродных потенциалов. .Металлы, расположенные в начале ряда 
(до Zn) способны вытеснять водород из воды (рис. 9). В результате этой 
реакции образуются гидроксиды металлов и выделяется водород:

К + Н20  = 2КОН + Н2|.

Менее активные металлы, находящиеся правее Zn, могут реагиро
вать с водяным паром при сильном нагревании, при этом образуется ок
сид металла и водород:

3Fe + 4Н20  —> Fe30 4 + 4Н2Т (при нагрев.)

(С помощью железо-парового метода получали водород вплоть до нача
ла XX в).
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Li К Ва Sr Са Na Mg AI Mn Zn Сг Fe Сd Со Ni Sn Pb (Н2) Си Нg Ag Pt An
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Ы+ К* Ва2" Sr2* Са2" Na+ Mg2+ Al3" Mn** Zn*+ Cr3* Fa24 Cd2* Co2" Nl*+
Sn2" Pb2" (2*I+) Cu2+ H«J+ Ag • Pt2* Au3*-------------------------------------------------- £-------------**

У с и л е н и е  ОКИСЛИТСЛЬИМХ СВОЙСТВ*

Рис. 9. Ряд напряжений металлов

Все металлы, стоящие в ряду левее водорода, вытесняют его из 
разбавленных кислот:

Mg + 2HCl = MgCl2+ H 2T.

Металлы, расположенные справа от водорода, реагируют только с 
кислотами -  окислителями без выделения водорода.

Си + 4HN03 (конц.) = C u ( N 0 3)2 + 2N02|  + 2Н20;
Си + 2H2S04 (конц.) = CuS04+ S02|  + 2Н20;
ЗСи + 8HN03 (30%)= 3Cu(N03)2+ 2NO| + 4Н20.

Металлы могут вытеснять из солей менее активные металлы, нахо
дящиеся правее них в ряду напряжений. Для протекания реакции требу
ется, чтобы соли и вступающие в реакцию, и получающиеся, были рас
творимы в воде:

CuS04+ Fe = FeS04+ Си;
Zn + 2AgN03 = Zn(N03)2 + 2Ag.

Активные металлы способны вытеснять менее активные и из дру
гих соединений, например, оксидов:

8А1 + 3Fe30 4 —► 9Fe + 4А120 3 (при нагрев.)

В соединениях металлы проявляют только положительные степени 
окисления. В низких степенях окисления типичной формой существова
ния металлов служат ионы, например, К+, Na+, Са+2, А1+3. А металлы в 
высоких степенях окисления, характерных для d-элементов, существуют 
преимущественно в виде отрицательных ионов с кислородом и другими 
неметаллами, например, \С50 3', Сг+60 42'. Большинство металлов встре
чаются на Земле в виде соединений. Лишь немногие металлы -  Au, Ag, 
Pt, Hg -  могут быть найдены в свободном состоянии. Их называют само
родными. Самые активные металлы щелочные и щелочноземельные су
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ществуют в виде солей: NaCl -  поваренная соль галит; Na2SO4*10H2O -  
глауберова соль мирабилит; СаС03 — карбонат кальция кальцит; Са- 
S04*2H20  -  гипс. Менее активные металлы -  в виде оксидов. А120 3 -  ко
рунд, Fe20 3 -  красный железняк, гематит; Sn02 -  касситерит; PbS, CuS, 
ZnS, HgS -  сульфиды. Способ получения каждого металла выбирают, 
исходя из его химической активности.

Существуют два основных способа получения Me:

• Химический,
• Электрохимический.

Химический способ основан на восстановлении металлов из окси
дов. Его применяют для получения малоактивных металлов и металлов 
средней активности, у которых сродство к кислороду невелико. В каче
стве восстановителя используют уголь, угарный газ, водород. В про
мышленности предпочтение отдают первым двум, т.к. они более деше
вы.

2Fe20 3 + ЗС = 4Fe + ЗС02.

Водород используют тогда, когда восстановление углем невоз
можно из-за образования карбидов металлов. Так получают например 
вольфрам:

W 03 + 3H2= W + 3H20.

В некоторых случаях используют другой более активный металл 
Mg или А1:

Fe20 3 + 2А1 = А120 3 + 2Fe.

Такие реакции называются металлотермией (в случае с А1 -  алю- 
мотермия), выделяется очень большое количество теплоты, реакция идет 
бурно, с саморазогреванием реакционной смеси. Для выбора восстано
вителя используют не только экономические соображения, но и термо
динамические данные, например диаграммы Эллингема.

Если металл встречается в природе в виде соединений с серой, 
первоначально их переводят в оксиды путем обжига -  нагревании на 
воздухе или в 0 2:

3PbS + 302=3Pb0 + 2S02T.
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Карбонатные породы переводят в оксиды нагреванием:

FeCC>3 = FeO + C 02f .

Другой способ получения металлов -  электролиз. Наиболее актив
ные металлы (щелочные и щелочноземельные) получают электролизом 
расплава хлоридов (калий -  расплавом гидроксида):

СаС12 = Са + С12,

алюминий -  расплава оксида:

2А120 3 = 4А1 + 3<Э2,

менее активные металлы -  электролизом водных растворов:

2C11SO4 + 2Н20  = 2Cu + 2H2S04 + 0 2 

Электролиз также используют для рафинирования (очистки) металлов.

Сплавы

Чистые металлы редко применяются, чаще используются сплавы -  
смеси нескольких веществ, в которых основным компонентом являются 
металлы. Сплавы бывают однородные и неоднородные.

Однородные представляют однофазные системы -  это твердые 
растворы. Основной компонент сохраняет свою кристаллическую ре
шетку, а атомы других компонентов располагаются в ней, изменяя её па
раметры. Различают твердые растворы замещения и внедрения (рис. 10).

Первые (твердые растворы замещения) можно рассматривать как 
кристалл одного из металлов, в котором часть атомов замещена на атомы 
другого металла. Металлы должны иметь одинаковую кристаллическую 
решетку и близкие атомные радиусы. Примеры твердых растворов за
мещения Au -  Ag; Си -Ni; При медленном охлаждении сплава Аи с Си 
3:1 одни плоскости оказываются сплошь заняты атомами Си, другие -  
атомами Аи.

Твердый раствор внедрения -  атомы меньшего радиуса внедряют
ся в пустоты кристаллической решетки атома большего радиуса. Такие 
растворы прочнее и тверже самих компонентов. Пример Fe -  С.
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В некоторых случаях из расплава, содержащего смесь Me, кри
сталлизуется химическое соединение -  интерметаллид. Например, при 
охлаждении расплава, содержащего 54% Си и 46% А1, выделяются кри
сталлы соединения СиА12, а при затвердевании жидкости, состоящей из 
74% Hg и 26% Ag, образуется соединение Ag2Hg3.

Рис. 10. Кристаллические решетки твердых растворов замещения (а)
и внедрения (б)

Физические и химические свойства сплава могут отличаться от 
свойств составляющих. Меняя соотношение компонентов можно эти 
свойства изменить. Например, Тпл сплава может оказаться ниже всех 
ее компонентов. Сплав Вуда (Тщ, 69 °С, что на 163° ниже самого легко
плавкого Sn) содержит 12,5 % Sn, 25% Pb, 50 % Bi, 12,5 % Cd.

Цвет сплава отличается от цвета чистых металлов. Примесь Cd 
придаст золотым изделиям зеленоватый оттенок. Палладий с индием 
имеет синий цвет.

Чтобы сильно изменить свойства металлов, иногда достаточно вве
сти в расплав небольшое количество другого металла или неметалла. 
Например, добавлением в Fe всего 1% С получают сталь, обладающую 
высокой твердостью. Добавки Сг и Ni меняют химические свойства, де
лают сталь устойчивой к коррозии.

Самые распространенные виды сплавов: сплавы Fe с С разделяют 
на стали (< 1,7% С; они пластичны, и их можно ковать) и чугуны (> 1,7% 
С; хрупкие).

Бронзы (медно-оловянные сплавы): Си от 75% до 95%, ост.- Sn, 
высокая твердость, устойчивость к коррозии.

Латуни: Си до 50% ост. -  Zn, бывают добавки Sn, А1, используются 
в машиностроении.
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Мельхиор (медно-никелевый): до 30% Ni + Си, -используют при 
изготовлении бытовых изделий.

Монель: 1/3 Си, 2/3 Ni, изготавливают детали машин с нагрузкой.

Припой (легкоплавкий): 2ч. Sn + 1ч. РЬ.

Амальгамы (сплав металлов со Hg) -  используются при извлече
нии металлов из руд, при электролитическом получении редких метал
лов.

Дюралюмин (дюраль) -  осн. А1 + Си, Mn, Mg, тверже А1 и чуть тя
желее; используется как конструкционный материал, подвергается кор
розии, требуется защита от коррозии.

Рассмотрим подробнее каждое свойство металлов.

Электропроводность

/^Электропроводность - это способность металлов проводить элек
трический ток под воздействием внешнего электрического поля, в том 
случае, когда металл входит в состав электрической цепи. Носителями 
тока являются электроны, движение которых в электрическом поле уси
ливается в сторону положительного полюса! Скорость их не может воз
растать непрерывно, в кристалле через какое-то время они сталкиваются 
с конечными препятствиями, и таким образом устанавливается постоян
ное значение скорости потока.

При комнатной температуре в куске металла электрон испытывает 
столкновения ~1015 раз в сек. Однако от столкновения до столкновения 
успевает пролететь мимо десятков атомов -  огромное расстояние в мире 
электронов. В хороших проводниках, например, Си или Ag, свободный 
пробег электрона равен сотне атомных D.

v-
Какие же преграды встречает электрон? -В реальном металле элек

трон встречает множество препятствий: атомы и ионы, расположенные 
не на одной линии с другими; отсутствие атомов в тех местах, где они 
должны быть; чужеродные атомы, попавшие в кристалл; трещины, де
фекты и другие отклонения от ид. кристаллической решетки. Встреча
ются препятствия и другого рода. Они заключается в колебательном 
движении ионов и атомов, расположенных в узлах кристаллической ре
шетки, С изменением температуры меняется амплитуда колебаний, и это 
ведет к уменьшению вероятности, что электрон пролетит линию, т.к. ам-
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плитуда колебаний увеличивается с увеличением температуры, соответ
ственно, электропроводность и обратная ей величина (электрическое со
противление) тоже изменится. Эксперты подтверждают, что выше -193° 
С электрическое сопротивление металлов увеличивается пропорцио
нально температуре, и наоборот, его электропроводность становится 
меньше. При охлаждении ниже -193° С эта зависимость нарушается. 
Способность металлов проводить электрический ток резко возрастает. 
Некоторые металлы (Pb, Sn, Hg) при комнатных температурах имеют 
низкую электропроводность, а при низких температурах отличаются хо
рошей электропроводностью, даже сверхпроводимостью. При охлажде
нии ниже какой-то температуры (разная для различных металлов) эти 
металлы вдруг полностью теряют своё сопротивление. Если кольцо, сде
ланное из такого металла, опустить в жидкий азот (Ткип = -252,8° С), с 
помощью магнита возбудить в нем электрический ток, то он будет цир
кулировать очень долго (даже спустя год). Рассмотрим, что произойдет, 
если кусок проволоки из металла присоединить к аккумулятору. Элек
трический ток потечет в сторону положительного полюса. Ко всем элек
тронам, находящимся в проволоке, прикладывается сила со стороны 
электрического поля. Если направление движения электрона и направле
ние поля совпадают, он начинает двигаться быстрее. Если электрон дви
гается в другую сторону, его движение замедляется.

Электропроводность металлов различна. Величина электропровод
ности зависит от:

• концентрации электронов в электрической зоне металла;
• от типа кристаллической решетки;
• размеров и особенности строения её атомов.

Одни металлы хорошо проводят электрический ток, другие -  плохо. 
А атомы различных металлов при одинаковой температуре имеют раз
ную амплитуду тепловых колебаний. Это вызывает разное рассеяние/
электронов и разную электропроводность: Наилучшей электропроводно
стью обладают Ag, Си, Аи/потому что сочетание всех условий у них 
благоприятное. Щелочные металлы лучшие проводники электричества, 
чем щелочноземельные и переходные металлы. Эти особенности можно 
объяснить, если рассмотреть степень заполнения энергетических зон в 
различных металлах. Если в такой зоне, образующейся в результате пе
рекрывания внешней оболочки атомов, электронов мало, то и электро
проводность будет низкой. Одинаково плохо, когда зона почти заполнена
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наполовину. Внешний слой щелочных металлов -  это S-подуровень, на 
котором могут находиться два электрона, а у них один электрон, уровень 
заполнен наполовину. У щелочноземельных металлов имеется полно
стью занятый S-подуровень, и, чтобы появился ток, электронам нужно 
перебраться на P-подуровень, и получается, что у них S-зона почти за
полнена, а в P-зоне электронов мало. Значит условие для прохождения 
тока хуже, чем у щелочных металлов. Еще хуже у Bi: разница между за
полненным и пустым подуровнем у него значительна. Небольшого пере
крывания едва хватает для обеспечения минимальной проводимости. Пе
реходные металлы обладают низкой проводимостью. Это объясняется 
малой величиной свободного пробега электрона. Частично заполненный 
d-подуровень способствует отражению и рассеянию электронов, что вы
зывает переход электрона в другое квантовое состояние и приводит к 
уменьшению их числа в зоне проводимости. На электропроводность 
влияет температура. У металлов электропроводность с ростом темпера
туры падает, а у неметаллов, наоборот, растет (в неметаллах при высоких 
температурах усиливается колебание атомов и возрастает число электро
нов, которые отрываются от связей и становятся носителями тока), а 
электрическое сопротивление R -  наоборот. Германий не может считать
ся металлом (он - полупроводник). Электропроводные свойства металлов 
тесно связаны с теплопроводными.

Теплопроводность

Теплопроводность -  это способность металлов проводить теплоту' 
при их нагревании прямо пропорциональна электропроводности. Это 
объясняется тем, что теплота в металле передается не столько колеба
тельным движением атомов или ионов, сколько электронной средой. При 
нагревании кристалла атомы передают друг другу тепловые колебания. 
Этим они вносят свой вклад в передачу теплоты, но одновременно уси
ливают сопротивление движению электронов. Каждый электрон спосо
бен переносить примерно столько же энергии, сколько и волна при теп
ловых колебаниях, а так как электроны движутся в сто раз быстрее, то 
теплопроводность металла обусловлена в основном электронами. В пла
мени или в горячем газе молекулы движутся очень быстро, когда они 
ударяются о край кристалла, то несколько атомов в месте столкновения 
получают ощутимый толчок, колебания начинают распространяться 
вглубь металла. Температура -  это мера средней кинетической энергии 
молекулы в газе или атома в кристалле. Если кристалл охлаждается, то
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атомы колеблются всё слабее в прямой зависимости от температуры. То
гда может быть удастся остановить всякое движение в кристалле, охла
див его до абсолютного нуля?|Нет, движение не прекратится и в этом 
случае. У всех твердых тел при абсолютном нуле наблюдаются отклоне
ния от прямой температурной зависимости.!Кристаллы сохраняют неко
торое количество кинетической энергии даже при абсолютном нуле. Это 
является следствием волновой природы материи. При температуре ~ О К 
некоторые электроны поглощают тепловую энергию и переходят в более 
высокие квантовые состояния. Кинетическая энергия движения электро
на, например, меди при О К эквивалентна кинетической энергии частиц 
обычного газа при ~ 500 К. Когда кристалл охлаждается, число волн, пе
реносящих энергию колебательного движения, становится меньше. 
Можно было бы ожидать уменьшение теплопроводности, ̂ днако, по ме
ре охлаждении твердого тела теплопроводность кристаллов сильно воз
растает. Это объясняется тем, что волны, передаваемое атомами, зату
хают, но зато волны, возникающие в результате колебания электронов,

—

распространяются на большое расстояние.) Увеличение расстояния, про
ходимого волнами электронов, более чем"компенсирует уменьшение на
бора волн; теплопроводность резко возрастает; -  при 40 К волны без рас
сеяния проходят весь кристалл до его границ. Что же происходит с ме
таллом, когда его температура приближается к температуре плавления? 
Если нагреть металл при постоянном давлении, то наблюдается явление 
теплового расширения: кусок металла увеличивается в объеме. Это вы
звано следующим: атомы в кристалле находятся все время в движении -  
они колеблются. Амплитуды этих колебаний растут вместе с температу
рой. Когда колеблется пара соседних атомов, то их внутренние амплиту
ды (считая от равновесного состояния) меньше, чем внешние. В резуль
тате расстояние между атомами увеличивается. Этим и объясняется |геп- 
ловое расширение металла, увеличивающееся с увеличением температу
ры. гВблизи точки плавления колебания атомов особенно велики. Пере
ход-из твердого состояния в жидкое резко меняет большинство свойств: 
пластичность, объем, нарушается структура. Пока весь металл не распла
вится, температура остается неизменной. Теплота плавления тратится на 
разобщение атомов и перестройку их в более свободную структуру,' 
Скрытая теплота плавления из-за большого различия в силах сцепления 
изменяется в широких пределах от 2000 до 20000 Дж/моль.

Объем большинства металлов при плавлении увеличивается при
близительно на 2-4 %. Структура из плотнейшей упаковки переходит в
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менее плотную. Относительно небольшое увеличение объема означает, 
что в жидком состоянии при температурах близких к температуре плав
ления имеются построения с плотной упаковкой. Это подтверждается и 
рентгеноструктурным анализом жидких металлов. Вблизи температуры 
плавления атом окружен таким же количеством соседей, что и в твердом 
состоянии. Разрушен лишь дальний порядок.

Если в кристаллах, таких как Bi и Ga имелась не плотнейшая упа
ковка, то объем металла при плавлении уменьшается, как и у воды. (Ульда
'> V,. ВОДЫ-)

Механические свойства металлов

К основным механическим свойствам относятся плотность, твер
дость, прочность, пластичность (можно добавить тягучесть, вязкость, 
эластичность, сопротивление разрыву, сжатию, скручиванию и т.д.), т.е. 
те, что определяются силами сцепления между атомами.

Плотность и твердость, однако, не могут считаться характерными 
свойствами только металлов, т.к. и среди неметаллов найдутся такие об
разования, которые в этом отношении не уступят металлам. (Вспомните 
аллотропную модификацию С-алмаз, или тяжесть хрусталя).

Плотность металлов меняется в широких пределах. У Li она равна 
0,53 г/см3, а у самого тяжелого -  осмия Os -  равна 22,7 г/см3. По этому 
признаку металлы довольно условно делятся на легкие и тяжелые. Гра
ниной между легкими и тяжелыми считается р = 5 г/см3. Можно выде
лить небольшое число сверхтяжелых металлов, масса 1 см3 которых при 
20 °С более 20 грамм: это осмий Os, иридий Ir (d = 22,65 г/см3), платина 
Pt (21,45), рений Re (20,99).

Плотность -  это отношение массы атома к атомному объему, выра
женное в г/см3. Атомный объем только приблизительно отражает дейст
вительный объем атомов, т.к. включает и межатомное расстояние. А 
также объемы металлов в целом возрастают в пределах группы с увели
чением номера атомов. Наименьшие атомные объемы у переходных ме
таллов восьмой группы. Там же расположены и самые плотные сверхтя
желые элементы.
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Твердость -  это сопротивление поверхностных слоев материала на
грузкам. Обычно её определяют царапанием испытываемого образца. 
Чтобы определить, какой из двух металлов тверже, надо поцарапать один 
из них другим. Тот, на поверхности которого останется более заметный 
след, менее твердый. На таком примере построена минералогическая 
шкала твердости (по Моосу): тальк -  1, гипс -  2, кальцит -  3, флюорит -  
4, апатит -  5, полевой шпат -  6, кварц -  7, топаз -  8, корунд -  9, алмаз -  
10 (в условных единицах). Точное измерение твердости проводят с по
мощью приборов -  склерометров. Острие в виде конуса из алмаза, твер
дого сплава, стали или наконечник в виде шарика из твердого материала 
вдавливают в металл. Одна из разновидностей такого прибора связана с 
именем известного инженера И. Бриннеля. Для определения твердости в 
гладкую поверхность металла вдавливают специальным прессом сталь
ной шарик. Значения твердости по Бриннелю для каждого металла при
ведены в специальных справочниках. Довольно условно деление на мяг
кие металлы: Hg, щелочные, щелочноземельные, Cd, Au, Ag, Си и высо
котвердые: Re, Os, Ru, Ir, V, Rh, Та. Можно заметить, что наблюдается 
некоторая согласованность между твердостью и плотностью. Самые тя
желые металлы относятся к разряду твердых.

Прочность -  сопротивление металла разрушению. Пределом проч
ности называют отношение наибольшей нагрузки к первоначальной 
площади поперечного сечения образца. Измеряется в кг/мм2 поперечного 
сечения. Разрушение можно рассматривать как одновременный разрыв 
связей между всеми атомами, расположенными по обе стороны площад
ки в 1 мм2. Любой процесс (скручивание, изгиб и т.п.), вызывающий из
менение формы куска металла, в конце концов, приводит к его разруше
нию. Величина отрыва одной части от другой может быть теоретически 
оценена. Она оказывается весьма значительной. Для металла она состав
ляет 103 -  104 кгс/мм2. Однако на практике получающееся значение не 
превосходит 100-200 кгс/мм2. Это относится к довольно большому куску 
металла. Опыт показывает, что с уменьшением размера образца металла 
прочность повышается. Можно довольно просто оценить силу, связы
вающую каждый атом с соседним, т.е. определить её величину, застав
ляющую атомы разойтись. Причины такого резкого расхождения теории 
с опытом заключается в дефектах структуры металла (микротрещины). 
Расчет показывает, что достаточно иметь трещину длиной в 1мкм, как 
прочность снижается в сто раз по сравнению с теоретической. А такие 
трещинки могут возникать как в процессе образования металла, так и при
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его деформации. С уменьшением размеров образцов металла вероятность 
образования таких дефектов уменьшается, а прочность, естественно, воз
растает. Мелкозернистость и упорядоченность строения способствуют 
повышению прочности.; Особенно велика прочность монокристаллов^ 
Так нитевидный кристалл железа диаметром 1,6 мкм имеет прочность 
1350 кгс/мм2, близкую к теоретической.

В отлитой заготовке обычно много пустот между довольно круп
ными кристаллами. Это ослабляет металл, делает его непрочным. Стара
ются литьё проводить так, чтобы при затвердевании получались мелкие 
кристаллы упорядоченного строения. После литья металл обычно под
вергается ковке, при которой в металле сдавливаются пустоты, и умень
шается число микротрещин. Поэтому очень важны такие характеристики 
металла, как ковкость, пластичность, от которых зависит его прочность. 
Правда, в последнее время, после того, как были разработаны способы 
получения металла без пустот, сложный и трудоемкий процесс ковки в 
ряде случаев стал не нужен.

Пластичность -  способность менять форму под внешним воздейст
вием и сохранять принятую форму после прекращения этого воздейст
вия. Способность расплющиваться от удара или вытягиваться в проволо
ку -  нитку под действием силы составляет основное механическое свой
ство металлов. После небольшого воздействия, не способного разрушить 
первоначальные связи, атомы возвращаются на свои места. Этим объяс
няется упругость металлов. Когда же воздействие оказывается сильным, 
а атомы остаются в тех местах, куда они попали в результате сдвига. 
Следовательно, суть пластической деформации -  в согласованном пере
ходе большой группы атомов из одного положения равновесия в другое. 
Смещается весь ряд атомов, и верхняя часть кристалла проскальзывает 
на расстояние, равное диаметру одного атома. Возможность такого пере
мещения появляется благодаря линейным дефектам микроструктуры ме
таллов, способных перемещаться под действием малых напряже
ний.(рис.11).

Рис. 11. Пластический сдвиг под действием механического напряжения
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Сопротивление кристаллической решетки движению невелико. Его 
можно преодолеть постепенно, прикладывая небольшие напряжения. 
Большая или меньшая величина напряжения определяет ковкость метал
ла. Большинство металлов ковки. Особенно хорошая ковкость у Си, Ag, 
Аи, Pt, Ni. Высокой пластичностью обладают металлы, кристаллизую
щиеся в гексагональной плотнейшей упаковке. Особенно пластичны мо
нокристаллы. Например, в случае Zn, Cd, Mg удлинение в 6 -  8 раз пре
восходит первоначальную длину. Монокристаллы остаются пластичны
ми при низких температурах. Монокристалл железа сохраняет эти свой
ства даже при температуре жидкого гелия (-269 °С), а обычно железо 
становится хрупким и может растрескиваться на морозе (-40 °С).

