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KİMYA, PREDMETİ, YARANMASI VƏ İNKİŞAF TARİXİ. 

ƏSAS KİMYƏVİ  ANLAYIŞ VƏ QANUNLAR. 

  İnsanlar öz yaşayış tərzini yaxşılaşdırmaq və asanlaşdırmaq üçün daim 

mürəkkəb çevrilmələr, kimyəvi proseslər apararaq təbiətdə olan 

maddələrdən yeni maddələr (plastik kütlələr, sintetik kauçuklar və 

liflər,dərman maddələri və s.) istehsal edirlər. Bu proseslərin öyrənilməsi və 

həyata keçirilməsi ilə kimya elmi məşğul olur. Kimya-maddələr, onların 

tərkibi, quruluşu, alınma üsülları, xassələri, bir-birinə çevrilmələri və bu 

çevrilmələri müşayiət edən hadisələr haqqında elmdir. Təbiətdəki maddələr 

dəyişməz qalmır, daim bir-birinə çevrilir. Məsələn qapısı və pəncərələri bağlı 

olan sinif otağının havasında dərsin sonuna yaxın oksigen qazının miqdarı 

azalır, karbon qazının miqdarı isə artır. Buna görə də fasilə zamanı sinif 

otağının havası dəyişdirilməlidir. Yaşıl bitkilər böyümə prosesində havadan 

karbon qazını, torpaqdan isə suyu və mineral maddələri mənimsəyərək 

özləri üçün lazım olan üzvi maddələr hazırlayır və havanı oksigenlə 

zanginləşdirir.Bitki və heyvan qalıqlarının çürüməsi nəticəsində əmələ gələn 

maddələr torpağı münbitləşdirir. Kimya fənni digər fənlərə (biologiya, 

fizika, riyaziyyat, tibb, astronomiya, coğrafiya, həyat bilgisi, tarix, təsviri 

incəsənət və s.) sıx əlaqəlidir. Kimya elmi maddələrin quruluşu və 

xassələrini fizika, canlı orqanizmlərdə gedən proseslərdə biologiya, yerin 

quruluşunu  və onun  alt qatlarında baş verən hadisələri coğrafiya elmi ilə 

birlikdə öyrənir. Müxtəlif sənaye sahələrinin və kənd təsərrüfatının 

inkişafında kimyanın rolu böyükdür. Müasir kimyanın nailiyyətlərindən 

istifadə etmədən yanacaq-energetika kompleksləri, metallurgiya, nəqliyyat, 

rabitə, tikinti, elektronika, məişət, xidmət sahələri və s. inkişaf etdirilə 

bilməz. Kimya çox geniş tətbiq sahəsinə malik bir elmdir. Kimyanın bilinən 

tarixi Qədim Misir dövründə başlanmışdır. E.ə.2000-ci illərdə Misirlilərin 

kimyəvi üsullar istifadə edərək  kosmetik tozlar çıxardıqları iddia 

edilməkdədir. Kral Hammurapi dövründə(e.ə. 1792-1750) Babillər qızıl, 

gümüş, civə, dəmir və mis kimi metalları təyin olunmuş və bu metallara 

simvol verilmişdir. Kimya, tarixi olaraq kimyagərlikdən ayrılaraq ortaya 

çıxmışdır.              
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  Kimyagərlərin başlıca məşğuliyyəti, sıravi maddələri daha qiymətli 

maddələrə çevirmənin yollarını tapmaq idi. Hər kimyagərin xülyalarını 

bəzəyən maddələrin başında da “fəlsəfi daşı”(ya da “fəlsəfəçi daşı”) olaraq 

bilinən, cadulu bir daşı əldə etmək gəlirdi. Bu daşın, dağıdıcı gücü sayəsində 

mis, qalay, dəmir kimi sıravi metalları altına çevirdiyinə inanılardı. Ənənəvi 

kimya dövrü XVII əsr sonuyla XIX əsr başların bərabər gəlməkdədir.                                                                                  

Azərbaycanda kimyanın elmi əsasını qoyanlardan Yusif 

Məmmədəliyevin, Əli Quliyevin, Ələddin Quliyevin, İbrahim Şıxıyevin, 

Murtuza Nağıyevin, Toğrul Şaxtaxtinskinin və başqalarının adlarını fəxrlə 

çəkmək olar. 

Kimyanın əsas anlayışları: kimyəvi element, bəsit və mürəkkəb maddə, 

allotropiya, atom, molekul, nisbi atom və molekul kütlələri, mol, molyar 

kütlə, kimyəvi işarə və formul, kimyəvi tənlik, valentlik, oksidləşmə 

dərəcəsi, ekvivalent, ekvivalent kütlə. 

Kimyəvi element-nüvənin müsbət yükü, eyni olan atom növüdür. 

Elementlər şərti olaraq metallara və qeyri-metallara bölünür. Ən geniş 

yayılmış qeyri-metallar-oksigen, silisium, metallarda isə alüminium və 

dəmirdir. 

Mol-maddənin miqdar vahididir. 

Molyar kütlə-maddədin bir molunun kütləsidir. 

Maddələr bəsit və mürəkkəb olmaqla iki yerə bölünür. Bəsit maddə 

molekulları-eyni, mürəkkəb maddə isə-müxtəlif element atomlarından 

əmələ gəlir. 

Eyni bir element bir neçə bəsit maddə əmələ gətirə bilər. Bu hadisə 

allotropiya(modifikasiya, şəkildəyişmə), alınan maddələr isə allotropik 

şəkildəyişmə adlanır. 

Kimyəvi işarələr-elementlərin adlarının göstəricisidir. Elementlərin 

latınca adından istifadə edilir. Kimyəvi element göstərir: 

1. elementin adını                        2. onun bir atomunu 

3. nisbi atom kütləsini                 4. bir molunu 

5. molyar kütləni 

Kimyəvi formullar- maddənin tərkibinin göstəricisidir. Kimyəvi formul 

göstərir: 

1. maddənin adını                         2. onun bir molekulunu 
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3. nisbi molekul kütləsini            4. bir molunu 

5. molyar kütləsini                       6. hansı elementlərdən təşkil olduğunu 

7. tərkibində olan element atomlarının sayını 

Kimyəvi tənliklər-kimyəvi reaksiyaların kimyəvi işarə və kimyəvi 

formullarla göstərilməsidir. 

Kimyanın əsas qanunları aşağıdakılardır : 

1. Maddə kütləsinin saxlanması qanunu. 

2. Tərkibin sabitliyi qanunu. 

3. Həndəsi nisbətlər qanunu. 

4. Ekvivalentlər qanunu. 

5. Həcm nisbətlər qanunu. 

6. Avoqadro qanunu. 

Bu qanunlar stexiometrik qanunlar adlanır. Stexiometriya- kimyanın bir 

bölməsi olub, reaksiyaya daxil olan maddələr arasındakı kütlə və həcm 

nisbətlərini öyrənir. 

Maddə kütləsinin saxlanması: reaksiyaya daxil olan maddələrin kütləsi, 

reaksiya nəticəsində alınan maddələrin kütləsinə bərabərdir. 

Tərkibin sabitliyi qanunu: istənilən saf maddə alınma üsulundan asılı 

olmayaraq sabit vəsfi və miqdarı tərkibinə malikdir. 

Həndəsi nisbətlər qanunu: əgər iki element bir-birilə bir neçə birləşmə 

əmələ gətirərsə, elementlərdən birinin eyni kütləsilə birləşmiş digər 

elementin kütlələri arasındakı nisbət kiçik tam ədədlərin nisbəti, kimidir. 

Ekvivalentlər qanunu: maddələr bir-birilə ekvivalentlərinə mütənasib 

kütlə nisbətlərində qarşılıqlı təsirdə olurlar. 

Həcm nisbətləri qanunu: sabit temperatur və təzyiqdə reaksiyaya girən 

qazların və qaz halında alınan maddələrin həcmlərinin bir-birinə nisbəti 

sadə tam ədədlərin nisbəti kimidir: 

H2 +Cl2→2HCl                     3H2+N2→2NH3 

 1    :  1                                      3  :  1 

Avoqadro qanunu: eyni şəraitdə müxtəlif qazların bərabər həcmlərində 

bərabər sayda molekullar var. 
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    ATOMUN QURULUŞU VƏ TƏRKİBİ. ATOM HAQQINDA 

        NƏZƏRİYYƏLƏR. KVANT ƏDƏDLƏRİ. ELEKTRON 

                                          ORBİTALLARI. 

   Atom(yunanca atomos-“bölünməz” deməkdir) –kimyəvi elementin, bu 

elementə aid xüsusiyyətlərini saxlayan ən kiçik zərrəciyidir. Elmin inkişaf 

tarixi boyunca müxtəlif atom modelləri təklif olunmuşdur. İlk dəfə olaraq 

b.e.ə. V əsrdə Demokrit abstrakt şəkildə atom haqqında fikir söyləmişdir. 

  Atom nüvədən və onun ətrafında hərəkət edən elektronlardan ibarətdir. 

Atomun nüvəsi isə protonlardan və neytronlardan ibarətdir. Elektron mənfi 

yüklü, proton müsbət yüklü, neytron isə yüksüz hissəcikdir. Nüvədəki 

protonların sayı elementin atom nömrəsini  təşkil edir. 

    Atom-molekul təlimi : 

1. Maddələr molekul və atomlardan təşkil olunmuşdur ; 

2. Molekullar daim hərəkətdədir, molekulların hərəkət sürəti 

temperaturla düz mütənasibdir; 

3. Molekulların arasında qarşılıqlı cazibə və itələmə qüvvələri 

mövcuddur; 

4. Molekullar fiziki hadisələr zamanı dəyişmir, lakin kimyəvi 

reaksiyalarda müəyyən dəyişikliyə məruz qalır; 

5. Molekullar atomlardan təşkil olunmuşdur. Atomlar da molekullar 

kimi daim hərəkətdədir. Atomların hərəkət formalarından biri-

kimyəvi çevrilmələr zamanı dəyişməz qalır. 

6. Bir atom növü digərindən öz kütləsinə, ölçüsünə, elementar 

zərrəciklərin sayına və xassələrinə görə fərqlənir; 

7. Molekulyar quruluşlu maddələrin kristal qəfəsinin düyünlərində 

molekullar yerləşir; 

8. Qeyri-molekulyar quruluşlu maddələrin kristal qəfəsinin 

düyünlərində atomlar və ya yüklü hissəciklər olur. 

  Atomda elektronların energetik halı aşağıdakı 4 kvant ədədi müəyyən 

edilir. Baş kvant ədədi-Kvant mexanikasında 4 kvant ədədindən biri olan 

Baş kvant ədədi n hərfi ilə işarə olunur. Baş kvant ədədi atomun 

fundamental kvant xarakteristikasıdır. Baş kvant ədədi artdıqca, energetik 

səviyyələrin ümumi enerjisi, həm də əsasən potensial enerjisi artır. Baş 
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kvant ədədi natural qiymətlər alır: n=1, 2, 3.... Orbital(azimutal və ya əlavə) 

kvant ədədi l hərfi ilə işarə olunur və energetik səviyyələrin ayrı-ayrı 

yarımsəviyyələrə  “parçalanmasını” xarakterızə edir. Orbital kvant ədədi n-1 

prinsipi üzrə, həmçinin tam müsbət ədədi qiymətlər alır: 1=0, 1, 2, 3, ...n-1. 

Orbital kvant ədədinin ayrı-ayrı hallarda hansı qiymətlər alması baş kvant 

ədədindən asılıdır. Hazırda məlum olan kimyəvi elementlərin atomlarında 

orbital kvant ədədinin maksimal qiyməti 3-dür(1=3). Maqnit  kvant ədədi 

variantlarının sayını müəyyənləşdirir, m1 ilə işarə olunur. S-elektronda 

maqnit kvant ədədi sıfra bərabər olur: 1=0. Baş və orbital kvant ədədləri 

eyni, maqnit kvant ədədi müxtəlif olan elektronlar eyni enerjiyə malikdir. 

Spin kvant ədədi elektronun xüsusi fırlanma momentini göstərməklə, 

fırlanma istiqamətindən(saat əqrəbinin hərəkət istiqaməti üzrə və ya əksinə) 

asılı olaraq, yalnız iki qiymət alır: +1/2 və -1/2. Baş kvant ədədi, Orbital kvant 

ədədi və Maqnit kvant ədədi eyni olan yalnız Spin kvant ədədinə görə 

fərqlənən iki elektron enerji və elektron sıxlığının paylanması cəhətdən, 

demək olar ki, fərqlənmir. Belə elektronlar elektron cütü əmələ gətirir. 

Elektron cütü belə təsvir olunur  ↑↓. 

     Elektronlar nüvənin ətrafında orbital və ya qabıq adlanan sahələrdə 

hərəkət edirlər. Orbitallar və ya qabıqlar başqa sözlə enerji səviyyələri də 

adlanırlar. Orbitallar 4 növdədir.Onlar “s”(sferik), “p”(hantelvari),”d”(bəzi 

mənbələrdə lələkvari, ancaq bəzi mənbələrdə isə azimutal kvant ədədinin 

qiymətlərindən asılı olaraq müxtəlif), “f”(qeyri- simmetrik mürəkkəb) 

formalarında olurlar. Orbitallar elektronların hərəkət trayektoriyası olmaqla 

elektronun ən sıx olduğu yerlərdir(təqribən 90%). Orbitallar fəzada müxtəlif 

istiqamətlərdə olur. Bu həmin atomun maqnit kvant ədədidir. “s” orbitalı 

yalnız x, “p” orbitalı x, y və z, “d” orbitalı 5, “f” orbitalı isə çox müxtəlif 

koordinat oxları boyunca yönəlir. Yeni sintez olunmuş elementlərdə 18 

elektron tutumuna malik “g” və 22 elektron tutumuna malik “h” orbitalı 

mövcuddur. Onların maqnit kvant ədədi uyğun olaraq 9 və 11. 

     Nüvənin ətrafında bir və ya bir neçə orbital olur. Bu orbitallar nüvəyə 

yaxın orbitaldan başlayaraq sayılırlar. Nüvəyə daha yaxın olan orbital daha 

aşağı enerji səviyyəsinə malikdir. Elektronlar bir orbitaldan digərinə keçə 

bilirlər. Elektron yüksək enerji səviyyəli orbitaldan aşağı enerji səviyyəli 

orbitala keçmək üçün elektron foton verir. Aşağı enerji səviyyəli orbitaldan 
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yüksək enerji səviyyəli orbitala keçmək üçün elektron foton udur. Helium 

atomunun  nüvəsinin ətrafında bir orbital var və bu orbitalda iki elektron 

hərəkət edir. Oksigenin nüvəsinin ətrafında iki orbital var. Bunlardan 

birincisində iki elektron, ikincisində isə altı elektron hərəkət edir. 

 Elektronlar orbitallarda daim bir istiqamətdə dönmürlər. Onlar ən 

müxtəlif istiqamətlərdə hərəkət edə bilirlər. Bu səbəbdən müəyyən vaxtda 

elektronun orbitaldakı yerini dəqiq demək mümkün deyil.    
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DÖVRÜ QANUN. KİMYƏVİ ELEMENTLƏRİN  DÖVRÜ SİSTEMİ. 

  ATOMLARIN XASSƏLƏRİNİN DÖVRİLİYİ. DÖVRİ QANUNUN 

                                ƏHƏMİYYƏTİ. 

 Kimyəvi elementlərin, habelə onların əmələ gətirdiyi bəsit və mürəkkəb 

maddələrin xassələri atomların nüvələrinin yükünün artmasından dövri 

sürətdə asılıdır. Dövri sistem 7 dövrdən, 10 sıradan, 8 qrupdan, 16 

yarımqrupdan (8 əsas, 8 əlavə) ibarətdir. Əsas yarımqrupları A, əlavə 

yarımqrupları isə B hərfi ilə işarə edirlər. I, II, III dövrlər kiçik, IV, V, VI 

dövrlər böyük, VII  isə natamam dövr adlanır. I dövrdə 2, II dövrdə 8, III 

dövrdə 8 element, IV dövrdə 18, V dövrdə 18, VI dövrdə 32 element var. 

Atomlarda bəzi elektronlar nüvəyə daha yaxın məsafədə hərəkət edir. 

Nüvəyə ən yaxın məsafədə hərəkət edən elektronların yaratdığı orbital nüvə 

ətrafında birinci örtüyü əmələ gətirir. Biri-birindən enerji ehtiyyatına görə 

fərqlənən elektron örtüklərinə energetik səviyyələr deyilir. Energetik 

səviyyələr nüvədən başlayaraq rəqəmlə işarə edilir: n=1, 2, 3, 4, 5, 6, 7. 

Energetik yarımsəviyyələr s, p, d, f hərfləri ilə işarə olunur. Hər bir energetik 

səviyyədə onun nömrəsi qədər yarımsəviyyə olur. Bir orbitalda yalnız 

əks(antiparalel) spinə malik iki elektron ola bilər.           

   I energetik səviyyədə yalnız  bir s-orbitalı olduğundan o, 2 elektron 

tərəfindən dolur. II energetik səviyyədə isə s-orbitalında 2, p-orbitalında 6 

elektron ola bilər. II səviyyənin elektron tutumu maksimum 8-dir. III 

energetik səviyyədə s-, p-, d-yarımsəviyyələri vardır. Onların maksimum 

elektron tutumu 18-ə bərabərdir. IV və V dövrlərin element atomlarında 3d- 

və 4d-yarımsəviyyələri də elektronla dola bildiyi üçün onlardakı 

elementlərin sayı müvafiq olaraq 18-dir. VI dövrdə artıq 4f yarımsəviyyəsi 

də elektronla dolduğundan burada elementlərin sayı 32 olmalıdır. VI dövrdə 

lantandan sonrakı 14 elementin (58Ce-71Lu) atomlarının 4f-yarımsəviyyəsinin, 

VII dövrdə aktiniumdan sonrakı 14 elementin (90Th-103Lr) 5f-

yarımsəviyyəsinin orbitalları elektronlarla dolur. Onlarda xaricdəki və 

xaricdən əvvəlki s- və d-yarımsəviyyələrində elektronların sayı 

dəyişməyərək sabit qalır. Lantanoidlər və aktinoidlər f-elementlər adlanır.    