Пластическая деформация всегда ведет к упрочению металлов, т.к. 
в кристаллической структуре уменьшается число дефектов — отклонений 
от идеальной решетки. Всякая обработка металла сказывается на его 
кристаллических зернах: меняется их форма, размер, взаимное располо
жение. После того как металл выплавили из руды, кристаллические зерна 
в нем расположены довольно хаотично. После механической обработки 
элементарные ячейки располагаются так, что можно различить общий 
порядок (в микроскоп!), называемый текстурой (например, диагонали 
ячеек во всех зернах устанавливаются примерно параллельно направле
нию воздействия, в других случаях зерна поворачиваются так, что совпа
дают направления ребер ячеек и т.д.). Чем совершеннее обработка, тем 
совершеннее текстура получающегося куска металла. От текстуры зави
сит механическое свойство металла. Опытом установлено, что даже не
большие количества посторонних атомов резко меняет пластичное свой
ство металла. Так, например, самый ковкий металл -  Си, содержащая 
примеси S или As, обладает не ковкостью, а хрупкостью.

Оптические свойства металлов

Металлы не прозрачны ни для лучей видимого света, ни для радио
волн. Свойство металлов отражать радиоволны используется в радиоло
кации. Наоборот, ультракороткие волны (у-лучи) способны в значитель
ной степени проникать сквозь металлы. Световые лучи, падающие на ме
таллы, хорошо отражаются, поэтому появляется металлический блеск. 
Оптические свойства металлов зависят от электронов, которые образуют 
внутри кристаллической решетки электронную среду (электронный газ). 
Движущиеся электроны могут колебаться под действием электрического 
поля, которое возникает при падении луча света на поверхность металла.
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При этом поглощается энергия луча, что делает металл не прозрачным. 
Ведь, если лучи проходят сквозь какой-то материал, то он кажется про
зрачным (например, вода в стеклянном стакане). Электромагнитное поле, 
создаваемое электронами, вступает во взаимодействие с волнами света. В 
результате этого электроны возбуждаются падающим пучком, а возвра
щаясь на низший уровень энергии, испускают излучение. Этим объясня
ется цвет металла. Белый и серый большинства металлов свидетельству
ют, что электронная среда отражает в одинаковой мере все лучи видимой 
части спектра. Если в большей мере поглощаются коротковолновые лучи 
(близкие к фиолетовым), то отраженный свет будет богаче длинными 
волнами. Именно из-за этого Аи и Си окрашены соответственно в жел
тый и красно-желтый цвета. К серебристому цвету Bi и Со примешивает
ся розовый оттенок, а вот Та или РЬ все-таки лучше отражают длинно
волновые лучи, поэтому они синеватые. Убедительным доказательством 
квантового характера взаимодействия между металлом и лучом света яв
ляется фотоэлектрический эффект. Энергия кванта падающего света не 
только переводит электроны в возбужденное состояние, но и вообще вы
рывает его из металла.

Магнитные свойства металлов

Когда металл помещают в магнитное поле, и между ними возникает 
сила взаимодействия, то говорят, что металл намагничивается. Величина 
взаимодействия определяется индивидуальным свойством металла -  
магнитной проницаемостью. Если металл обладает хорошей магнитной 
проницаемостью, то он способен ощущать магнитные силовые линии 
внутри металлического куска (рис. 12).

Рис. 12. Металлы в магнитом поле

Четыре чистых металла выделяются способностью сильно намагни
чиваться: Fe, Со, Ni, Ga. Они сильно притягиваются полем, долго сохра-
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няют состояние намагничивания после пребывания в магнитном поле, 
т.е. сами становятся магнитами. Некоторые сплавы и соединения на их 
основе тоже обладают такими свойствами (сплавы Мп и Сг). Все они на
зываются ферромагнетиками, указывая на их сходство с Fe. Большинство 
металлов хотя слабо, но все же притягиваются магнитным полем. У них 
магнитная проницаемость мала. После пребывания в магнитном поле со
стояние намагничивания не сохраняется. Такое изменение магнитных 
свойств называется парамагнетизмом, а вещества -  парамагнетиками. 
Сюда относятся щелочные и щелочноземельные металлы и большинство 
переходных металлов.

Металлы, у которых магнитная проницаемость отрицательна, вы
талкиваются магнитным полем. Силовые линии через них не проходят 
вовсе. Такие металлы называются диамагнетиками. Это Си, Ag, Аи, Bi.

И сточником магнетизма является спин электрона. Каждый электрон 
ведет себя подобно маленькому стержневому магниту. Два электрона, 
расположенные, согласно принципу Паули, имеют противоположно на
правленные спины. Их магнитные поля взаимно уничтожаются, поэтому 
большинство металлов, ионы которых имеют замкнутую электронную 
оболочку, диамагнитны.

Щелочные и щелочноземельные металлы слабо парамагнитны за 
счет электронного газа: не все маленькие магнитики уравновешиваются. 
Переходные металлы, где имеется недостаток электронов в d-оболочке, 
обладают атомным магнитным моментом и оказываются парамагнетика
ми. В кристаллах металлов Fe, Со, Ni электронная d-оболочка атомов ос
таётся не заполненной. В ней есть несколько непарных электронов, кото
рые в своем беспрерывном вращении по орбитам влияют на электроны 
соседних атомов. Доказательством того, что ферромагнетизм металлов 
группы железа обусловлен d-электронами, служит тот факт, что, когда в 
никель вводят такое количество меди, что её валентных электронов хва
тает для полного заполнения d-уровня никеля, то ферромагнетизм никеля 
исчезает. Заметно магнитные свойства проявляются у тех веществ, атомы 
которых имеют несколько неспаренных электронов. У атома железа их 
четыре.

Правда, у Сг тоже имеется достаточное количество неспаренных 
электронов, но ферромагнетизма нет. Значит, наличие магнитного мо
мента у отдельного атома это ещё не всё. Необходимо, чтобы в металле
существовали целые области, где спины электронов -  “электронные
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стрелки”, -  были бы направлены одинаково. Такие области, называемые 
доменами, могут существовать только в кристаллической структуре. 
Причем в отдельном маленьком кристалле обычно содержится много та
ких областей -  доменов. Например, ширина доменов в сплаве Fe -  Si 
(4%) составляет 0,1 мм.

Внутри каждого домена спины электронов имеют одно направле
ние, они параллельны, а соседние области могут отличаться направлени
ем спинов электронов. Если равные количества элементарных магнитных 
полей имеют противоположное направление, то тело в целом не магнит
но. В ферромагнитных материалах электроны стремятся сохранить вра
щение в одном направлении, поэтому намагничивание может стать по
стоянным. Однако, есть средства снять намагничивание. Вещество, яв
ляющееся постоянным магнитом, нагревают, колебания атомов усили
ваются и направление спинов электронов начинают меняться. Темпера
тура, при которой исчезает намагничивание, называется точкой Кюри. 
Для железа она равна 770 К, а для оксида железа равна 198 К (-75 °С). 
Значит, температура является как бы мерой устойчивости магнитных 
свойств металлов.

Химические свойства металлов

1. Восстановительная способность

Способность атомов металлов отдавать свои электроны и превра
щаться в положительно заряженные ионы определяет химическое пове
дение металлов. Атом, отдающий электрон - восстановитель, атом, при
нимающий электрон - окислитель. Сила окислителя и восстановителя оп
ределяется по тому количеству массовых частей, которое приходится со
ответственно, на один отданный или один принятый электрон. Чем 
меньше эта величина, тем более сильным является окислитель или вос
становитель. Чтобы найти эту величину, надо массу атома или молекулы 
разделить на число отданных или принятых электронов.

Например, 2Na (а.м. 23) + С12 = 2NaCl. Восстановительный эквивалент Na 
= А/1 = 23/1 = 23 массовое число. Окислительный эквивалент С12 = М/2 = 
71/2 = 35,5 массовое число. 1 окислительный эквивалент окислителя все
гда реагирует с 1 восстановительным эквивалентом восстановителя.
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2. Окислительно-восстановительные процессы

2К2СЮ4 + 6HI + 5H2S04 -►3I2 + Cr2(S04)3 + 2K2S04 + 8Н20  
1) 2 Сг6+ + Зе —> Сг3+

3 2Г - 2е - » 12°

2) К2СЮ4 <-> 2К+ + СЮ42' 
HI ^  Н* + Г 
H2S04 <-»• 2Н+ + S042‘ 
K2S04 <-»■ 2К+ + S042' 
Cr2(S04)3 <-» 2Cr3+ + 3S042‘ 
Cr042' ->• Cr3+ + 4 0 2"

Cr042" + + 3e <-> Cr3+ + 4H20
i  2Г - 2e -> I2°

2Cr042' + 16H+ + 6Г 2Cr3+ +
8H20  + 3I2

Благодаря окислительно-восстановительным взаимодействиям 
удалось сравнить силу металлов и сопоставить их химическую актив
ность. Очень удачным типом таких процессов оказалось вытеснение из 
растворов солей одного металла другим металлом. Впервые это явление 
подробно было исследовано профессором Харьковского университета 
Н.Н. Бекетовым.

3. Электрохимический ряд напряжений

Шел 1865 год. Пройдет четыре года, и Д.И. Менделеев откроет (в 
1869 году) периодический закон. Пока же ученые не знали, как лучше 
расположить элементы: идея систематизации только что пробивала себе 
дорогу. Необходимо было навести порядок и среди знаний химиков о 
металлах. Их требовалось расположить в определенной последователь
ности по какому-либо признаку. Это сделал Н. Н. Бекетов в монографии 
"Исследования над явлением вытеснения одних элементов другими".

При изучении действия разных металлов на разбавленные кислоты 
и воду Бекетов заметил, что скорость выделения водорода меняется, уве
личиваясь от РЬ к К. Некоторые металлы водород из кислот вовсе не вы
деляют, например: Си, Hg, Ag, Аи и другие. Даже, наоборот: водород сам 
способен вытеснять металл из солей Hg и Ag. Оказалось, что для неко
торых металлов, в частности, РЬ и Sn, процесс может идти как в ту, так и 
в другую сторону. Получается, что-то вроде "химических качелей": то Sn 
и РЬ вытесняют водород, то водород под давлением вытесняет их из рас
творов солей. Итогом трудов Н.Н. Бекетова явилась последовательность,
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которую он назвал вытеснительным рядом металлов. Вот как они впер
вые были расположены: К, Na, Са, Mg, Al, Mn, Zn, Fe, Ni, Sn, Pb, H2, Cu, 
Hg, Ag, Au.

В этот ряд включен и водород, хотя он не является металлом, но в 
рассматриваемом действии похож на них.

Все металлы, стоящие в этом ряду левее водорода, вытесняют его 
из разбавленных кислот. Металлы, стоящие правее водорода, не могут 
при обычных условиях вытеснять его из кислот.

Современное название этого ряда - электрохимический ряд напря
жений, так как положение каждого металла в нем определяется величи
ной электрического напряжения, или разностью потенциалов, возни
кающей при погружении данного металла в раствор его соли. По этому 
же принципу - величине т.н. электродного потенциала - он дополнен не
металлами. К настоящему времени "вытеснительный ряд" включает не 
только известные металлы, но и позволяет сравнивать электрохимиче
ские свойства самых различных окислительно-восстановительных сис
тем. С его помощью можно заранее узнать, откуда и куда перейдут элек
троны и, следовательно, как в системе потечет ток. Металлы в ряду на
пряжений расположены в иной последовательности, чем та, о которой 
мы привыкли говорить, рассматривая периодическую систему элемен
тов. Начинается он не с франция или цезия, а с самого неактивного среди 
щелочных металлов -Li. Дальше нарушение субординации еще сущест
веннее. Натрий находится между элементами второй группы и лантаном 
- представителем третьей группы. Zn и Cd - соседи по второй группе - 
разобщены. К тому же один стоит после А1, а второй - после Fe. Все это 
означает, что при расположении металлов в этом электрохимическом ря
ду напряжений рассматривают иные факторы, чем в невызывающей со
мнения периодической системе.

Когда металл находится в окружении раствора его соли, то может 
происходить как переход ионов металла из кристаллической решетки в 
раствор, так и обратный процесс - из раствора на поверхность металли
ческой пластинки. На границе раздела двух фаз различного химического 
состава обычно происходит перераспределение электрического заряда, 
связанное с переходом заряженных частиц (ионов) из одной фазы в дру
гую (рис. 13).
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Рис. 13. Образование двойного электрического слоя (ДЭС) на границе
Me - Р-р

Вследствие этого в одной фазе образуется заряд равный, но противопо
ложный по знаку в другой фазе. Именно таким образом возникает двой
ной электрический слой на границе металл-раствор. Обмен зарядов при
водит к установлению скачка потенциалов между металлом и раствором 
элемента, т.е. ведет к установлению электродного потенциала. Абсолют
ную величину этого потенциала измерить нельзя, поэтому измеряют 
разность потенциалов двух электродов(ЭДС),а потом рассчитывают от
носительный электродный потенциал.

Таким образом, на современном этапе развития представлений о сравни- ■ 
тельной системе металлов в их ряду оказался водород.

4. Типы химических реакций металлов

Анализ ряда напряжений дает много сведений относительно хими
ческого поведения металлов при реакциях в растворах и позволяет уста
новить вероятность протекания окислительно-восстановительных реак
ций. Она становится возможной, если ЭДС(Е) будет положительной. На
пример, будет ли Zn окисляться в растворе NiS04? Из таблицы известно, 
что 0(Zn2+/Zn) = - 0,76 В. Он меньше электродного потенциала никеля (- 
0,25 В). Так как Е = - 0,25 - (-0,76) = +0,51 В является положительной, то 
ясно, что Zn будет реагировать с ионами Ni.
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Можно оценить химическую активность. Чем левее расположен 
металл в ряду напряжения, тем он химически активнее, обладает боль
шей способностью восстанавливать, легче окисляется и, наоборот, труд
нее выделяется из соединений. Чем правее металл в ряду напряжения, 
тем он менее активен, меньше способен восстанавливать, труднее окис
ляется, а получить его из соединений оказывается легче. Каждый металл 
ряда восстанавливает катионы всех последующих из растворов их солей. 
Металлы, стоящие левее водорода, восстанавливают его из растворов 
разбавленных кислот, а металлы, стоящие за водородом, не проявляют 
такого свойства.

Наиболее легко металлы реагируют со своими химическими анти
подами - типичными неметаллами: 0 2, S, Hal. Чаще всего приходится 
сталкиваться с оксидами.

Рыхлый слой ржавчины - в основном оксиды железа:

2Fe + 0 2 = 2FeO,
4Fe + 302 — 2Fe20 3.

А1 покрыт на воздухе тонкой и прочной пленкой оксида алюминия:

4А1 + 302 = 2А120 3.

Некоторые металлы оксиды образуют лишь при нагревании:

2Nb + 502 Nb20 5.

Щелочные металлы весьма энергично проводят реакцию окисления, а 
некоторые из них (Rb, Cs) даже самовозгораются. Такие металлы хранят 
под слоем керосина, так как на воздухе через некоторое время вместо 
куска металла перед нами окажутся продукты взаимодействия их окси
дов с водой (типа NaOH)n с С 02 из воздуха (Na2C 03). В ходе этого про
цесса образуется еще один тип соединений металла с кислородом - пере
киси (Na20 2). Формально получается, что степень окисления кислорода = 
- l . N a - 0 - O - N a -  неустойчивы, превращаются в оксид. Оксиды метал
лов называются основными, так как им соответствуют основания: СаО + 
Н20  = Са(ОН)2.

Щелочноземельные металлы образуют ионы труднее, чем щелочные, и 
менее подвержены окислению. По мере движения вправо по ряду на
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пряжения увеличивается сродство металла к электрону, возрастает стой
кость металла к окислителю и уменьшается прочность оксидов. У Al, Zn, 
Pb и некоторых других проявляются амфотерные свойства (гидроксид А1 
является, как известно, и слабым основанием, и слабой кислотой).

Основания могут быть получены разными способами. Растворимые в во
де основания - щелочи получаются непосредственно взаимодействием с 
водой активных металлов:

2К + 2Н20  = 2КОН + Н2Т

или оксидов:

Na20  + Н20  = 2NaOH.

Большинство оснований получается косвенным путем:

Fe2(S04)3 + 6NaOH = 2Fe(OH)3|  + 3Na2S04,

AIC13 + ЗКОН = А1(ОН)3|  + 3KC1.

Амфотерные гидроксиды являются одновременно и основанием и кисло
той:

Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н20  ,

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2Zn02 + 2H20.

Все металлы, за исключением Аи, непосредственно соединяются с 
S, образуя сульфиды (бинарное соединение). Правда, Pt реагирует только 
в мелкораздробленном виде (губчатая Pt). Щелочные металлы, а также 
Mg и Са реагируют с S при нагревании со взрывом. Zn, Al, Mg в порош
ке, смешанные с S, при нагревании вспыхивают. Остальные металлы, 
чем правее они расположены, тем спокойнее реагируют с S.

Все без исключения металлы имеют соединения с галогенами. 
Здесь наблюдается та же закономерность химической активности, как в 
реакции с кислородом и серой. Калий реагирует с бромом со взрывом, 
алюминий загорается в броме спокойно, а другие металлы реагируют 
ещё менее энергично. Чтобы получить хлориды платины или золота, на
до действовать “царской водкой” (смесью соляной кислоты с азотной).
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Если сопоставить какой галоген активнее, то получим ряд, совпадающий 
с положением галогена в таблице Менделеева.

Способность одного металла передавать другому свои валентные 
электроны помогает получать их из исходного сырья, выделять из солей 
и оксидов. При этом нужно учитывать не только активность металла, но 
и прочность связи в образующихся вновь соединениях. Например, эле
менты второй и третьей группы -  Mg или А1 -  могут вытеснить Na из 
оксида:

Na20  + Mg = MgO + 2Na + Q ,
3Na20  + A1 = A120 3 + 6Na + Q ,

t.k. при этом получается выигрыш энергии в первом случае ~  200 кДж/моль, 
а во втором -  ещё больше -  1200 кДж/моль.

Суммируя вышеизложенное, можно заключить, что при химических 
взаимодействиях металлы отличают от других элементов следующие 
особенности:

• Они в соединениях только положительны;

• В растворах образуют катионы;

• Типичным металлам соответствуют основания;

• Нетипичным -  амфотерные гидроксиды, являющиеся как бы пере
ходными соединениями от оснований к кислотам.

Комплексные соединения металлов

Металлы способны образовывать особый тип соединений, строе
ние которых объяснимо с точки зрения учения о химических связях. К 
ним относятся [Cu(NH3)4]S04; [Ag(NH3)2]Cl; K4[Fe(CN)6]; K2[PtCl6] и др. 
Они получили названия комплексные соединения. Состав их совершенно 
не согласуется с теми окислительными числами, которыми пользуются 
при составлении формул обычных соединений. В 1893 году профессор 
Альфред Вернер для объяснения строения и свойств таких соединений 
создал теорию, известную ныне как координационная теория. В металле 
подобного соединения в центре находится ион -  комплексообразователь.
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Вокруг него группируются (координируются) ионы, атомы или молеку
лы. Их число зависит от свойств комплексообразователя и называется 
координационным числом. Величина его определяется главным образом 
размерами, зарядом и строением электронной оболочки комплексообра
зователя. В приведенных выше примерах оно равно:

Атом
комплексообразователь

Си Ag Fe Pt

Координационное
число

4 2 6 6

Эти непосредственно связанные с центральным атомом (ионом) 
группировки составляют координационную сферу. При электролитиче
ской диссоциации они не отделяются от него. Следовательно, здесь связь 
иная, чем в молекуле электролита. Она осуществляется за счет неподе- 
ленной электронной пары координационных частиц, для которых ион -  
комплексообразователь предоставляет свои свободные орбитали. Рас
смотрим процесс образования комплексного соединения [Cu(NH3)4]S04. 
Если к раствору сульфата меди приливать раствор аммиака, то сначала 
выпадет осадок основной соли (Cu0H)2S04, который растворяется в из
бытке аммиака. Раствор приобретает ярко-синий цвет. Синяя окраска 
аммиачного раствора вызвана присутствием в нем комплексообразова
тельных ионов [Cu(NH3)4]2+, образовавшихся путем соединения к иону 
Си2+ 4-х молекул аммиака. При испарении воды из раствора выделяются 
темно-синие кристаллы, состав которых выражается формулой 
[Cu(NH3)4]S04 * Н20. Ион Си2+ является комплексообразователем.

Связь за счет неподелённой пары получила название донорно
акцепторной, или координативной связи. При этом атом, предоставляю
щий неподеленную пару для связи называется донором, а ион прини
мающий электроны называется акцептором. Эти названия произошли от 
французских слов: donner -  отдавать; accepter -  принимать. При написа
нии формул комплексный ион заключается в квадратные скобки. Связь 
между комплексным ионом и другими частицами, входящими уже во 
внешнюю сферу координационного соединения, является ионногенной и 
по характеру близка к обычной ионной связи. Заряд комплексного иона 
равняется алгебраической сумме зарядов составляющих его простых ио
нов (нейтральные молекулы не влияют на заряд), например: определим 
заряд иона Pt в соединении [Pt(NH3)4Cl2]2+= (4+) + (4*0) + (-2) = +2.
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При растворении комплексной соли в воде ионы, находящиеся во 
внешней сфере, отщепляются; ионы или молекулы, находящиеся во 
внутренней сфере, остаются связанными с центральным ионом в недис
социирующий (или весьма слабо диссоциирующий) комплекс:

[Ni(NH3)6]Cl2 [Ni(NH3)6]2+ + 2СГ => нельзя обнаружить ион Ni2+ ,
K2[PtCl6] 2К++ [PtCl6]2“=> нельзя обнаружить ион СГ.

На этом основании аналитически решают вопрос о составе ком
плексного иона. К комплексным солям относят также кристаллогидраты. 
Например, NiCl2 * 6Н20  рассматривают как комплексную соль 
[Ni(H20 )6]Cl2.

Коррозия металлов и сплавов

Коррозия металлов и сплавов - это самопроизвольно протекающий 
процесс разрушения металлов, сопровождающийся изменением их фи
зико-химических свойств в результате взаимодействия с окружающей 
средой.

Обратите внимание на слово самопроизвольный. Это связано с 
тем, что металл, по сравнению с его соединениями обладает большим 
запасом энергии. Его мы создаем, когда получаем металл в чистом виде 
из исходного сырья (руды и т.д.). Вступая в реакции с ОС, металлы как 
бы стремятся перейти в ту форму, в которой они первоначально находи
лись на Земле. Эта форма более устойчива и обладает меньшей энергией. 
Поэтому коррозия всегда сопровождается выделением энергии и 
AGicopp < 0. Процесс коррозии -  окислительно - восстановительный про
цесс, связанный с переходом электронов, например, Fe - 2е —> Fe2+.

1. Типы коррозии

1) Химическая коррозия - разрушение металла под действием хи
мических реагентов, когда среда, в которой протекает процесс, не элек- 
тропроводна. Существуют следующие разновидности: а) газовая (0 2 S02, 
C 02,N0, N 02 и т.п.). Часто встречается газовая при высоких температу
рах, когда на поверхности металла исключено наличие даже следов вла
ги. Это разрушение деталей нагревательных приборов, печей, образова
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ние окалины при прокатке металла, угар металла в доменном (мартенов
ском) процессе. Решающее влияние на скорость газовой коррозии ока
зывает состав среды и температуры. Окалинообразование на железе на
чинается при температуре ~ 300°С, а при дальнейшем росте температуры 
быстро ускоряется.

С ростом давления газа или с увеличением содержания в нем 0 2 
скорость газовой коррозии также возрастает. Существенное влияние на 
скорость газовой коррозии и ее характер оказывают свойства плёнки ок
сидов, которые образуются при газовой коррозии. Так как газовая корро
зия чаще всего протекает в окислительной среде, то образующиеся плен
ки являются оксидами разного состава и структуры. Пленки могут быть 
толщиной от моно молекулярных (т.е. диаметр молекулы) до нескольких 
миллиметров. Пленки до 400А не видимы глазом и обнаруживаются 
только специальными оптическими приборами (lA  = 10'8 см). Плёнки 
толщиной 400-500 А видны невооруженным глазом и обнаруживаются 
по появлению на металле радужной плёнки, которая возникает при на
гревании металла. Существует зависимость между толщиной плёнки и её 
цветом при прокаливании железа в сухом воздухе:

d пленки, А 460 580 720 6000

цвет желтый красный синий черно
серый

И тогда образующая плёнка защищает металл от дальнейшей газовой 
коррозии. Однако защитное действие не связано с толщиной плёнки. 
Чтобы оксидная плёнка защищала металл, она должна быть беспорис- 
той, т.е. она образуется тогда, когда объем оксидов, составляющих 
плёнку не меньше, чем объем металла, из которого плёнка образова
лась V0K / Уме > 1 - Плёнка должна иметь хорошее сцепление с метал
лом, что бывает в случае, когда похожи кристаллическая решетка ме
талла и оксида, а также близки коэффициенты термического расшире
ния пленки и металла. Такими уникальными свойствами обладает 
плёнка на А1.
б) атмосферная - разновидность газовой, но основную роль играют 0 2 и 
пары Н20;
в) коррозия в неэлектролитах (масла, нефть, нефтепродукты и т.п.).
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Во всех случаях химической коррозии образуются продукты взаи
модействия металла с химическим агентом, которые чаще всего остают
ся на металлической поверхности.