Qələvi metalla(I dövrdə hidrogenlə) başlayıb, təsirsiz qazla qurtaran və 

nüvələrinin yükünün(protonlarının) artması sırası ilə üfüqi düzülmüş 

elementlər sırasına dövr deyilir. Dövri cədvəlin şaquli sütunlarında 
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yerləşmiş elementlər sırasına qrup deyilir. Əsas yarımqruplar həm kiçik, 

həm də böyük dövrlərin, əlavə yarımqruplar isə yalnız böyük dövrlərin 

elementlərindən ibarət olur. Əsas yarımqruplarda elementlərin sıra 

nömrələri artdıqca (yuxarıdan aşağıya) onların metallıq xassələri güclənir. 

   Atomun elektron quruluşu elementin yalnız dövri sistemdəki yerini deyil, 

həm də onun mühüm xassələrini–ölçüsünü(radiusunu), ionlaşma enerjisini 

və elektromənfiliyini müəyyən edir. Sıra nömrəsi artdıqca, atomların 

elektron quruluşları dövri sürətdə təkrar olunduğundan, atomların 

xassələrinin dəyişməsində də dövrilik müşahidə edilir. 

   Atomun radiusu onun nüvəsindən ən uzaqda yerləşmiş elektrona qədər 

olan məsafədir. Dövrlərdə soldan sağa doğru getdikcə atomların radiusu 

kiçilir. Bu, nüvənin yükü artdıqca elektronların nüvəyə daha güclü cəzb 

olunması ilə izah edilir. Yarımqruplarda yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə 

atomların radiusu böyüyür. Dövrlərdə soldan sağa getdikcə elektonların 

nüvə tərəfindən daha güclü cəzb olunması nəticəsində ionlaşma enerjisi 

artır. Atom elektron verdikdə radiusu azalır, elektron aldıqda isə artır. 

   Neytral halda olan atomdan bir elektron qoparmaq üçün lazım olan 

enerjiyə ionlaşma enerjisi deyilir. Yarımqruplarda yuxarıdan aşağı doğru 

getdikcə xarici elektronların nüvədən uzaqlaşması nəticəsində ionlaşma 

enerjisi azalır. İonlaşma enerjisi nə qədər az olarsa, elementin metallıq 

xassəsi bir o qədər güclü olur. Nəcib qazların kimyəvi təsirsizliyi onların 

yüksək ionlaşma enerjisinə malik olmaları ilə izah edilir. Atomun  bir-

ləşmədə rabitə elektronlarını özünə cəzbetmə xassəsinə elektromənfilik 

deyilir. Ən yüksək elektromənfiliyə malik olan element flüordur(F). F=4. 

   Sıra nömrəsi artdıqca dövrlərdə nisbi elektromənfilik artır, qruplarda isə 

azalır. Nisbi elektromənfilik nə qədər yüksək olarsa, element bir o qədər 

güclü qeyri-metallıq xassəsi göstərir. 

  Atomların radiusu kiçildikçə, elementlərin elektronvermə qabiliyyəti  

zəifləyir, elektronalma qabiliyyəti isə tədricən güclənməsi deməkdir. Dövrün 

sonundakı element atomunda elektronların sayını 8-ə(1-ci dövründə 2-yə) 

çatması və onların hamısının cütləşmiş vəziyyətdə olması adi şəraitdə 

atomun elektronvermə və elektronalma imkanını sıfıra yaxınlaşdırdığı üçün 

o nə metal, nə də qeyri-metal xassəsi göstərmir, özün“təsirsiz”(nəcib) 

element kimi aparır. 
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    Dövrlərdə soldan sağa getdikcə elementlərin oksid və hidrok-sidlərinin 

əsasi xassələri azalır, turşu xassələri isə artır. Dövrlərdə soldan sağa getdikcə 

elementlərin metallıq xassələri zəifləyir, qeyri-metallıq xassələri güclənir. 

Əsas yarımqruplarda sıra nömrəsi artdıqca elementlərin metallıq xassələri 

güclənir, qeyri-metallıq xassələri isə zəifləyir. Böyük dövrlərdə soldan sağa 

getdikcə elementlərin metallıq xassələrinin zəifləməsi və qeyri-metallıq 

xassələrinin güclənməsi kiçik dövrlərə nisbətən yavaş baş verir. Eyni bir 

yarımqrupda yerləşmiş qeyri-metalların əmələ gətirdiyi oksigensiz 

turşuların qüvvətliliyi elementlərin sıra nömrəsinə uyğun olaraq artır: 

            HF → HCl → HBr → HI 

            H2S → H2Te → H2Se 

oksigenli turşuların qüvvətliliyi isə azalır. Əsas yarımqrup elementləri 

oksidlərinin əsasi xassələri yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə artır, turşu 

xassələri isə azalır.  

  Dövri qanun və elementlərin dövri sisteminin kimya elminin inkişafına 

böyük təsiri olmuşdur. Bu qanun əsasında yeni elementlərin kəşf edilməsi 

sürətlənmiş, təbiətin başqa qanunları daha anlaşıqlı və dərk edilən 

olmuşdur. Dövri qanun bir sıra təbiət elmlərini–fizika, geologiya, 

kosmokimya və s. daha da inkişaf etdirdi. Buna görə də dövri qanun təbiətin 

böyük elmi əhəmiyyəti olan fundamental qanunlardan biri hesab edilir.    
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       KİMYƏVİ RABİTƏ, ONUN ƏSAS TİPLƏRİ, XASSƏLƏRİ. 

    Molekulda atomları bir-birinə bağlayan qüvvələr cəmi kimyəvi rabitə 

adlanır. Rabitənin əmələ gəlməsində iştirak edən elektronlara valent 

elektron deyilir. 

Kimyəvi rabitənin tipi birləşən atomların elektromənfilikləri fərqindən 

asılıdır: 

     1.a) Elektromənfilikləri eyni olan elementlərin atomları arasında. 

H2, Cl2, N2, J2, O2, F2, Br2 

         b) Elektromənfiliyi eyni olan metalların atomları arasında. 

     2.Elektromənfiliyi ilə bir-birindən çox da fərqlənməyən elementlərin 

atomları arasında 

           H2O, HCl, NH3, H2S, SO2, SO3 

     3.Elektromənfiliyi ilə bir-birindən kəskin fərqlənən elementlərin, məsələn, 

qələvi metalların və halogenlərin atomların arasında. 

  Elementlərin elektromənfiliyi bir-birinə qarşılıqlı təsirdə olan atom-ların 

arasında elektronların paylanmasına təsir edir. Maddələrdə elektronların 

paylanmasının xarakterinə görə kimyəvi rabitənin üç əsas tipi ayırd edilir: 

kovalent, ion və metal. 

  Kovalent rabitə. 

  Kovalent rabitə elektromənfilikləri eyni olan və elektromənfilikləri bir-

birindən az fərqlənən atomlar arasında yaranır. Molekulların əksəriyyətinin 

əmələ gəlməsi kovalent rabitə ilə əlaqədardır. Kovalent rabitənin yaranması 

zamanı elektronun bir element atomundan digər element atomuna tam 

keçidi baş vermir. Yalnız qarşılıqlı təsirdə olan hər iki element atomlarının 

tək elektronları olan orbitalların bir-birilə qapanması hesabına ümumi 

elektron cütləri yaranır ki, bunlar da hər iki atoma eyni dərəcədə aid olub, 

onların arasında rabitənin yaranmasını şərtləndirir. Ümumi(əlaqələndirici) 

elektron cütünün əmələ gəlməsi ilə yaranan kimyəvi rabitəyə kovalent rabitə 

və ya atom rabitəsi deyilir. Əlaqələndirici elektron cütünün yaranmasında 

iki atom iştirak edir və onun əmələ gəlməsi üçün hərəsi bir elektron verir. Bu  

elektronlar hər iki atomun xarici elektron təbəqəsində yerləşir. Ümumi 

elektron cütünü əsasən rabitə yaradan atomların cütləşmiş elektronları 

əmələ gətirir. Bu zaman cütləşən elektronlar antiparalel spinlərə malik 

olmalıdır. Yalnız bu şərt daxilində, iki atomun elektron buludları bir-birini 
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örtərək nüvələrarası elektron sıxlığını artırır və onun vasitəsilə iki nüvə cəzb 

olunaraq davamlı molekul əmələ gətirir. 

  Kovalent rabitəni qoşa nöqtə, xətt və ya kvant xanaları ilə göstərirlər: 

  H· + ·H → H:H 

  H· + ·H → H-H 

  H↑ + ↓H → H↑↓H→H2 

Kovalent rabitə universal xarakter daşıyan lokallaşmış ikielektronlu, 

ikimərkəzli rabitədir. Lokallaşmış rabitə dedikdə, məhdud sahədə yalnız iki 

atom arasında təsir göstərən rabitə başa düşülür. 

Kovalent rabitənin əmələgəlmə mexanizmi. 

1. Əks spinli tək elektronların qoşalaşması ilə (mübadilə mexanizmi); 

2. Donor-akseptor mexanizmi ilə. 

  Birinci mexanizm üzrə kovalent rabitə atomların əks spinli tək 

elektronlarının şərikləşdirilməsi yolu ilə yaranır və həmin proses elektron 

buludlarının qapanması(bir-biri ilə örtülməsi) kimi təsəvvür olunur. Bu 

halda əmələ gələn rabitələrin sayı şərikli elektron cütlərinin və yaxud hər bir 

atoma məxsus tək elektronların sayına bərabərdir. Kovalent rabitə həm eyni, 

həm də müxtəlif növ atomlar arasında yaranır. 

  Donor-akseptor mexanizmi ilə əmələ gələn rabitə bölünməmiş(istifadə 

edilməmiş) elektron cütü və boş orbitallar arasında yaranır. Bu, sxematik 

şəkildə belə göstərilir:  

 A: + ⎕ B → A⎕B 

Burada özünün bölünməmiş elektron cütünü ümumi istifadə üçün təqdim 

edən A atomu donor, boş orbitallarının vasitəsilə hazır elektron cütünə ortaq 

olan B atomu isə akseptor adlanır. Bu yolla əmələ gələn kovalent rabitə 

donor-akseptor və ya koordinasiya rabitəsi adlanır. Kimyəvi rabitənin bu 

növü 1893-cü ildə kompleks birləşmələrin koordinasiya nəzəriyyəsini 

yaratmış A. Verner tərəfindən kəşf edilmişdir və bununla əlaqədar olaraq, 

donor-akseptor rabitəsi əvvəllər koordinativ rabitə adlandırılmışdır. Donor-

akseptor mexanizmi ilə əmələ gələnlər: ammonium ion (NH4+) , 

hidroksonium ion (H3O+) , dəm qazı(CO). 

Ammoium ionda: donor-N, akseptor-H-dir. 

Hidroksonium ionda: donor-O, akseptor-H-dir. 

Dəm qazında: donor-O, akseptor-C-dur. 
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Donor-akseptor rabitəsi eləcə də aminlərin turşularla qarşılıqlı təsirindən 

əmələ gələn duzlarda yaranır. 

CH3NH2 + HCl → [CH3NH3]Cl 

C6H5NH2 +HCl → [C6H5NH3]Cl 

    İon    Rabitələrin yaranmasında iştirak edən                 

elektronların sayı 

       Donor     Akseptor 

  NH4+              5              3 

  H3O+              4              2 

  CO              4              2 

  Kovalent rabitənin elektron cütünün atomlar arasında aylanması 

xüsusiyyətinə görə iki növünü ayırd edirlər: qeyri-polyar və polyar kovalent 

rabitə. Elektromənfiliyi eyni olan atomlar arasında ümumi elektron cütünün 

əmələ gəlməsi hesabına yaranan kovalent rabitəyə qeyri-polyar rabitə 

deyilir. 

                      H2, O2, Cl2, F2, N2, H3C-CH3 

Rabitəni əmələ gətirən ümumi elektron cütünün atomlardan birinə doğru 

çəkilməsi ilə yaranan kovalent rabitəyə polyar kovalent rabitə deyilir. 

                     HCl, SO2, SO3, HF, HBr, NO, NO2, HNO3, P2O5.         

   İon rabitəsi. 

   İonlar arasında elektrostatik cazibə qüvvəsinin təsiri nəticəsində yaranan 

kimyəvi rabitəyə ion rabitəsi deyilir. İon rabitəli birləşmələrə ion birləşmələri 

deyilir.  

                     LiCl, NaCl, KF, NaNO3, CaCO3, AlPO4, ZnSO4, FeS, NaOH. 

Oksigenli turşuların duzlarında həm ion, həm də polyar kovalent rabitə var.                  

                   ∕  O\ 

             Ca         C=O                         2 ion : 4 kovalent = 1:2 

                  \O∕  

İon rabitəli birləşmələr çoxlu sayda əksyüklü ionlardan ibarətdir. İon rabitəli 

birləşmələr polyar həlledicilərdə yaxşı həll olur, ionlara ayrılır, kimyəvi 

reaksiyalara asanlıqla girir, yüksək ərimə və qaynama temperaturuna malik 

ion kristalları əmələ gətirir. İon birləşmələrinin ərintiləri elektrik cərəyanını 

keçirir. 

   Metal rabitə. Nisbətən sərbəst elektronların metal ionları ilə qarşılıqlı təsiri 

nəticəsində yaranan rabitəyə metal rabitəsi deyilir. Metal atomları valent 
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elektronlarını asanlıqla verir və müsbət yüklənmiş ionlara çevrilir. Metal 

rabitənin hesabına metallar bir sıra xassələrə malikdirlər. 

a)Metallar bərkdirlər(Hg-dən başqa). 

b)Plastikdirlər, döyülüb yastılana bilirlər. 

c)Metal parıltısına malikdirlər. Yəni üzərinə düşən işıq şüalarını əks 

etdirirlər. 

d)Elektriki və istiliyi yaxşı keçirirlər. Bu zaman metal kristal qəfəsinin 

daxilindəki metal rabitəsini yaradan elektron seli istiqamətlənmiş hərəkət 

edir. 

   Hidrogen rabitəsi. Bir molekulun hidrogen atomu ilə digər molekulun 

daha güclü elektromənfi elementinin (O, N, F) atomu arasında əmələ gələn 

rabitəyə hidrogen rabitəsi deyilir. O, ion və kovalent rabitədən xeyli zəif, 

lakin adi molekullararası qarşılıqlı təsirdən çox qüvvətlidir. Hidrogen 

rabitəsi molekullararası və molekuldaxili ola bilər. Hidrogen rabitəsi 

maddənin ərimə və qaynama temperaturuna, həllolma qabiliyyətinə təsir 

göstərir. Su donduqda hidrogen rabitəsinin sayı artır. Hidrogen rabitəsinin 

hesabına su maye, bu rabitəyə malik olmayan sulfid turşusu(H2S) isə qaz 

halındadır. Hidrogen rabitəsi yaradan birləşmələr: HF, H2O , 

spitrlər(biratomlu, ikiatomlu, üçatomlu), aminlər(birli, ikili, üçlü), karbon 

turşuları(birəsaslı, ikiəsaslı, üçəsaslı), aminturşular, zülallar, nuklein 

turşuları. 

       Kovalent rabitənin əsas xarakterik xassələri-möhkəmliyi, enerjisi, 

doymuşluğu və istiqamətlənməsidir. Atom nüvələri arasında elektron sıxlığı 

böyük olduqca, rabitə daha möhkəm olur. Kovalent rabitənin doymuşluğu 

atomların valentlik imkanları ilə müəyyən edir. Kimyəvi rabitələrinin 

istiqaməti fəzada elektron buludlarının müxtəlif cür yerləşməsi ilə izah 

olunur. Rabitənin uzunluğu rabitəni əmələ gətirən atomların nüvələri 

arasındakı məsafədir.             

 Düyünlərində ion rabitələrlə birləşmiş müsbət yüklü və mənfi yüklü 

ionlar olan kristal qəfəslərə ion kristal qəfəsləri deyilir. İon kristal qəfəsli 

birləşmələrin tipik nümayəndələri başlıca olaraq duzlardır. Məsələn, NaCl, 

KCl, NaBr, KBr, Na2CO3, Na2SO4 və s. Duzlar molekullardan ibarət olmayıb 

ayrıca ionlardan təşkil edilmişdir. İon birləşmələrində ionlar arasındakı 

cəzbetmə qüvvələri yüksək olduğundan, bu maddələr nisbətən çətinəriyən, 

azuçucu və müəyyən bərklikdə olur. 



15 
  

  Düyünlərində bir-biri ilə kovalent rabitələr ilə əlaqələnmiş ayrı-ayrı atomlar olan 

kristal qəfəslərə atom kristal qəfəsləri deyilir. Atom kristal qəfəsində atomlar 

da ionlar kimi fəzada müxtəlif vəziyyətdə yerləşir və nəticədə müxtəlif 

formalı kristallar əmələ gəlir.  

Karbonun allotropik 

şəkildəyişmələri 

Karbonun 

hibridləşmə 

vəziyyətləri 

Kimyəvi 

tərkibi 

Kristal 

qəfəsin 

tipi 

Kristal 

qəfəsin 

quruluşu 

Almaz sp3 Eynidir 

(C) 

Atomar tetraedrik 

Qrafit sp2 laylı 

Fülleren sp2 tor şəkilli 

Karbin sp xətti 

Karbonun allotropik şəkildəyişmələrinin kristal qəfəsinin tipi eyni olsa 

da, quruluşu fərqlidir. Atom kristal qəfəs əmələ gətirən maddələrə B, C, Si, 

SiC, SiO2 , qırmızı və qara fosforu misal göstərmək olar. SiC və SiO2 atom 

kristal qəfəsli olsalar da, atomlar arasındakı rabitə polyar kovalent rabitə ilə 

yaranmışdır. Atom kristal qəfəsli maddələrin kristal qəfəslərində atomlar 

arasında kovalent rabitələr möhkəm olduğundan onlar üçün böyük bərklik 

və yüksək ərimə temperaturu xarakterikdir. 