2) Электрохимическая коррозия. Она связана с обязательным воз
никновением разности потенциалов между двумя металлами или метал
ла и ионами. Происходит в следующих случаях:
а) в растворах электролитов (самый распространённый случай - водный 
раствор);
б) при контакте двух металлов (один более электроположительный, дру
гой - менее);
в) под действием блуждающих токов (развивается на трубопроводах, ка
белях и других металлических предметах, находящихся в почве или 
имеющих с ней контакт, когда рядом находится постоянно действующий 
проводник электрического тока).

Независимо от механизма коррозия это окислительно
восстановительный процесс:

Fe - 2е —> Fe2+ - окисление металла,

1/2 0 2 + Н20  + 2е —»20Н' - восстановление окислителя.

В случае химической коррозии этот процесс происходит в одном 
месте поверхности, нет пространственного разделения мест отдачи и 
приема электронов, нет электрохимических эффектов перетекания элек
тронов, т.е. нет электрического тока.

В случае электрохимической коррозии отдача электронов метал
лам происходит в одном месте, а прием электронов (восстановление) - в 
другом месте поверхности металла. При этом электроны перетекают от 
места их появления к месту поглощения окислителем. Возникает на
правленный поток электронов - электрический' ток. На поверхности по
являются зоны с различными зарядами и различными протекающими на 
них процессами - гальванопары. Если гальванопары имеют микроскопи
ческие размеры и обусловлены различными примесями в основном ме
талле, то их называют микропарами. Пример микропар - это включения 
углерода, карбидов в стали и чугуне, наличие на металле неравномерно
го слоя окалины, отложений разнородных металлов и т.д.. Пространст
венное разделение стадий процесса коррозий происходит таким образом,
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что на анодном участке поверхности сосредоточен процесс окисления, 
растворения металла, а на катодном - восстановление окислителя:

Анод: Fe - 2е—► Fe2+
Катод: 1/2 0 2 + Н20  + 2е -> 20Н'

В целом идут последовательные реакции:

Fe + 1/202 + Н20  -> Fe(OH)2,

2Fe(OH)2 + 1/202 + Н20  2Fe(OH)3,

Fe(OH)3 -> FeO*(OH) + Н20.

Fe(OH)3 и FeO(OH) - это ржавчина, оксид железа разной степени гидра
тации.

В этой записи не отражен материал катода, и это не случайно: ка
тодом может быть любое включение в металлическую поверхность, на 
котором возможен процесс восстановления окислителя.

Б)

н+
Fe2+ v .  ' v* Fe2+

t t t \  X  t t t

Рис. 14 Схемы коррозии с образованием микропары:
А - в нейтральной среде, Б - в кислой среде

В нейтральных средах коррозия идет с поглощением 0 2, в кислых - 
с выделением Н2. При электрохимической коррозии основные разруше
ния сосредоточены у анодных зон, а катодные участки практически не 
подвергаются коррозии.

При контакте двух различных металлов, когда их поверхности 
имеют большие размеры, возникают макропары. Например, при клепке

А)
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стальных конструкций алюминиевыми заклёпками конструкция будет 
катодом, а заклёпка - анодом, и быстро разрушится. Другой пример об
разования макропар - это использование латунных муфт и вентелей (ла
тунь - это сплав меди и цинка) на водопроводных сетях: здесь сплав Си 
является катодом макропары и практически не разрушается, но зато 
стальная труба (Fe - основа) в месте резьбы является анодом и быстро 
выходит из строя. Хотя анодный и катодный процессы пространственно 
разделены при электрохимической коррозии, но тесно взаимосвязаны и 
не могут протекать один без другого. Если каким-либо способом прекра
тить один из процессов, то прекратится и другой.

Как можно заранее, не проводя опытов, определить, какой металл 
будет катодом, а какой - анодом в данной гальванопаре? То есть, какой 
металл будет разрушаться? Необходимо обратиться к теории электрод
ных потенциалов, к ряду напряжений металлов.

Зная нормальные потенциалы металлов, можно с достаточной дос
товерностью предвидеть их поведение в растворах кислот: все металлы, 
имеющие потенциал отрицательнее водородного , т.е. отрицательный 
потенциал, будут подвергаться кислотной коррозии с выделением водо
рода. Если коррозия проходит не с выделением водорода, а с поглоще
нием кислорода, как это имеет место в нейтральных щелочных средах, 
то для определения возможности коррозии можно использовать кисло
родный электрод (экспериментально выполнить его трудно, так как 
трудно найти металл, на котором бы протекала реакция кислородного 
электрода): Для нейтральных сред найдено, что потенциал кислородного 
электрода (отн. н.в.э.) = + 0,815В.

Металлы с потенциалом выше 0, но меньше 0,815В подвергают
ся коррозии с поглощением 0 2. Говорят: идет коррозия с кислородной 
деполяризацией. Из ряда напряжений видно, что только благородные 
металлы, имеющие электродные потенциалы более +0,815В, не под
вергаются коррозии с поглощением 0 2, а тем более - с выделением Н2. 
Для их коррозии необходим такой окислитель, потенциал которого 
был бы положительнее их нормальных электродных потенциалов. Ко
гда металл находится в каких-то произвольных элементах (а не в рас
творах собственных солей), их электродные потенциалы отличаются
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от нормальных электродных потенциалов (это стационарные потен
циалы).

Если два листа алюминия склепаны медной заклепкой, то через 
некоторое время алюминий вокруг заклепки разрушится и заклепка 
вылетит. В гальванической паре Си-Al анодом является А1, а Си - ка
тодом. Zn по отношению к стали будет анодом, a Sn - катодом. Обра
тимся к таблицам нормальных электродных потенциалов этих метал
лов:

<*>°(Fe2+/Fe) = -0,44 В,

®°(Zn27Zn) = -0,76 В,

Ф°(А13+/А1) = -1,662 В,

<D°(Sn27Sn) = -0,136 В,

Ф°(Си27Си) = -0,334 В.

3) Коррозия под действием блуждающих токов. Электрические 
токи в земле, ответвляющиеся от рельсов трамвая, метро, электрифици
рованных железных дорог, работающих на постоянном токе , сварочных 
агрегатов, называются блуждающими токами. Та часть металлического 
подземного сооружения, из которого электрический ток выходит в зем
лю, является анодом. При прохождении тока во влажной земле происхо
дит электролиз, и на аноде выделяется 0 2, который окисляет и разъедает 
металл. Участок подземного сооружения, куда приходят блуждающие 
токи, называется катодной зоной. В ней потенциал металлического со
оружения относительно земли отрицателен, а сооружение не подвергает
ся электрокоррозии. Разрушающему действию электрокоррозии подвер
гается анодная зона, т.е. тот участок металлической конструкции, откуда 
выходит попавший в нее электрический ток. Переменный ток вызывает 
значительно меньшую коррозию, чем постоянный. Последний иногда 
приводит к полному разрушению созданных над землей конструкций 
(сооружений). Установлено, что блуждающий ток в 1А, текущий по ме
таллическому сооружению в течение года, разъедает ~ 9 кг Fe или ~36 кг 
РЬ. Основными средствами борьбы с коррозией блуждающими токами
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являются электрические методы защиты: катодная защита и защита про
текторами.

4) Биологические и другие специальные типы коррозии. Биокор
розия вызывается бактериями, такими как железобактерии, серобакте
рии - сульфат-восстанавливающие бактерии (СВБ). Железобактерии 
способствуют превращению иона Fe2+ в Fe3+ и используют энергию 
этого процесса для своего дыхания (поддержание жизни). Пищей для 
них является углерод неорганических веществ, С 0 2. Железобактерии 
используют не само железо, а его соединения - продукты химической 
коррозии. Они карбонат или сульфид железа (II) превращают в гидро
ксид железа (III):

2FeC03 + ЗН20  + 1/202 = 2Fe(OH)3 + 2С0 2,

2FeS + ЗН20  + 3/202 = 2Fe(OH)3 + 2S.

Рыхлый гидроксид железа (III) не препятствует дальнейшей кор
розии, значит железобактерии благоприятствуют химической корро
зии. Пищей для СВБ являются сульфат-ионы, часто находящиеся в 
природных водах.

Действие СВБ: S"*04+ 5Н2—> H2S"2 + 4Н20  - сероводородная вода, 
или кислота, которая способствует коррозии.

Колонии (скопления) бактерий привлекают других организмов -  
ракушка дрейсена, водоросли.

5Жоррозия под действием различных видов излучений: радиоак
тивного. ионизирующего — радиаиионные повреждения. Иногда явного 
повреждения металла нет, а свойства металла меняются. Установлено, 
что происходит смещение атомов из их положений в кристаллической 
решетке. Экспериментально доказано, что для этого требуется энергия в 
25 вольт. 1) выбиваются атомы -  ионы из узлов кристаллической решет
ки, появляются свободные места -  вакансии. 2) выбитый атом сталкива
ется с другими, сдвигая их с места -  дефекты кристаллической решетки, 
появляются микротрещины. Предел прочности в результате облучения 
снижается в два раза.
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2.Виды коррозионного разрушения(рис.15 а,б,в,г,д,е,ж,з,и).

1) Сплошная коррозия:

а б е

Рис Л 5 Виды коррозионного разрушения

а) Сплошная равномерная коррозия тогда, когда продукты коррозии по
крывают всю поверхность .
б) Неравномерная, появляются бугорки ржавчины, под ними, как прави
ло, имеются углубления -  каверны.
в) Селективное коррозионное разрушение, когда один из компонентов 
сплава растворяется быстрее, чем другой.

2) Местная коррозия:
г) Коррозия пятнами, когда диаметр поражения (d) больше чем глубина 
проникновения (h).

д) Язвенная -  d ~ h.
е) Точечная -  питтинговая -  диаметр разрушенного участка (d) меньше, 
чем глубина проникновения (h).
ж) Межкристаллитная, внутрикристаллитная (и) и подверхностная (з), 
когда разрушение происходит по границам кристаллических зерен и 
внутри.

Местная коррозия (г, д, е, ж, з, и) более опасна, чем сплошная (а, б, в), 
т.к. при небольших потерях металла выходит из строя целая конструкция 
(мост, вышка и т.д.).
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3.Зависимость коррозии от разных факторов

1. Внутренние факторы: природа металла, его свойства, его кристал
лическая решетка. На них человек повлиять не может, не изменяя 
природы металла.

2. Внешние факторы: состав среды, температура, электропроводность 
И т.д.

Изучению внешних факторов уделяется большое внимание исследо
вателей:
а) влияние pH среды
Существуют таблицы диаграмм бельгийского ученого Пурбе,созданные 
на основе теоретических данных - “равновесный потенциал Me -  pH”. 
Например, рис. 16. Из диаграммы видно, что железо устойчиво при 
pH 6,5 - 14. При pH > 14 образуются растворимые ферриты;

Рис. 16. Диаграмма Пурбе для Fe

б) влияние нейтральных солей: сдвигают потенциал, входят в состав 
пленок или способствуют их образованию, уменьшают плотность;
в) влияние кислорода;
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г) влияние температуры;
д) скорость движения коррозионной среды.

4. Методы защиты от коррозии

1) Изоляция металлов:

• Неметаллические покрытия (краски, лаки, эмали);

• Металлические покрытия Cr, Ni, Си, Cd, Zn;

• Солевые пленки, поверхностное легирование (оксидирова
ние, фосфатирование).

2) Обработка коррозионной среды: обескислороживание, ингибирова
ние;

3) Изменение электродного потенциала.

Этот раздел студенты изучают самостоятельно.

S -  металлы

К s-металлам относятся элементы, у которых валентными являют
ся только s-электроны: один (у щелочных металлов) или два (у металлов 
главной подгруппы второй группы).

Щелочные металлы -  это элементы главной подгруппы первой 
группы: литий Li, натрий Na, калий К, рубидий Rb, цезий Cs, франций Fr 
(радиоактивный элемент). Получили название щелочные, потому что 
большинство их соединений растворимы в воде. По-славянски “выщела
чивать” означает “растворять44. При их растворении в воде получаются 
растворимые гидроксиды, называемые щелочами.

Щелочным металлом начинается каждый период таблицы Менде
леева, кроме первого. Электронная конфигурация внешнего уровня ns1. 
Единственный валентный электрон слабо связан с ядром и легко может 
быть удален из атома, в каждом периоде щелочной металл имеет наи
меньший среди всех элементов потенциал ионизации (ПИ) атома и са
мую маленькую электропроводность (ЭО) (табл. 1)
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Li 152 78 5,32 0,98 0.53 181 1347 -3,4

Na 190 98 5,14 0,93 0,97 98 883 -2,71
К 227 133 4,34 0,82 0,86 64 774 -2,92
Rb 248 149 4,18 0,82 1,53 39 688 -2,92
Cs 265 165 3,89 0,79 1,87 28 678 -2,92

Табл. 1. Некоторые свойства щелочных металлов

Щелочные металлы в виде простых веществ -  очень сильные вос
становители (большие отрицательные значения Е°). Из-за высокой хими
ческой активности по отношению к воде, кислороду, азоту их хранят под 
слоем керосина. Чтобы провести реакцию отрезают кусочек скальпелем 
прямо в керосине, в атмосфере аргона тщательно очищают поверхность 
и только тогда образец вводят в химическую реакцию.

Все щелочные металлы взаимодействуют с водой, выделяя водо
род:

2Ме + 2Н20  = 2МеОН + Н2

С Li эта реакция протекает достаточно спокойно, а с Na и К -  
очень бурно. Если масса металла больше одного грамма, возможен 
взрыв -  это под действием теплоты реакции выделяющейся водород реа
гирует с кислородом воздуха.

Продукты горения на воздухе имеют разный состав, в зависимости 
от металла:

4Li + 0 2 = 2Li20  -  стехиометрический оксид.

При горения натрия на воздухе образуется перекись (пероксид) 
Na20 2 и небольшая примесь надперекиси (надпероксида) Na02:

2Na + 0 2 = Na20 2 (пероксид),
Na + 0 2 = Na02 (надпероксид).

В продуктах горения К, Rb, Cs содержатся в основном надперок-
сиды:

к + о2 = ко2
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Для получения стехиометрических оксидов Na и К (Na20; К20) на
гревают смеси гидроксида, пероксида или надпероксида с избытком Me 
в отсутствии 0 2:

2NaOH +2Na = 2Na20  + Н2Т,

Na20 2 + 2Na = 2Na20.

Оксиды щелочных металлов -  это типичные основные оксиды: они 
реагируют с Н20, кислотными оксидами и кислотами:

Li20  + Н20  = 2LiOH,
К20  + S03 = K2S04 ,
Na20  + 2HN03 = 2NaN03 + H20.

Перекиси и надперекиси проявляют свойства сильных окислителей:

4Na20 2 + PbS + 4H2S04 = PbS04|  + 4Na2S04 + 4H20,
4K02 + 2C02 = 2K2C 03 +302t

Они интенсивно взаимодействуют с Н20; образуя гидроксиды:

Na20 2 + 2Н20  = 2NaOH + Н20 2 ,
2К 02 + 2Н20  = 2КОН + Н20 2 + 0 2f .

Щелочные металлы реагируют со многими элементами (не только 
с 0 2): при нагревании соединяются с водородом с образованием гидри
дов; галогенами с образованием галогенидов; с серой с образованием 
сульфидов; с азотом с образованием нитридов; с фосфором с образова
нием фосфидов; с кремнием с образованием силицидов:

2Na + С12 = 2NaCl,
2К + S = K2S,
6Li + N2 = 2Li3N,
2Na + H2 = 2NaH,
2Li "t- 2C = Li2C2.

При нагревании реагирует с другими металлами, образуя интерметалли- 
ды.

Щелочные металлы хорошо растворимы в жидком аммиаке и его 
органических производных -  аминах(1ШН2). Щелочной металл теряет 
электрон, который сольватируется молекулами NH3:

Me (тв.) + xNH3 (ж.) -► Ме+ (р) + e*xNH3.
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Сольватированные электроны придают растворам синий цвет, ко
торый не зависит от природы металла.

Щелочные металлы могут взаимодействовать со многими органи
ческими веществами: спиртами (с образованием алкоголятов), кислота
ми (с образованием солей):

2СН3СН2ОН + 2Na -> 2CH3CH2ONa + Н2|,
2СН3СООН + 2Na 2CH3COONa + Н2|.

Качественной реакцией на щелочные металлы и их соединения 
служит окраска пламени, в которое вносят вещество. Например, соли на
трия окрашивают пламя в интенсивно желтый цвет, который вызван 
спектральным переходом между возбужденным (Зр1) и основным (3s1) 
электронными состояниями атома натрия. Окраска пламени от веществ, 
содержащих:

Литий -  коричнево красный цвет,
Калий -  фиолетовый,
Рубидий и цезий -  розово-фиолетовый.

Гидроксиды щелочных металлов МеОН -  белые, гигроскопичные 
вещества, прекрасно растворимые в воде. Их водные растворы (щелочи) 
являются сильными основаниями. Они участвуют во всех реакциях, ха
рактерных для оснований, - реагируют с кислотами, кислотными окси
дами, амфотерными гидроксидами:

2КОН + С0 2 = К2С0 3 + н2о,
2LiOH + H2S04 = Li2S04 + 2Н20,
КОН + А1(ОН)3 = К[А1(ОН)4].

Еще более сильные основные свойства проявляют спиртовые рас
творы МеОН -  это связано с образованием этилат-ионов:

С2Н5ОН + ОН' -► С2Н50 ' + н2о.
Спиртовые растворы NaOH и КОН используют в органической 

химии для отщепления галогенводородов от галогенсодержащих соеди
нений.

Щелочи реагируют со многими неметаллами. Кремний и амфотер
ные металлы (Be, Al, Zn) растворяются в них с выделением водорода:
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Si + 2Na0H+H20  -> Na2Si03 + 2H2t,
Zn + 2NaOH + 2H20  = Na2[Zn(OH)4] + H2|.

Гидроксиды щелочных металлов при нагревании плавятся и испа
ряются без разложения, за исключением LiOH, который при прокалива
нии разлагается на оксид и воду:

2LiOH -► Li20  + Н20  .

Щелочные металлы могут образовывать комплексные соединения, 
в которых ионы играют роль центрального атома. В разбавленных вод
ных растворах ионы Ме+ существуют в виде аквакомплексов. Такие же 
комплексы есть и в твердом кристаллогидрате. Так, в состав кристалло
гидрата Na2SO4*10H2O входят ионы [Na(H20 )6]+. Известны аммиачные 
комплексы [Li(NH3)4]+ и [Na(NH3)4]+.

Комплексные соединения щелочных металлов с искусственными 
лигандами, в частности, с краун-эфирами (циклические полиэфиры). На
пример, 18-краун-6 эфир (18 -  общее число атомов в цикле, 6 -  число 
атомов кислорода) (рис.17).

Рис. 17. Ионы М+, располагающиеся в центре краун-эфиров

Применение соединений щелочных металлов: самые многотон
нажные производства -  это NaOH и Na2C 03.

Карбонат натрия Na2C 03-  сода стиральная,
Гидрокарбонат натрия NaHC03 -  питьевая сода,
KN03 -  в удобрениях,
Поташ К2С 03 -  стекло, мыло,
Li — литиевые аккумуляторы,
Rb, Cs -  в фотоэлементах.

Na и К -  жизненно важные элементы. В организме человека со
держится в среднем 170 г. К+и 90 г. Na+ - это компоненты внутриклеточ
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ной и межклеточной жидкости, участвуют в передаче нервных импуль
сов и работе мышц. Внутри клеток калия больше, чем снаружи, а натрия 
-  наоборот. Градиент концентрации этих ионов создает на мембране 
клетки электрический потенциал, величина которого зависит от соотно
шения концентраций этих ионов. В клеточных мембранах действуют 
специальные ионные каналы, по которым происходит перенос ионов Na+ 
и К+.

Металлы главной подгруппы второй группы
(Be, Mg, Са, Sr, Ва, Ra)

Они имеют характерный серебристо-белый цвет. Са, Sr, Ва -  
щелочноземельные элементы: происходит от слова “земля”, обозна
чающие плохо растворимое соединение. При смачивании водой окси
дов этих металлов образуется щелочная среда, эти оксиды стали на
зывать щелочными землями, а элементы - щелочноземельными.

По электронному строению они похожи на щелочные металлы: на 
внешнем уровне содержат 2з-электрона: ns2. Устойчивой является сте
пень окисления +2. В ряду Be -  Ва монотонно изменяются свойства 
атомов: увеличиваются атомные и ионные радиусы, уменьшаются ПИ 
(табл. 2).
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Be 113 34 9,32 1,57 1,85 1287 29,70 -1,97

Mg 160 78 7,65 1,31 1,74 649 1105 -2,36

Са 197 106 6,11 1,00 1,55 839 1494 -2,84

Sr 215 127 5,70 0,95 2,54 768 1381 -2,92

Ва 217 148 5,21 0,89 3,59 727 1637 -2,92

Табл. 2 Свойства металлов второй группы

По сравнению с щелочными металлами, металлы второй группы 
обладают большей плотностью (р) и более высокими температурами 
плавления и кипения. Это свидетельствует о том, что металлическая 
связь у них прочнее -  в её образовании участвуют оба s-электрона. Из
менение свойств простых веществ объясняется тем, что металлы этой 
группы имеют разные типы кристаллической решетки. Самый тугоплав
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кий и с низкой плотностью -  Be -  используют в самолето -  и ракето
строении -  ценный компонент сплавов.

В земной коре все эти металлы встречаются в виде Ме2+. Больше 
всего Mg2+ и Са2+(2-3 масс. %).

MgC03-  магнезит,
CaC03*MgC03 -  доломит,
KC]*MgCl2*6H20  -  карналит,
СаС03 -  кальцит (мел, мрамор, известняк),
CaS04*2H20  -  гипс,
CaF2 -  флюорит,
Ca5(P04)3 (F, С1, ОН) -  апатит,
3Be0*Al20 3*6Si02 или Be3Al2[Si60 18] -  берилл, это алюмосиликат (окра
ска зависит от примесей).

Если вместо А13+ в алюмосиликате использовать Сг3т - окраска - 
зеленая, их назвали изумрудами,если добавить Fe3+, получается цвет 
морской волны -  аквамарин.

Ва, Sr встречаются в виде сульфатов и карбонатов (BaS04, SrS04, 
BaC03, SrC03).

Химическая активность увеличивается в ряду Be -  Mg -  Са -  Sr -  
Ва (см. Е°). Be и Mg покрыты тонкой оксидной пленкой, поэтому они 
ме*1ее активны, чем щелочноземельные. Различие в реакционной спо
собности хорошо проявляется в реакциях с водой. Be не взаимодейству
ет с холодной водой, очень медленно с горячей и с водяным паром. Mg 
медленно растворяется в холодной воде, но бурно с паром:

Mg + H20  = Mg(0H)2 + H2|,

Са, Sr, В а энергично взаимодействуют с холодной водой:

Са + 2Н20  = Са(ОН)2 + Н2Т.

В отличие от устойчивых на воздухе Be и Mg щелочноземельные 
металлы, как щелочные, хранят под керосином или в запаянных метал
лических банках.

При взаимодействии с кислородом все металлы второй группы об
разуют оксиды, а для Ва при 500 °С устойчивым является пероксид:
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2Са + 0 2 = 2СаО, 
Ва + О2 = Ва02.

Для магния очень высокое химическое сродство к кислороду. Маг
ниевая лента горит даже в атмосфере С02, отбирая у него 0 2:

2Mg + С 02 = 2MgO + С.

Из-за этого горящий магний нельзя тушить углекислотным огнетушите
лем!

Бериллий, как и магний, очень активно взаимодействует с кисло
родом, и если бы не его ядовитость и дороговизна, то он нашел бы ши
рокое применение в металлотермии для восстановления металлов из ок
сидов. При сгорании Be и Mg на воздухе наряду с оксидами образуются 
нитриды Me3N2. Е*одой нитриды гидролизуются (Be3N2 - очень медлен
но):

Me3N2 + 6Н20  = ЗМе(ОН)2 + 2NH3.

Все металлы второй группы, кроме Be, реагируют с водородом при на
гревании, образуя солеподобные гидриды МеН2, легко взаимодействую
щие с водой:

МеН2 + 2Н20  = Ме(ОН)2 + 2Н2| .

Изучается возможность использования гидридов для хранения и 
выделения водорода. Гидрид бериллия, в котором содержание водорода 
наибольшее среди всех гидридов металлов, получают с помощью обмен
ной реакции:

2LiH + ВеС12 = 2LiCl + ВеН2,

проводимой в органическом растворителе -  диэтиловом эфире.

Все металлы второй группы вытесняют водород из кислот:

Mg + H2S04 = MgS04 + Н2| ,
Са + 2НС1 = СаС12 + Н2|.

Бериллий -  амфотерный металл, поэтому он растворяется также в рас
творах щелочей:

Be + 2NaOH + 2Н20  = Na2[Be(OH)4] + Н2|.
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У щелочноземельных металлов, как и у щелочных металлов, атом
ные спектры содержат линии в видимой области, поэтому окраску пла
мени их соединениями можно использовать как качественную реакцию. 
Кальций окрашивает пламя в кирпично-красный цвет, стронций окраши
вает пламя в карминово-красный цвет, а барий окрашивает пламя в жел
то-зеленый цвет.

Для получения металлов второй группы используют различные ре
акции восстановления. Бериллий восстанавливают магнием из фторида:

BeF2 + Mg = Be + MgF2.

Магний в промышленности получают из морской воды. Ионы маг
ния, содержащиеся в морской воде, осаждают в виде гидроксида, кото
рый затем переводят в хлорид и подвергают электролизу его расплав:

Mg2+ + Са(ОН)2 = Mg(OH)2|  + Са2+,
Mg(OH)2 + 2НС1 = MgCl2 + 2Н20  ,
MgCl2=M g + Cl2T.

Кальций и стронций также получают электролизом расплавов хло
ридов, а барий восстанавливают из оксида с помощью алюмотермии:

ЗВаО + 2А1 = А120 3 + ЗВа.

Оксиды металлов второй группы получают термическим разложением 
солей или гидроксидов:

ВаСОз = ВаО + С 02| ,
2Mg(N03)2 = 2MgO + 4N02f + 0 2 Т,
Са(ОН)2 = СаО + Н20.

СаО часто называют негашеной известью, а Са(ОН)2 -  гашеной изве
стью.

Все оксиды и пероксиды щелочноземельных металлов реагируют с 
водой, образуя щелочи, например:

СаО + Н20  = Са(ОН)2 ,
Ва02 + 2 Н20  = Ва(ОН)2 + Н20 2.

Оксиды щелочноземельных металлов проявляют свойства типич
ных основных оксидов, они реагируют с кислотами и кислотными окси
дами:
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ЗСаО + Р205 — Саз(Р04)2,
ВаО + 2HN03 = Ba(N03)2 + Н20.

Оксид бериллия обладает амфотерными свойствами, он реагирует 
с щелочами только при сплавлении:

ВеО + 2NaOH = Na2Be02 + Н20.

Для получения гидроксидов металлов второй группы можно ис
пользовать реакции бинарных соединений (гидридов, сульфидов, нитри
дов, карбидов) этих металлов с водой:

ВаН2 + 2Н20  = Ва(ОН)2 + 2Н2Т,
СаС2 + 2Н20  = Са(ОН)2 + С2Н2.

В ряду гидроксидов Ве(ОН)2 - Mg(OH)2 - Са(ОН)2 - Sr(OH)2 - 
Ва(ОН)2 повышается растворимость оснований в воде и увеличивается 
их сила. Ве(ОН)2 -  амфотерный; Mg(OH)2 -  основание средней силы; 
гидроксиды щелочноземельных металлов -  сильные основания. Все они 
реагируют с кислотными оксидами и кислотами:

Са(ОН)2 + С 02 = СаС03 + Н20,
Mg(OH)2+ 2СН3СООН = (CH3COO)2Mg + 2Н20 ,

а Ве(ОН)2 -  вдобавок - с щелочами.

Как видно, свойства бериллия во многом отличаются от свойств 
его аналогов по группе. Это проявляется и в том, что бериллий способен 
образовывать ковалентные, а не ионные связи с неметаллами, в частно
сти, с галогенами. Например, хлорид бериллия в твердой фазе состоит из 
бесконечных цепочек, в которых атом бериллия находится в тетраэдри
ческом окружении атомов хлора (sp3 -  гибридизации бериллия). Из 4 ко
валентных связей Be -  Cl две образованы по обменному механизму и две 
по донорно-акцепторному. При нагревании цепочки разрушается, и в па
рах существуют димерные и мономерные молекулы ВеС12. Последние 
имеют линейную форму, что соответствует sp-гибридному состоянию 
Be.
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Рис. 18. Строение молекулы ВеС12 в твердой (а) и газовой (Ь,с) фазах

Важную роль в химии элементов второй группы играют их карбо
наты. При взаимодействии солей Be и Mg с растворимыми карбонатами 
из-за гидролиза образуются осадки основных солей:

2Ве2+ + 2С032' + Н20  = Ве(0Н)2*ВеС03 + С 02 Т •

Средние карбонаты осаждают с помощью гидрокарбоната натрия:

MgCl2 + 2NaHC03 = MgC03 + 2NaCl + С 02|+  H20.

Карбонаты щелочноземельных металлов образуются при пропус
кании углекислого газа через раствор гидроксида:

Са(ОН)2 + С 02 = СаСОз [ + Н20.

Все они нерастворимы в воде, но растворимость заметно растет 
при насыщении раствора С 02 из-за образования кислых солей:

СаСОз + С 02 + Н20  = Са(НСОэ)2 .

Карбонат кальция СаС03 -  важнейшее природное соединение. В 
природе существуют две его полиморфные модификации -  кальцит и 
арагонит, незначительно различающиеся кристаллической структурой. 
Чаще встречается кальцит -  именно он является главной составной ча
стью известняка и мела. Мрамор и жемчуг представляют собой сложные 
смеси кальцита и арагонита.
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Щелочноземельные металлы способны вступать в реакции со мно
гими органическими веществами, образуя магнийорганические соедине
ния типа R -  Mg -  X, где R -  углеводородный радикал алкильный или 
арильный, X -  галоген, называемые реактивами Гриньяра. Для их полу
чения к магниевой стружке добавляют раствор соответствующего гало- 
геналкана в диэтиловом эфире, при этом происходит экзотермическая 
реакция:

R -  X + Mg —► R -  Mg -  X.

Реактивы Гриньяра проявляют сильные нуклеофильные свойства, 
их используют в органическом синтезе для создания связей С -  С и на
ращивания углеродной цепи.

Самым известным природным комплексным соединением метал
лов второй группы является хлорофилл -  макроциклический комплекс 
Mg2+ , играющий фундаментальную роль в процессе фотосинтеза. Ана
логично ионам щелочных металлов Ме2+ способны образовывать аква
комплексы [Ме(Н20 )6]2+ в водных растворах, а также очень прочные хе
латные комплексы с этилендиаминатетраацетатом и макроскопическими 
лигандами -  краун-эфирами. Соли этилендиаминатетраацетата способ
ны переводить в раствор малорастворимые соединения щелочноземель
ных металлов, например, карбонаты. Образование окрашенных комплек
сов Ме2+ с этилендиаминатетраацетатом используют в аналитической 
химии для количественного определения содержания этих ионов в рас
творе методом титрования.

Среди элементов второй группы важную роль в биологии играют 
Mg и Са, остальные, напротив, высокотоксичны. В организме человека в 
среднем содержится 20 г Mg и около 1 кг Са. Почта весь Са содержится 
в костях скелета и зубах. Кости состоят преимущественно из гидроксиа
патита Са5(Р04)3ОН. Ионы Са2+ регулируют некоторые внутриклеточные 
процессы, принимают участие в передаче нервных импульсов и сокра
щении мышц. Магний благодаря способности Mg2+ взаимодействовать с 
фосфат-ионами регулирует образование и свойства природных фосфатов 
-  нуклеиновых кислот и АТФ. Mg2+ входят в состав нескольких сотен 
ферментов, катализирующих синтез ДНК, РНК и АТФ и многие реакции 
с АТФ.
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Р -  элементы

Бор открыли французские химики Гей -  Люссак и Тенар в 1808 году. На
звание получил от минерала буры, в котором он был обнаружен, borax -  
бура (лат.).

Алюминий открыл датский физик Эрстел в 1823 году. Название получил 
от alumen -квасцы.

Галлий открыл французский химик Лекок де Буабодран в 1875 году. На
звал его в честь своей родины -  Франции, которая тогда носила название 
Галлия.

Индий открыли немецкие ученые Рейх и Рихтор в 1863 году. Название 
связали с яркой линией цвета индиго, которая обнаружена в спектре ин
дия.

Таллий открыл английский ученый Крукс в 1861 году. Название (от греч. 
tallos -  зеленая ветвь) связано с зеленой линией в спектре этого элемен
та.

Р -  металлы

К р -  металлам относятся все элементы III А группы, кроме бора, а 
также элементы IV А группы (14 группы) Sn, Pb и элементы V А группы 
(15 гр.) Bi.

I I I А IV  А V A

В С N

А ! Si P

1 G a G e A s

!■ In s n  ; : . S b

Т1 Pb B i

Рис. 19. Р - металлы

У всех этих металлов есть ряд общих свойств, вызванных сходст
вом электронного строения атома. Подобно металлам, все они характе
ризуются незавершенным пр -  уровнем, на котором содержится от 1 до 3 
электронов. В отличие от неметаллов, первая энергия ионизации атомов 
невелика, не превышает 7,4 эВ (РЬ).
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Простые вещества представляют собой мягкие, легкоплавкие ме
таллы. Их плотность растет с увеличением номера периода и меняется от 
2,7 (А1) до 11,8 г/см3 (Tl). Ga и Bi -  одни из немногих веществ, у которых 
плотность жидкости больше, чем твердой фазы.

Кристаллическая структура простых веществ разнообразна. Часть 
из них (Al, In, Т1, РЬ) кристаллизуются в плотнейших структурах, галлий 
состоит из слабо связанных димеров Ga2, a Sn и Bi имеют несколько ал
лотропных модификаций. Химическая активность р -  металлов в целом 
значительно ниже, чем у s — металлов, хотя все они за исключением Bi 
находятся в ряду напряжений слева от Н2 и растворяются в кислотах с 
выделением Н2.

В соединениях элементы проявляют только положительные степе
ни окисления +п и +(п-2), причем с увеличением номера периода по
следняя степень окисления становится все более устойчивой. Это объяс
няется так называемым «эффектом инертной пары» - валентные ns2 элек
троны при п = 5 и п = 6 сильно связаны с ядром, что затрудняет их уча
стие в образовании химических связей.

Е° AI, п=3 Ga, п=3 In, п=3 Т1, п=3 Sn, п=4 РЬ, п=4 Bi, п=5

Е°(М”7М), В -1,68 -0,55 -0,34 0,72 0,01 0,78 0,99

E°(M(n̂ /M), В -0,18 -0,34 -0,14 -0,13 0,32

Табл. 3. Стандартные электродные потенциалы р -  металлов

Как видно из значений стандартных электродных потенциалов р -  
металлов, восстанавливающая способность металлов с ростом порядко
вого номера уменьшается, а окислительная способность ионов растет -  
соединения металлов шестого периода в высших степенях окисления 
(Tl3+, Pb4+, Bi5+) являются довольно сильными окислителями. Подробно 
рассмотрим свойства только одного р - металла -  алюминия. Это самый 
распространенный металл в земной коре (~8 масс %). Из-за высокого 
сродства к кислороду А1 в виде простого вещества не встречается в при
роде. Он входит в состав более 270 минералов, из которых важнейшие -  
глиноземы (А120 3), бокситы (А120 3 * хН20), криолит (Na3AlF6), рубин 
(А120 3 с примесью Сг20 3), сапфир (А120 3 с примесью Fe20 3). В виде си
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ликатов А1 содержится в таких породах, как глины, слюды и полевые 
шпаты.

Простое вещество А1 -  серебристо-белый, легкий металл, обладаю
щий высокой пластичностью, тепло- и электропроводностью. Его поверх
ность покрыта очень тонкой оксидной пленкой (толщина 1-100 нм). Ее 
можно снять механически или разрушить, добавляя раствор Hg (N03)2. 
А1 вытесняет Hg из ее соли, и образуется амальгама -  сплав А1 и Hg, и 
целостность оксидной пленки нарушается А1 реагирует с водой, вытес
няя из нее водород:

2А1 + 6Н20  = 2А1(ОН)3 + ЗН21 ,

поэтому А1 нельзя получить из водного раствора его солей. Основной 
промышленный способ получения А1 -  электролиз расплава А120 3 в рас
плавленном криолите:

2А120 3 = 4А1 +302.

Оксид алюминия (А120 3) -  очень тугоплавкий (Т™ >2000°С). До
бавление к нему криолита Na3AlF6cmmaeT температуру плавления бок
сита до ~950°С, при этой температуре проводят электролиз. В качестве 
электродного материала используют углерод. Катодом служит графито
вое дно ванны электролизера*(рис. 19), на котором накапливается рас
плавленный А1. Аноды тоже изготавливают из графита. В процессе элек
тролиза на аноде выделяется кислород: 2 0 2" - 4е —> 0 2, который окисляет 
графит до С 02. Поэтому при электролизе анод постепенно выгорает. На 
одну тонну А1 расходуется больше 500 кг графита, при этом в атмосферу 
выделяется большое количество парникового газа С 02. Производство А1 
очень энергоемко (на одну тонну А1 -  15000 кВт электричества). Поэто
му заводы по производству алюминия стоят вблизи крупных электро
станций.
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Рис. 20. Электролизер для производства алюминия

Среди металлов по практической важности А1 находится на втором 
месте после Fe, от которого его отличает легкость (почти в 3 раза легче 
стали), высокая электропроводность и стойкость к коррозии. Из А1 изго
тавливают провода и конденсаторы, бытовую посуду, фольгу. Чистый AI 
-  мягкий и пластичный, что ограничивает его применение в технике. Для 
увеличения прочности мелкий порошок А1, получаемый распылением 
жидкого А1, смешивают с оксидом А1 и сжимают в прессе при темпера
туре чуть ниже температуры плавления А1, при этом образуется компо
зитный материал, в несколько раз более прочный, чем А1. Особенно пер
спективно создание композитов на основе тончайших волокон А120 3, 
равномерно распределенных в металле. Они сочетают легкость и высо
кую твердость, что делает их перспективными в автомобиле- и самоле
тостроении.

А1 легко образует сплавы с другими металлами. Такие сплавы со
держат обычно Си, Mg, Ni и Zn. Си, Ni и Zn повышают прочность метал
ла и его твердость a Mg -  его коррозийную устойчивость. Самые распро
страненные сплавы: дюраль (А1 95%, Си 4%, Mg, Fe, Si 1%), силумин 
(сплав из А1 и Si (16% Si)), алюминиевая бронза (сплав содержит 89% 
Си). Сплавы А1 широко применяются в автомобиле -, судо- и самолето
строении, в производстве электрических проводов. Мировое производ
ство А1 больше 70 млн т в год (больше из металлов производится только 
Fe).
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А1 -  очень активный металл. Окисление А1 кислородом происхо
дит с большим выделением Q, что свидетельствует о высоком сродстве 
А1 к 0 2:

2А1 + 3/20 2 = А120 3 + 1675 кДж.

Благодаря этому свойству А1 используется для восстановления ря
да металлов из их оксидов методом алюмотермии:

Cr20 3 + 2А1 = 2Сг + А120 з,
3Fe30 4 + 8AI = 4А120 3 + 9Fe.

А1 способен отнимать 0 2 у сложных веществ, например, у нитратов, вос
станавливая их до азота:

10А1 + 6NaN03 = 6NaA102 + 2А12Оэ + 3N2.

Уже при комнатной температуре А1 реагирует активно со всеми 
галогенами, образуя галогениды А1Х3. В отличие от ионных галогенидов 
s-металлов, галогениды А1 имеют сплошную (А1С13) или молекулярную 
(А1Вг3, А113) структуру. При нагревании они испаряются, не плавясь, в 
парах состоят из молекул А12Х6, напоминающих по структуре В2Нб.

Галогениды алюминия - очень хорошие акцепторы электронов 
(кислоты Льюиса), в этом качестве они участвуют во многих органиче
ских реакциях.

При нагревании А1 взаимодействует с другими неметаллами, образуя 
бинарные соединения:

2А1 + 3S = A12S3,
2А1 + N2 = 2A1N,
4А1 + ЗС = АЦС3.

Некоторые из них полностью гидролизуются водой:

A12S3 + 6Н20  = 2А1(ОН)3 + 3H2St,
АЦСз + 12Н20  = 4А1(ОН)3 + ЗСН4Т-

А1 легко растворяется в соляной кислоте любой концентрации и 
разбавленной серной кислоте с выделением Н2:

2А1 + 6НС1 = 2А1С1 + ЗН2 Г,
2А1 + 3H2S04(pa36) = A12(S04)3 + ЗН2|.
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Концентрированные H2S04 и HN03 на холоде не действуют на А1. 
При нагревании А1 способен восстанавливать эти кислоты без выделения 
Н2:

2А1 + 6H2S04(KOhu) — A12(S04)3 + 3S02|  + 6Н20 ,
AI + 6 Ш 0 3(конц) = A1(N03)3 + 3N02T + 3H20.

Будучи амфотерным металлом, А1 растворяется в растворах щело
чей с образованием комплексных солей -  алюминатов:

А1 + КОН + 5Н20  = К[А1(0Н)4(Н20 )2] + 3/2Н2|.

Для А1 в водных растворах характерно координационное число 6, 
поэтому в реакции образовались тетрагидроксодиакваалюминат - ионы 
[А1(0Н)4(Н20 )2]', однако часто для записей употребляют упрощенную 
форму [А1(ОН)4]\

Соединения алюминия

Гидрид алюминия АПК -  твердое нелетучее вещество, имеющее 
каркасное строение (А1Н3)П. Он не образуется непосредственно из эле
ментов, его получают с помощью обменной реакции между А1С13 и гид
ридом Li, проводимой в неводном растворе:

А1С13 + 3LiH = А1Н3 + 3LiCl.

При избытке LiH происходит образование алюмогидрида лития:

А1С13 + 4LiH = LitAIKU] + 3LiCl.

Алюмогидрид лития используется в органической химии в качест
ве сильного восстановителя -  источника атомов водорода. С его помо
щью нитросоединения RN02 превращают в амины RNH2, альдегиды 
RCH = О, в спирты RCH2OH. Алюмогидрид лития хорошо реагирует с 
водой:

Li[AlH4] + 4Н20  = LiOH + А1(ОН)3 + 4Н2|,  

что используется для осушения органических растворителей.

Оксид алюминия AbCL образует несколько кристаллических мо
дификаций. Корунд а -  А120 3 -  белый тугоплавкий порошок, по твердо
сти близкий к алмазу, химически очень инертен. Он не реагирует с рас
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творами кислот и щелочей, его можно растворить только в расплавлен
ной щелочи:

А120 3 + 2NaOH(paclUTaB) = 2NaA102 + Н20.

Такая растворимость объясняется прочностью кристаллической 
структуры корунда. При осторожном нагревании гидроксида алюминия 
ниже 400°С происходит его дегидратация:

2А1(ОН)3 = А120 3 + ЗН20,

и образуется другая кристаллическая модификация -  у -  А12Оэ, химиче
ски значительно более активная.

Он растворяется в кислотах и щелочах:

у -  А120 з + 3H2S04 = A12(S04)3 + зн2о, 
у -  А120 3 + 2NaOH + ЗН20  = 2Na[Al(OH)4].

При сильном нагревании у-А120 3 превращается в корунд (а-А120 3). 
Гидроксид алюминия выделяется в виде аморфного осадка переменного 
состава А120 3*хН20. При действии аммиака на водные растворы солей 
А13+ идет реакция:

2А13+ + 6NH3 + (х+3)Н20  = А120 3*хН20  + 6NH4+.

При прокаливании осадка образуется кристаллический А120 3:

А120 3 * хН20  = А120 3 + хН20.

Эта реакция используется для гравиметрического определения со
держания алюминия в растворе. Щелочи для осаждения А1(ОН)3 не при
меняются из-за возможности образования растворимых комплексов тет- 
рагидроксоалюминатов [А1(ОН)4]':

А13+ + 40Н‘ = [А1(ОН)4]\

Кристаллический гидроксид алюминия А1(ОН)3 образуется при 
пропускании углекислого газа через растворы алюминатов:

Na[AI(OH)4] + С 02 = А1(ОН)3 + NaHC03.

Гидроксид алюминия -  амфотерное соединение, он растворяется 
как в сильных кислотах, так и в щелочах:
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А1(ОН)3 + КОН = К[А1(ОН)4], 
А1(ОН)3 + ЗНС1 = А1С13 + ЗН20.

Из гидроксида алюминия можно получить все соли алюминия и 
сильных кислот. Они хорошо растворимы в воде, причем А13+ находится 
в виде аквакомплекса [А1(Н20 )6]3+. Растворимые соли сильно гидроли- 
зованы:

[А1(Н20 )б]3+ + Н20  <-> [А1(Н20 )5(0Н)]2+ + Н30 + , 

или упрощенно:

А13+ + Н20  ~  А1(ОН)2+ + Н+.

Благодаря гидролизу в растворе А1С13 среда такая же кислая, как в 
равном по концентрации растворе уксусной кислоты. Соли А13+, образо
ванные слабыми кислотами, подвергаются полному гидролизу и поэтому 
на могут быть получены в водных растворах:

2А1С13 + 3Na2S + 6Н20  = 2А1(ОН)31+ 3H2S |+  6NaCl,
2А1С13 + 3Na2C 03 + 3H20  = 2Al(OH)3j + 3C021 + 6NaCl.

Многие соединения А1 имеют практическое значение. Безводный 
А1С13 применяют в качестве катализатора в органическом синтезе, 
Li[AlH4] используется в качестве восстановителя. В текстильной про
мышленности в качестве протравы и при дублении кож используют 
двойные сульфаты соли алюминия -  квасцы, имеющие общую формулу 
MA1(S04)*12H20 , где М -  однозарядный катион Na4", К+ или NH4+. Квас
цы используют также для очистки воды в качестве хлопьеобразователя 
(флуккулянта) и получения искусственных драгоценных камней -  руби
нов.

Соединения алюминия входят в состав одного из самых популяр
ных строительных материалов -  цемента, мировое производство которо
го составляет несколько миллиардов тонн в год. Цемент представляет 
собой смесь силикатов и алюминатов кальция, получаемую обжигом 
смеси кварцевого песка Si02, известняка СаС03 и глины, в состав кото
рой входят А120 3, Si02 и Н20. При обжиге оксиды Са, А1 и Si реагируют 
между собой, образуя силикаты и алюминаты вида Ca2Si04 (2Ca0*Si02), 
Ca3Si05 (3Ca0*Si02), СаА120 4 (Са0*А120 3), Са3А120 6 (ЗСа0*А120 3). При 
замешивании цемента с водой эти соединения присоединяют воду и об
разуют гидраты, застывающие в сплошную твердую массу:
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2Ca0*Si02 + 2H20  = 2Ca0*Si02*2H20, 
ЗСаО*А120 3 + 6H20  = 3Ca0*Al20 3*6H20.

Для полного затвердевания цементного теста требуется 2-3 недели. 
Смешивая цемент с песком и щебнем, получают бетон. Его заливают в 
специальные деревянные формы, которые удаляют лишь после того, как 
бетон застынет. Затвердевший бетон представляет собой монолит, в ко
тором зерна песка и щебня скреплены затвердевшим цементом. Для уве
личения прочности конструкции в еще незастывший бетон помещают 
стальной каркас, получая железобетон.

Другой класс практически важных соединений алюминия -  цеоли
ты (по греч. “кипящие камни”) -  природные синтетические алюмосили
каты, обладающие пористой структурой. Они относятся к классу “моле
кулярных сит”, - так называют материалы, которые благодаря своему 
строению способны разделять молекулы взаимодействующих с ними 
веществ по размеру. В структуре цеолитов тетраэдрические группы 
Si044" и АЮ45' объединены общими вершинами в трехмерный каркас так, 
что образуется регулярная система полостей и пересекающихся каналов 
строго определенного размера 0,3 -  1,5 нм. В пустотах кристаллической 
структуры располагаются ионы Na+, К+, Са2+, NEU+, компенсирующие 
заряд ионов, а также молекулы воды.