 Düyünlərində ayrı-ayrı molekullar olan kristal qəfəslərə molekulyar 

kristal qəfəsləri deyilir. Molekulyar maddələr molekul tipli kristal qəfəs 

əmələ gətirir. Molekul kristal şəbəkəsinini təpə nöqtələrində bütöv 

molekullar yerləşir. Belə molekulları təşkil edən atomlar arasında kovalent 

rabitə olur. Qeyri-polyar kovalent rabitəli maddələrin (H2, N2, O2, F2, Cl2, P4, 

S8 və s.) molekul kristal qəfəslərində molekullararası rabitəni yalnız zəif 

maolekullararası qüvvələr yaradır. Buna görə də onların ərimə temperaturu 

aşağı olur. Polyar kovalent rabitəli maddələrin (HF, HCl, HBr, SO2, CO2, 

H2S, CH4, NH3, H2SO4 və s.) kristal qəfəslərində molekullararası qüvvələrlə 

yanaşı, elektrostatik cazibə qüvvələri də təsir göstərir. Ona görə də bu 

maddələrin ərimə temperaturu nisbətən yüksək olur. 

    Metal kristal qəfəsinin düyünlərində müsbət yüklü metal ionları yerləşir. 

Onlar bir-birləri ilə ümumiləşmiş elektronlar vasitəsilə metal əlaqəsi ilə 

təsirdə olurlar. Na, Ca, Fe, Al, Cu və s. metal kristal qəfəsli maddələrdir. 
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              ELEMENTLƏRİN OKSIDLƏŞMƏ DƏRƏCƏSİ.  

OKSİDLƏŞMƏ- REDUKSİYA REAKSİYALARI VƏ ONUN NÖVLƏRİ. 

      Oksidləşmə dərəcəsi molekulda hər bir atomun payına düşən şərti yük-

dür. Oksidləşmə dərəcəsi mənfi, sıfır, müsbət və kəsr ədədlərlə qiymətlər ala 

bilir. Oksidləşmə dərəcəsinin qiyməti məlum element atomundan başqa  

element atomuna keçmiş və ya ona tərəf yerini dəyişmiş elektronların sayı 

ilə müəyyən olunur. 

      Elementlər   Birləşmələrində göstərdiyi  

oksidləşmə dərəcəsi 

 Li, Na, K, Rb, Cs              +1 

 Be, Mg, Ca, Sr, Ba,Ra,Zn              +2 

  Al              +3 

  F              -1 

         Hidrogen metallarla və silisium , bor ilə birləşmələrində  -1 (BH3, SiH4, 

NaH, CaH2) , qalan bütün birləşmələrdə isə  + 1 oksidləşmə dərəcəsi 

göstərir. Ona görə də hidrogen dövri cədvəldə həm IA, həm də VIIA 

yarımqrupunda yazılır. Oksigen peroksidlərdə -1 (H2O2, Na2O2, CaO2) , 

superoksidlərdə -1/2(KO2), flüorlu birləşmələrində +2 və +1, (O+2 F2, O2+1F2) 

qalan bütün birləşmələrində isə -2 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Karbon 

birləşmələrində -4 : +4 oksidləşmə dərəcəsi göstərə bilir. 

       C-4H4, Al4C3-4, CaC2-1 ,C+4F4, C+4Cl4 

Bəsit maddələrdə elementlərin oksidləşmə dərəcəsi həmişə sıfra bəra-bərdir. 

Mürəkkəb maddələrdə elementlərin oksidləşmə dərəcələrinin qiymət-

lərinin cəbri cəmi həmişə sıfra bərabərdir. 

     K2+1Cr2xO7-2 

2*(+1) +2*X +7*(-2)=0 

        X=+6 

Mürəkkəb ionlarda elementlərin oksidləşmə dərəcələrinin cəbri cəmi ionun 

yükünə bərabərdir. 

        MnO4-                           ( MnxO4-2)-              X+4*(-2)= -1              X=+7 

Əksər elementlərin ən yüksək oksidləşmə dərəcəsi yerləşdiyi qrupun 

nömrəsinə uyğundur(F, O, Fe, Cu, Ag, Au-dan başqa). Hər hansı qeyri-

metalın(H və B-dan başqa) ən kiçik oksidləşmə dərəcəsi yerləşdiyi qrupun 

nömrəsindən 8 çıxmaqla müəyyən edilir. Metallar heç vaxt mənfi 

oksidləşmə dərəcəsi göstərmir. Onların hamısının ən kiçik oksidləşmə 
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dərəcəsi sıfırdır. Bir çox hallarda elementin oksidləşmə dərəcəsi ədədi 

qiymətcə valentliyi ilə uyğun gəlir, lakin bu heç də həmişə belə olmur. 

Məsələn: karbon yalnız dəm qazında (CO) üçvalentli, qalan bütün 

birləşmələrində dördvalentli olur. 

      Oksidləşmə dərəcəsinin dəyişməsi ilə gedən reaksiyalara oksidləşmə-

reduksiya reaksiyaları deyilir. Elektronun verilməsi prosesi oksidləşmə 

prosesi adlanır. Elektron verən hissəcik reduksiyaedici olur. Oksidləşmə 

prosesində elementin oksidləşmə dərəcəsi artır. Elektronun birləşdirilməsi  

prosesi reduksiya prosesi adlanır. Elektron birləşdirən atom və ya ionlar 

reduksiya olunur, oksidləşdirici olur.  

       Oksidləşmə-reduksiya prosesində oksidləşdirici reduksiya olu-

nur(elektron alır), reduksiyaedici oksidləşir(elektron verir). Oksidləşdirici, 

yaxud reduksiyaedici atom və ya ion müəyyən birləşmənin tərkibində 

olduğundan, həmin birləşmələr də uyğun olaraq oksidləşdirici və ya re-

duksiyaedici maddə adlanır. Oksidləşmə-reduksiya proseslərində 

reduksiyaedicinin verdiyi elektronların sayı oksidləşdiricinin qəbul etdiyi 

elektronların sayına bərabər olur. 

       Oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları dörd növə bölünür: 

1. atomlararası və ya molekullararası 

2. molekuldaxili                 3. disproporsiya                     4. konmutasiya 

Atomlararası və ya molekullararası oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. 

Oksidləşdirici və reduksiyaedici ayrı-ayrı element atomları olub, reak-

siyaya daxil olan  müxtəlif maddələrin tərkibində olur. 

       4HCl-1 + Mn+4O2 → Mn+2Cl2 +Cl20 +2H2O 

Molekuldaxili oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. 

Oksidləşdirici və reduksiyaedici ayrı-ayrı elementlər olub reaksiyaya girən 

eyni bir maddənin tərkibinə daxildirsə, belə reaksiyalara molekuldaxili 

oksidləşmə-reduksiya deyilir. 

     4HN+5O3-2 → 4N+4O2 + O20 +2H2O 

     2NaN+5O3-2 → 2NaN+3O2 + O20  

 Disproporsiya və ya öz-özünə oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. 

Bu tip reaksiyalarda oksidləşdirici və reduksiyaedici eyni element atomu 

olub müəyyən bir oksidləşmə dərəcəsindən müxtəlif oksidləşmə dərəcəsinə 

keçirlər.  
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    2Cl20 + 2Ca(OH)2→ CaCl2-1 + Ca(Cl+1O)2 +2H2O 

    4KCl+5O3 → KCl-1 +3KCl+7O4 

Konmutasiya və ya öz-özünə oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. 

Bu tip oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarında eyni element atomları müxtə-

lif oksidləşmə dərəcələrindən eyni oksidləşmə dərəcəsinə keçir. 

    5HCl-1 + HCl+5O3→ 3Cl20 3H2O 

    S0 + 2H2S+6O4→ 3S+4O2 +2H2O 

    N-3H4N+5O3 → N2+1O +2H2O 

Oksidləşmə-reduksiya reaksiyaların tərtib edilməsi. 

   HCl +KMnO4 → KCl+  MnCl2 +Cl2 +H2O 

   HCl-1+ KMn+7O4→ KCl + Mn+2Cl2 + Cl20 +H2O 

   2Cl-1 _2e-  →Cl20                            5 

   Mn+7  +5e-→Mn+2                         2 

  16HCl +2KMnO4→ 2KCl + 2MnCl2 +5Cl2 +8H2O 
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    KİMYƏVİ REAKSİYALARIN SÜRƏTİ VƏ KİMYƏVİ TARAZLIQ. 

Reaksiyanın sürəti reaksiyaya daxil olan və ya reaksiya nəticəsində alınan 

maddələrdən birinin miqdarının vahid zamanda dəyişməsinə bərabərdir. 

Vahid zamanda reaksiyaya daxil olan və ya alınan maddələrdən birinin 

molyar qatılığının(və ya mol miqdarı) dəyişməsinə homogen reaksiyaların 

sürəti deyilir.  

                      𝜗homogen=C2-C1∕ 𝜏2−𝜏1 

Bircinsli mühitdə baş verən reaksiyalara homogen, müxtəlifcinsli mühitdə 

gedən reaksiyalara heterogen reaksiyalar deyilir. 

Kimyəvi reaksiyanın sürətinə reagentlərin(reaksiyaya daxil olan maddələ-

rin) kimyəvi təbiəti, qatılığı, heterogen sistemdə toxunma səthinin 

böyüklüyü, temperatur və katalizatorın istirakı təsir edir. Reagentlərin 

qatılığı çox olduqca, reaksiyaların əksəriyyətinin sürəti də böyük olur. Buna 

səbəb, qatılıq çox olduqca vahid həcmdəki toqquşan hissəciklərin sayının 

artmasıdır. 

İstiqamətə görə reaksiyalar dönən və dönməyən olur. 

Yalnız bir istiqamətdə gedən və başlanğıc maddələrin son məhsullara tam 

çevrilməsi ilə başa çatan reaksiyalar dönməyən reaksiyalar adlanır.  Reaksiya 

nəticəsində qaz, çöküntü və ya su alınanda kimyəvi reaksiya axıra qədər gedir. 

BaCl2 +K2SO4→ 2KCl +BaSO4↓ 

K2CO3 +2HCl→ 2KCl +H2O +CO2↑ 

HCl+NaOH→ NaCl +H2O 

Eyni vaxtda iki əks istiqamətdə gedən reaksiyalar dönən reaksiyalar adlanır.  

N2 +3H2 →2NH3 

H2 +Cl2→2HCl 

Dönən kimyəvi reaksiyalar yenicə başlayanda reaksiyaya daxil olan 

maddələrin qatılığı çox olur. Reaksiya davam etdikcə alınan məhsulların 

qatılığı artır, başlanğıc maddələrin qatılığı isə azalmağa başlayır. Dönən 

reaksiyalarda qısa bir zamandan sonra düzünə gedən reaksiyanın sürəti 

əksinə gedən reaksiyanın sürətinə bərabər olur. 

                                                𝜗 düz = 𝜗əks 

 Dönən reaksiyalarda düzünə gedən reaksiya sürətinin əksinə gedən 

reaksiya sürətinə bərabər olduğu hala kimyəvi tarazlıq halı deyilir.  

    3H2 +N2→ 2NH3        düzünə reaksiya 
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     2NH3→ 3H2 +N2        əksinə reaksiya 

Vahid zamanda alınan molekulların sayı parçalanan molekulların sayına 

bərabər olan hal tarazlıq halı adlanır. Kimyəvi tarazlıq dinamikdir, 

şərait(maddələrin qatılığı, temperatur və təzyiq) dəyişmədikdə tarazlıq halı 

pozulmur, yəni düzünə və əksinə reaksiyalar eyni sürətdə gedir. Reaksiyada 

iştirak edən maddələrin tarazlıq halına uyğun gələn qatılığa tarazlıq qatılığı 

deyilir. Şəraitin kimyəvi tarazlığa təsiri Le-Şatelye prinsipi ilə müəyyən edilir: 

tarazlıqda olan sistemə xaricdən təsir edildikdə kimyəvi tarazlıq həmin 

təsirin azaldığı istiqamətə yönələcək. 

Kimyəvi tarazlığa təsir edən amillər: 

 1. Qatılığın tarazlığa təsiri. 

 2. Təzyiqin tarazlığa təsiri. 

 3. Temperaturun tarazlığa təsiri. 

 4. Katalizator tarazlığın yerdəyişməsinə təsir etmir. 

 5. Tarazlıq sabitinin qiymətinə əsasən tarazlığın yerdəyişmə istiqamətini 

müəyyən etmək olur.  

     K>>1 olduqda, tarazlıq sağa(məhsula tərəf), K<<1 olduqda, tarazlıq 

sola(başlanğıc maddələrə tərəf) yerini dəyişir. K=1 olduqda, başlanğıç və son 

məhsullarının tarazlıq qatılığı dəyişmir. 

Reaksiyanın sürətinə təsir edən amillər: 

1. Reaksiyaya daxil olan maddələrin təbiəti. 

       Maddə nə qədər aktiv olarsa, reaksiya bir o qədər sürətlə gedər. 

2. Qatılığın reaksiya sürətinə təsiri. Reaksiyanın sürəti reaksiyaya daxil olan 

və ya alınan  maye və qaz maddələrin qatılığından düz mütənasibdir. 

3. Reaksiyanın sürəti reaksiyaya daxil olan qazların təzyiqindən düz 

mütənasibdir. 

4. Reaksiyanın sürəti reaksiyaya girən qazların həcmindən tərs 

mütənasibdir. 

5. Temperaturun təsiri. 

Van-Hoff qaydası:         𝜗t2= 𝜗t1*𝛾 t2-t1/10  

𝛾-reaksiya sürətinin temperatur əmsalı 

𝜗t2 və 𝜗t1-reaksiyanın sürətləri 

6. Aktivləşmə enerjisinin təsiri. 

7. Bərk maddənin səthinin sahəsinin  təsiri. 
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8. Katalizatorun təsiri. 

Temperaturun yüksəlməsi ekzotermik reaksiyaların tarazlığını başlanğıc 

maddələr tərəfə, endotermik reaksiyaların tarazlığını alınan məhsullar tərəfə 

yönəldir və əksinə. Təzyiqin artırılması reaksiyanın tarazlığını həcmin 

azaldığı istiqamətə yönəldir. Katalizator həm düzünə, həm də əksinə gedən 

reaksiyaları eyni dərəcədə sürətləndirir və ona görə də tarazlığın 

yerdəyişməsinə təsir etmir. Bərk maddə, qaz və ya maye halında ilə reaksi-

yaya girdikdə, sürətin artması daha çox bərk maddənin xırdalanma 

dərəcəsindən asılı olur.   
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        DİSPERS SİSTEMLƏR. MƏHLULLAR VƏ MƏHLULLARIN 

                               QATILIĞININ İFADƏSİ. 

  Məhlullar-iki və ya daha artıq komponentlərdən təşkil olunmuş birfazalı 

sistemdir. Dispers sistem-bir maddənin kiçik hissəciklər şəklində başqa 

maddə mühitində paylanmasından alınan sistemə deyilir. Məhlulların 

məlum olan bütün növlərini dispers sistemlərə aid edirlər. Dispers sistemdə 

xırdalanmış fazanın kiçik hissəciklərinin cəmi dispers faza, içərisində bu 

hissəciklərin paylandığı faza isə dispers mühit adlanır. Dispers mühit qaz, 

maye və bərk halda ola bilər. Dispers fazanın da həmçinin üç aqreqat halı 

mümkündür. Buna əsasən dispers mühit və dispers fazanın aqreqat 

hallarından asılı olaraq, dispers sistemin doqquz müxtəlif variantı əmələ 

gələ bilər. 

1. qaz-qaz                   2. qaz-maye                      3.  qaz-bərk 

4. maye-qaz                 5. maye-maye                  6. maye-bərk 

7. bərk-qaz                   8. bərk-maye                    9. bərk-bərk 

 Dispers mühitdə paylanan maddə hissəciklərinin ölçüsünə görə bütün 

dispers sistemlər 3 əsas qrupa bölünür.  

1. suspenziya və emulsiya 

2. kolloid məhlullar 

3. həqiqi məhlullar 

  Suspenziya-bərk maddə hissəciklərinin su molekuları arasında bərabər 

paylandığı asılqan. Gilin, əhəngin, tabaşirin su ilə qarışığı suspenziya əmələ 

gətirir. Emulsiya-maye hissəciklərin su molekulları arasında bərabər 

paylandığı asılqanlar. Yağların, benzinin, neftin su ilə qarışığı emulsiya 

əmələ gətirir. Kolloid məhlullar-yapışqan, nişastanın qaynar suda məhlulu 

və s. aid etmək olar. Həqiqi məhlul-həll olan maddə və həlledicidən ibarət 

olan bircinsli(homogen) sistemdir. 

  Həllolan maddələrlə həlledicidən ibarət olan bircinsli sistemə məhlul 

deyilir. Aqreqat halına görə məhlullar maye, qaz, bərk halında olurlar. 

Məsələn: duzların suda məhlulu, mis ilə nikelin ərintisi, qaz qarışığı 

məhluldur. Təbiətdə və texnikada maye məhlulların rolu böyükdür. Təbii 

sular, qan, limfa və fizioloji mayelər məhluldur; qidanın mənimsənilməsi 

onun məhlula keçməsi nəticəsində mümkün olur; kimyəvi çevrilmələrin 

çoxu mühiti maye olan müxtəlif məhlullarla bağlıdır. Qarışdırma, 
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çalxalama və başqa mexaniki təsir isə məhlulun əmələgəlmə prosesini 

yalnız sürətləndirir. 

  Hər bir məhlulun ən mühüm xarakteristikası onun məhluludur.  

Məhlulun müəyyən həcminə(və ya kütləsinə) uyğun gələn həll olmuş 

maddənin kütləsi və ya miqdarı onun qatılığı adlanır. 

        𝜔 = mx/mməh x 100% 

  Kütlə payı -100 q məhlulda həll olmuş maddənin qramlarla kütləsini 

göstərir.  
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         ELEKTROLİT MƏHLULLAR. ELEKTROLİT DİSSOSİASİYA.  

                                       HİDROLİZ. 

      Elektrik keçiriciliyinə görə maddələr iki yerə bölünür: elektrolitlər və 

qeyri-elektrolitlər. 

      Suda məhlulları və ərintiləri elektrik cərəyanını keçirən maddələrə 

elektrolitlər deyilir(HCl, HBr, KOH, NaOH, Na3PO4, H2SO4, H3PO4, 

Ca(NO3)2, HNO3, K2SO4).  Suda məhlulları və ərintiləri elektrik cərəyanını 

keçirməyən maddələrə qeyri-elektrolitlər deyilir(SiO2, BaSO4, AgCl, zülallar, 

qlükoza, spirtlər, yağlar, mürəkkəb efirlər, aminlər).  

      Elektrolitləri suda həll etdikdə və ya əritdikdə ionlara ayrılması prosesinə 

elektrolitik dissosiasiya deyilir. Elektrolitlər məhlulda dissosiasiya etdikdə 

əmələ gələn ionlar hidratlaşmış vəziyyətdə olurlar. 

İonlar müsbət və mənfi yüklü atom və ya atomlar qrupudur. Müsbət yüklü  

ionlar kation, mənfi yüklü ionlar-anion adlanır. 

Kation: K+, Na+, Ca+2, NH4+, H+, Al+3, Zn+2,.... 

Anion: OH-, CO3-2, NO3-, Cl-, F-, ClO-, SO4-2,... 

Elektrolitik dissosiasiyanın əsas nəzəri müddəalarını 1887-ci ildə isveç alimi 

Svante Arrenius vermişdir. Elektrik dissosiasiyanın müasir nəzəriyyəsi üç 

əsas müddəadan ibarətdir.  

1) Əritdikdə və suda həll etdikdə elektrolitlər müsbət və mənfi yüklü 

ionlara parçalanır(dissosiasiya edir). 

2) Elektrik cərəyanının təsirindən ionlar istiqamətlənmiş hərəkət edir: 

müsbət yüklü ionlar katoda, mənfi yüklü ionlar isə anoda doğru 

istiqamətlənir. 

3) Dissosiasiya dönən prosesdir: molekulların parçalanması ilə yanaşı, 

ionların birləşməsi-assosiasiyası da baş verir. 

   KA↔ K+ + A- 

    HNO3 →H+ +NO3-                                        NaOH→Na+ +OH- 

    H2SO4→H+ +HSO4-                                    Ca(OH)2→ CaOH+ + OH- 

    KNO3→K+ + NO3-                           AlCl3→ Al3+ +3Cl- 

    Ca(OH)Cl→CaOH+ +OH-             CaOH+→Ca2+ +OH- 

    NaHSO4→Na+ + HSO4-                  HSO4-→H+ + SO42- 
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Əsasların dissosiasiyası

Əsasların turşuluğu onun molekulundakı 

hidroksid (OH—) ionlarının sayı ilə müəyyən olunur. Hidroksil qruplarının 

sayı əsasın turşuluğunu göstərir. Bir turşulu qələvilər bir mərhələdə, iki 

turşulu qələvilər iki mərhələdə dissosiasiya edir. Əsaslar üçün ümumi ion 

Dissosiasiya zamanı həm H+, həm də OH— ionları əmələ gətirən 

əsaslara amfoter hidroksidlər deyilir. Amfoter hidroksidlərə Be(OH)2, 

Zn(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, Fe(OH)3 və s. misal göstərmək olar. Suyun çox 

az bir hissəsi aşağıdakı kimi dissosiasiya edir. 

                    H2O ⇄ H+ + OH—                                        NaOH↔Na++OH-   

                    Ca(OH)2↔Ca(OH)++OH-               Fe(OH)3↔Fe(OH)2++OH- 

                    Ca(OH)+↔Ca+2+OH-                       Fe(OH)2+↔Fe(OH)+2+OH-    

                                                                               Fe(OH)+2↔Fe+3+OH- 

Turşuların dissosiasiyası. Dissosiasiya prosesindəki dönərlik işarəsi ( ⇄ ) 

onu göstərir ki, əmələ gələn ionlar birləşərək başlanğıc maddələri və eyni 

zamanda ikinci (və ya üçüncü) mərhələnin başlanğıc ionlarını əmələ gətirə 

bilər. İonlara ayrılmanın sürəti başlanğıc maddənin əmələ gəlməsi 

sürətindən böyük olarsa, dissosiasiya prosesi sağa, kiçik olduqda isə sola 

tərəf yerini dəyişir. Turşuların xassələri (turş dadı, indikatorlara təsiri və s.) 

məhlulda hidratlaşmış hidrogen ionunun (H3O+) olması ilə əlaqədardır. 

Deməli, turşular üçün ümumi olan H+ (və ya H3O+) ionudur. Buradan da 

aydın olur ki, indikatorun rəngini dəyişən H+ (və ya H3O+) ionudur. Qeyri-

üzvi turşulardan yalnız H2SiO3 indikatorun rəngini dəyişmir. Çünki bu 

turşu suda həll olmur.  

HNO3↔H++NO3-                                HCl↔H++Cl- 

H2SO4↔HSO4-+H+                                               H3PO4↔H2PO4-+H+ 

HSO4-↔SO4-2+H+                                                    H2PO4-2↔HPO4-2+H+ 

                                                              HPO4-2↔PO4_3+H+ 

Duzların dissosiasiyası. 

Dissosiasiya prosesi zamanı metal (və ya ammonium) kationu və turşu 

qalığı anionu əmələ gətirən maddələrə duzlar deyilir. 

Duzlar növündən asılı olaraq müxtəlif cür dissosiasiya edir. Normal, 

ikiqat və qarışıq duzlar bir mərhələdə dissosiasiya edir. 
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Turş duzlar — suda məhlullarda dissosiasiya etdikdə müsbət yüklənmiş 

metal (və ya ammonium) və hidrogen, mənfi yüklənmiş turşu qalığı 

ionlarına dissosiasiya edən mürəkkəb maddələrdir. 

Turş duzlar mərhələli dissosiasiya edir. Hidroduzlar iki, dihidroduzlar 

üç mərhələdə dissosiasiya edir. Mərhələlər üzrə getdikcə dissosiasiya 

prosesi zəifləyir. 

 
      Dissosiasiya zamanı anion kimi hidroksid (OH—) və turşu qalığı 

ionları əmələ gətirən maddələrə əsasi duzlar deyilir. 

Əsasi duzlar da mərhələli dissosiasiya edir: hidrokso duzlar iki, 

dihidrokso duzlar üç mərhələdə dissosiasiya edir. 

 
    Hidroliz. 

Li+, Na+, K+, Rb+ 

Cs+, Ca2+, Ba2+ 

 Mg2+, Zn2+, Fe2+, 

Fe3+, Cr2+, Cr3+, 

Al3+, NH4+, Cu2+, 

Cu+, Hg+, Pb2+ 

SO42-, NO3-, Cl-, 

Br-, ClO4-, ClO3-, 

 

S2-, SO32-, CO32-, 

SiO32-,,CH3COOH- 

PO4-3 

Hidrolizə uğrayır: 

        Qüvvətli əsasla zəif turşu-qələvi mühit. İndikator(lakmus) göy rəng 

verir. 
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        Zəif əsasla qüvvətli turşu-turş mühit. İndikator(lakmus) qırmızı rəng 

verir. 

        Zəif əsasla zəif turşu-neytral mühit. İndikator(lakmus) rəngini dəyişmir. 

           Hidrolizə uğramır: 

        Qüvvətli əsasla qüvvətli turşu-neytral mühit. 

     Hidroliz dönər prosesdir. Temperatur artırdıqda və məhlulu durulaşdır-

dıqda duzların hidrolizi güclənir. Əksinə, temperaturu azaltdıqda və 

məhlulun qatılığını artırdıqda, hidroliz zəifləyir. Hidrolizə uğrayan duzların 

məhlullarını Be, Zn və Al-dan hazırlanmış qabda saxlamaq olmaz. 

Çünki mühitin turş və ya qələvi olmasından asılı olmayaraq Be, Zn və Al 

amfoter olduqları üçün mühiti yaradan maddə ilə reaksiyaya girəcəklər.     
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              KİMYƏVİ ELEMENTLƏRİN DÖVRİ SİSTEMİNDƏ          

  METALLARIN MÖVQEYİ, ALINMA ÜSULLARI, XARAKTERİK 

          XASSƏLƏRİ. METALLARIN KORROZİYASI. 

       Kimyəvi elementlərin dövri sistemindəki 110 elementdən 88 metaldır. 

I A yarımqrupunda H, III A yarımqrupunda bordan(B) başqa I-III qrupun 

elementlərinin hamısı metaldır. 

I A yarımqrupunda-Li, Na, K, Rb, Cs, Fr(qələvi metallar) 

II A yarımqrupunda-Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra. 

Ca, Sr, Ba-qələvi-torpaq metallardır. 

I A və II A yarımqrup metalları s-elementləri ailəsinə aiddir. 

I B- VIII B yarımqrup elementlərinin hamısı metallardır. 

  III A yarımqrupunda Al, Ga, İn, Ta, IV A yarımqrupda Ge( germanium),   

Sn(qalay), Pb(qurğuşun), V A qrupunda Sb(stibium) və Bi(bismut), VI A 

yalnız Po(polonium) metaldır. III A, VI A, V A, VI A yarımqrup metalları p-

elementlərdir. Əlavə yarımqrup elementlərinin hamısı metaldır. I B-VIII B 

yarımqrup elementlərinin hamısı metaldır.   

   Metallardan Be, Al, Zn  və s. amfoter xassəyə malikdir. Metallardan 

yalnız civə(Hg) adi şəraitdə mayedir, qalanları isə bərk haldadır, döyülüb 

yastılana və müəyyən formaya salına bilirlər. Metallar hamısı metal 

rabitəsinə malikdir və metal kristal qəfəsi əmələ gətirirlər. Metal rabitəsinin 

hesabına metallar metal parıltısına malikdirlər, elektriki və istiliyi yaxşı 

keçirirlər. Metalların hamısı neytral halda güclü reduksiyaedicidirlər. 

Metalların ən kiçik oksidləşmə dərəcəsi sıfırdır, onlar birləşmələrdə müsbət 

oksidləşmə dərəcəsi göstərirlər. 

 Metalları alınma üsulları. 

  Sənayedə metalları almaq üçün yararlı olan təbii minerallar filiz adlanır. 

Metalların alınmasında birinci mərhələ filizlərin saflaşdırılmasıdır. 

Saflaşdırılmış filizlərdən metallar əsasən üç üsulla alınır. 

1. Pirometallurgiya. Metalların oksidlərindən güclü reduksiyaedi-

cilərin(C, CO, H2, aktiv metallar) iştirakı ilə yüksək temperaturda 

reduksiyası pirometallurgiya adlanır. 

ZnO +C→Zn+ CO                 FeO +C→Fe+ CO 

          FeCO3→FeO+CO2                 FeO+CO→Fe+CO2 

Cr2O3 +2Al→Al2O3+2Cr  (alüminotermiya)         
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 WO3+3H2→W+3H2O (hidrogenotermiya) 

 CuO+H2→ Cu+H2O 

Pirometallurgiya üsulu ilə adətən Fe, Cr, Cu, Zn, Sn, Mn, W, Mo və s. 

kimi metalları sənayedə alırlar. 

2. Hidrometallurgiya prosesində metal birləşmələri məhlul halına 

keçirilir və metallar daha aktiv metalla( Li , Na, K, Rb, Cs, Ca, Sr, Ba-

dan başqa) duzlarından reduksiya olunur. Bu üsulla Cu, Au, Ag, Cd, 

Mo, W və s. metallar alınır. 

CuO + H2SO4→CuSO4 +H2O 

CuSO4+ Fe→Cu+ FeSO4 

3. Elektrometallurgiya metal birləşmələrinin ərintilərinin və ya suda 

məhlullarının elektrolizi ilə sənayedə metalların alınması üsuludur. Bu 

üsulla sənayedə Na, K, Al, Ca, Mg, Be, Cu və s. kimi metalları alırlar. 

2NaCl→2Na+Cl2 

CaCl2→Ca+ Cl2 

2CuSO4 + 2H2O→2Cu+ O2 +2H2SO4 

4AğNO3 + 2H2O → 4Ağ + 4HNO3 + O2 

 Metalların xassələri.  

Metallar elektriki və istiliyi yaxşı keçirir. Metallar döyülüb yayılma və 

ya plastiklik xassəsinə malikdir. Metalların ərimə və qaynama tem-

peraturları, bərkliyi, sıxlığı onların kütləsindən, nüvəsinin yükündən, 

metal rabitəsinin davamlığından və s. asılıdır. Ən yüngül metal-litium, 

ən ağır-osmium. Ən asan əriyən-civədir, çətinəriyən-W. Metallar metal 

parıltısınz malikdirlər. 

  Metallar kimyəvi reaksiyalarda valent elektronlarını verərək oksid-

ləşirlər. Təbiətdə metallara həm sərbəst(Au, Ag, Pt), həm də müxtəlif 

birləşmələr şəklində(digər metalların birləşmələri) rast gəlinir. Yer 

qabığında ən çox yayılmış metal alüminiumdur. 

    Metalların korroziyası.  

Metalların və onların ərintilərinin ətraf mühitin təsirindən kimyəvi və 

elektrokimyəvi dağılmasına korroziya deyilir. Korroziya latınca 

corrosio-sözündən götürülüb “aşınma” deməkdir. Kimyəvi korroziya 

quru qazların(O2, H2, S, SO2, su buxarı, halogenlər, CO2 və s.) və qeyri-
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elektrolitlərin(neft, kerosin, sürtkü yağları və s.) təsiri nəticəsində baş 

verir.  

   4Fe+ 3O2→Fe3O4                   2Fe+O2+ H2O→2Fe(OH)2 

   2Fe+ 3Cl2→2FeCl3 

Elektrokimyəvi korroziya turş, qələvi, neytral mühitdə gedə bilər. 

Korroziyanı sürətləndirən amillər: 

1. Qalvanik cütü əmələ gətirən metallar, metalların gərginlik sırasında 

bir-birindən nə qədər uzaq olarsa korroziya bir o qədər güclü olar. 

2. Məhlulun turşuluğu və oksidləşdiricinin qatılığı çox olduqca 

korroziya güclənir. 

3. Temperatur artdıqca 

4. Metalda qarışıqlar çox olduqda. 

5. Məhlulda Cl-, Br-, SO42- ionları olduqda korroziya güclənir. 

 Korroziyanın qarşısının alınma üsülları: 

1. Mühafizə örtükləri. 

           Metalın səthinə mühafizə örtükləri çəkilir. Örtüklər metallardan(Zn,      

Sn, Pb, Ni, Cr və s.) və qeyri-metallardan ibarət ola bilər.  

2. Korroziyaya davamlı ərintilərin alınması.  

            Ərintilərin tərkibinə Ni, Co, Cu, Cr əlavə etdikdə korroziyaya da-   

vamlı  ərintilər alınır. 

3. Elektrokimyəvi mühafizə a) protektor mühafizəsi zaman qorunan 

məmulata nisbətən aktiv metal(Mg, Al, Zn) birləşdirilir və aktiv metal 

korroziyaya uğrayır. Gəmilərin suyun içərisində olan hissəsinə sink 

pərçimlər vururlar. b) katod mühafizəsi zamanı sabit cərəyan 

mənbəyinin katoduna qorunan məmulat(polad qurğular), anoduna 

isə hər hansı dəmir parçası birləşdirilir. 

4. Mühitin tərkibinin dəyişdirilməsi. 

Korroziyanın qarşısını almaq və ya sürətini azaltmaq üçün metalın 

təmasda olduğu elektrolitə korroziyanı yavaşıdan maddə (inhibitor) 

əlavə edilir. Qeyri-üzvi maddələrdən nitritlər, xromatlar və silikatlar, 

üzvi maddələrdən isə aminlər inhibitor kimi tətbiq edilir. Azot və 

nəcib qazlar(He, Ne, Ar, Xe) metalların korroziyasına təsir etmir.  
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           QƏLƏVİ METALLARIN ÜMUMİ XARAKTERİSTİKASI.  

          NATRİUMUN VƏ KALİUMUN ALINMASI, XASSƏLƏRİ, 

                                        BİRLƏŞMƏLƏRİ. 

      I A yarımqrupuna  Li(litium), Na(natrium), K(kalium), Rb(rubidium), 

Cs(sezium), Fr(fransium) daxildir. Bu qrupun elementləri qələvi metallardır. 

Qələvi metalların valent elektronları s-orbitalda olduğundan onlar s-

elementlər ailəsinə aiddir. Əsas yarımqrup üzrə yuxarıdan aşağıya doğru 

getdikcə qələvi metalların atom radiusu, metallıq xassəsi, reduksiyaediciliyi 

artır, ionlaşma enerjisi azalır. Fransium ən aktiv metaldır.  Qələvi metallar 

təbiətdə yalnız birləşmələr şəklində rast gəlinir. 

    Qələvi metallar gümüşü(sezium-qızılı), yüngül(Li, Na, K sudan yüngül-

dür), yumşaq və asanəriyən metallardır. Litiumdan başqa onların hamısı 

bıçaqla kəsilir. Qələvi metallar metal parıltısına, yüksək istilik və elektrik 

keçiriciliyinə malikdir. Aşağı qaynama və ərimə temperaturuna malikdirlər.  

     Kimyəvi reaksiya zamanı yeganə valent elektronunu verərək +1 

oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Qələvi metallar güclü reduksiyaedicidirlər.  

     Natrium və kalium çox aktiv olduqlarından təbiətdə onlara yalnız 

birləşmələr şəklində təsadüf edilir. Kalium yuyucu vasitələrin, şüşənin, 

farmasevtik preparatların istehsalında istifadə olunur. Kalium toxuma-

lardakı suyun miqdarını nizama salır və ürəyin işini yaxşılaşdırır. Natrium 

maddələr mübadiləsində iştirak edir və toxumalarda osmotik təzyiqi 

müəyyən normada saxlayır. Natrium mübadiləsi qalxanabənzər vəzin 

nəzarəti altında olur. 

NaCl- qalit, NaCl*KCl-silvinit, NaNO3-çili şorası, KCl-silvin, 

 Na2SO4*10H2O- mirabilit və ya Qlauber duzu, Na3AlF6-kriolit, 

KCl*MgCl2*6H2O-karnalit, K2O*Al2O3*6SiO2-çöl şpatı, 

KNO3-hindistan şorası, NaHCO3-çay sodası. 