Цеолиты способны поглощать те вещества, молекулы которых мо
гут проникнуть в их полости. Это позволяет, например, отделить раз
ветвленные углеводороды от линейных, или катионы малого радиуса от 
более крупных. Благодаря этому цеолиты используются для разделения 
смесей, очистки воды и в качестве ионообменников -  катионитов, еще 
применяются как кислотные катализаторы, при химической переработке 
нефти. Современные способы синтеза цеолитов позволяют создавать ма
териалы с заданными свойствами (определять размеры полостей и кана
лов).

d -  металлы

Общая характеристика переходных металлов. Переходными 
называют элементы, в атомах или ионах которых d - или f  -  оболочки 
частично заполнены электронами. Название следует из их положения в 
периодической системе -  между s - и р -  элементами. В переходных эле
ментах происходит заполнение электронами предвнешних слоев. В зави
симости от типа заполняемого подуровня различают d -  и f  -  элементы.
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В коротком варианте периодической системы первые образуют побоч
ные подгруппы, обозначаемые номером группы и буквой В. Так, в пер
вой группе, наряду с подгруппой щелочных металлов (IA) входят Си, Ag, 
Аи, образующие побочную подгруппу (IB) (подгруппу меди). В длинном 
варианте периодической системы d-элементы входят в состав групп с 
третьей по двенадцатую.

Все переходные элементы характеризуются низкими энергиями 
ионизации атома, т.е. являются металлами.

d -  металлы образуют три ряда -  в четвертом (3d), пятом (4d) и 
шестом (5d) периодах.

Группа
Ряды

3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

1 ряд Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
2 ряд Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
3 ряд La Hf Та W Re Os Ir Pt Au Hg

Группы элементов 8-10 групп имеют устоявшиеся названия: 
элементы 1 ряда называются семейством (триадой) железа; 2-го и 3-го 
ряда - платиновыми металлами. Иногда d-элементы одной и той же 
группы объединяют под общим названием “подгруппа” с указанием 
первого элемента ряда, например, “подгруппа меди” -  Си, Ag, Аи. 
Подгруппу меди и платиновые металлы объединяют общим названи
ем “благородные металлы”, которое отражает их химическую инерт
ность и устойчивость к окислению. В каждом ряду d-металлов элек
тронная конфигурация атома изменяется от [Ng](n-l)d1ns2 до [Ng] 
(n-l)d10ns2, где [Ng] -  конфигурация атома благородного газа преды
дущего периода (Ng -  noble gas). У элементов конца каждого d-ряда 
(подгруппа Zn) d-подуровень заполнен электронами и обладает повы
шенной устойчивостью. В их атомах валентными являются лишь 
внешние s-электроны, поэтому эти элементы иногда не относят к пе
реходным.

У некоторых d-элементов середины и конца ряда наблюдается яв
ление “проскока электрона”, когда 1 или 2 s-электрона переходят на 
d-подуровень. Это связано с повышенной устойчивостью наполовину 
или целиком заполненного d-подуровня. Например, у хрома конфигура
ция основного электронного состояния оказывается 3d54s* вместо 3d54s2,
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у палладия -  4d105s° вместо 4d85s2, а у элементов подгруппы меди -  
(n-l)dl(W  вместо (п-1)б9ПБ2(табл.4).

Элемент Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
Конфигурация 
валентных элек
тронов

3d'4
s2

3d24
s2 3d34s2 3d54s‘ 3d54s2 3d64

s2
3d74

s2
3d®4

s2
3d10
4s'

3d10
4s2

Характерные 
степени окис
ления

+3 +3
+4

+2+4
+3+5

+2+3
+6

+2+3
+4+6+

7

+2+
3

+4

+2+
3 +2 +2 +2

Т °Г1 ПЛ. > ^ 1541 1668 1910 1907 1246 1538 1495 1455 1085 420
Табл. 4 Некоторые свойства Bd-металлов

У всех d-металлов энергия ns-подуровня выше энергии (n-l)d -  по
дуровня, поэтому ионизация атомов начинается с s-электронов. Ионы 
переходных металлов не имеют s-электронов на внешнем уровне, на
пример, электронная конфигурация иона Fe2+ - [Ar]3d6, иона Fe3+ - 
[Ar]3d5.

Атомы переходных металлов способны проявлять разнообразные 
степени окисления (см. табл.). Особенно это характерно для элементов 
середины каждого d-ряда. Так, ванадий существует в водных растворах 
во всех степенях окисления от +2 до +5; хром от +2 до +6, марганец име
ет максимальную степень окисления +7.

Наивысшая степень окисления +8 известна для платиновых ме
таллов рутения и осмия. По мере заполнения электронами d-подуровня 
его устойчивость возрастает, поэтому для элементов конца 3 d-ряда, 
начиная с Со, начинает преобладать степень окисления +2, образова
ние которой связано с потерей только внешних s-электронов. По мере 
повышения степени окисления элемента, свойства его оксидов и гид
роксидов меняются от основных к амфотерным и далее к кислотным 
(табл.5).

Степень
окисления

+2 +3 +4 +6 +7

Формула
гидроксида

Мп(ОН)2 Мп(ОН)3 Мп(ОН)4 Мп(ОН)6

Н2Мп04

НМп04

Характеристика Слабое Слабое Амфотерный Сильная Сильная
гидроксида основание основание гидроксид кислота кислота

Табл. 5 Кислотно-основные свойства гидроксидов марганца
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Наличие частично заполненного d-подуровня отличает переход
ные металлы от металлов главных подгрупп. Частичное перекрывание d- 
орбиталей приводит к тому, что металлическая связь в простых вещест
вах становится более прочной. Этим можно объяснить высокую твер
дость переходных металлов, их тугоплавкость. Хром настолько тверд, 
что способен царапать стекло, а его температура плавления приближает
ся к 2000 °С. Твердость и тугоплавкость особенно характерны для 4d -  и 
5d -  металлов середины переходных рядов -N b , Та, Mo, W.

Наличие d-подуровня способствует образованию комплексных со
единений, в которых переходный металл играет роль центрального атома 
-  акцептора электронов. Для металлов Зб-ряда наиболее характерно ко
ординационное число 6, a y 4 d - H 5 d -  элементов чаще встречаются бо
лее высокие координационные числа от 7 до 12. Комплексные соедине
ния большинства переходных металлов имеют яркую окраску, вызван
ную электронными переходами между энергетическими уровнями цен
трального атома, находящегося в окружении лигандов. Это отличает пе
реходные металлы от металлов главных подгрупп.

Ряды d-элементов не равноценны: свойства 3d-металлов значи
тельно отличаются от свойств металлов 4d -  и 5d -  рядов, между кото
рыми, напротив, есть много общего. Поэтому мы рассмотрим общие 
свойства и тенденции их изменения отдельно для элементов 3d -  ряда и 
совместно для 4d и 5d -  рядов.

Свойства 3d -  металлов

Все 3d -  металлы, кроме меди, расположены в ряду напряжений 
левее водорода и растворяются в кислотах -  неокислителях:

Fe + 2НС1 = FeCl2 + Н2|  ,
2Ti + 6НС1 = 2TiCl3 + ЗН2| .

Они реагируют при нагревании с самыми активными неметаллами -  ки
слородом и галогенами:

4Сг + 302 = 2С г20 3,
Ti + 0 2 = ТЮ2,
2Fe + ЗС12 = 2FeCl3.

С менее активными неметаллами -  серой, фосфором, углеродом -  
могут образовывать соединения с необычной стехиометрией:
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Fe + 2S = FeS2,
Mn + 4P = MnP4,
3Fe + С = РезС.

Получение Зс1-металлов

Все Зё-металлы получают восстановлением их оксидов водородом, 
углеродом или активными металлами:

NiO + Н2 = Ni + Н20,
Fe30 4 + 4С = 3Fe + 4СО,
T i02 + 2Mg = Ti + 2MgO.

Зd-мeтaллы проявляют разнообразные степени окисления (табл.4). 
В первой половине ряда, от Sc до Сг устойчива степень окисления +3, а 
во второй половине ряда, от Мп до Zn, - степень окисления +2. У первых 
элементов ряда от Sc до V наиболее устойчива высшая степень окисле
ния, которая равна номеру группы. В низших степенях окисления все 3cl- 
металлы проявляют свойства восстановителей:

4CuCl + 0 2 + 4НС1 = 4CuCI2 + 2Н20  (Си+ - е ->• Си2*),
2FeCl2 + Н20 2 + 4КОН = 2Fe(OH)3 + 2КС1 (Fe2+ - е -> Fe3+).

Самую низкую степень окисления +1 имеет медь -  эти соединения 
получают действием сильных восстановителей на Си2+:

2CuS04 + 4KI = 2CuI + l2 + 2K2S04.

В высших степенях окисления Зс1-металлы -  окислители:

2КМп0 4 + 10KI + 8H2S04 = 2MnS04 + 5I2 + 6K2S04 + 8H20  
(Mn7+ + 5e -► Mn2+),

K2Cr20 7 + 3S02 + H2S04 = Cr2(S04)3 + k 2s o 4 + h 2o  
(Cr6+ + 3e-> Cr3+).

Самую высокую степень окисления среди них имеет марганец +7. 
Соответствующий соединения образуются при действии сильных окис
лителей на соединение Мп4+ или Мп6+.

2К2Мп0 4 + С\2 = 2КМп0 4 + 2КС1 (Мп6+ - е -> Мп7+).

Особенности наиболее распространенных 3 d-металлов рассмотрим 
далее, в разделе, описывающем отдельные группы d-металлов.
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Свойства 4d -  и 5d -  металлов

Для этих переходных элементов характерна низкая химическая ак
тивность. Они не реагируют с растворами кислот -  неокислителей, не 
изменяются при хранении на влажном воздухе. Особенно устойчивы к 
окислению благородные металлы. Для растворения 4d -  и 5d -  металлов 
необходимо использовать очень сильные окислители -  концентрирован
ную азотную кислоту, царскую водку, расплавленные нитраты:

Ag + HN03 (конц.) = AgN03 + N 02T + Н20,
Zr + 2КОН (ж.) + 2KN03 = K2Zr03 + 2KN02 + H20,
W + 12HN03 (конц.) + 8KF = K2[WF8] + 6N02t + 6KNO3 + 6H20.

Аналогично 3d-ряду, переходные металлы второго и третьего ря
дов проявляют разнообразные степени окисления. В первой половине 
рядов, от третьей до седьмой групп, наиболее устойчивы высшие степе
ни окисления, равные номеру группы. Они реализуются в галогенидах и 
кислородных соединениях:

М о03 + 2КОН = К2М о04 + Н20  (Мо6+),
Re + 7HN03 = HRe04 + 7N02|  + 3H20  (Re7+).

Ближе к концу ряда устойчивость высоких степеней окисления па
дает. В низших степенях окисления устойчивы соединения, содержащие 
связи d-металлов с атомами галогенов, серы и азота, например, для Ag+:

AgF + KBr = AgBr KF,
AgBr + KBr (конц)= K[AgBr2] (связь Ag - Br),
AgBr + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Br (связь Ag - N),
AgBr + 2Na2S20 3 = Na3[Ag(S20 3)2] + NaBr (связь Ag - S).

3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
La Hf Та W Re Os ' Ir Pt Au Hg
±3 ±4 +4 +2 +3 +2 + 1 ±2 ± i +1

±5 ±3 +4 ±3 +2 ±4 ±3 ±2
±4 +5 ±4 ±3
+5 +6 +6 ±4
+6 ±7 +8 +5

Табл. 6 Характерные степени окисления 4d- и 5d -  элементов 
(подчеркнуты наиболее устойчивые СО)
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Рассмотрим теперь свойства отдельных групп d-металлов, уделив 
внимание самым распространенным элементам.

Подгруппа скандия (III В группа) содержит элементы скандий Sc, 
иттрий Y, лантан La, актиний Ас (а также f-металлы, которые будем рас
сматривать отдельно). Все элементы - достаточно активные металлы, 
они по активности уступают только щелочным и щелочноземельным ме
таллам. С увеличением порядкового номера химическая активность про
стых веществ возрастает. В электрохимическом ряду напряжений все 
металлы подгруппы скандия находятся значительно левее водорода. 
Скандий из-за пассивирования не взаимодействует с водой, а лантан при 
обычных условиях ее медленно разлагает:

2La + 6Н20  =2La(OH)3 + 3H2f .

Для всех элементов подгруппы скандия характерна единственная сте
пень окисления, равная +3.

Оксиды М20 3 -  тугоплавкие, белые кристаллические вещества. 
Активность их взаимодействия с водой с ростом порядкового номера 
увеличивается. Все гидроксиды М(ОН)3 представляют собой белые кри
сталлические вещества, разлагающиеся при нагревании на оксид и воду.

В ряду Sc -  Y -  La усиливается основной характер гидроксидов: 
Sc(OH)3 -  амфотерный гидроксид, тогда как La(OH)3 -  сильное основа
ние.

В подгруппу титана (4(1 VB) группу) входят титан Ti, цирконий 
Zr, гафний Hf. Все они представляют собой серебристо-белые тугоплав
кие металлы. Ti относится к легким металлам, Zr и Hf -  к тяжелым. В 
порошкообразном состоянии способны растворять значительное количе
ство водорода. При обычных условиях простые вещества коррозионно 
устойчивы из-за наличия плотной оксидной пленки. При нагревании их 
химическая активность возрастает.

Они способны реагировать с кислородом, азотом, галогенами, об
разуя соединения, в которых степень окисления элементов +4:

Ti -t- 0 2 = ТЮ2,
Zr + 2С12 = ZrCl4.
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В азотной кислоте все эти металлы пассивируются. В раздроблен
ном состоянии они растворяются в плавиковой кислоте с образованием 
фторидных комплексов:

М + 6HF = H2[MF6] + 2Н2.

От Ti к Hf возрастает основной характер оксидов R 02 и гидроксидов 
R(OH)4.

Титан благодаря своей легкости в сочетании с термической корро
зионной устойчивостью является очень ценным конструкционным мате
риалом. Введение в Ti легирующих добавок позволяет регулировать его 
механические свойства. Из титана изготавливают корпуса и детали са
молетов, ракет, подводных лодок. Титан хорошо совместим с тканями 
человеческого организма, поэтому из него делают протезы.

Подгруппа ванадия (5(VB) группа) включает элементы ванадий 
V, ниобий Nb, и тантал Та. Все металлы -  серые тугоплавкие вещества, в 
обычных условиях отличаются высокой химической стойкостью. Вана
дий на холоде растворяется лишь в царской водке и концентрированной 
плавиковой кислоте, Nb и Та -  в смеси HF и HN03 с образованием фто
ридных комплексов:

ЗТа + 5HN03 +21HF = 3H2[TaF7] + 5NOT + ЮН20.

V, Nb, Та взаимодействуют при сплавлении со щелочами в присутствии 
окислителей с образованием анионных комплексов, где они имеют выс
шую степень окисления +5:

4М + 502 +12КОН = 4К3[М04] + 6Н20.

Все металлы проявляют в соединениях степень окисления от +2 до 
+5. При увеличении степени окисления возрастает кислотный характер 
оксидов и гидроксидов. Устойчивость высших степеней окисления так
же растет в ряду V-Nb-Ta. Для V наиболее устойчивая степень окисле
ния +4(из-за образования иона ванадила V02+) для Nb и Та +5. Соедине
ния элементов в низших степенях окисления +2 и +3 характерны в ос
новном для V, но их устойчивость невелика. Соединения ванадия (II) -  
сильные восстановители.

Подгруппу хрома (6(VI В) группы) составляют элементы хром Сг, 
молибден Мо, вольфрам W. У хрома и молибдена на внешнем уровне 
находится только один электрон (n-l)d5ns1. У вольфрама проскок элек
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трона не происходит -  электроны, находящиеся на бБ-подуровне, не 
распариваются из-за повышенной устойчивости этой пары (6s2 элек
троны называют инертной парой). Это различие в электронных конфи
гурациях не оказывает существенного влияния на свойства элементов. 
Все элементы могут проявлять степень окисления от +2 до +6. Для 
хрома наиболее устойчива степень окисления +3, для Мо и W -  выс
шая степень окисления +6.

Простые вещества подгруппы хрома -  серовато-белые блестящие 
металлы. С увеличением порядкового номера растут температура плав
ления и кипения. Вольфрам W -  самый тугоплавкий из всех металлов 
(tnjI=3422°C). На свойства металлов большое влияние оказывают приме
си: так чистый Сг -  очень пластичный металл, а технический Сг (с при
месями) -  очень твердый.
Как и в других подгруппах d-элементов, химическая активность в ряду 
Cr-Mo-W значительно уменьшается. Сг растворяется в разбавленных со
ляной и серной кислотах:

Сг + 2НС1 = СгС12 + Н2 Т ,
Сг + H2S04 = CrS04 + Н2Т .

А Мо и W только лишь в горячей смеси азотной и плавиковой кислот:

Э + 2HN03 +8HF = H2[3F8] + 2NOT+ 4Н20.

Мо и W взаимодействуют при сплавлении со щелочами в присут
ствии окислителя с образованием анионного комплекса:

Э + 3NaN03 + 2NaOH = Na23 0 4 +3NaN02 + H20.

Холодными концентрированными азотной и серной кислотами 
хром пассивируется, а при нагревании растворяется в них:

2Cr + 6H2S04 = Cr2(S04)3 + 3S02|+  6Н20 ,
Сг + 6HN03 = Cr(N03)3 + 3N02T+ 3 H20.

Соли двухвалентного хрома получают, действуя на Me кислотами 
-  неокислителями (напр. Hhal). Для предотвращения окисления полу
ченных солей кислородом воздуха в реакционный сосуд вводят допол
нительно какой-либо легкокипящий органический растворитель (напр. 
бензол), пары которого заполняют весь сосуд и препятствуют проникно
вению воздуха. Водные растворы солей Сг (II) окрашены в красивый си
ний цвет, обусловленный образованием аквакомплекса [Сг(Н20 )6]2+. На

80



воздухе они мгновенно окисляются до Cr (III), что сопровождается из
менением окраски на серо-фиолетовую или зеленую:

4СгС12 + 0 2 + 4НС1 = 4СгС13 + 2Н20.

Отсутствие 0 2 не всегда позволяет избежать окисления Cr (II). Ес
ли в системе присутствует Н20, то соли Cr (И) окисляются ею до Cr (III):

2СгС12 + 2Н20  = 2Сг(ОН)С12 4- Н21.

При действии на соли Cr (II) растворами щелочей выпадает жел
тый осадок гидроксида, не реагирующий с избытком щелочи, т.е. прояв
ляющий основные свойства:

СгС12 + 2NaOH = Cr(OH)2 + 2NaCl .

Соответствующий ему оксид СгО также является основным.

Трехвалентное состояние является наиболее устойчивым для Сг, 
все хромсодержащие минералы содержат хром именно в этой степени 
окисления. Многие свойства солей Cr (III) похожи на свойства солей 
алюминия. При действии на соли Cr (III) раствором аммиака образуется 
гидроксид хрома (III) Сг(ОН)3 -  осадок зеленого цвета:

Cr2(S04)3 + 6NH3 + 6Н20  = Cr(OH)3 + 3(NH4)2S04.

Как и гидроксид алюминия, он обладает амфотерными свойствами 
и растворяется как в кислотах, так и в щелочах:

2Cr(OH)3 + 3H2S04 = Cr2(S04)3 + 6Н20,
Cr(OH)3 + ЗКОН = К3[Сг(ОН)6].

Легче всего происходит растворение свежеосажденного Сг(ОН)3. 
Одно из важнейших соединений хрома (III) -  Сг20 3 -  представляет собой 
темно-зеленый порошок, нерастворимый в воде. В природе он встреча
ется в виде минерала -  хромовой охры. На оснбве этого вещества изго
тавливают полировальные пасты (паста Гойя). Оксид хрома (III) образу
ется при прокаливании соответственного гидроксида:

2Сг(ОН)3 = Сг20 3 + ЗН20, 

а также дихроматов калия и аммония:

4К2Сг20 7 = 2Сг20 3 4" 4К2Сг0 4 4- 3 0 2 f ,
(NH4)2Cr20 7 = Сг20 3 4- N2|  + 4Н20.
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Cr20 3 -  типичный амфотерный оксид. При сплавлении со щелоча
ми, содой и некоторыми солями получаются соли хромиты, растворимые 
в воде:

Сг20 3 + 2NaOH = 2NaCr02 + Н20  ,
Сг20 3 + Na2C 03 = 2NaCr02 + С 02 Т ,
Сг20 3 -ь 3K2S20 7 = Cr2(S04)3 “Ь 3K2S04.

Как и в случае с алюминием, невозможно получить в водных рас
творах карбонат, силикат, сульфид и сульфит хрома(Ш), поскольку эти 
соли полностью гидролизуются водой. Если смешать растворы хлорида 
хрома (III) и сульфида натрия, выпадает осадок гидроксида и выделяется 
газ -  сероводород:

2СгС13 + 3Na2S + 6Н20  = 2Cr(OH)31 + 6NaCl + 3H2S |.

Степень окисления +3 для хрома наиболее устойчива, поэтому со
единения хрома (III) могут перейти в соединения Cr (И) лишь под дейст
вием сильных восстановителей:

2СгС13 + Zn — 2СгС12 + ZnCl2.

Сильные окислители, например, пероксид водорода или бром в 
щелочной среде переводят соединения хрома (III) в соединения хрома 
(IV):

2Сг(ОН)3+ 3Br2 + lONaOH = 2Na2Cr04 + 6NaBr +8Н20.

Оксид хрома (VI) СЮ3 представляет собой ярко-красные кристал
лы, легко растворимые в воде с образованием хромовой кислоты Н2СЮ4, 
которая существует лишь в растворе. СЮ3 -  типичный кислотный оксид, 
при взаимодействии со щелочами он образует хроматы, содержащие ион 
Сг042‘, окрашенные в желтый цвет:

СЮ3 + 2КОН = К2СЮ4 + Н20.

В кислой среде хроматы превращаются в оранжевые бихроматы Сг20 72‘ :

2К2СЮ4 + H2S04 = К2Сг20 7 + K2S04+H20.

В щелочной среде реакция протекает в обратном направлении: 

К2Сг20 7 + 2КОН = 2К2СЮ4 + Н20.
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Для получения оксида хрома СЮ3 используют подкисления кон
центрированной серной кислотой растворов дихроматов или хроматов:

К2Сг04 + H2S04 = СЮз + K2S04 + н 2о.

Все соединения хрома (VI) -  сильные окислители, восстанавлива
ются обычно до хрома (III). В кислой среде образуются соли Сг3+ , в ней
тральной -  гидроксид хрома Сг(ОН)3, а в сильнощелочной -  анионный 
комплекс [Сг(ОН)6]3‘:

К2Сг20 7 + 14НС1 = ЗС12 Т + 2КС1 + 2СгС13 + 7Н20,
2К2СЮ4 + 3(NH4)2S + 2Н20  = 2Cr(OH)3 |+ 3S | + 4КОН + 6NH3,
2K2Cr04 + 3(NH4)2S + 2КОН + 2Н20  = 2К3[Сг(ОН)б] + 3S|+ 6NH3|

Хроматы и дихроматы некоторых металлов используют в качестве жел
тых, красных и оранжевых пигментов.

В природе хром встречается преимущественно в виде двойного ок
сида -  хромистого железняка FeCr20 4, переработкой которого и получа
ют металл Сг. Восстановление хромистого железняка углем в электроду- 
говых печах приводит к феррохрому -  сплаву железа и хрома:

FeCr20 4 + 4С = Fe +2Cr + 4СО.

Содержание Сг в нем может достигать 70%. Металл, не содержа
щий Fe, получают алюмотермией:

Сг20 3 Т 2А1 = А120 3 +2Сг.

Наиболее чистый Сг получают электролизом растворов. Хром на
ходит широкое применение в технике, большие количества хрома идут 
на производство специальных сортов сталей. Сталь, содержащая более 
13% Сг, не подвергается коррозии при хранении на воздухе. Из нержа
веющей стали изготавливают столовые приборы, детали бытовой техни
ки. С целью защиты от коррозии металлические изделия хромируют -  
покрывают тонким слоем металла Сг.

Подгруппа марганца (7(VII В) группа) включает элементы марга
нец Мп, технеций Тс и рений Re. Атомы всех этих элементов имеют ус
тойчивый наполовину заполненный d-подуровень: (n-l)d5ns2. Степень 
окисления +2, соответствующая потере 2-х s-электронов, характерна 
только для Мп, а для его аналогов наиболее устойчива высшая степень
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окисления +7. Все представители этой подгруппы серебристо-белые, ту
гоплавкие Me. Мп входит в число 26 наиболее распространенных эле
ментов, Re — очень редкий и рассеянный элемент, а Тс вообще не суще
ствует в природе, т.к. все его изотопы радиоактивны и имеют небольшой 
период полураспада. Технеций был предсказан еще Д.И. Менделеевым, 
но получен был лишь в 1940 году с помощью ядерной реакции:

96Мо + D = 97Тс + п.

Химическая активность простых веществ в ряду Мп - Тс - R e  
уменьшается. Мп -  довольно активный Me, находится в ряду напряже
ний до водорода, Тс и Re -  после него. Мп растворяется в разбавленной 
серной и соляной кислотах, а Тс и Re реагируют лишь с азотной:

Мп + H2S04 = MnS04 + Н2 Т ,
ЗТс + 7HN03 = ЗНТс04 + 7NOT + 2Н20.

В мелкораздробленном состоянии Мп легко окисляется при нагре
вании кислородом, галогенами, азотом, серой, взаимодействует с горя
чей Н20, вытесняя из нее водород:

Мп + 2Н20  = Мп(ОН)2 + Н2 ф .

В компактом состоянии Мп довольно устойчив на воздухе из-за 
наличия плотной оксидной пленки, препятствующей дальнейшему раз
рушению металла. Мп пассивируется азотной кислотой. Соли Мп (II), 
например, хлорид, бромид, сульфат, ацетат имеют красивый нежно
розовый цвет.

Оксид МпО и гидроксид Мп(ОН)2 образуются при действии щелочами на 
соли Мп (II):

МпС12 + 2NaOH = Мп(ОН)2 2NaCl,

Проявляют основные свойства:

Мп(ОН)2 + H2S04 = MnS04 + 2Н20.

Соединения Мп (II) -  восстановители. Мп(ОН)2 быстро окисляется 
на воздухе, превращаясь в бурый оксогидроксид Мп(Ш):

4Мп(ОН)2 + 0 2 = 4МпООН + 2Н20.

Марганец в степени окисления +3 образует устойчивые оксид, 
гидроксид, фторид, комплексные соединения. Среди соединений Мп4+
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наиболее устойчив оксид Мп02 (пиролюзит), который может быть полу
чен окислением Мп(ОН)2 бромной водой или термическим разложением 
нитрата Мп(П):

Мп(Ж)3)2 = Мп02 + 2 N 02

Как и для других d-металлов, при увеличении степени окисления 
основные свойства оксидов и гидроксидов сменяются кислотными, а 
восстановительные - окислительными. Мп02 -  сильный окислитель, он 
окисляет концентрированную соляную кислоту до хлора:

Мп02 + 4НС1 = МпС12 + С12|+  2Н20  .

Мп02 проявляет амфотерные свойства. При сплавлении со щело
чами или основными оксидами образуются соответствующие мангани- 
ты:

СаО + Мп02 = СаМпОз.

Известны соли Mn(IV), в которых он является катионом, например, 
сульфат Mn(S04)2. При взаимодействии с более сильными окислителями 
соединения Mn(IV) переходят в производные Mn(VI) и Mn(VII).

Соединения Mn(VI) немногочисленны и малоустойчивы, наиболее 
известное из них манганат калия K2M n04j вещество темно-зеленого цве
та, образующееся при восстановлении перманганата калия в щелочной 
среде:

K2SOs + 2КМп0 4 + 2КОН = K2S04 + 2К2Мп04 + Н20.

Высший оксид Мп -  Мп20 7 представляет собой очень неустойчи
вую вязкую зелено-фиолетовую жидкость, взаимодействующую с водой, 
с образованием марганцевой кислоты НМп04, которая существует толь
ко в растворе. Марганцовый ангидрид -  очень сильный окислитель, при 
соприкосновении с ним многие органические вещества (бумага, эфир, 
спирт) воспламеняются. Его получают:

2КМп0 4 + H2S04 = Мп20 7 + K2S04 + Н20.

Из солей марганцевой кислоты наиболее известен перманганат ка
лия КМп04 -  темно-фиолетовые кристаллы, раствор малинового цвета. 
При небольшом нагревании он разлагается с выделением кислорода:

2КМп0 4 = К2Мп04 +Мп02 + 0 2
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Это пример внутримолекулярной окислительно-восстановительной 
реакции. КМп04 -  сильный окислитель, особенно в кислой среде:

Мп04‘ + 8Н+ + 5е = Мп2+ + 4Н20.

Обесцвечивание подкисленного раствора -  качественная реакция 
на многие вещества -  восстановители. В щелочной среде КМп04 восста
навливается до К2Мп04, в нейтральной -  до Мп02:

Мп04' + 2Н20  + Зе = Мп02 + 40Н'.

В лаборатории КМп04 используется как окислитель для получения 
С12 и 0 2, в быту -  как дезинфицирующее средство. В промышленности 
марганец получают металлотермически -  восстановлением оксидов 
алюминием, а также электролизом растворов солей. Значительные коли
чества марганца используют при производстве стали. Сталь содержащая 
от 27% марганца отличается исключительной твердостью. Высокой 
прочностью и коррозионной стойкостью обладают марганцево-медные 
сплавы, из них делают лопатки турбин и винты самолетов.

Семейство (триада) железа состоит из Зб-элементов 8-10 групп: 
Fe, Со, Ni (табл.7).

Название
Электронная

конфигу
рация

Степени
окисления

Плотность,
г/см3

Темпера
тура

плавления,
°С

Темпе
ратура

кипения,
°С

Железо
Fe [Ar]3d64s2 +2,+3,+6 7,87 1536 3070

Кобальт
Со [Ar]3d74s2 +2,+3 8,84 1493 2880

Никель
Ni [Ar]3d84s2 +1, +2, +3, 

+4 8,91 1455 2800

Табл. 7. Свойства элементов триады железа

Fe -  самый распространенный элемент после А1 в земной коре и на 
Земле в целом. Считают, что ядро Земли целиком состоит из Fe с приме
сью Ni и S. В земной коре Fe присутствует в виде оксидов Fe20 3 (гема
тит, красный железняк), Fe30 4 (магнетит, магнитный железняк), гидрати
рованного оксида Fe20 3*nH20  (лимонит, бурый железняк), карбоната Fe- 
С03 (сидерит), дисульфида FeS2 (пирит). Именно эти минералы и явля
ются сырьем производства Fe.
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Железо -  серебристо-белый, мягкий4 металл; кобальт -  серый, 
очень вязкий металл; никель -  серебристо-белый, прочный металл. Чис
тые металлы получают восстановлением оксидов углем или оксидом уг
лерода (II):

FeO + СО — Fe + С 02,
2Fe20 3 + ЗС = 4Fe + 3C02,
NiO + С = Ni + СО,
Со20 3 + ЗС = 2Со + ЗСО.

Соединения железа

Fe -  металл средней активности. На влажном воздухе окисляется, 
покрываясь коричневой коркой гидратированного оксида Fe20 3*nH20  -  
ржавчины. В отличие от А120 3, образующего на металле тонкий, но 
очень плотный слой, ржавчина имеет рыхлую структуру, которая не спо
собна защитить металл от дальнейшего воздействия среды. При нагрева
нии железо реагирует почти со всеми неметаллами, чаще всего образуя 
производные Fe+3:

2Fe + 2CI2 = 2FeCl3.

В кислороде железо сгорает с образованием черного порошка -  
окалины -  оксида железа (II, III) Fe30 4, имеющего тот же состав, что и 
природный минерал магнитный железняк.

Железо в соединениях проявляет две степени окисления +2 и +3, 
из них последняя более устойчива. Соединения Fe(II) образуются при 
взаимодействии металла с разбавленными кислотами -  соляной и сер
ной:

Fe + H2S04 = FeS04 + Н2 f ,
Fe + 2HC1 = FeCl2 + H21 .

Холодными концентрированными азотной и серной кислотами же
лезо пассивируется, а при нагревании растворяется с образованием солей 
Fe(III):

2Fe + 6H2S04= Fe2(S04)3 + 3S021 + 6H20,
Fe + 6HN03 = Fe(N03)3 + 3N02|  + 3H20.
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В обычных условиях железо не растворяется в растворах щелочей. 
Гидроксид Fe(II) Fe(OH)2 образуется при действии растворов щелочей на 
соли Fe(III) без доступа воздуха:

FeS04 + 2NaOH = Fe(OH)2J+ Na2S04.

Fe(OH)2 -  вещество белого цвета, проявляет свойства слабого ос
нования, растворимого в сильных кислотах:

Fe(OH)2 + H2S04 = FeS04 + 2Н20.

При стоянии на воздухе Fe(OH)2 быстро темнеет из-за образования 
бурого гидроксида Fe(OH)3:

4Fe(OH)2 + 0 2+ 2Н20  = 4Fe(OH)3.

Соединения Fe(II) -  сильные восстановители, они легко превра
щаются в соединения Fe(III) под действием окислителей:

3Fe(N03)2 + 4HN03 = 3Fe(N03)3 + NOT + 2H20.

Fe(II) образует очень устойчивые цианидные комплексы (циано- 
ферраты (II)). Наиболее известный из них -  гексацианоферрат (II) калия, 
или желтая кровяная соль K4[Fe(CN)6]. Её получают, действуя избытком 
KCN на соли Fe(II):

FeCl2 + 6KCN = K4[Fe(CN)6] + 2КС1.

При добавлении желтой кровяной соли к растворам Fe(III) образу
ется темно-синий осадок, называющийся берлинской лазурью, или прус
ской лазурью:

FeCl3 + K4[Fe(CN)6] = K[FenlFen(CN)6] + ЗКС1.

Это качественная реакция на соли Fe(III).

При действии на желтую кровяную соль сильных окислителей она 
превращается в комплекс Fe(III) -  гексацианоферрат (III) калия 
K3[Fe(CN)6], которая окрашена в красный цвет и называется красной 
кровяной солью:

2K4[Fe(CN)6] + С12 = 2K3[Fe(CN)6] + 2КС1.

Красная кровяная соль менее устойчива, чем желтая. При взаимо
действии растворов солей Fe2+ с красной кровяной солью образуется 
темно-синий осадок, называемый турнбуллевой синью:
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FeCl2 + K3[Fe(CN)6] = K[Fe,IFeIII(CN)6] + 2KC1.

Это качественная реакция на соли Fe(II).

При работе с цианидными комплексами железа следует помнить 
об их токсичности. При действии на желтую кровяную соль концентри
рованной серной кислоты выделяется ядовитый угарный газ СО, а раз
бавленной -  еще более ядовитый циановодород HCN.

Оксид железа (III) Fe20 3 имеет цвет от темно-красного до черного в 
зависимости от химической и термической предыстории. Он образуется 
при сжигании сульфидов железа и термическом разложении кислород
содержащих солей железа:

4FeS2 + 1102 — 2Fe20 3 + 8S02,
2FeS04 = Fe20 3 + S02 + S03.

Fe20 3 обладает слабыми амфотерными свойствами. Он растворяет
ся в растворах слабых минеральных кислот, а при сплавлении взаимо
действует со щелочами и карбонатами с образованием ферритов:

Na2C 03 + Fe20 3 = 2NaFe02 + С 02.

Гидроксид железа (III) Fe(OH)3 выпадает в осадок при действии 
растворов щелочей на соли железа (III):

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3 j + 3NaCl.

Fe(OH)3 проявляет слабые амфотерные свойства. Он растворяется в 
кислотах с образованием солей железа (III), содержащих аквакомплекс 
[Fe(H20 )6]3+, а свежеосажденный гидроксид взаимодействует с крепкими 
растворами щелочей, превращаясь в гексагидроксоферраты [Fe(H20 )6]3+.

Соединения железа (III) -  слабые окислители, они реагируют с 
сильными восстановителями, поэтому в растворе нельзя получить иодид 
и сульфид железа (III):

2FeCl3 + H2S = S + 2FeCl2 + 2HC1,
2FeCl3 + 6KI = 2FeI2 + 12 + 6KC1.

Растворы солей железа (И) и (III) имеют кислую среду из-за гидролиза 
катионов железа.
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Известны немногочисленные соединения железа в степени окисле
ния +6. При сплавлении оксида железа (III) с нитратом калия в щелочной 
среде образуется оксоферрат калия K2Fe04:

Fe20 3 + 3KN03 + 4КОН = 2K2Fe04 + 3KN02 + 2H20.

Железо -  один из важнейших микроэлементов. В организме чело
века в среднем содержится около 4 г. железа в виде соединений, больше 
половины этого количества приходится на гемоглобин крови, состоящий 
из белка глобина и гема- комплексного соединения железа (II). Именно 
атом железа обуславливает красную окраску гемоглобина, а следова
тельно, и крови.

Кобальт и его соединения

Кобальт менее активен, чем железо. Он легко растворяется в ки
слотах -  окислителях:

ЗСо + 8HN03 (30%) = 3Co(N03)2+ 2NOt + 4Н20  

и медленно в обычных кислотах:

Со + 2НС1 = СоС12 + Н2 1 .

В отличие от железа, в простых соединениях у кобальта наиболее 
устойчива степень окисления +2, а в комплексных +3.

Гидроксид кобальта Со(ОН)2 образуется при действии щелочей на соли 
кобальта (И):

СоС12 + 2NaOH = Со(ОН)21 + 2NaCl.

Со(ОН)2 — слабое основание розового цвета, растворимое в силь
ных кислотах. Оксид кобальта (II) СоО получают прямым окислением 
металла или прокаливанием Со(ОН)2:

Со(ОН)2 = СоО + Н20.

Оксид кобальта (III) Со20 3 образуется при окислении соединений ко
бальта (II):

2CoS04 + 4КОН + Н20 2 (10%) = Со20 3*Н20  + 2K2S04+H20  

или прокаливании кислородсодержащих солей кобальта (II):

4Co(N03)2 = 2Со2Оэ + 8N02 + 0 2.
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Соединения кобальта (III) нестабильны и являются довольно сильными 
окислителями.

Никель и его соединения

По химической активности никель уступает железу и кобальту. Он 
легко растворяется в разбавленной азотной кислоте и медленно в соля
ной и серной кислотах с образованием солей Ni(II):

Ni + 2НС1 = NiCl2 + Н2|

Для никеля наиболее устойчива степень окисления +2. Оксид и 
гидроксид никеля -  вещества зеленого цвета, проявляющие типичные 
основные свойства.

Платиновые металлы

Платиновые металлы -  семейство из шести химических элементов 
8 - 1 0  групп, включающие рутений Ru, родий Rh, палладий Pd, осмий 
Os, иридий 1г, платину Pt. Оно подразделяется на две триады: легкие 4d- 
металлы -  триада палладия (Ru, Pd,Rh) и тяжелые 5d-металлы -  триада 
платины (Os, Ir, Pt). Некоторые свойства платиновых металлов перечис
лены в таблице 8.

Название
металла

Электронная
конфигу

рация

Степень
окисления

Плотность,
г/см3

Температура
плавления,

°C

Температура 
кипения, °C

Рутений Ru [Kr]4d75s'
+2, +3, +4, 
+5, +6, +7, 

+8
12,5 2334 4077

Родий Rh [Kr]4d85s‘
+1, +2 , +3, 

+4, +6
12,4 1963 3727

Палладий Pd [Kr]4d10 +2, +3, +4 12,0 1554 2937

Осмий Os [Xe]4f)45d66s2
+2, +3, +4, 
+5, +6, +8

22,6 3027 5027

Иридий 1г [Xe]4fl45d76s2 + l,+2, +3, 
+4, +5, +6

22,7 2447 4380

Платина Pt [Xe]4fl45d96s1 + l,+2, +3, 
+4, +5, +6

21,4 1769 3800

Табл. 8. Свойства платиновых металлов

Все платиновые металлы довольно инертны химически, особенно 
Pt. Они хорошо растворимы лишь в царской водке с образованием соот
ветствующих хлоридных комплексов:

3Pt + 4HN03 + 18НС1 = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8Н20.
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Кислородом воздуха из них окисляется только осмий:

Os + 2 0 2 = 0 s 0 4.

При нагревании все они реагируют с хлором и фтором:

Pt + Cl2 = PtCl2,
Os + 2С12= OsCl4,
2Ru + ЗС12 = 2RuCl3.

В растворах платиновые металлы существуют только в виде ком
плексных соединений. Некоторые соединения платины обладают проти
воопухолевой активностью и используются в онкологии.

Подгруппа меди (11(1 В группа)) включает элементы медь Си, се
ребро Ag, золото Аи. Все элементы имеют заполненный d-подуровень и 
один электрон на внешнем s-подуровне (n-l)d10ns\ Наличие завершенно
го электронного уровня обуславливает химическую инертность простых 
веществ. Все элементы этой подгруппы -  тяжелые тугоплавкие металлы, 
отличаются очень высокой тепло- и электропроводностью.

Медь и её соединения. Основные степени окисления меди в со
единениях +1 и +2. В природе она содержится в виде сульфидных и кар
бонатных минералов -  халькопирит, или медный колчедан CuFeS2; халь
козин, или медный блеск Cu2S; малахит Си2(0Н)2С 03. В промышленно
сти медь получают преимущественно из халькопирита обжигом и после
дующим восстановлением оксида меди:

2CuFeS2 + 0 2 = Cu2S + 2FeS + S02,

2Cu2S + 302= 2Cu20  “I- 2S02,

2Cu20  + Cu2S = 6Cu + S02.

Образующуюся “черновую” медь, содержащую более 95% Си, 
очищают электролизом. В лаборатории медь получают восстановлением 
оксида меди (II) водородом и оксидом углерода (II) при нагревании:

СиО + Н2 = Си + Н20,

СиО + СО = Си + С 02.

Медь -  наименее реакционноспособный 3d -  металл. При нагрева
нии она реагирует с неметаллами (кроме водорода):
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2Cu + 0 2 = 2CuO,
Cu + Cl2 ~ CuCl2,
2Cu + I2 = 2CuI,
Cu + S — CuS,
Cu + 2P = CuP2,
15Cu + 4Si = Cu15Si4.

При длительном хранении на воздухе медные изделия покрывают
ся зеленым налетом, представляющим собой основной карбонат меди (с 
примесью основного сульфата):

2Cu + 0 2 + Н20  + С0 2 = Си2(0Н)2С 03.

|Медь в ряду напряжений расположена правее водорода (Е° = 
+0,34 В), поэтому она не вытесняет водород из кислот, но легко раство
ряется в кислотах-окислителях:

Си + 4HN03 (конц.) = Cu(N03)2 + 2N02f + 2Н20,
ЗСи + 8HN03 (30%) = 3Cu(N03)2+ 2N0f+4H20,
Си + 2H2S04 (конц .) = CuS04 + S02|  + 2H20.

С разбавленной серной кислотой реакция идет очень медленно 
только в присутствии кислорода:

2Cu + 1 /202 + H2S04 = CuS04 + Н20.

Растворению меди в иодоводородной кислоте и растворе аммиака 
способствует образование комплексов:

2Cu + 4HI (конц.) = 2H[CuI2] + Н2Т .
Си + 1/20, + 4NH3(KOH4) + ЗН20  = [Cu(NH3)4(H20 )2](0H)2.

Более активные металлы вытесняют медь из её солей:

CuS04 + Fe = FeS04 + Cu.

Соединения меди (I) в растворе неустойчивы, т.к. медь стре
мится перейти в состояние +2 или 0. Стабильными являются только 
нерастворимые соединения CuCl, CuCN, Cu2S и устойчивые ком
плексы типа [Cu(NH3)2]+. Хлорид меди (I) CuCl получают при кипя
чении хлорида меди (II) с медью в концентрированной соляной ки
слоте:

СиС12 + Си = 2СиСЦ .
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CuCl растворяется в концентрированном растворе аммиака:

CuCl + 2NH3 = [Cu(NH3)2]C1.

Оксид меди (I) Cu20  получают восстановлением солей меди (И) в 
щелочном растворе альдегидами:

2CuS04 + СН3СНО + 5NaOH = Cu20  + 2Na2S04 + CH3COONa + 3H20

или осаждением щелочью из раствора Н[СиС12] (раствор CuCl в растворе 
концентрированной НС1):

2H[CuC12] + 4NaOH = Cu20 |  + 4NaCl + 3H20.

Из раствора выделяется мелкодисперсный порошок желтого цвета, при 
нагревании частицы крупнеют, и осадок краснеет. Как и хлорид меди (I), 
оксид Си20  растворяется в растворе аммиака с образованием раствори
мого комплекса:

Cu20  + 4NH3 + Н20  = 2[Cu(NH3)2]OH.

гидроксид Cu(II) Cu(OH)2 образуется при действии щелочей на раство
римые соли меди (И):

CuS04 + 2NaOH = Cu(OH)2 [ + Na2S04.

Cu(OH)2 растворяется во всех сильных кислотах, а также в аммиа
ке с образованием комплексного соединения:

Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)4](OH)2 ,
Cu(OH)2 + 2НС1 = CuCl2 + 2H20.

При сильном нагревании Cu(OH)2 разлагается с образованием оксида: 

Cu(OH)2 = СиО + Н20.

Оксид меди (II) -  вещество черного цвета, проявляет основные 
свойства. Под действием восстановителей превращается в медь:

ЗСиО + 2NH3 = ЗСи + N2 + ЗН20

Растворы всех солей меди (И) окрашены в голубой цвет из-за обра
зования гидратированных ионов [Си(Н20 )6]2+. При действии на раство
римые соли меди раствора карбоната натрия образуется основной карбо
нат меди:
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2CuS04 + 2Na2C 03 + H20  = Cu2(0H)2C 031 + 2Na2S04 + С 02|

Медь в основном используется в виде металла благодаря своим 
физическим свойствам: высокой тепло- и электропроводности, а также 
коррозионной устойчивости. При этом она почти не выводится из про
мышленного оборота: по степени рециклизации и повторного использо
вания медь занимает третье место после Fe и А1.

Соединения серебра. Серебро гораздо инертнее, чем медь, но при 
хранении на воздухе оно чернеет из-за образования сульфида серебра:

4Ag + 2H2S + 0 2 = 2Ag2S + 2Н20.

Серебро растворяется (окисляется) в кислотах-окислителях:

Ag + 2HN03 (конц.) = AgN03 + N 02f + Н20  ,
3Ag + 4HN03 (разб.) = 3AgN03 + NO t + 2H20.

Наиболее устойчивая степень окисления серебра +1. В аналитиче
ской химии широкое применение находит раствор нитрата серебра Ag- 
N 0 3, как реактив для качественного определения ионов СГ, Вг', Г:

Ag+ + r = A gIi.

При добавлении к раствору AgN03 щелочи образуется темно- 
коричневый осадок оксида серебра Ag20:

2AgN03 + 2NaOH = Ag20 |  + 2NaN03 + H20.

Оксид серебра при нагревании разлагается:

2Ag20  = 4Ag + 0 2

Именно поэтому при термическом разложении кислородсодержа
щих солей серебра образуется не оксид, а чистое серебро:

2AgN03 = 2Ag + 2N02 + 0 2.

Оксид серебра (Ag20) -  основной, ему соответствует неустойчи
вый гидроксид AgOH, являющийся сильным основанием. Соли серебра, 
образованные сильными кислотами, не гидролизуются в растворах. Ио
ны Ag+ даже при низких концентрациях способны убивать болезнетвор
ные бактерии. Именно с этим связано целебное действие воды, в кото
рую погружены серебряные предметы.
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Многие малорастворимые в воде соединения серебра растворяются 
в аммиаке и тиосульфате натрия, образуя комплексные соединения:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl,
Ag20  + 4NH3 + H20  = 2[Ag(NH3)2]OH,
AgBr + 2Na2S20 3 = Na3[Ag(S20 3)2] + NaBr.

Серебро идет на производство зеркал, аккумуляторов, монет, сто
ловой посуды, электрических контактов, ювелирных изделий, серебре
ния медных проводов, используется при производстве транзисторов, 
микросхем и других радиоэлектронных компонентов.

Соединения золота. Золото представляет собой металл, сочетаю
щий высокую химическую инертность и красивый внешний вид, что де
лает его незаменимым в изготовлении ювелирных украшений. В отличие 
от меди и серебра золото крайне инертно по отношению к сере и кисло
роду, но реагирует с галогенами при нагревании:

2Au + ЗС12 = 2АиС13.

Золото растворимо в смеси концентрированных соляной и азотной ки
слот (царской водке):

Au + HN03 + 4НС1 = Н[АиС14] + N 0 + 2Н20.