Alınması. Sənayedə natrium və kalium NaCl, KCl, NaOH və ya KOH 

ərintilərinin elektrolizindən alınır. 

2KCl→2K+Cl2                                   4NaOH→4Na+ 2H2O+O2 

Kimyəvi xassələri.  

Qələvi metallar güclü reduksiyaedicidirlər.  

4Li+O2→2Li2O                                  2Na+O2→Na2O2 

             litium-oksid                                        natrium-peroksid 
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K+O2→KO2                                                               2Na+Cl2→2NaCl 

kalium-superoksid 

2Na+S→Na2S                                    2Na+H2→2NaH 

2Na+2H2O→2NaOH+H2                 LiH+H2O→LiOH+H2 

Natrium-peroksid və kalium-superoksidin karbon qazı ilə reaksiyasından 

əleyhqazlarda, sualtı qayıqlarda və kosmik gəmilərdə havanın oksigenini 

bərpa etmək üçün istifadə edilir. 

2Na2O2+2CO2→2Na2CO3 + O2                     2K2O4+ 2CO2 →2K2CO3+3O2 

Na2O+H2O→2NaOH 

6Li+N2→2Li3N(adi şəraitdə) 

Qələvi metallar qatı sulfat turşusu, qatı nitrat turşusundan başqa digər 

turşularla, spirtlərlə və su ilə qarşılıqlı təsirdə olduqda H2 ayrılır. 

 2Na+2HCl→2NaCl+H2 

2Me+H2SO4→Me2SO4+H2                  Me=Li, Na, K, Rb, Cs 

2Me+2CH3OH→2CH3OMe+H2 

8Me+5H2SO4(duru)→4Me2SO4+H2S+4H2O 

Na2O2 + 2H2O→2NaOH+ H2O2 

Me2O+2HCl→2MeCl +H2O               Me=Li, Na, K 

Me2O+ CO2→Me2CO3                        

Me2O+N2O5→2MeNO3 
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   II QRUPUN ƏSAS YARIMQRUP METALLARININ ÜMUMİ  

  XARAKTERİSTİKASI. KALSİUMUN ALINMASI, XASSƏLƏRİ 

 VƏ MÜHÜM BİRLƏŞMƏLƏRİ. SUYUN CODLUĞU VƏ ONUN  

               ARADAN QALDIRILMASI ÜSULLARI. 

    II A yarımqrupuna berilium(Be), maqnezium(Mg), qələvi-torpaq metal-

ları-kalsium(Ca), stronsium(Sr), barium(Ba) və radium(Ra) daxildir.Ca, Sr, 

Ba, oksidləri (torpaq) su ilə qələvi mıhlulu verdiyi üçün onlara qələvi-torpaq 

metallar adı verilmişdir. II A yarımqrup elementlərinin hamısı metaldır, 

atomlarının xarici elektron təbəqəsində iki s-elektron var. Yarımqrup üzrə 

yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə onların metallıq xassəsi, reduksi-

yaediciliyi və atom radiusu artır. BeO amfoter , digər oksidlər(CaO, MgO, Sr, 

Ba) əsasi oksidlərdir. II A yarımqrup elementləri bütün birləşmələrində II 

valentli olub, +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərirlər. II A yarımqrup elementləri 

gümüşü-ağ rəngli metallardır. Qələvi-torpaq metalların hamısı güclü 

reduksiyaedicilərdir, lakin bu xassə qələvi metallara nisbətən bir qədər 

zəifdir. 

      Kalsium təbiətdə yalnız birləşmələr şəklində tapılır.  

CaCO3-kalsit                             CaCO3*MgCO3-dolomit 

CaSO4-anhidrid                        CaSO4*2H2O-təbii gips 

CaF2-kalsium flüorit                Ca3(PO4)2-fosforit 

İnsan orqanizmində sümük və dişlərdə fosfatlar şəklində 2%-dək Ca olur. 

Orqanizmdə kalsium ionları qanın laxtalanmasını təmin edir. Təbiətdə 

yalnız birləşmələr şəklində rast gəlir. Kalsium Yer qabığında yayılmasına 

görə 5-ci elementdir.  

       Kalsium ilk dəfə 1808-ci ildə kalsium duzlarının elektrolizindən 

alınmışdır(Devi, İngiltərə). 

      Sənayedə alınması:  CaCl2→ Ca+Cl2 

      Kalsium-gümüşü-ağ rəngli, kifayət qədər bərk, yüngül metaldır. 

   2Ca+O2→2CaO                        Ca+H2→CaH2 

    Ca+S→CaS                               Ca+Cl2→CaCl2 

    Ca+2C→CaC2                          3Ca+N2→Ca3N2 

    3Ca+2P→Ca3P2                       Ca+2HCl→CaCl2+H2 

    Ca+2H2O→Ca(OH)2 +H2  

    CaO+H2O→Ca(OH)2              CaO+CO2→CaCO3 
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   CaO+N2O5→Ca(NO3)2                      CaO+H2SO4→CaSO4+H2O 

   3CaO+P2O5→Ca3(PO4)2                     Ca(OH)2+CO2→CaCO3+H2O 

   Ca(OH)2+2HCl→CaCl2+2H2O 

  2Ca(OH)2+2Cl2→Ca(ClO)2+CaCl2+2H2O 

  Ca(HCO3)2→CaCO3↓ +CO2↑ +H2O 

  CaCl2+2H2O→H2+Ca(OH)2+Cl2 

  CaH2+2H2O→Ca(OH)2+2H2 

  Kalsiumun birləşmələri alovu kərpici-qırmızı rəngə boyayır. 

 CaO-kalsium oksid(sönməmiş əhəng) ağ çətinəriyən maddədir. 

 Ca(OH)2-kalsium hidroksid(sönmüş əhəng) suda çox az həll olan boz rəngli 

maddədir.  

   CaSO4*2H2O-təbii gipsin üç növü var: 

CaSO4-susuz gips(ölü gips), (CaSO4)2*H2O-alebastr, yandırılmış gips, 

CaSO4*2H2O-təbii gips. 

    2CaSO4*2H2O→(CaSO4)2*H2O+3H2O 

Alebastrı su ilə qarışdıranda tez bərkiyir. 

    CaSO4*2H2O→CaSO4+2H2O 

    Suyun codluğu. 

Tərkibində Ca+2 və Mg+2 ionları az olan su yumşaq su, çox olan su isə cod su 

adlanır. Suyun codluğu karbonatlı(və ya müvəqqəti) və qeyri-karbonatlı(və ya 

daimi) olur. 

Karbonatlı codluğu Ca+2 , Mg+2 , HCO3 – ionları əmələ gətirir.  

Müvəqqəti codluğu aradan qaldırılması üsulları: 

1) Qaynatmaqla. 

Ca(HCO3)2→CaCO3+CO2+H2O 

Mg(HCO3)2→MgCO3+CO2+H2O 

2) Əhəng üsulu. 

Ca(HCO3)2+Ca(OH)2→2CaCO3↓ +2H2O 

Mg(HCO3)2+Ca(OH)2→MgCO3↓ +CaCO3↓+2H2O 

3) Natron üsulu. 

Ca(HCO3)2+2NaOH→CaCO3↓ +Na2CO3+2H2O 

4) Soda üsulu. 

Ca(HCO3)2+Na2CO3→CaCO3↓+2NaHCO3 

Mg(HCO3)2+Na2CO3→MgCO3↓+2NaHCO3 
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Qeyri-karbonatlı codluğu Ca+2, Mg+2, Cl-, SO4-2 ionları əmələ gətirir. 

Daimi codluğu aradan qaldırma üsulları: 

1) Soda üsulu. 

CaCl2+Na2CO3→CaCO3↓+2NaCl 

CaSO4+Na2CO3→CaCO3↓+Na2SO4 

MgCl2+Na2CO3→MgCO3↓+2NaCl 

MgSO4+Na2CO3→MgCO3↓+Na2SO4 

2) Fosfat üsulu. 

3CaSO4+2Na3PO4→Ca3(PO4)2↓+3Na2SO4 

3CaCl2+2Na3PO4→Ca3(PO4)2↓+6NaCl 

3MgSO4+2Na3PO4→Mg3(PO4)2↓+3Na2SO4 

3MgCl2+2Na3PO4→Mg3(PO4)2↓+6NaCl 

Cod suda sabun köpüklənmir, çünki həll olmayan duzlar əmələ gəlir. 

Sintetik yuyucu vasitələr isə cod suda da yuyuculuq xassəsini saxlayır, 

çünki onların kalsium duzları suda həll olur. 

Codluğu 2 mmol/l-dən az olan su yumşaq, 2-dən 10-dək olan orta 

codluğu, 10 mmol/l-dən çox olan su isə cod su adlanır. Dəniz suyunun 

codluğu 32,5 mmol/l-dir. 
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     III QRUPUN ƏSAS YARIMQRUP METALLARININ ÜMUMİ 

  XARAKTERİSTİKASI. ALÜMİNİUM, ALINMASI, XASSƏLƏRİ 

            VƏ MÜHÜM BİRLƏŞMƏLƏRİ. ALÜMİNİUM VƏ  

                   ONUN  XƏLİTƏLƏRİNİN TƏTBİQİ. 

       III qrupun əsas yarımqrup elementlərinə -B(bor), Al(alüminium), 

Ga(qalium), İn(indium), Tl(talium). Bu elementlər p-elementlər. Bu 

elementlərin atomlarının xarici energetik səviyyəsində 3 elektron(ns2 np1) 

vardır. Bu qrupda bordan talliuma getdikcə metallıq xassəsi artır: B-qeyri-

metal, İn və Tl-metal, Al-ikili xassə elementidir. Bütün birləşmələri III 

valentlidir. Bu elementlərin hamısı R2O3 tipli oksidlər və R(OH)3 tipli 

hidroksidlər müvafiqdir. B(OH)3-H3BO3-turşudur, Al(OH)3, Ga(OH)3, 

İn(OH)3-amfoter xassəli, TiOH-güclü əsasdır( Ti(OH)3 alınmayıb). 

      III qrupun əsas yarımqrup metallarından ən çox əhəmiyyət kəsb edəni 

alüminiumdur.Alüminium ilk dəfə təmiz halda 1827-ci ildə alüminium-

xloridi havasız mühitdə kaliumla reduksiya etməklə alınmışdır(Völer, 

Almaniya). Oksidləşmə dərəcəsi +3-dür. Təbiətdə yayılmasına görə 

alüminium 3-cü, metallar arasında 1-ci yer tutur. Fəal olduğundan təbiətdə 

yalnız birləşmələr şəklində olur. 

Al2O3-korund , Al2O3*nH2O-boksit, Al2O3*2SiO2*2H2O-kaolinit (ağ gil), 

Na3AlF6-kriolit, Na2O*Al2O3*2SiO2-nefelin,  

K2O*Al2O3*6SiO2-çöl şpatı(ortoklaz). 

Alınması. 

1827-ci ildə alman kimyaçısı Völer kalium və natrium metalları ilə 

alüminium-xloridi hava daxil olmadan qızdırmaqla alüminiumu almışdır. 

                AlCl3 +3K→3KCl+Al 

                AlCl3+ 3Na→3NaCl+Al 

Sənayedə alüminium alüminium-oksidin ərintisinin elektrolizindən alınır. 

                2Al2O3→4Al+3O2 

Respublikamızda Al Sumqayıt şəhərində alüminium zavodunda alunitin 

emalından əmələ gələn alüminium-oksidinin elektrolizi ilə alınır. 

Fiziki xassələri. 

Alüminium-gümüşü-ağ rəngli, yünğül, 660℃ -də əriyən metaldır.  
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Çox plastikdir, asanlıqla məftil şəklində dartılır, lövhə və ya folqa 

formasında yayılır. Elektrik keçiriciliyinə görə alüminium yalnız gümüş, mis 

və qızıldan geri qalır. 

Kimyəvi xassələri. 

Alüminium güclü reduksiyaedicidir. O, havada dərhal oksidləşərək səthi 

oksid təbəqəsi ilə örtülür. Alüminium qatı HNO3 və qatı H2SO4 adi şəraitdə 

həll olmur. 

 4Al+3O2→2Al2O3                            Al+H2→X 

2Al+3Cl2→2AlCl3                            2Al+3S→Al2S3 

4Al+3C→Al4C3                                 2Al+N2→2AlN 

2Al(amalqama)+6H2O→2Al(OH)3+3H2↑ 

2Al+6HCl→2AlCl3+3H2↑ 

2Al+3H2SO4→Al2(SO4)3+3H2↑ 

2Al+3CuSO4→Al2(SO4)3+3Cu↑ 

Cr2O3+2Al→2Cr+Al2O3                     

3Fe3O4+8Al→4Al2O3+9Fe(termit qaynağı) 

2Al+2NaOH+2H2O→2NaAlO2+3H2↑ 

2Al+6H2SO4(qatı)→Al2(SO4)3+3SO2↑+6H2O 

Al+4HNO3(qatı)→Al(NO3)3+NO↑+2H2O 

Al2O3-bərk, çətinəriyən, ağ rəngli maddədir. Amfoterdir. Korundun göy 

rəngli kristalları sapfir, bənövşəyi rənglisi ametist, qırmızı rənglisi isə yaqut 

adlanır. 

Al2O3*nH2O→Al2O3+nH2O 

Al2O3+6HCl→2AlCl3+3H2O 

Al2O3+2NaOH→2NaAlO2+H2O 

Al2O3+K2CO3→2KAlO2+CO2↑ 

Al2O3+2NaOH+H2O→2NaAlO2*H2O 

Al(OH)3-suda həll olmayan ağ rəngli bərk maddədir. Amfoterdir. 

AlCl3+3NaOH→Al(OH)3↓+3NaCl 

Al(OH)3+3HCl→AlCl3+3H2O 

Al(OH)3+NaOH→NaAlO2+2H2O 

2Al(OH)3→Al2O3+3H2O 

Alüminiumun xəlitələri. 
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Alüminium tərkibli xəlitələr texnoloji istifadə mənsubiyyətinə görə iki qrupa 

bölünür: tökmə xəlitələri və təzyiqlə emal edilən xəlitələr. 

Alüminium tökmə xəlitələri silisium, mis və maqnezium ilə xəlitələrdir. 

Təzyiqlə emal edilən alüminium xəlitələr - döymə, ştamplama və yayma 

üçün düralüminium tipli xəlitələr işlədilir. Düralüminium latınca “durus” 

sözündən götürülmüşdür, bərk alüminium deməkdir. Düralüminiumun 

mexaniki xassələrini Cu və Mg yüksəldir. Manqan düralüminiumun 

bərkliyini və korroziyaya davamlılığını artırır. 

Alüminium naqil və məftillərin, mətbəx qab-qacaqlarının, işıqsaçan 

raketlərin hazırlanmasında, yeyinti məhsullarını qablaşdırmaq üçün folqa 

kimi  və həmçinin kondensatorların, partlayıcı maddələrin, siluminin 

ərintisinin alınmasında tətbiq olunur. Alüminiumdan həmçinin polad 

məmulatlarını qorumaq üçün örtük kimi istifadə olunur(alitirləşmə). Bu 

ərintilərdən təyyarə, avtomobil, gəmi və cihazqayırmada, raket texnikası və 

inşaatda istifadə edilir. Saf halda alüminiumdan elektrik naqilləri hazırlanır. 
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       KİMYƏVİ ELEMENTLƏRİN DÖVRİ SİSTEMİNDƏ ƏLAVƏ   

   YARIMQRUP METALLARIN MÖVQEYİ. MİS, SİNK VƏ XROMUN  

     XASSƏLƏRİ, SƏNAYEDƏ ALINMA, ÜSULLARI, TƏTBİQİ. 

        Əsas yarımqrup elementlərindən fərqli olaraq, əlavə yarımqrup ele-

mentlərində sonuncu valent elektronu metal atomunun xarici elektron 

təbəqəsində deyil, xaricdən əvvəlki elektron təbəqəsindəki d yarım-

səviyyəsində yerləşir. Əlavə yarımqrup elementlərində(d-elementlərində) 

atomun xarici elektron təbəqəsində əsasən iki, bəzən bir(Cu, Cr) s-elektron 

olur. Ona görə də əlavə yarımqrup elementlərinin oksigenli birləşmələrinin 

tərkibi öz aralarında oxşardır. Lakin d-elementləri hidrogenli birləşmə əmələ 

gətirmir. Hamısı metaldır. Çoxu dəyişkən oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

İonları və birləşmələri çox vaxt rəngli olur.  

MİS. 

Misin sıra nömrəsi 29, nisbi atom kütləsi 64-dür. IV dövr I A yarımqrupunda  

orbitalına keçməsi 4s və 3d orbitallarında olan elektronların enerjilərinin 

təqribən bir-birinə yaxın olması ilə izah edilir. Bu səbəbdən mis 

birləşmələrində +1(Cu+12O),, həm də +2(Cu+2O) oksidləşmə  dərəcəsi göstərir, 

I və II valentli ola bilir.  

Misə təbiətdə həm sərbəst halda(böyük külçə şəklində), həm də əsasən 

birləşmələr şəklində rast gəlinir.  

Cu2(OH)2CO3-malaxit,       Cu(OH)2*2CuCO3-azurit,        Cu2S-mis parıltısı, 

Cu2O-kuprit,                       CuFeS2-mis kolçedanı 

Respublikamızda misin birləşmələrinə əsasən Filizçay polimetal yatağında 

təsadüf olunur. 

Alınması: Misi sənayedə bir neçə mərhələdə alırlar.   

2Cu2S+3O2→2Cu2O+2SO2           2Cu2O+Cu2S→6Cu+SO2↑  

Bu üsulla alınmış misdə qarışıqlar olur, onu qara mis adlandırırlar. Misi 

sənayedə pirometallurgiya üsulu ilə də alırlar.   Cu2O+2C→2Cu+2CO 

Daha təmiz misi elektroliz üsulu(elektrotermiya) də alırlar. 

2CuSO4+2H2O→2Cu+O2+2H2SO4 

Misi hidrometallurgiya üsulu ilə də alırlar. 

CuO+H2SO4 →CuSO4+H2O               CuSO4+Fe→FeSO4+Cu↓  
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Fiziki xassələr. Mis-açıq-çəhrayı rəngli, kifayət qədər yumşaq, plastik 

metaldır. O, ağır və çətinəriyən metallara aiddir. Mis elektrik cərəyanını çox 

yaxşı keçirir(yalnız gümüşdən geri qalır). 

Kimyəvi xassələr. 

Cu+Cl2→CuCl2                          2Cu+O2→2CuO 

Cu+S→CuS                                 CuO+H2O→X 

Cu+2H2SO4(qatı)→CuSO4+SO2↑+2H2O 

Cu+4HNO3(qatı)→Cu(NO3)2+2NO2↑+2H2O 

2Cu+O2+H2O+CO2→(CuOH)2CO3 

CuO+SO3→CuSO4                     CuO+H2→Cu+H2O 

CuO+C→Cu+CO                        CuO+CO→Cu+CO2 

CuO+2HCl→CuCl2+H2O 

3CuO+2NH3→3Cu+N2+3H2O 

CH3OH+CuO→CH2O+Cu+H2O 

                           metanal 

CuCl2+2MeOH→Cu(OH)2+2MeCl 

CuSO4+2MeOH→Cu(OH)2+Me2SO4                  Me=Li, K, Na. 

Cu(OH)2+2HCl→CuCl2+2H2O 

Cu(OH)2+H2SO4→CuSO4+2H2O 

CuSO4*5H2O→CuSO4+5H2O 

Saf mis elektrik naqillərinin, kabellərin hazırlanması üçün elektrotexnikada 

və istilik aparatlarında istifadə edilir. Mis həmçinin müxtəlif ərintilərin 

istehsalında tətbiq edilir. 

SİNK. 

  Sink kimyəvi elementlərin dövri sistemində IV dövr IIB yarımqrupunda 

yerləşir, d-elementidir. Sink birləşmələrində II valentli olub(sabit valentli 

elementdir)  +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

  Sinkə təbiətdə yalnız birləşmələr şəklində təsadüf olunur. 

ZnS-sink sulfid və ya sfalerit 

ZnCO3-qalmey, ZnO*Al2O3(və ya ZnAl2O4)-sink şpineli. 

Sink qədim zamanlardan məlumdur.(b.e.ə. II əsrdə sinkin mislə ərintisi olan 

bürünc alınırdı). 

 Sənayedə sink sfaleritdən iki mərhələdə alınır: əvvəlcə ZnS, yandırılıb sink-

oksidinə çevrilir, sonra sink-oksidi kömürlə reduksiya edilir. 



41 
  

    2ZnS+3O2→2ZnO+2SO2                           ZnO+C→Zn+CO 

                                                                         ZnO+CO→Zn+CO2 

                                                                         ZnO+H2→Zn+H2O 

 Hidrometallurgiya ilə alınması: 

    ZnSO4+2H2O→Zn+H2↑+O2↑+H2SO4 

   Sink-maviyəçalan-gümüşü rəngli, asanəriyən, ağır əlvan metaldır. Sink adi 

temperaturda kövrəkdir. 

   Sinkin səthi havada nazik oksid təbəqəsi ilə örtülür, ona görə də havada 

davamlıdır. Həmin təbəqə, metalı sonrakı oksidləşmədən qoruyur. Adi 

şəraitdə su sinkə praktik olaraq təsir etmir. Qızdırdıqda isə su ilə reaksiyaya 

daxil olur. Sink amfoter metaldır. 

2Zn+O2→2ZnO                            Zn+S→ZnS 

Zn+Cl2→ZnCl2                             3Zn+2P→Zn3P2 

Zn+H2O→ZnO+H2                      Zn+2HCl→ZnCl2+H2 

Zn+H2SO4→ZnSO4+H2                Zn+H2S→ZnS+H2 

Zn+2NaOH→Na2ZnO2+H2 

                    natrium-sinkat 

Zn+CuSO4→Cu+ZnSO4                ZnO+2HCl→ZnCl2+H2O 

ZnO+2NaOH→Na2ZnO2+H2O 

ZnO+2NaOH+H2O→Na2[Zn(OH)4] 

ZnO+CaO→CaZnO2                      ZnO+SiO2→ZnSiO3 

Zn(OH)2-suda həll olmayan amfoter xassəli əsasdır. 

ZnCl2+2NaOH→Zn(OH)2↓+2NaCl 

Zn(OH)2+2HCl→ZnCl2+2H2O 

Zn(OH)2+H2SO4→ZnSO4+2H2O 

Zn(OH)2+2NaOH→Na2ZnO2+2H2O 

Sink-oksiddən ağı(ağ boya) alınmasında istifadə edilir. Sink poladdan olan 

məmulatlarda qoruyucu örtük kimi, mislə(bürünc), alüminiumla və nikellə  

olan ərintilərinin alınmasında, sink - kömür qalvanik elementlərinin isteh-

salında tətbiq edilir. 

XROM. 

Xrom 1797-ci ildə fransız kimyaçısı L.Voklen tərəfindən kəşf edilmişdir. 

Kimyəvi elementlərin dövri sisteminin IV dövr VI B yarımqrupunda yerləşir, 
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sıra nömrəsi 24, nisbi atom kütləsi 52. Xrom dəyişkən valentli elementdir(II, 

III, VI).  Xrom üçün +2, +3, +6 oksidləşmə dərəcəsi  göstərir.  

   Xrom əsasən birləşmələr şəklində təbiətdə rast gəlinir. Xrom Yer qabığının 

0,03 %-ni təşkil edir. 

FeCrO4-xromit və ya xromlu dəmir daşı 

PbCrO4-xromit,  Cr2O3-xrom(III)-oksid 

Müəyyən olunmuşdur ki, xrom Günəşdə, ulduzlarda və meteoritlərdə də 

var. 

Xrom sənayedə: 

   Cr2O3+2Al→Al2O3+2Cr                    

   2Cr2O3+3Si+3CaO→4Cr+3CaSiO3 

   FeO*Cr2O3+4C→Fe+2Cr+4CO↑ 

   3(FeO*Cr2O3)+8Al→3Fe+6Cr+4Al2O3 

Fiziki xassələr.   

Xrom metal parıltılı bozumtul ağ rəngli, xarici görünüşünə görə polada 

oxşayır. O, ağır və çətinəriyən metaldır. Xrom ən bərk metaldır, onunla şüşə 

kəsmək olur. 

Kimyəvi xassələr. 

  Xromun səthində Cr2O3 oksid təbəqəsi əmələ gəlir. Onu təmizlədikdən 

sonra o duru sulfat və xlorid turşularında həll olur. 

Cr+2HCl→CrCl2+H2↑ 

Cr+H2SO4(duru)→CrSO4+H2↑ 

4Cr+3O2→2Cr2O3                           2Cr+3H2O→Cr2O3+3H2↑ 

2Cr+3F2→2CrF3                                                2Cr+N2→2CrN 

2Cr+Si→Cr2Si                                 2Cr+3S→Cr2S3 

2Cr+3J2→2CrJ3                                CrO+2HCl→CrCl2+H2 

CrO-qara rəngli əsasi oksiddir. 

4CrO+O2→2Cr2O3                          

CrCl2+2NaOH→Cr(OH)2↓+2NaCl 

Cr2O3(xrom(III) oksid) -yaşıl rəngli çətin əriyən tozdur, amfoter oksiddir. 

(NH4)2Cr2O7→Cr2O3+N2↑+4H2O 

2Cr(OH)3→Cr2O3+3H2O 

Cr2O3+6HCl→2CrCl3+3H2O 

Cr2O3+2NaOH→H2O+2NaCrO2 
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CrO3(xrom(VI) oksid)-tünd-qırmızı rəngli kristall maddədir. Güclü 

oksidləşdiricidir. 

4CrO3+3S→2Cr2O3+3SO2↑ 

CrO3+H2O→H2CrO4 (xromat turşusu) 

CrO3+CaO→CaCrO4 

CrO3+2NaOH→Na2CrO4+H2O 

Cr(OH)2-xrom(II) hidroksid-suda həll olmur, əsasi xassə göstərir, reduk-

siyaedicidir. 

Cr(OH)2→CrO+H2O 

4Cr(OH)2+O2+2H2O→4Cr(OH)3 

Cr(OH)3-xrom(III) hidroksid suda həll olmur, bozumtul-yaşıl rəngli, amfoter 

xassəlidir. 

CrCl3+3NaOH→Cr(OH)3↓+3NaCl 

Cr(OH)3+3HCl→CrCl3+H2O 

Cr(OH)3+NaOH→2H2O+NaCrO2 (natrium metaxromit) 

Cr(OH)3+3NaOH→3H2O+Na3CrO3(natrium ortoxromit) 

Tətbiqi. 

 Xromdan metalkəsən alətlərin hazırlanmasında istifadə olunan 

yüksəkkeyfiyyətli bərk poladların, 12% qədər xromu olan paslanmayan 

poladın istehsalında, korroziyanın qarşısını almaq məqsədilə müxtəlif polad 

məmulatların xromlaşdırılması üçün istifadə edilir.  
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      DƏMİR, DÖVRİ SİSTEMDƏ MÖVQEYİ, TƏBİİ BİRLƏŞMƏLƏRİ, 

                             ALINMASI, XASSƏLƏRİ VƏ TƏTBİQİ. 

  Dəmir (Fe) kimyəvi elementlərin dövri sistemində IV dövrdə VIIIB 

yarımqrupunda yerləşir, sıra nömrəsi 26, nisbi atom kütləsi 56. Dəmir 

birləşmələrdə II, III valentli olur, +2, +3 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

  Yer qabığında yayılmasına görə metallar arasında dəmir alüminiumdan 

sonra 2-ci yer tutur. Bəzi qədim dillərdə dəmir «səma daşı» adlanır.  

  Fe3O4(FeO*Fe2O3)-maqnetit  ,  Fe2O3-hematit  ,  FeS2-pirit ,   

  FeCO3-siderit  ,  Fe2O3*H2O-limonit. 

 Dəmir canlı təbiətdə böyük əhəmiyyətə malikdir. O, qandakı hemoqlobinin 

mühüm tərkib hissəsidir.  

Alınması. 

  Fe2O3+3H2→2Fe+3H2O 

  FeCl2+H2→Fe+2HCl 

  Fe2O3+2Al→Al2O3+2Fe (alüminotermiya) 

  3Fe3O4+8Al→9Fe+4Al2O3 (alüminotermiya) 

 termit qarışığı 

   FeSO4+2H2O→Fe+ O2↑+H2↑+H2SO4 

   Al+FeCl3→AlCl3+Fe 

Fiziki xassələri. 

 Saf dəmir gümüşü-ağ rəngli plastik metaldır. Dəmir maqnit xassələrinə 

malikdir. Parlaqdır. İstiliyi və elektrik cərəyanını yaxşı keçirir. 

Kimyəvi xassələri. 

Dəmir orta aktivliyə malikdir. 

4Fe+3O2+6H2O→4Fe(OH)3 

3Fe+2O2→Fe3O4 

Fe+S→FeS                               2Fe+3Cl2→2FeCl3 

Fe+P→FeP                              2Fe+N2→2FeN 

2Fe+3Br2→2FeBr3                           Fe+CuSO4→Cu+FeSO4 

Fe+2HCl→FeCl2+H2              Fe+H2SO4(duru)→FeSO4+H2 

2Fe+6H2SO4→Fe2(SO4)3+3SO2+6H2O 

FeCl2+2KOH→2KCl+Fe(OH)2↓ 

Fe+4HNO3→Fe(NO3)3+NO↑+2H2O  ( bağlı qabda) 
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FeO-əsasi oksiddir, su ilə , qələvilərlə qarşılıqlı təsirdə olmur, turşularda həll 

olur. 

Fe2O3+3CO→3CO2+2Fe 

FeO+2HCl→FeCl2+H2O                      FeO+CO→Fe+CO2 

FeO+H2→Fe+H2O                                FeO+C→Fe+CO 

Fe2O3-ən davamlı oksigenli təbii birləşməsidir. Amfoter oksiddir. O, 

turşularda və qələvilərdə həll olur. Toz halında qırmızı-qonur rəngli bərk 

maddədir. 

Fe2O3+2NaOH→H2O+2NaFeO2 

                                       natrium-metaferrit 

Fe2O3+Na2CO3→CO2↑+2NaFeO2 

4FeS2+11O2→2Fe2O3+8SO2 

Fe3O4-qarışıq oksid-təbiətdə rast gəlinir. Suda həll olmayan, turşuda həll 

olmayan bərk maddədir. 

Fe3O4+8HCl→FeCl2+FeCl3+4H2O 

Fe3O4+4H2SO4→FeSO4+Fe2(SO4)3+4H2O 

Fe(OH)2(dəmir(II) hidroksid)-əsas xassəlidir, suda həll olmur, qələvilərlə 

reaksiyaya girmir, get-gedə qonurlaşan yaşımtıl çöküntüdür. 

FeSO4+2NaOH→Fe(OH)2↓+Na2SO4 

2Fe(OH)2+H2O2→2Fe(OH)3 

4Fe(OH)2+2H2O+O2→4Fe(OH)3 

Fe(OH)2+2HCl→FeCl2+2H2O 

Fe(OH)2+H2SO4(duru)→FeSO4+2H2O 

Fe(OH)3(dəmir(III) hidroksid)-suda həll olmayan qonur rəngli çöküntüdür. 

Amfoter xassəlidir. 

FeCl3+3KOH→3KCl+Fe(OH)3↓ 

Fe(NO3)3+3NaOH→3NaNO3+Fe(OH)3↓ 

Fe(OH)3+3HCl→FeCl3+3H2O 

2Fe(OH)3+3H2SO4→Fe2(SO4)3+6H2O 

Fe(OH)3+KOH→KFeO2+2H2O(əritdikdə) 

2FeCl3+H2S→2FeCl2+S+2HCl 

2FeCl3+Fe→3FeCl2 

2FeCl3+Cu→2FeCl2+CuCl2 

Təyini. 
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1) FeCl3+3KOH→Fe(OH)3↓+3KCl 

2) FeCl3+3NH4SCN→Fe(SCN)3+3NH4Cl 

Tiosianatların(rodanidlərin) təsirindən məhlul qan kimi qırmızı rəngə 

boyanır. 

3) 4FeCl3+3K4[Fe(CN)6]→Fe4[Fe(CN)6]3↓+12KCl 

             sarı qan duzu    berlin abısı 

Sarı qan duzu ilə III valentli metalın duzlarının məhluluna təsir etdikdə 

tünd-göy rəngli(berlin abısı) çöküntü əmələ gəlir. 

  Tətbiqi. 

  Saf dəmirdə tez maqnitləşmək və maqnitsizləşmək qabiliyyəti var, buna 

görə də onu transformatorlar, elektrik mühərrikləri, elektromaqnitlər və 

mikrofon membranlarının hazırlanmasında tətbiq edirlər. Dəmir əsasən-

çuqun və polad şəklində istifadə edilir. 
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           METALLURGİYA, ÇUQUN VƏ POLAD İSTEHSALI. 

    Metallurgiya-metalların, ərintilərin xassələri və onların alınma üsulları 

haqqında elmdir.  

  Metallurgiya sənayesi qara və əlvan metallurgiyaya bölünür. Dəmir və 

onun ərintilərinin istehsalı qara metallurgiya , qalan bütün metalların və 

onların ərintilərinin istehsalı isə əlvan metallurgiya adlanır. Müasir 

texnikada dəmirin ərintiləri daha çox tətbiq sahələri tapır. Məsələn, 

maşınqayırmada tətbiq olunan metalların ümumi kütləsinin 90% ən çoxu 

onların payına düşür. Dəmirin mühüm ərintiləri çuqun və poladdır. 

  Çuqun tərkibində 1,7 % çox karbon, həmçinin silisium, manqan, fosfor və 

kükürd olan dəmir ərintisidir. Polad tərkibində 0,1-1,7% arasında karbon və 

az miqdarda Si, Mn, P və S olan dəmir ərintisidir. XX əsrdə tərkibində Cr, 

Ni, Mn,  Co, V, Mo, W, Ti və s. legirlənmiş poladlar geniş tətbiq olunmağa 

başladı. Xrom-polada lazımi bərklik, nikel isə plastiklik verir. 

   Əlvan metalların istehsalına  və tətbiqinə görə birinci yeri alüminium və 

onun ərintilərinə, ikinci yeri isə mis tutur. 

Çuqun istehsalı.  

  Çuqun donma peçlərində dəmir filizlərindən alınır. Donma peçini yuxarı-

dan ardıcıl olaraq şixta, flus(CaCO3) qarışdırılmış dəmir filizi, sonra koks, 

yenidən dəmir filizi və s. doldururlar. Aşağıdan oksigenlə zənginləşdirilmiş 

qızdırılmış hava üfürülür, bu zaman koks yanır. 

        C+O2→CO2+402 kC                            CO2+C→2CO 

        3Fe2O3+CO→2Fe3O4+CO2↑             Fe3O4+CO→3FeO+CO2↑ 

        FeO+CO→Fe+CO2↑ 

Çuqun istehsalı zamanı dəmir filizində qarışıq kimi olan Mn, Si, P və S 

oksidlərindən qismən reduksiya olunur. Bu qarışıqlar filizin və koksun boş 

süxurlarının tərkibində olur. 

         SiO2+C→Si+2CO2                              MnO+C→Mn+CO 

         FeS2→FeS+S                                       CaSO4+4C→CaS+4CO 

        Ca3(PO4)2+5C→2P+3CaO+5CO 

Dəmir filizində çətin əriyən qarışıqlar olur.  

         CaCO3→CaO+CO2↑ 

         CaO+SiO2→CaSiO3(şlak) 
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CaCO3*MgCO3+2SiO2→CaSiO3+MgSiO3+2CO2↑ 

                                                    şlak 

CaSiO3 şlakın əsas tərkib hissəsidir. Çuqun və şlaklar qarışmır. Donma 

peçindən çıxan qazlar koloşnik və ya donma qazı adlanır.  

Polad istehsalı. 