При охлаждении из раствора выделяются желтые кристаллы гид
рата золотохлороводородной кислоты Н[АиС14]*Н20. Действием на него 
щелочью удается осадить гидроксид золота Аи(ОН)3. Он амфотерен, но 
кислотные свойства преобладают, поэтому его часто называют золотой 
кислотой. При взаимодействии с кислотами или щелочами образуются 
комплексы, например, [Au(N03)4]", [Au(OH)4]". Соли Au3+ неустойчивы, 
многие до сих пор не получены. В природе золото находится в виде про
стого вещества. Из золотосодержащих горных пород его извлекают вод
ным раствором цианида натрия, в котором золото растворяется с образо
ванием цианидного комплекса:

4Au + 0 2 + 8NaCN + 2Н20  = 4Na[Au(CN)2] + 4NaOH.

Для выделения Au полученный раствор обрабатывают цинковой пылью:

2Na[Au(CN)2] + Zn = Na2[Zn(CN)j('] + 2Au
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Золото -  это основа банковской системы любой страны (золотой запас). 
Золото используют в электротехнике для изготовления коррозионно- 
стойких контактов.

Подгруппа цинка (12 (И В) группа) включает элементы цинк Zn, 
кадмий Cd, ртуть Hg. Все элементы имеют завершенный d-подуровень. 
Для них характерна степень окисления +2, соответствующая потере ато
мом валентных s-электронов. В металлическом состоянии Zn, Cd, Hg -  
серебристо-белые вещества, они довольно легкоплавки и летучи, Hg -  
единственный жидкий металл при обычной температуре. Химическая 
активность этих металлов уменьшается с увеличением порядкового но
мера. Zn и Cd находятся в ряду напряжений до водорода, Hg -  после, по
этому большинство металлов вытесняют ртуть из растворов её солей.

Соединения цинка

Цинк -  амфотерный металл, он растворим как в кислотах, так и в 
щелочах (при нагревании):

Zn + 2 НС1 = ZnCl2 + Н2Т ,
Zn + 2NaOH + 2Н20  = Na2[Zn(OH)4] + Н2 f

(Cd и Hg неспособны растворяться в щелочах: Cd -  из-за слабой 
склонности к комплексообразованию; Hg — из-за нестабильности 
Hg(OH)2).

Оксид цинка ZnO -  типичный амфотерный оксид, способный реа
гировать как с кислотами, так и с основаниями:

ZnO + H2S04 = ZnS04 + н2о,
ZnO + 2NaOH + H20  = Na2[Zn(OH)4].

Гидроксид цинка Zn(OH)2, как и оксид, проявляет амфотерные 
свойства. Он нерастворим в воде, но растворяется в кислотах и щелочах:

Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н20 ,
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4].

Цинк получают восстановлением оксида углем или электролизом 
раствора сульфата цинка. Цинк входит в состав латуни и некоторых дру
гих важных сплавов, из него изготавливают патроны электроламп и кор
пуса некоторых гальванических элементов. Тонким слоем цинка покры
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вают стальные листы с целью защиты их от коррозии (цинкованное же
лезо).

Соединения ртути

В отличие от цинка ртуть проявляет в соединениях степень окис
ления +1 и +2. Ртуть -  малоактивный металл, в ряду напряжений нахо
дится правее водорода. При нагревании на воздухе она превращается в 
оксид HgO, который при 600 °С вновь разлагается на Hg и 0 2. При ком
натной температуре ртуть вступает в реакцию с серой, образуя сульфид:

Hg + S = HgS,
что иногда используется при сборе пролитой ртути. При реакции с гало
генами ртуть превращается в галогениды:

Hg + С12 = HgCl2.

Ртуть не вытесняет водород из разбавленных кислот, но с кислота
ми-окислителями образует соли:

3Hg + 8HN03 (разб.) = 3Hg(N03)2 + 2NO| + 4Н20.

При действии на них щелочи выпадает ярко-желтый осадок оксида ртути 
(желтый оксид ртути):

Hg(N03)2 + 2NaOH = HgO| + 2NaN03 + H20.

Крупнокристаллическая форма этого соединения, образующаяся 
при нагревании ртути на воздухе, имеет оранжево-красный цвет (крас
ный оксид ртути):

2Hg + 0 2 = 2HgO

Среди солей ртути наиболее известна сулема -  хлорид ртути (II) 
HgCl2. Это бесцветные кристаллы, хорошо растворимые в воде. При на
гревании они возгоняются. В отличие от большинства солей сулема -  
слабый электролит: степень диссоциации в 0,5М растворе не превышает 
1%. Соединения ртути (I) содержат ион Hg22+. Получают их взаимодей
ствием соединений ртути (II) с избытком металла:

Hg(N03)2 + Hg = Hg2(N03)2.

Число известных соединений ртути (I) невелико, т.к. они склонны 
к реакциям диспропорционирования:
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Hg22+=Hg2++Hg.

Ртуть получают окислительным обжигом минерала киновари:

HgS + О2 = Hg + SO2.

Большое количество ртути используют при электролизе раствора 
хлорида натрия. Её также применяют в измерительных приборах -  тер
мометрах, барометрах, тонометрах и т.д.

Металлы триады железа (Fe, Со, Ni)

В восьмой группе периодической системы -  уникальное явление:
1) первая особенность: число валентных электронов элементов Со, Ni 
превосходит номер группы (только само железо можно отнести к вось
мой группе). Существует вторая особенность: ни в одном из своих со
единений они не проявляют степень окисления, отвечающей номеру 
группы (даже железо к восьмой группе можно отнести лишь формально). 
Третья особенность: в рамках одной подгруппы объединяется горизон
тальное семейство из трех элементов, (табл.9).

В чем причины такого своеобразия? В триаде железа наиболее яр
ко проявляется горизонтальная аналогия, характерная для d-элементов в 
целом.

Металл Fe Со Ni
Содержание в земной коре, % масс 5,1 3*10’J

000

Валентная электронная конфигурация rArl3d64s:/ FArl3d'4s2 [A rB dV
Атомный радиус, нм 0,126 0,125 0,125
ПИ, В 7,89 7,87 7,63
Температура плавления, °С 1536 1493 1453
Температура кипения, °С 2870 2960 2900
Плотность, г/см3 7,87 8,84 8,91
Е° (Э2+/Э), В -0,44 -0,277 -0,25

Табл. 9. Некоторые свойства металлов триады железа

Наиболее типичны степени окисления +2 и +3 у всех трех метал
лов. У железа более устойчива степень окисления +3; у кобальта обе 
степени окисления устойчивы в равной мере; а у никеля более стабильна 
степень окисления +2. Харатерна к образованию склонность к образова
нию карбонилов, в которых степень окисления элементов равна нулю 
(Fe(CO)5, Со2(СО)8, Ni(CO)4). Смесь карбонилов подвергают фракцион
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ной перегонке, очистке и получают чистые порошки металлов — Fe, Со, 
Ni -  карбонильный способ.

Физические и химические свойства:

• Серебристые металлы с разным отливом:
Fe -  сероватый
Со -  розоватый 
Ni -  желтоватый;

• Чистые металлы -  пластичны; примеси увеличивают твердость и 
хрупкость;

• Ферромагнитны, при нагревании до температуры Кюри ферромаг
нитные свойства исчезают, и металлы становятся парамагнитными 
(это фазовый переход второго рода, а кристаллическая структура 
не меняется);

• Для железа и кобальта характерен полиморфизм, а никель моно- 
морфен вплоть до температуры плавления. У кобальта -  две моди
фикации: низкая температура -  а -  Со (ГПС) и высокотемператур
ная модификация -  р -  Со (ГЦК), а<->Р при температуре 450 °С. У 
железа три полиморфные модификации: а -  Fe (ОЦК), у  -  Fe 
(ГЦК), 5 -  Fe (ОЦК). а<->р при температуре равной 769 °С (темпе
ратура Кюри). Кристаллическая решетка слегка отличается по па
раметрам.

В химическом отношении это металлы средней активности. В ряду 
напряжений расположены левее водорода, между цинком и оловом.

1) отношение к кислотам: a) H2S04 > 70 % пассивирует железо;
б) HN03 (конц.) пассивирует все три металла; в) смесь НС1 + HN03 
энергично растворяет все три металла.

2) отношение к щелочам: а) к растворам щелочей все три металла ус
тойчивы; б) реагируют с расплавами при высокой температуре.

Кобальт и его соединения

Кобальт с кислотами: медленно растворяется в разбавленных ки
слотах НС1 и H2S04 и быстро -  разбавленной HN03:

Со + 2НС1 + пН20  = СоС12*пН20  + Н2 Т 
Со + H2S04 + пН20  = CoS04*nH20  + Н2 1 .
8 Со + 20HNO3 + (п-Ю)Н20  = 8Co(NQ3)2*nH20  + 2NO| + N2T

юо



Под действием концентрированной дымящейся HN03 на холоде 
пассивируется. Плавиковая кислота (HF) и царская водка (НС1 + HN03) 
реагирует с кобальтом на холоде. При комнатной температуре ледяная 
СН3СООН, щавелевая, лимонная и винная кислоты очень медленно рас
творяют металл кобальт. Расплавленный КОН (550 °С) так же растворяет 
кобальт.

Кобальт с солями: кобальт вытесняет Си, Ag, Hg, Pd, Pt, Au из растворов 
их солей.

Соединения кобальта (II)

Число соединений кобальта (II) ограничено, они не устойчивы, 
окисляются, проявляя восстановительные свойства. Примеры: Co2Se, 
K3[Co(CN)4], Me[Co(CN)3(CO)].

Большинство простых солей кобальта (И) образуются при обра
ботке СоО или Со(ОН)2 кислотами. Соли, полученные обработкой силь
ных кислот, в большинстве растворимы, растворы имеют розовый цвет и 
кислую реакцию, благодаря гидролизу. Разбавленные растворы солей Со 
(II) содержат аквакатион [Со(Н20 )6]2+.

Координационные соединения кобальта (II) довольно неустойчи
вы, легко окисляются до солей кобальта (III). Их нельзя отнести к ти
пичным комплексам; они образуются в отсутствие окислителей (кисло
рода, воздуха). Исключением являются некоторые трудно растворимые 
комплексные соединения и ряд соединений, у которых лигандами слу
жат молекулы с восстановительными свойствами, например, гидразин.

Известны следующие анионные комплексы- координационные со
единения Со (II):
1) галогенидные Ме[СоГ3], Ме2[СоГ4], Ме[СоГ6];
2) роданидные Me2[Co(CNS)4], Me4[Co(CNS)6], Me3[Co(CNS)6];
3) оксалатные Ме2[Со(С20 4)2], Ме3[Со(С20 4)3];
4) цианидные K4[Co(CN)6], K3[Co(CN)6];
5) карбонилы Со2(СО)8;

Безводные соли Со (И): галогениды (СоС12), тиоцианат (Co(CNS)2), 
сульфат (CoS04) могут присоединять шесть молекул NH3> образуя неус
тойчивый комплексный катион [Co(NH3)6]2+, который разлагается водой 
по уравнению:
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[Со(Ш3)б]С12 + 6Н20  <-> Со(ОН)2 + NH4OH + 2NH4CI.

Равновесие смещено влево, поэтому NH3 при соединении солей 
Со(Н) не осаждает Со(ОН)2.

Оксид кобальта (II) СоО

Получение:

1) Со + 0,5О2 —> СоО + 57,2 ккал,
2) Со + Н20  —> СоО + Н2,
3) Со + N20  —> СоО + N2,
4) Со + NO —> СоО + 0,5N2,
5) 2Со + N 02 —► 2СоО + 0,5N2,
6) Со20 3 —> 2СоО + 0,5О2,
7) С03О4 —> ЗСоО + 0,5О2,
8) Со(ОН)2 —► СоО + Н20,
9) C0SO4 -> СоО + S0 2 + 0,5 0 2,
10) Co(N0 3)2 -> СоО + 2N02 + 0,5 0 2,
11) СоС03 —> СоО + С 02,
12) Со(НСОО)2 СоО + 2СО + Н20,
13) СоС20 4 —> СоО + СО + С 02,
14) CoS + 2/302 СоО + S02.

СоО -  серовато-зеленый кристаллический порошок, плотность 
равна 6,45 г/см3, температура плавления равна 1935 °С (без разложения). 
Устойчив до 2860 °С, при температуре больше этой разлагается на эле
менты; ферромагнитен при 19 °С (температура Кюри) и выше этой тем
пературы. Ниже 19 °С антиферрамагнитен; плохо растворим в воде и 
других растворителях. Превращается в Со30 4:

ЗСоО + 0 2 —► С03О4.

При нагревании до 100°С восстанавливается (Н2, СО, Si, Al, С, Fe, NH3 и 
спиртом) до металла Со:

СоО + Н2 —► Со + Н20; 

СоО + СО = Со + С 02; 

СоО + Si = Со + SiO;
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СоО + С —> Со + СО;

ЗСоО + 2А1 ->3 Со + А120 3;

ЗСоО +2Fe —>3 Со + Fe20 3;

СоО + С2Н5ОН -> Со;

СоО + NH3 -> Со + N 02 + Н20.

СоО -  основной оксид. Химические свойства:

1) вытесняет NH3H3 растворов солей аммония 2NH4C1 + СоО —>2NH3 + 
СоС12+Н20;

2) растворяется в сильных кислотах на холоде и в органических кисло
тах (при температуре) СоО + 2НС1 = СоС12 + Н20; СоО + 2СН3СООН 
-> Со(СН3СОО)2 + н2о.

3) Сплавляется со щелочами (избыток), образуя кобальтиты (Ме2С 0 0 2) 
ярко-синего цвета; при растворении в теплых растворах щелочей об
разуются синие растворы гидроксокобальтитов (II) (Ме2[Со(ОН)4]), 
которые гидролизуются и окисляются.

4) Из СоО можно получать разными способами соли:
а) СоО “Ь С1ад * СоС12,
б) СоО + S2C12 —> СоС12,
в) СоО + СС14 —> СоС12,
г) СоО + S —> CoS,
д) СоО + H2S —> CoS,
е) СоО + S02 + 0 2 —> CoS04;

5) при сильном нагревании (800 -  1500°С) СоО с разными оксидами ме
таллов: А120 3, Сг20 3, Fe20 3, Ti02, Sn02, M n02, Pb02, ZnO, MgO, NiO, 
MnO, Si02 -  получаются соединения строго определенного состава или 
твердые растворы, интенсивно окрашенные в синий, зеленый или розо
вый цвета, например: Со[А120 4] -  тенарова синь (алюминат кобальта), 
Co2Sn04 -  лазурно-синий станнат, CoZn02 -  зелень Ринмана (цинкат ко
бальта или турецкая зелень), Co[Mg02] -кобальтовый розовый твердый 
раствор (краситель).

Применение СоО

СоО применяют: 1) для изготовления отрицательных электродов 
аккумуляторов; 2) для получения окрашенных стекол, фарфора, эмалей;
3) в качестве катализатора (реакции окисления NH3, HCN), реакции де
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гидрогенизации: получение бутадиена из бутана, альдегидов из спиртов; 
реакции разложения (Н20 2, N20  и др.); 4) для электролитических покры
тий металлов.

Гидроксид кобальта Со(ОН)2 существует в виде двух модификаций 
а -  Со(ОН)2 и р-Со(ОН)2. В коллоидном состоянии Со(ОН)2 окрашен в 
коричневый цвет, а -  Со(ОН)2 -  метастабильная неустойчивая модифи
кация образуется в виде синего осадка при добавлении растворов щело
чей к солям кобальта (О °С). Устойчивая модификация р-Со(ОН)2 образу
ется в виде розового осадка при добавлении растворов солей Со (II) к 
растворам щелочей, при нагревании a-модификации и при кипячении 
раствора CoS04*nH20  со смесью KI с КЮ3. Переход а- в р -  не происхо
дит в присутствии лактозы, мальтозы, сахарозы и желатины. Обе моди
фикации слабо растворимы в воде, растворимы в теплых концентриро
ванных растворах щелочей, минеральных кислот и в большинстве орга
нических кислот, превращаются в СоО при нагревании в вакууме или в 
токе N2 и образуют Со30 4*пН20  при нагревании на воздухе.

Из охлажденных растворов, полученных растворением Со(ОН)2 в 
теплых концентрированных щелочах, выделяются красные устойчивые 
на воздухе кристаллы Со(ОН)2.

При растворении а - и р -  Со(ОН)2 в аммиаке в присутствие солей 
аммония образуются желтые гексаммины Со(И):

Со(ОН)2 + NH3 + NRiCl ~  [Co(NH3)6]C12 + 2Н20.

Они устойчивы на воздухе и в присутствие окислителя превраща
ются в устойчивые вишнево-красные пурпуреосоли Со (III):

4[Co(NH3)6]C12 + 4NH4C1 + 0 2 <-> 4[Co(NH3)5C1]C12 + 2Н20  + 8NH3. 

Металлохимия

Fe, Со, Ni образуют непрерывные твердые растворы не только ме
жду собой, но и с другими переходными металлами. Например, a-Fe об
разует твердые растворы с V, Cr; y-Fe и р-Со с Mn, Ra, Ir, Pd, Pt; p-Co 
взаиморастворим c Re, Ru, Os, a Ni (в отличие от Fe и Со) с Си и Аи. При 
взаимодействии Fe, Со, Ni с другими переходными металлами образуют
ся соединения Курнакова. Такие соединения известны в системах: Fe -  
Pt, Fe -  Pd, Fe -  Co, Fe -  Mn, Fe -  Ni; Co -  Ni, Co -  Mn, Co -  Cr; Ni -  
Си и др. В силу различия металлохимических факторов элементы триа
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ды железа не взаимодействуют с металлами IA и НА групп, а также с Ag 
и легкоплавкими Hg, Tl, Pb. С другими p-металлами (Al, Ga, In, Sn) обра
зуют интерметаллические соединения. Например, FeAl2, CoSn, CoSn2, 
Ni3Al, NiAl, Ni3Ga, Niln, Ni3Sn.

Соли кислородсодержащих кислот

Сульфаты Э2_г образуются при растворении металлов в разбавлен
ной серной кислоте. Из растворов они выделяются в обычном виде кри
сталлогидратов 3 S 0 4*7H20  -  купоросы: Fe2+ - бледно-зеленого цвета; 
Со2+ - красного; Ni2+ - темно-зеленого (эти цвета характерны для гидра
тированных ионов Э2+).

Сульфаты Э3+можно получить только для Fe (III):

Fe20 3 + 3H2S04 (конц.) = Fe2(S04)3 + 3H20.

Сульфат Со3+ неустойчив как в растворе, так и в твердом состоя
нии. Сульфат Ni3+ - неизвестен.

Нитраты 3(N 03)2 получают при растворении металлов с разбав
ленной HN03 на холоде; они легко растворяются в воде и из растворов 
выделяются в виде кристаллогидратов 3(N 03)2*6H20, цвет которых оп
ределяется цветностью гидратированного иона. Из нитратов Э3+ известен 
лишь Fe(N03)3, который образуется при растворении железа в 25% азот
ной кислоте.

Карбонаты известны для всех трех в степени окисления +2. FeC03 
осаждается из раствора без кристаллизационной воды, а СоС03 и NiC03 
образуются в виде кристаллогидратов ЭС03*6Н20.

Способность солей Fe, Ni и Со к образованию кристаллогидратов 
свидетельствует о склонности их к комплексообразованию. Кристалло
гидраты представляют собой типичный пример аквакомплексов, напри
мер, [3(H20 )6](N03)2 и др.

Никель и его соединения

По химической активности никель уступает и железу, и кобальту. 
Он легко растворяется в разбавленной HN03 и медленно в разбавленной 
НС1 и разбавленной H2S04 с образование солей Ni(II):

Ni + 2НС1 = NiCl2 + Н2 и т.п.
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Для никеля наиболее устойчива степень окисления +2. NiO и 
Ni(OH)2 -  вещества зеленого цвета, проявляющие типичные основные 
свойства.

Получение:

1) металлический никель получают восстановлением из NiO, Ni20 3,
Ni30 4 водородом, СО, С, Al, Si, И и другими восстановителями (реакции 
такие же, как с Со). Например:

NiO + Н2 —> Ni (порошок) + Н20;
NiO + СО —> Ni + С 02 и т.п.;

2) восстановлением безводного NiCl2 водородом при ~ 600 °С:

NiCl2 + H2-»N i+2H C l:

3) электролитическим путем -  в результате электролиза раствора 
NiS04*7H20  на катоде получается хрупкая масса никеля. Подбирают pH, 
iKax., t°, концентрацию раствора соли никеля. Например, 180 г/л 
NiS04*7H20, 25 г/л NH4C1, 30 г/л Н3ВОэ; pH равно 5,6 -  5,9; температура 
равна 45 -  60 °С; I кат = 2 ,5 -5  А/дм2. Анод -  Pt.

Физические свойства: Ni -  тяжелый (р = 8,9 г/см3), твердый (по 
шкале Мооса = 5), но он ковок, тягуч, хорошо перерабатывается под 
давлением, тугоплавок ( tnn ~ 1455 °С), имеет низкую электро -  и тепло
проводность. С химической точки зрения никель в компактном состоя
нии неактивен. Он не коррозирует в воде, на воздухе и в различных рас
творах. В виде порошка более активен:

1) при комнатной температуре: во влажном воздухе с С12, Вг2 —> 
дигалогениды NiCl2 и т.п.; в кислороде или с водой —> NiO.

2) при нагревании: с галогенами —► NiF2, NiCl2; с серой —* NiS, 
Ni2S3, Ni6S5; с С, Si, И -> Ni3C, Ni3B, Ni2Si; c H2S -> NiS; с P, As, Sb -» 
NiP2, NiP3, Ni5As2, NiSb; c SO, NiS и NiO; c N 02, C 02 -* NiO; c CO —> 
Ni(CO)4 или Ni3C; с C H 4 , C2H2, C6H6, C6H]2 —> Ni3C; c NaOH в вакууме —> 
NiO; c Hhal -> NiHal2.

С разбавленными кислотами HC1, H2S04, HN03 медленно раство
ряется с выделением водорода, чем больше разбавление, тем выше тем
пература нужна для растворения никеля. В концентрированной азотной 
кислоте (t = 15 °С) никель пассивируется, а при 72 °С энергично раство
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ряется. В царской водке растворяется образуя NiCl2. Медленно растворя
ется в угольной, фосфорной и в органических (винная, лимонная и щаве
левая) кислотах.

Соединений Ni(I), Ni(III), Ni(IV) -  очень мало.

Ni20  -  оранжево-желтый оксид;
Ni(I): неустойчивы.
NiOH -  синий гидроксид,
NiCN -  оранжевый цианид,
Ni2S -  желтый сульфид,
Ni2Se -  желтый селенид,
Ni(III) и Ni(IV) неустойчивы:
Ni20 3*H20  -  гидратированный оксид (+3),
Ni2S3 -  сульфид (+3),
LiNi02 -  никелаты (Ni 4+),
Ni(CH3COO)3 -  ацетаты (+3).

Гидроксид Ni(II), Ni(OH)2 -  плохо растворим в воде и в концетри- 
рованных щелочах, при нагревании (240 °С) образуется NiO; обладает 
основными свойствами, растворяется в кислотах:

Ni(OH)2 + H2S04 = NiS04 + 2Н20.

В отличии от Fe(OH)2 и Со(ОН)2 Ni(OH)2 устойчив на воздухе и 
окисляется только сильными окислителями, например, хлорной и бром
ной водой в щелочной среде:

2Ni(OH)2 + С12 + 2NaOH = Ni20 3*H20  + 2NaCl + 2Н20.

Ni2+, т.е. [Ni(H20 )6]2+ образует интенсивно окрашенные хелатные 
соединения с органическими соединениями, содержащие оксимную 
группу N-OH, например, диметилгиоксим HO-N=C(CH3)-C(CH3)=N-OH 
в аммиачной среде получается красный цвет.

Применение

Сталь: С < 1,7 % масс простая, легированная -  добавки Cr, Ni, Мп, Со и
др. V, W.

Чугун: С > 1,7 % масс.
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На принципе анодного окисления Ni(OH)2 до Ni20 3* Н20  основано 
действие аккумуляторов Эдисона, в которых используется щелочной 
электролит КОН; они дают электрический ток напряжением 1,8В по 
реакции:
Ni20 3*H20  + Fe + 2Н20  «-> 2Ni(OH)2 + Fe(OH)2 

Анод:
Ni20 3*H20  Ni(OH)2 

Катод:
Fe (порошок) —> Fe(OH)2 

Электролит: раствор КОН.

Медь

[Ar]3d104s1

Название «медь» дано в честь острова Кипр -  cuprum, где найдены 
богатые залежи меди, и в древности организовано и развито производст
во медных изделий.