   Poladın tərkibində 0,1-1,7 % qədər karbon, az miqdarda digər qarışıqlar(Si, 

Mn, S, P) olan dəmir ərintisidir. Poladı çuqundan və dəmir qırıntılarından 

alırlar. Bu məqsədlə qismən dəmir filizindən də istifadə edilir. 

   Poladda olan qarışıqlar ona arzuolunmaz xassələr verir. Belə ki, kükürd 

polada kövrəklik, fosfor isə aşağı temperaturda sınma xassəsi verir. Deməli 

çuqundan polad almaq üçün onun tərkibində olan karbon və silisiumu 

azaltmaq, kükürd və fosforu isə mümkün qədər tam çıxarmaq tələb olunur. 

Havanın oksigeni ilə qarışıqları oksidləşdirməklə  buna nail olunur. Lakin 

bu zaman ərinmiş poladda havanın azotu həll olur və poladın mexaniki 

xassələrini aşağı salır. Ona görə də qarışıqları oksidləşdirmək üçün son 

zamanlar saf oksigendən istifadə edilir. Nəticədə oksidləşmə prosesi 

sürətlənir və həll olmuş azotu olmayan daha keyfiyyətli polad almaq 

mümkün olur. 

    2C+O2→2CO                           Si+O2→SiO2 

    S+O2→SO2                               2Mn+O2→2MnO 

    4P+5O2→2P2O5                       2Fe+O2→2FeO 

    C+FeO→Fe+CO↑                  Si+2FeO→2Fe+SiO2 

    Mn+FeO→Fe+MnO               2P+5FeO→5Fe+P2O5 

Silisium və fosfor oksidlərinin çıxarılması üçün emal edilən çuquna 

sönməmiş əhəng(CaO) əlavə edirlər. 

     CaO+SiO2→CaSiO3                3CaO+P2O5→Ca3(PO4)2 

 CaSiO3 və Ca3(PO4)2 tez əriyən maddələrdir, onlar şlak şəklində ərimiş 

poladın üzərində üzür. 

      MnO+SiO2→MnSiO3 (şlak) 

Çuqundan polad alınmasının bir neçə üsulu var: oksigen-konvertor üsulu, 

elektrotermik üsulu və marten üsulu. Oksigen-konvertor üsulu(bu üsulun 

əsasını ingilis alimi Bessemer qoymuşdur) ilə çuqunu polada emal edərkən , 

qarışıqların oksidləşməsi prosesi konvertorlar adlanan böyük metal qablarda 

aparılır. Marten üsulu ilə polad istehsal edilərkən qarışıqlar peçdə 
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oksidləşdirilir. Peç vanna və dörd regeneratordan ibarətdir. Marten 

üsulunun digər iki üsula nəzərən üstünlüyü ondan ibarətdir ki, emal 

prosesinə asanlıqla nəzarət etmək mümkün olur və müxtəlif çeşidli poladlar 

almaq olur. Prosesin müddəti 6-8 saatdır. Elektrotermik üsulda digər iki 

üsula nəzərən elektrik qövsü vasitəsilə daha yüksək temperatur (2000℃ ) 

əldə edilir. Bu, yüksək keyfiyyətli legirlənmiş poladlar almağa imkan verir. 

Bundan başqa, marten peçlərinə nisbətən elektrik peçlərinin qurulması ucuz 

başa gəlir və proses qısa vaxtda başa çatır. 
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     QEYRİ-METALLARIN DÖVRİ SİSTEMDƏ MÖVQEYİ. HİDRO- 

        GENİN TƏBİƏTDƏ YAYILMASI, ALINMASI, XASSƏLƏRİ 

                                                TƏTBİQİ. 

  Mövcud 110 kimyəvi elementdən 22-si qeyri-metaldır. Dövrlər üzrə soldan-

sağa getdikcə oksidləşdiricilik artır, qruplar üzrə isə yuxarıdan aşağıya 

doğru azalır. Ən güclü oksidləşdirici flüordur. Qeyri-metalların 

oksidləşdiricilik qabiliyyəti onların elektromənfiliyinin ədədi qiymətindən 

asılıdır. Elektromənfilik artdıqca oksidləşdiricilik qabilliyəti də artır. Qeyri-

metallar kövrəkdirlər, elektriki və istiliyi pis keçirir. Dövrlər üzrə soldan-

sağa doğru qeyri-metalların oksidlərinin turşuluq qabiliyyəti güclənir, 

qruplar üzrə isə yuxarıdan aşağıya doğru azalır.  

    SiO2→P2O5→SO3→Cl2O7(turşuluq xassəsi güclənir) 

    N2O5→P2O5→As2O5(turşuluq xassəsi zəifləyir) 

  Hidrogen kimyəvi elementlərin dövri sisteminin ilk elementidir. Onun 

atomunun nüvəsində yalnız bir proton(p) var, nüvəsinin yükü +1-dir. 

Hidrogenin üç izotopu var: 11H(protium), 12H(deyterium), 13H(tritium). 

Hidrogen təbiətdə geniş yayılmış elementlərdəndir. Bütün üzvi maddələrin 

tərkibində hidrogen var. Hidrogen sərbəst halda ikiatomlu H2 molekul-

larından ibarət bəsit maddə şəklində qaz əmələ gətirir. 

  Hidrogen rəngsiz, iysiz, dadsız, suda pis həll olan ən yüngül qazdır. 

Hidrogeni ilk dəfə ingilis alimi H.Kavendiş 1766-cı ildə saf halda almışdır. 

Alınması laboratoriyada. 

1)Suyun elektrolizi. 

  2H2O→2H2+ O2 

2)Turşuların(duru və qatı HNO3 və qatı H2SO4-dən başqa) metallarla(Cu, 

Au, Hg, Ag, Pt başqa) qarşılıqlı təsiri. 

2Me+2HCl→2MeCl+H2 

2Me+H2SO4→Me2SO4+H2 

6Me+2H3PO4 →2Me3PO4+3H2 

2Me+2CH3COOH→2CH3COOMe+H2             Me=Li, Na, K 

Me+2HCl→MeCl2+ H2 

Me+H2SO4→MeSO4+H2 

3Me+2H3PO4→2Me3(PO4)2+3H2 

Me+2CH3COOH→(CH3COO)2Me+H2             Me=Ca, Mg, Ba, Be, Zn, Fe, Pb. 
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2Al+6HCl→2AlCl3+3H2                           2Al+3H2SO4→Al2(SO4)3+3H2 

2Al+2H3PO4→2AlPO4+3H2 

3)Cu, Hg, Pt, Ag, Au başqa digər metalların su ilə qarşılıqlı təsiri. 

Qələvi (Li, Na, K, Rb, Cs) və qələvi torpaq metalların (Ca, Sr,Ba) su ilə 

qarşılıqlı təsiri zamanı qələvi, az aktv metalların(Be, Mg, Zn, Fe, Pb) təsiri 

zamanı isə oksid əmələ gəlir. 

2Na+2H2O→2NaOH+H2                         Ca+2H2O →Ca(OH)2+H2 

Be+H2O→BeO+H2                                                       Mg+H2O→MgO+H2 

Zn+H2O→ZnO+H2                                   3Fe+4H2O→Fe3O4+4H2 

4)Metal hidridlərinin su ilə qarşılıqlı təsiri. 

NaH+H2O→NaOH+H2                            CaH2+H2O→Ca(OH)2 

5)Amfoter metalların(Be, Zn, Al) və Si qələvilərlə qarşılıqlı təsiri. Metal II 

valentli olduqda metalın bir molu reaksiyaya girdikdə bir mol H2, metal III 

valentli olduqda isə 1,5 mol H2 ayrılır.  

Be+2NaOH→Na2BeO2+H2 

Zn+2NaOH→Na2ZnO2+H2 

2Al+2NaOH+H2O→2NaAlO2+3H2 

Si+2NaOH+H2O→Na2SiO3+2H2 

6)Spirtlərin qələvi və qələvi-torpaq metallarla qarşılıqlı təsiri. 

2CH3CH2OH+2Na→2CH3CH2ONa+H2 

Sənayedə alınması . 

1)Suyun elektrolizindən. 

2H2O→2H2+O2 

2)Təbii qazın su buxarı və karbon qazı ilə konversiyası. 

CH4+H2O→CO+3H2                               CH4+CO2→2CO+2H2 

3)Su buxarının közərmiş kömürlə qarşılıqlı təsiri: 

H2O+C→CO+H2 

4)Metanın müxtəlif temperaturlarda parçalanması : 

CH4(t>1000℃ ) →C+2H2                         2CH4(1500℃ )→C2H2+3H2 

2CH4(550-600℃ , kat.)→C2H4+2H2 

5)NaCl və KCl suda məhlulunun elektrolizindən 

2NaCl+2H2O→H2+NaOH+Cl2 

6)Koks qazının və ya neft emalı qazlarının -196℃ soyudulması. Bu zaman 

hidrogendən başqa bütün qazlar maye hala keçir. 
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Kimyəvi xassələri.               

Hidrogen metallarla və silisiumla birləşmələrində elektron sıxlığı metal 

(Me) və silisiumdan hidrogenə doğru çəkilir. 

      MeHn-1               Me→H              SiH4-1                 Si→H 

Əksinə, hidrogenin digər qeyri-metallarla (Q) birləşmələrində isə elektron 

sıxlığı qeyri-metallar tərəfə çəkilir. 

         QHn              Q← H 

H→Cl , H→F , H→O , H→Br , H→J , H→P, H→S. 

  Hidrogen adi şəraitdə aktiv deyil. Hidrogen saf olduqda mavi alovla yanır. 

Hidrogen Be və Al başqa digər metallarla, Si, P və nəcib qazlardan başqa 

digər qeyri-metallarla birbaşa qarşılıqlı təsirdə olur. 

   N2+3H2↔2NH3                                 2H2+C→CH4 

   H2+2Na→2NaH                                H2+Ca→CaH2 

   H2+Cl2→2HCl                                    H2+F2→2HF(adi şəraitdə) 

   H2+Br2→2HBr                                    H2+J2→2HJ 

   H2+S→H2S                                          CuO+H2→Cu+H2O 

   WO3+3H2→W+3H2O                         CO+2H2→CH3OH 

   CnH2n +H2→CnH2n+2                             

Hidrogen dəm qazı ilə şəraitdən asılı olaraq  müxtəlif məhsullar əmələ 

gətirir.  

   CO+2H2→CH3OH                             CO+H2→HCHO 

   2CO+3H2→CH2−CH2 

                        OH   OH 

Hidrogeni yığmaq üçün sınaq şüşəsini ağzı aşağı tutmaq lazımdır.  

Tətbiqi. Hidrogendən sənayedə az aktiv metalları oksidlərindən reduksiya 

edilməklə alınmasında(hidrogenotermiya üsulu ilə) , metalların qaynaq 

edilməsində, mühərriklərdə ekoloji təmiz yanacaq kimi, xlorid turşusunun, 

ammonyakın, metil spirtinin sintez edilməsində, maye yağların bərk yağlara 

çevrilməsində istifadə edilir. 
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            HALOGENLƏRİN DÖVRİ SİSTEMDƏ MÖVQEYİ. XLOR VƏ  

                 ONUN BİRLƏŞMƏLƏRİNİN TƏBİƏTDƏ TAPILMASI. 

                        ALINMASI. XASSƏLƏRİ. TƏTBİQİ. 

   Halogenlər dövrlərdə ən yüksək qeyri-metallıq xassəsinə malik 

elementlərdir. Onların atomlarının xarici energetik səviyyəsində 7 elektron 

yerləşir-ns2 np5. Bu səviyyənin tamamlanması üçün 1 elektron  çatmır. 

Bundan başqa, eyni dövrdə yerləşən elementlərin atomları ilə müqayisədə 

halogen atomları daha böyük nüvə yükünə və kiçik radiusa malikdir. Bu 

səbəbdən  halogenlər güclü oksidləşdiricidirlər: hidrogen və metallarla birləş-

mələrində özlərinə 1 elektron birləşdirərək -1 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

    Halogenlərin qeyri-metallıq xassəsi F→Cl→Br→J→At istiqamətində 

zəifləyir. Bu sırada reduksiyaedicilik , metallıq qabiliyyəti, atom radiusu 

artır, qeyri-metallıq, oksidləşdiricilik, elektromənfilik, elektron almaq 

qabiliyyəti azalır. Flüor ən yüksək elektromənfiliyə malik element kimi 

birləşmələrində yalnız -1 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Cl, Br, J isə -1 ilə 

yanaşı, oksigenlə birləşmələrində həmçinin  +1, +3, +5 və +7 oksidləşmə 

dərəcələri də göstərir. Flüor atomunda d-yarımsəviyyəsi olmadığı üçün o, 

III, V, VII valentlik göstərmir.  

    HF→HCl→HBr→HJ sırasında hidrogen-halogenidlərin reduksiyaedici 

xassəsi  güclənir, davamlığı isə azalır. Flüor istisna olmaqla digər halogenlər 

oksigenli turşular əmələ gətirir. HClO4 ən qüvvətli turşulardan biridir. 

Halogenlər ikiatomlu molekullardan ibarət bəsit maddələr əmələ gətirir: F2, 

Cl2, Br2, J2. Onların reaksiyaya girmə qabiliyyəti F2, Cl2, Br2, J2 istiqamətində 

azalır.                  HClO4→HClO3→HClO2→HClO  

                                oksidləşmə dərəcəsi azaldıqca 

Halogenlər təbiətdə yalnız birləşmələr şəklində yayılmışlar.  

  NaCl – xörək duzu, qalit. 

  KCl – silvin                              NaCl*KCl – silvinit 

  KCl*MgCl2*6H2O – karnalit 

Dəniz suyunda kifayət qədər xloridlər  var.  

Alınması. 

  Xlorun sənayedə qələvi metalların xloridlərinin həm ərintisinin, həm də 

suda məhlulunun elektrolizindən alırlar. 

 2NaCl(ərinti)→2Na+Cl2 
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 2NaCl+2H2O→H2+Cl2+2NaOH 

Laboratoriyada: 

MnO2+4HCl→MnCl2+Cl2+2H2O 

KClO3+6HCl→KCl+3Cl2+3H2O 

2KMnO4+16HCl→2KCl+2MnCl2+5Cl2+8H2O 

K2Cr2O7+14HCl→2KCl+ 2CrCl3+3Cl2+7H2O 

2K2CrO4+16H2O→4KCl+2CrCl3+3Cl2+8H2O 

Ca(ClO)2+4HCl→CaCl2+2Cl2+2H2O 

Fiziki xassələri: 

Xlor adi şəraitdə sarımtıl yaşıl rəngli, kəskin iyli boğucu qazdır, havadan 

demək olar ki, 2 dəfə ağırdır. Üzvi həlledicilərdə-benzində, kerosində, 

spirtdə yaxşı həll olur. Xor 0,6 MPa qədər təzyiq altında otaq tempera-

turunda maye hala çevrilir. Maye halda olan xloru adətən polad balonlarda 

və ya sistemlərdə saxlayır və daşıyırlar. 

Kimyəvi xassələr: 

H2+Cl2→2HCl  (adi şəraitdə) 

Bu reaksiya işıq təsirindən zəncirvari mexanizm üzrə(radikal mexanizmilə) 

gedir, yəni xlor molekulu işıq enerjisini udaraq həyəcanlanır və xlor 

molekulunda kovalent rabitənin homolitik qırılması baş verir. 

Cl2+H2O→HCl+HClO (adi şəraitdə) 

3Cl2+3H2O→5HCl+HClO3(qızdırıldıqda) 

Cl2+2NaOH→NaCl+NaClO+H2O (adi şəraitdə) 

                           javel suyu 

Cl2+2Ca(OH)2→CaCl2+Ca(ClO)2+2H2O (adi şəraitdə) 

                                 ağardıcı əhəng 

Ağardıcı əhəng həm ağardıcı, həm də dezinfeksiyaedici kimi istifadə olunur. 

Nəm olmadıqda xlorun aktivliyi zəifdir, lakin su buxarlarının hətta çox az 

miqdarı olduqda onun aktivliyi kəskin artır. Xlor sərbəst halda zəif 

reduksiyaedici, qüvvətli oksidləşdiricidir. Xlor bütün metallarla(Au, Pt 

başqa) reaksiyaya girərək duz əmələ gətirir. Bu reaksiyanın hamısı 

oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarıdır. 

      2Me+Cl2→2MeCl    Me=Li, Na, K, Rb, Cs 

       Me+Cl2→MeCl2                 Me=Ca, Mg, Ba, Sr, Zn, Pb, Hg, Cu. 

       2Me+3Cl2→2MeCl3           Me=Al, Fe, Cr 
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       2Sb+3Cl2→2SbCl3   (adi şəraitdə) 

       2Fe+3Cl2→2FeCl3   (adi şəraitdə) 

      2FeCl2+Cl2→2FeCl3 

      Cl2+O2→ X                       Cl2+C→ X                     Cl2+N2→X                  

      2S+Cl2→S2Cl2                   S2Cl2+Cl2→2SCl2 

      2P+3Cl2→2PCl3                2P+5Cl2→2PCl5             

    Karbonun xlorlu birləşmələri dolayı yolla(radikal  mexanizmlə ) alınır. 

     CH4+4Cl2→CCl4+4HCl 

HCl- rəngsiz kəskin iyli qazdır, rütubətli havada tüstülənir. 0℃  1 həcm suda 

500 həcmə qədər hidrogen-xlorid həll olur. HCl suda həll etdikdə xlorid 

turşusu əmələ gətirmək olar. Qatı xlorid turşusu rəngsiz məhluldur, 

rütubətli havada güclü tüstülənir, hidrogen-xlorid  ayrıldığı üçün kəskin 

iylidir.  