Распространенность в природе:

В природе медь находится в самородном состоянии и в виде со
единений, главным образом, -  сульфидов. Самородная медь в качестве 
примесей содержит Cu20, Fe, Pb, Ag, Hg или Au, встречается редко.

Минералы меди:

Cu2S -  халькозин -  серо-черные призматические кристаллы ;

CuFS2 - халькопирит -  желтые кристаллы;

Си20  -  куприт -  серовато-красные кубические кристаллы ;

Си2(С03)(ОН)2 или СиС03 • Си(ОН)2-  малахит -  зеленые сталактиты;

Большинство соединений меди встречается вместе с другими ме
таллами, образуя полиметаллические руды, которые содержат (кроме 
ценной части) пустую породу кислого (редко щелочного) характера. В 
среднем соединение меди в руде составляет 1-2 % вес. В земной коре 
медь 0,01% вес, в метеоритах -  в 16 раз больше.
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Физические свойства меди

Медь -  металл медно-красного цвета с ярким блеском в хорошо 
отполированном состоянии. Цвет меди в коллоидном состоянии может 
быть от зеленого до фиолетового. Очень тонкие листы меди просвечи
вают. Медь относится к тяжелым металлам р= 8,96 г/см3, твердость рав
на 3 из 10 по шкале Мооса, имеет гранецентрированную кубическую 
кристаллическую решетку, пластична, легко кусается, способна к вытя
гиванию, фольга толщиной 2,6 мкм, температура плавления равна 
1083°С, кипит при температуре 2582°С, диамагнитна, очень хорошо про
водит электричество и тепло.

Сплавы меди:

1) Бронзы -  оловянные с Sn,
- алюминиевые с А1,
- специальные (Си, Sn, Al, Pb, Ni, Mn, Fe, Si, Be и др.);

2) Латуни (20-80% Си, ост. Zn);
3) Томпак (90% Си, 10% Zn);
4) Аргентан (65% Си, 20% Zn, 15% Ni);
5) «Новое серебро» (50% Си, 25% Zn, 25% Ni);
6) Константан (85% Си, 12% Мп, 3% Ni);
7) Мельхиор (80% Си, 20% Ni);
8) Сплав Деварда (50% Си, 45% А1, 5% Zn).

Химические свойства меди и ее соединений

Медь относительно инертна, хотя взаимодействует с типичными 
неметаллами, кислотами, солями: основные степени окисления +1 и +2.

1) Во влажном воздухе: 2Cu + 0 2 + 2Н20  = 2Си(ОН)2 и далее Си(ОН)2 + 
Си -> Си20  + Н20.

Если присутствует С 02, H2S, S02, то медь покрывается защитной плен
кой, состоящей из основных солей карбоната и сульфата ( Си2[(ОН)2С03] 
и Cu3[(0H)S04]).

2) При нагревании до 100-130°С —> Си20  пурпурного цвета, при 200°С —► 
Cu20  + СиО медь горит ярко-зеленым пламенем.

3) При нагревании без доступа воздуха:

Си + р —► Си3Р2 - фосфиды;

109



+ Sb —> CuSb - стибиды Cu2Sb ;

+ As —> Cu3 As2, Cu3As, Cu5As2 -  арсениды ;

+ Cl2; + Br2; +I2 —> CuF2, CuCl2, CuBr2, Cul2 -  галогениды ;

+ NH3 —* Cu3N -  нитриды;

+ N 02 —> Cu20  -  оксид меди (I);

+ NO —> Cu20  -  оксид меди (I);

+ H2S —► CuS -  сульфид.

4) С неорганическими кислотами:

2Cu + 4НС1(К0НЦ) + 0 2 —► 2CuC12 + 2H20;

3Cu + 8НЫ03(Разб.)= 3Cu(N03)2 + 2NO| + 4H20  или Cu(N03)2- nH20;

Cu + H2S04(KOHU.) —5- CuS04 + S02|  + 2H20  или CuS04 + 5H20.

5) E°(Cu2+/Cu) = 0,346 В -  невысокая активность, медь вытесняется из 
растворов своих солей более активными металлами, например, цинком.

CuCl2 + Zn = ZnCl2 + Си.

Применение

Большинство соединений меди очень токсично, но некоторые из 
них применяют в медицине для лечения проказы, анемии, диабета и дру
гих. Разбавленный раствор CuS04 -  рвотное средство, а летальная доза 
для человека 2-3 г CuS04. Раствор медного купороса используется в са
доводстве как средство защиты растений от грибковых заболеваний -  
фунгициды (виноградная лоза). Медь и ее сплавы используются во всех 
отраслях техники, в химической промышленности, как катализатор, по
крытие от коррозии, красители.

Известны многочисленные соединения Cu(II), ограниченное коли
чество Cu(I) и несколько соединений Cu(III). Большинство соединений 
Cu(I) белые: CuCl, CuBr, Cul, CuCN, CuCH3COO; некоторые соединения 
Cu(I) красные: Cu20 , CuF, Cu2[SiF6]; желтые: CuOH; синие: Cu2S; чер
ные: Cu2Se, Cu2Te. Соединения Cu(I) устойчивы при высокой температу
ре, плохо растворимы в воде, но легко окисляются в воздухе, обладают 
выраженными восстановительными свойствами, склонны к образованию 
координационных соединений [Cu+Cl2]\ [Cu(CN)2]',
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[Cu2+(H20)4]2+5[Cu2+(NH3)4]2+.

Закись меди Cu20  -  красные кристаллы, в природе - куприт. При 
нагревании легко восстанавливается до металла Н2, СО, Mg, Al, Zn. Если 
восстанавливается Mg, Zn, А1, то получаем соответственные сплавы. 
Гидрат закиси меди Си(ОН) -  желтые кристаллы -  получают из солей 
Cu(I) с щелочью при рН=3: CuCl + КОН = Cu(OH) + КС1. При кипяче
нии 2Си(ОН) Си20  +Н20. Соли Cu(I): CuCl, CuF, [Cu(NH3)n]+Cr, Cul 
встречается в природе в виде минерала маршита: Cu2S -  халькозин, 
Cu2S03, Cu2S04, CuCN, CuN03 и другие.

Растворы соединений Cu(II) синего цвета благодаря гидратирован
ному иону [Си(Н20 )4]2+ и белого цвета в безводном состоянии: CuS04 • 
5Н20  и CuS04. Большинство солей Cu(II) растворимы в воде. Понижен
ная растворимость: CuS, CuC20 4- 2Н20  и основных солей, например, 
Cu(N03)2-3Cu(0H)2. Образуются координационные соединения акваком
плексы [Cu(H20 )4]2+ и аммиачные [Cu(NH3)4]2+. Одно и то же соединение 
в зависимости от степени гидратации может иметь разный цвет: СиС12 - 
зеленый, с небольшим количеством воды -  коричнево-зеленый, с боль
шим количеством воды -  синий.

При добавлении небольших количеств щелочи к соли Cu(II) обра
зуется зеленый осадок основной соли, при избытке щелочи образуется 
студнеобразный осадок зеленовато-синий Си(ОН)2. В избытке аммиака 
образуется лазурно-синие растворимые комплексы.

CuS04 + 2NaOH = Cu(OH)2l +Na2S04, pH=5;

Cu(OH)2 -  слабое основание,

Cu(OH)2 +2HN03 = Cu(N03)2 + 2H20,

Cu(OH)2 + 2NaOH = Na2[Cu(OH)4],

2Cu(OH)2 + 6KCN = 2K[Cu(CN)2] + 4KOH + (CN)2,

Cu(OH)2 + 4NH4OH = [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H20  -  образуется реактив 
Швейцера, который служит для растворения целлюлозы, гидро-и нитро
целлюлозы. Устойчивый порошок Си(ОН)2 используется как пигмент 
под названием “бремовая синь”.

Соли Cu(II): CuF2, CuF2*CuO, CuF2*Cu(OH)2, CuCl2 чаще димер: 
Cu2CI4 или Cu[CuCI4], CuCl2*nH20 , где n = 1,2,3,4, цвет от зеленого до
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коричневого; хлорсоли с хлоридами щелочных металлов: Ме[СиС13], 
Ме[СиС13]*2Н20; броматы и йодаты: Cu(Br03)2*6H20, Cu(I03)*H20; ос
новные соли: СиОНЮ3 и др.; полисульфиды: Cu2S3, Cu2S5, Cu2S2 -  ко
ричневые; сульфиты, сульфаты: CuS03 -  неустойчивый, CuS04, Cu- 
S04*5H20 ; нитраты: Cu(N03)2*nH20  (n = 3,6,7); фосфаты: Cu(H2P 04)2 и 
др., карбонаты, арсенаты, цианиды, двойные соли.

Комплексные соли (примеры комплексных катионов и анионов): 
[Cu(OH)4f , [Cu(OH)6]4\  [CuCl3]\ [CuBr4]2", [Cu(H20 )4]2+, [Cu(NH3)4]2+ 
и др.

Соединения Cu(III) -  очень малочисленны: Cu20 3 -  оксид меди 
(III) красные кристаллы; КСи02 — купрат (III) калия -  синие кристал
лы; Н7[Си(106)2] -  диортопериодатная кислота меди (III) и её соли 
К7[Си(Ю6)2]*7Н20  и др. -  сильные окислители с интенсивной окра
ской.

Цинк

[Ar]3d104s2

Латуни -  сплав Zn и Си известны с древних времен, а металличе
ский Zn впервые получен в 1746 году в Англии. Распространённость в 
земной коре 0,02 вес. %. Встречаются только в виде соединений в раз
личных минералах: цинковая обманка (сфалерит) -  кубические желтые 
кристаллы или черные кристаллы в смеси с Cd, In, Mn, Hg, Fe, Cu, Sn, Pb 
и др. Вюртцит ZnS -  коричнево-черные кубические кристаллы. Цинко
вый шпат (слитсонит) ZnC03 -  белые, зеленые, коричневые, серые кри
сталлы в зависимости от примесей. Цинкит ZnO -  желтые или оранже
вые кристаллы.

Все входят в состав цинковых руд (Россия, Финляндия, Норве
гия, Германия, Бельгия, Китай, Турция, Юго-западная Африка). Полу
чение: 1) Металлургическим способом из руд. Руда обогащается 
вюртцитом ZnS; 2) Прокаливается в печах (700 °С) до ZnO: 2ZnS + 3 0 2 
= 2ZnO + 2S02 + 221 ккал; 3) ZnO + С —> Zn + СО -  57ккал или ZnO + 
Н2 —> Zn + Н20 , ZnO + СО —> Zn + С 02 + 47 ккал. Чтобы цинк не окис
лился, реакцию проводят в ретортах, где пары цинка конденсируются 
при температуре < 420 °С, чтобы цинк не плавился. Получается цинк с 
примесями.
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Чистейший цинк 99,99 % получают электролизом 1М раствора 
ZnS04*7H20, подкисленного серной кислотой 0,5М; температура равна 
35 °С; анод -  РЬ; катод -  Al, i = 2-4 А/дм2 в деревянных или цементных 
ваннах.

Физические и химические свойства цинка и его соединений

Zn -  блестящий серебристо-белый металл, тяжелый р = 7,13 г/см3, 
температура плавления равна 419, 44 °С, температура кипения равна 
906 °С, твердость равна 2,5 -  2,9. При 100 -  150 °С становится пластич
ным, ковким (тягучим, даже вязким), при 200 °С -  хрупким, может быть 
превращен в порошок. Диамагнетик. Имеет пять изотопов. Загрязнение 
Pb, As вызывает хрупкость цинка. Известны сплавы цинка с Al, Си, Sn, 
Mg, Са, Ni, Pb, Fe, Mn, Sb, Bi, Hg, Au, Pd, Pt, W, La и др. Химически 
цинк менее активен, чем щелочные и щелочноземельные металлы, но 
более активен чем, Sn, Pb, Си, Hg, Ag, Au.

В сухом воздухе долго остается блестящим, во влажном -  покры
вается защитной пленкой оксида основного карбоната, которая защища
ет цинк от коррозии и, поэтому цинком покрывают железные листы -  
цинкование.

При сильном нагревании цинк воспламеняется и горит ярким сине- 
зеле-ным пламенем:

Zn + 0,5О2 = ZnO + 83 ккал.

Цинк не разлагает воду даже при кипячении т.к. поверхность его в 
воде покрывается пленкой Zn(OH)2, которая предохраняет его от даль
нейшего разрушения.

При температуре близкой к температуре плавления цинк разлагает 
пары воды:

Zn + Н20  -> ZnO + Н2 Т .

При комнатной температуре во влажном воздухе реагирует с гало
генами:

Zn + F2 = ZnF2 + 172 ккал,
Zn + Cl2 = ZnCl2 + 99 ккал,
Zn + Br2 = ZnBr2 + 78 ккал,
Zn + I2 = Znl2 + 50 ккал.
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Другие реакции:

^̂ порошок п̂орошок * ZnS 441 ккал,

Zn + H2S ZnS + Н2,
3Zn + 2NH3 -> Zn3N2 + 3 H2,
3Zn + S02 —► ZnS + 2ZnO,

Zn + N2 —> Zn3N2,
Zn + H2 —> ZnH2,
Zn + C —> Zn2C,
Zn + P —> Zn3P2.

E° (Zn2+/Zn) = -0,761 B.

Легко растворяется в кислотах и щелочах:

Zn + 2НС1 рщб = ZnCl2 + Н2|  ,
Zn + H2S0 4pa36 = ZnS04 +Н2|  ,

пузырьки водорода покрывают поверхность цинка и реакция замедляется.

В концентрированных кислотах цинк -  восстановитель:

Zn +2H2S04 К О н ц =  ZnS04 + S02|  + 2Н20,

4Zn + IOHNO3 конц = 4Zn(N03)2 + NH4N0 3 +3H20.

В щелочах образуются гидроксоцинкаты и водород:

Zn + 2NaOH + 2Н20  = Na2[Zn(OH)4] + H2f

Цинк вытесняет из солей менее активные металлы (Си, Ag, Аи, Hg, Pt 
и др.) и восстанавливает хромовую, марганцевую, молибденовую кисло
ты, соли Fe(III) и Sn(IV).

Применение: 1) сплавы 2) защита от коррозии 3) гальванические элемен
ты 4) получение водорода, неактивных металлов.5) микроэлемент, необ
ходимый для человека и растений -  входит в состав фермента (перенос 
СОД. Нетоксичен. Вдыхание в больших дозах паров хлорида цинка -  
смертельно! Токсичен в смеси с As, Sb, Pb, Cd.
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Соединения Zn(ll)

Гидроксид цинка Zn(OH)2 -  белый объемистый осадок:

ZnCl2 + 2NaOH = lZn(OH)2 + 2NaCl.

В кристаллическом состоянии Zn(OH)2 имеет пять модификаций: 
а,р,у,5,8. При комнатной температуре в воде устойчив только 8 - Zn(OH)2

Zn(OH)2 -  мало растворимо в воде при 39 °С. Имеет амфотерный 
характер:
Zn(OH)2 + 2НС1 = ZnCl2 + 2Н20  <-> [Zn(OH)Cl2]' + Н30 +,

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4] ~  [Zn(OH)4]2' + 2Н30 +,

Zn(OH)2 + NaOHKomi = гидроксоцинкаты: Na[Zn(OH)3]*3H20;

Na[Zn(OH)3]; Na2[Zn(0H)4]*2H20, которые осаждаются спиртом.

Zn(OH) 2 + NH4OH (изб.) = гидроксидгексамминцинка 
[ZnN(NH3)6(OH)2].

Соли Zn(II): ZnF2, ZnCl2, ZnBr2, Znl2, ZnS, ZnS04, ZnS04*7H20  или 
[Zn(H20 )6]S04*H20 , Zn(CN)2, Zn(NH2)2 -  амит, Zn(N03)2*6H20, Zn3N2, 
Zn3(P04)2) Zn3(P04)2*2H20, ZnC2, ZnC03; цинкоорганические соедине
ния: Zn(CH3)2, Zn(C2H5)2, C6H5ZnI, Na[Zn(C2H5)3] и др.

f  -  металлы

В III группу периодической системы помимо скандия, иттрия, лан
тана и актиния входят два семейства f-элементов. Элементы шестого пе
риода ^-элементы) называют лантаноидами (т.е. подобные лантану), 
элементы седьмого периода (5Г-элементы) -  актиноидами. Каждое се
мейство содержит по 14 элементов, в периодической системе их обычно 
выносят в отдельные ряды нижней части таблицы.

В группу лантаноидов входят элементы с порядковыми номерами 
58 -  71, от церия Се до лютеция Lu. По мере увеличения заряда ядра у 
лантаноидов происходит заполнение электронами внутреннего 4£под- 
уровня. Все лантаноиды, а также иттрий Y и лантан La очень похожи по 
свойствам. В природе они встречаются в одних и тех же минералах, и их
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разделение -  сложная задача. Эти 16 элементов принято называть редко
земельными (РЗЭ).

С увеличением заряда ядра в ряду 4£-элементов монотонно умень
шаются орбитальные радиусы атомов и ионные радиусы Ме3+. Это явле
ние называют лантаноидным сжатием. Оно приводит к тому, что радиу
сы атомов 5с1-металлов, следующих за лантаноидами, оказываются прак
тически равными радиусам их аналогов из 4с1-ряда. Как следствие, хими
ческие свойства 4d- и 5d -  металлов оказываются очень схожими, что 
было уже рассмотрено выше.

Все лантаноиды -  типичные металлы серебристо-белого цвета. 
Они пластичны, хорошо проводят электричество. Наиболее характерная 
степень окисления +2 (Sm, Eu, Tm, Yb) и +4 (Се, Pr, Nd, Tb, Dy). Степень 
окисления +3 реализуется путем перехода одного 4Р-электрона на 
5б-подуровень и потерей трех внешних электронов Sd^s2. Остальные 
4^электроны экранированы внешним и предвнешним слоями и поэтому 
мало влияют на химические свойства элемента. Отсюда вытекает не
обычное химическое сходство всех лантаноидов.

Благодаря тому, что f-электроны почти не участвуют в образова
нии химических связей, лантаноиды образуют соединение с преимуще
ственно ионным типом связи аналогично щелочноземельным элементам. 
Все они -  довольно активные металлы, по химической активности близ
ки к магнию, но уступают кальцию. Практически все стандартные элек
тродные потенциалы Е° ме+/ме имеют значение, меньшее -2,0 В, поэтому 
лантаноиды легко вытесняют водород из кислот:

2Ме + 3H2S04 = Me2(S04)3 + ЗН21 , 

и даже из воды (при нагревании):

2Ме + 6Н20  = 2Ме(ОН)3 + ЗН2 Т

Для предотвращения окисления влагой воздуха многие лантанои
ды хранят под слоем керосина (подобно щелочным металлам). При на
гревании лантаноиды реагируют с кислородом (и галогенами):

4Ме + 302 = 2Ме20 3 .

Реакция с водородом происходит при температуре выше 400 °С, 
образующиеся гидриды часто представляют собой нестехиометрические
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соединения. Эту реакцию исследуют на предмет возможного использо
вания для хранения водорода.

Гидроксиды Ме(ОН)3 нерастворимы в воде, они представляют со
бой основание средней силы, сравнимые с Mg(OH)2. Соли сильных ки
слот хорошо растворимы в воде, в растворах образуются аквакомплексы 
Ме+3 с высокими координационными числами, например, [Ьа(Н20 )9]3+.

Степень окисления +4 наиболее устойчива у церия -  первого эле
мента ряда. На воздухе в щелочной среде гидроксид церия (III) посте
пенно превращается в гидроксид церия (IV):

4Се(ОН)3 + 0 2 + 2Н20  = 4Се(ОН)4.

Соединения Се4+ по окислительной способности и кислотно -  основным 
свойствам напоминают Fe3+. Они способны окислять этанол, сернистый 
газ, иодиды:

2Ce(S04)2 + 2KI = Ce2(S04)3 + I2 + K2S04.

Гидроксид Ce(OH)4 проявляет слабые амфотерные свойства. Лан
таноиды нашли практическое применение в различных областях техни
ки. Их используют в качестве легирующих добавок к чугунам и сталям, 
оксиды применяют как катализаторы крекинга нефти, из интерметалли- 
дов неодима и самария изготавливают мощные постоянные магниты, 
кристаллы иттрий-алюминиевых гранатов (YAG), в которых часть ато
мов иттрия замещена на атомы неодима, служат активными элементами 
лазеров NdYAG.

Актиноиды -  это семейство из 14 радиоактивных элементов с 
атомными номерами от 90 до 103: оно начинается торием Th и заканчи
вается лоуренсием Lr. У атомов этих элементов по мере увеличения за
ряда ядра происходит заполнение 5Гподуровня. Элементы, следующие в 
периодической системе за ураном (z=92), называют трансурановыми -  
это касается не только актиноидов, но и следующих за ними 6d- и 7р -  
элементов. Изучению физических и химических свойств трансурановых 
элементов препятствуют их высокая радиоактивность и короткое время 
жизни.

Все актиноиды -  тяжелые металлы серебристо-белого цвета. Про
стые вещества химически очень активны. На воздухе они постепенно 
окисляются кислородом и азотом, при нагревании взаимодействуют с
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галогенами. Для актиноидов характерно разнообразие степеней окисле
ния -  от +2 до +7 у разных элементов. Мы кратко рассмотрим только 
химию урана -  самого распространенного в природе актиноида.

Уран проявляет в соединениях степень окисления +3, +4, +6, наи
более устойчива последняя. На воздухе уран окисляется кислородом и 
покрывается черной пленкой, а при небольшом нагревании сгорает:

U + 02 = ио2.
При повышенной температуре уран реагирует с водяным паром:

U + 2Н20  = 1Ю2 + 2Н2.

Со фтором взаимодействует уже при комнатной температуре, превраща
ясь в высший фторид:

и  + 3F2 = UF6

Именно в виде этого летучего соединения и производят разделение изо
топов 235U и 238U методом газовой диффузии.

Уран легко растворим в соляной и азотной кислотах:

U + 4HC1 = UC14 + 2H 2T ,
U + 4HN03 = U 02(N03)2 + 2NO| + 2Н20.

Оксид урана (IV) 1Ю2 проявляет преимущественно основные свойства:

U 02 + 2H2S04 = U(S04)2 + 2Н20,

а высший оксид U 03 -  ярко выраженные амфотерные свойства. При рас
творении в кислотах он образует соли оксокатиона уранила 1ГО22+:

1Ю3 + 2КОН = к 2и о 4 + Н20.

Для получения урана руду предварительно обогащают, затем содержа
щиеся в ней соединения урана путем ряда превращений переводят в тет
рафторид UF4, который восстанавливают магнием:

UF4 + 2Mg = U + 2MgF2.

Применяются в основном изотопы урана 235U в качестве топлива в ядер- 
ных реакторах, а изотоп плутония 239Ри -  основной компонент ядерного 
оружия.
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Коротко о главном

1. Общие свойства металлов: высокая тепло - и электропроводность, 
низкая электроотрицательность, простые вещества -  восстанови
тели, в соединениях только положительные степени окисления. 
Химическая активность простых веществ -  металлов характеризу
ется электрохимическим рядом напряжений: металлы, располо
женные левее водорода, вытесняют его из кислот.

2. Для улучшения физических и механических свойств металлов ис
пользуют их смеси -  сплавы. Свойства сплавов отличаются от 
свойств образующих его металлов.

3. Основные способы получения металлов: 1) восстановление окси
дов; 2) электролиз расплавов и растворов.

4. S -  металлы -  наиболее активные металлы и самые сильные вос
становители. В соединениях они проявляют единственную степень 
окисления +1 или +2, их оксиды и гидроксиды имеют основной 
характер.

5. Р -  металлы -  более слабые восстановители, чем s -  металлы. В со
единениях проявляют степень окисления +п и (п-2), где п - номер 
группы. Соединения в высшей степени окисления имеют свойства 
окислителей.

6. У d -  элементов происходит заполнение электронами предвнешне- 
го d — подуровня. Физические и химические свойства d -  металлов 
очень разнообразны и зависят от номера группы, однако есть и 
общие свойства: разнообразие степеней окисления, склонность к 
образованию комплексных соединений. С увеличение степени 
окисления переходного металла уменьшается восстановительная и 
возрастает окислительная способность его соединений, а характер 
оксидов и гидроксидов меняется от основного к кислотному.

7. Все лантаноиды (4f-  металлы) обладают очень сходными химиче
скими свойствами.

Примечание: Физика-химия бинарных соединений металлов рас
смотрена в отдельном учебно-методическом пособии и этот раздел 
выносится на самостоятельную работу студентов, о чем уже гово
рилось в предисловии.
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