Laboratoriyada alınması: 

NaCl(bərk)+H2SO4(qatı)→NaHSO4+HCl↑ (otaq temperaturunda) 

2NaCl(bərk)+ H2SO4(qatı)→Na2SO4+2HCl↑ (qızdırıldıqda) 

Sənayedə alınması:               

H2+Cl2→2HCl 

Kimyəvi xassələri:               

2Me+2HCl→2MeCl+H2                  Me=Li , Na, K 

Me+2HCl→MeCl2+H2                     Me=Be, Ca, Ba, Mg, Zn, Fe, Cr, Pb 

2Al+6HCl→2AlCl3                           Cl2+2HBr→2HCl+Br2 

2HCl+CaCO3→CaCl2+H2O+CO2 

2HCl+Me2O→2MeCl+H2O            Me=Li, Na, K 

2HCl+MeO→MeCl2+H2O              Me=Ca, Be, Mg, Ba, Zn, Fe, Pb, Cu, Hg 

6HCl+Me2O3→2MeCl3+3H2O        Me=Al,Fe, Cr 

HCl+MeOH→MeCl+H2O               Me=Li, Na, K 

2HCl+Me(OH)2→MeCl2+2H2O      Me=Be, Ca, Mg, Zn, Fe, Pb, Ba, Cu, Hg 

3HCl+Me(OH)3→MeCl3+3H2O       Me=Al, Fe, Cr 

8HCl+Fe3O4→FeCl2+2FeCl3+4H2O 

Hidrogen-xlorid doymamış üzvi maddələrdə birləşmə reaksiyasına daxil 

olur. 

CH2═CH2+HCl→CH3−CH2Cl 
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HClO turşusu zəif turşu olsa da qüvvətli oksidləşdiricidir. Xlorun oksigenli 

turşularından HClO4 turşuların ən qüvvətlisidir, bu turşuların hamısı yalnız 

məhlulda mövcuddur, sərbəst halda mövcud deyil . 

2HClO3→HClO2+HClO4 

2KClO3→2KCl+3O2 

2NaCl+Pb(NO3)2→PCl2↓+2NaNO3 

                                ağ çöküntü 

NaCl+AgNO3→AgCl↓+NaNO3 

                          ağ çöküntü 

    Xlordan kağız və parçaların ağardılmasında , içməli suyun dezinfeksiya 

edilməsində, javel suyu və ağardıcı əhəng alınmasında istifadə edilir.  
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     OKSİGEN YARIMQRUPU ELEMENTLƏRİNİN DÖVRİ SİSTEMDƏ 

         MÖVQEYİ . OKSİGENİN TƏBİƏTDƏ YAYILMASI, ALINMASI, 

                                       XASSƏLƏRİ, TƏTBİQİ. 

    Oksigen 1772 –ci ildə İsveç alimi Karl Şeyele tərəfindən kəşf edilmişdir. 

    Oksigen təbiətdə ən çox yayılmış elementdir. Oksigen təbiətdə həm 

sərbəst halda, həm də birləşmə şəklində yayılmış elementdir. Oksigen bütün 

canlı orqanizmlərin(bitkilər, heyvanlar və s.). Oksigenlə yanaşı havada 

həcmcə 78%, kütləcə 75,5% azot, təqribən 1% nəcib qazlar, çox az 

miqdarda(0,03%) karbon qazı vardır. 

  Oksigen kimyəvi elementlərin dövri sistemində II dövr, VIA qrupunda 

yerləşir. Sıra nömrəsi 8, nisbi atom kütləsi 16-dır. Təbii birləşmələrində 

oksigen elementinin üç izotopuna 168O , 178O , 188O. Adətən iki valentli olur, 

ən yüksək valentlik (III) göstərdiyi birləşmə dəm qazı(CO) və hidroksonium 

iondur(H3O+). 

  Oksigen birləşmələrində -2-dən +2-dək oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

Peroksidlərdə  -1(H2O2-1 ,Na2O2-1, CaO2-1) , superoksidlərdə -1/2 (K2O2-1/2) , 

flüoridlərində +1 və +2 (O+2 F2, O2+1 F2) qalan digər birləşmələrində isə -2 

oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Bəsit maddə şəklində (O2) qaz halında (n.ş.) 

oksienin valentliyi II, oksidləşmə dərəcəsi isə sıfırdır. 

 Fiziki xassələr.      

Oksigen rəngsiz, iysiz, havadan bir qədər ağır, suda pis həll olan qazdır. 

Sıxlığı 1,43 q/l. Qaynama temperaturu  -182,9 , donma temperaturu  -218,8. 

Havadan ağır olduğu üçün oksigeni alınması zamanı onu toplamaq üçün 

sınaq şüşəsini ağzı yuxarı tutmaq lazımdır. Maye oksigen paramaqnit 

xassəlidir. 

Alınması. 

Laboratoriyada: 

1)2KNO3→2KNO2+O2↑                        2) 2KMnO4→K2MnO4+MnO2+O2↑ 

3)2HgO→2Hg+O2↑                                4) 2KClO3→2KCl+3O2↑ 

5) 2H2O2→2H2O+O2↑                          6) 2H2O→2H2↑+O2↑ 

Oksigeni laboratoriyada alarkən onu suyu sıxışdırıb çıxarma üsulu ilə 

toplamaq üçün su ilə doldurulmuş sınaq şüşəsini içərisi su ilə dolu olan qaba 

ağzı aşağı çevrilmiş vəziyyətdə tutmaq lazımdır. 
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Sənayedə: Oksigeni sənayedə maye havanın fraksiyalı distilləsindən alırlar. 

Bunun üçün havanı tozdan, rütubətdən və karbon qazından təmizləyib 

böyük təzyiq ilə soyutmaqla mayeləşdirirlər. Əvvəlcə -196 ℃  azot, sonra isə  

-183 ℃ oksigen buxarlanaraq qazhalına keçir. Oksigen həmçinin sənayedə 

suyun elektrolizindən alınır:         

       2H2O→2H2+O2 

Kimyəvi xassələri. 

  Oksigen gümüş, qızıl və platindən başqa digər metallarla, halogenlər və 

nəcib qazlardan başqa digər qeyri-metallarla birbaşa qarşılıqlı təsirdə olur. 

4Li+O2→2Li2O  (oksid)                    2Na+O2→Na2O2 (peroksid) 

K+O2→KO2   (superoksid)               2Ca+O2→2CaO 

2Zn+O2→2ZnO                                3Fe+2O2→Fe3O4 

4Al+3O2→2Al2O3                             2H2+O2→2H2O 

S+O2→SO2                                        C+O2→CO2 

4P+5O2→2P2O5                                N2+O2→2NO 

Si+O2→ SiO2                                     2Cu+O2→2CuO 

2CO+O2→2CO2                               2NO+O2 →2NO2 

2SO2+O2→2SO3                                 4NH3+3O2→2N2+6H2O 

2H2S+3O2→2H2O +2SO2                  CH4+2O2→CO2+2H2O 

   Oksigen ilə dəm qazını və monooksidi(NO) eyni qabda saxlamaq olmaz, 

çünki onlar bir-biri ilə dərhal reaksiyaya daxil olurlar. Oksigenin metallarla 

birləşmələrinin hamısı adi şəraitdə bərk haldadır. 

   Oksigenin təbiətdə dövranı fasiləsiz gedir. Bununla da Yer üzərində həyat 

təmin edilir. Oksigenin atmosferdə miqdarının təxminən sabit qalması yaşıl 

bitkilərdə işığın təsiri ilə gedən fotosintez prosesi ilə  izah edilir. Fotosintez 

reaksiyasının ümumi tənliyi 

       6CO2+6H2O→ C6H12O6 (qlükoza) + 6O2 

   Oksigendən metalların qaynaq edilməsində və kəsilməsində, metallurgiya 

və kimya sənayesində, yanacaqların yandırılmasında, tibbdə tənəffüs üzvləri 

xəstə olan insanların tənəffüsünü asanlaşdırmaq üçün oksigen balışlarından 

istifadə edilir.  

   Natrium-peroksid və kalium-peroksidin karbon qazı  ilə reaksiyasından 

kosmik gəmilərdə və  sualtı qayıqlarda oksigenin bərpası prosesində istifadə  

edilir. 
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  2Na2O2+2CO2→2Na2CO3+O2 

  2K2O4+2CO2→ 2K2CO3+O2 

 

 

 

 

 

 

       

                    

 

  



61 
  

 

Kükürd və onun birləşmələrinin təbiətdə tapılması, 

                    alınması, xassələri, tətbiqi. 
   Kükürdün sıra nömrəsi 16, nisbi  atom kütləsi 32 olub kimyəvi element-

lərin dövri sistemində III dövr, VIA yarımqrupunda yerləşir. 

    Kükürdə təbiətdə həm sərbəst, həm də birləşmələr şəklində rast gəlinir. 

S8-sərbəst kükürd 

FeS2-dəmir kolçedanı, pirit. 

ZnS-sink-sulfid və ya sfalerit 

PbS-qurğuşun(II) sulfid və ya qurğuşun parıltısı 

Cu2S-mis(II) sulfid və ya mis parıltısı 

CuFeS2-mis kolçedanı və ya xalkopirit 

HgO-civə (II) sulfid və ya kinovar 

CaSO4*2H2O- gips 

BaSO4-ağır şpat 

MgSO4*7H2O-acı duz 

Na2SO4*10H2O-mirabilit mirabilit mineralı  

Kükürdə həm də zülalların tərkibində rast gəlinir. 

Alınması laboratoriyada: 

1.Piritin parçalanması. 

FeS2→FeS+S 

2.Hidrogen-sulfidin halogenlərlə qarşılıqlı təsiri. 

H2S+Cl2→2HCl+S 

3.Hidrogen-sulfidin SO2, SO3, H2SO4,  

3H2S+SO2→3S+2H2O                    2H2S+SO3→3H2O+4S 

2H2S+H2SO4→4H2O+4S 

             qatı 

4.Təbii sulfatların közərmiş kömürlə qarşılıqlı təsiri. 

  CaSO4+4C→CaS+4CO 

Sənayedə alınması: 

Sərbəst halda olan kükürdü sənayedə təbii yataqlardan ifrat qızdırılmış su 

buxarı vasitəsilə(Fraş üsulu) alırlar. Fraş üsulunda yerin altına borularla 

yüksək təzyiq altında sıxılmış isti hava və ifrat qızdırılmış su buxarı 
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vururlar. Buxarın təsirindən əriyən kükürd havanın təzyiqi altında su ilə 

birlikdə yerin səthinə çıxır və soyuyaraq bərkiyir. 

Fiziki xassələr: 

Kükürd sarı rəngli, bərk kristal maddədir. 12,8 ℃ -də əriyir və 444,6℃ −

𝑑⎕  qaynayır. İstiliyi pis keçirir, elektrik cərəyanını heç keçirmir. Kükürd 

parçası suda batır, kükürd tozu isə suda islanmadığı üçün üzür. Sudan iki 

dəfə ağırdır. Kükürd suda praktik olaraq həll olmur. O, xüsusi həlledicilərdə 

həll olur. Kükürdün iki allotropik şəkildəyişməsi mövcuddur: kristallik və 

plastik(amorf) kükürd. Kükürd səkkiz atomdan ibarət molekullardan təşkil 

olunur. Kükürd sərbəst halda normal şəraitdə molekulyar kristallik qəfəs 

əmələ gətirir. Sərbəst halda kükürdün hər iki modifikasiyasında valentliyi II, 

oksidləşmə dərəcəsi isə sıfırdır. Qaynama temperaturuna qədər qızdırılmış 

kükürd soyuq suya tökülərsə, rezin kimi asan dartıla bilən plastik kükürd 

əmələ gəlir. Kükürd buxarlarını sürətlə soyutduqda kiçik kristallardan ibarət 

«kükürd çiçəyi» adlanan narın toz alınır.   

Kimyəvi xassələri. 

   Kükürd tipik aktiv qeyri-metaldır. Oksigenə nisbətən atom radusunun 

böyük olması ilə kükürdün oksidləşdirici xassəsi oksigenə nisbətən xeyli 

zəifdir. Kükürd F, Cl, O, N ilə qarşılıqlı təsir reaksiyalarında reduksiyaedici ,        

metallar, hidrogen, C, Si, P ilə qarşılıqlı təsir reaksiyalarında isə 

oksidləşdirici olur.  

   Kükürd sərbəst halda həm oksidləşdirici, həm də reduksiyaedici ola bilir. 

Kükürd qızıl(Au), platin(Pt) və iridiumdan(İr) başqa bütün metallarla, nəcib 

qazlar(He, Ne, Ar, Xe, Kr) və yoddan başqa digər qeyri-metallarla bir-başa 

qarşılıqlı təsirdə olur. 

  2Na+S→Na2S                               Fe+S →FeS 

 Cu+S→CuS                                   Ca+S→CaS  

 Hg+S→HgS ( adi şəraitdə)         2Al+3S→Al2S3 

2K+S→K2S                                      

Kükürd Na, K və Hg ilə otaq temperaturunda, digər metallarla isə 

qızdırıldıqda daxil olur. 

 S+3F2→SF6 C+2S→CS2                2S+Cl2→S2Cl2                                                 

  S+N2→X                                                S+O2→SO2                                 

 



63 
  

S+6HNO3(qatı)→H2SO4+6NO2+2H2O 

3S+6NaOH→Na2SO3+2Na2S+3H2O 

2P+5S→P2S5                                                   S+J2→X  

Kükürdün oksidləri. 

SO2-adi şəraitdə rəngsiz, kəskin iyli boğucu  qazdır, zəhərlidir.Suda məhlulu 

sulfit turşusu-H2SO3 adlanır.  

Alınması:  

Sənayedə--   S+O2→SO2                 4FeS2+11O2→2Fe2O3+8SO2 

2ZnS+3O2→2ZnO+2SO2                                                                                                                                                                                                                                                                                                  

Laboratoriyada--  Na2SO3+H2SO4(qatı)→Na2SO4+SO2↑+H2O 

2H2SO4(qatı)+Me→MeSO4+SO2↑+2H2O   (Me=Cu, Hg) 

2H2SO4(qatı)+Me→Me2(SO4)3+SO2↑+2H2O  (Me=Fe, Al, Cr) 

2H2SO4(qatı) +S→3SO2↑+2H2O 

Kimyəvi xassələr: 

SO2+H2O→H2SO3                       SO2+Na2O→Na2SO3 

SO2+CaO→CaSO3                 SO2+NaOH→NaHSO3 

SO2+2NaOH→Na2SO3+H2O 

2SO2+O2→2SO3                        SO2+Cl2→SO2Cl2  (sulfuril-xlorid) 

2H2+SO2→S+2H2O                   4SO2+8KOH→3K2SO4+K2S+4H2O 

2HNO3+SO2→H2SO4+2NO2 

SO3 - 45 ℃ −də qaynayan, 17℃-dən aşağı temperaturda ağ kristallik kütləyə 

çevrilən və rəngsiz uçucu mayedir. Güclü hiqroskopikdir(yəni suuducudur), 

bir neçə ktistallik forması var. SO3 molekulu qaz halında üçbucaq 

şəklindədir, maye hala keçdikdə tsiklik trimer əmələ gətirir. 

 Kimyəvi xassələri: 

Kükürd-trioksid sulfat turşusunun anhidridi adlanır o turşu oksiddir və 

onlara xas olan bütün xassələrə malikdir. 

SO3+H2O →H2SO4                       SO3+ZnO→ZnSO4 

SO3+CaO→CaSO4                        SO3+Na2O →Na2SO4 

SO3+NaOH→NaHSO4  SO3+2NaOH→Na2SO4+H2O 

SO3 güclü oksidləşdiricidir.  

SO3 +2KJ→J2+K2SO3 

SO3 şəkəri, oduncağı kömürləşdirir. 

C12H22O11+n SO3→12C+n SO3*11H2O 
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C6H12O6+n SO3→6C+ n SO3*6H2O 

SO3 suuducu (hidroskopik) olduğu üçün ondan qazların qurudulmasında 

istifadə olunur. 600 ℃ -dən yuxarı temperaturlarda SO3 parçalanır. SO3 –dən 

sulfat turşusu istehsalında istifadə olunur.  

Alınması:   

Laboratoriyada-                                

K2S2O7→ K2SO4+  SO3 

Fe2(SO4)3   →Fe2O3+3 SO3                           

Al2(SO4)3→ Al2O3+3 SO3   

Sənayedə-   

2SO2+O2 → 2SO3   katalizatorun iştirakı ilə (V2O5 , NO, Pt)havanın oksigeni 

ilə oksidləşməsindən alınır.  

Hidrogen-sulfid- rəngsiz, lax yumurta iyi verən qazdır, -60℃-də maye hala 

keçir, -86℃-də isə bərkiyir. Çox zəhərlidir. Suda məhlulu sulfid turşusu 

adlanır. 

Alınması:  

Laboratoriyada-                      

FeS+2HCl→FeCl2+H2S↑ 

ZnS+H2SO4(duru) →ZnSO4+H2S↑ 

H2+S→H2S                 

8Me+5H2SO4(qatı) →4Me2SO4+4H2S↑+4H2O            Me=Li, Na, K 

4Me+5H2SO4(qatı) →4MeSO4+H2S+4H2O                   Me=Ca, Sr, Ba 

Al2S3+6H2O→2Al(OH)3↓+3H2S↑ 

Hidrogen-sulfid sənayedə alınmır. 

Kimyəvi xassələr: 

H2S güclü reduksiyaedicidir.             H2S→H2+S 

2H2S +3O2 →2H2O+2SO2  (tam yanma)              

2H2S+O2→2H2O+2S(natamam yanma) 

2Me+H2S→Me2S+ H2S                           Me=Li, Na, K 

Me+ H2S→MeS+ H2S                             Me=Be, Mg, Ca, Ba, Zn 

CaO+ H2S→ CaS+ H2S                           ZnO+ H2S→ZnS+ H2S 

NaOH+ H2S →NaHS+H2O                    2NaOH+ H2S →Na2S+H2O 

CuCl2+H2S→ CuS+2HCl 

Na2S+Pb(NO3)2→2NaNO3+PbS↓qara 
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Sulfat turşusu. Qatı sulfat turşusu rəngsiz, ağır( 𝜌 = 1,84 𝑞/𝑠𝑚 3), uçucu 

olmayan mayedir. Suda həll edildikdə çox güclü qızma baş verir. Sulfat 

turşusu məhlulu hazırlayarkən suyu  sulfat turşusunun üzərinə tökmək 

olmaz, əksinə, turşunu suyun üzərinə hissə-hissə və daim çalxalamaqla 

tökmək lazımdır. Qatı sulfat turşusu çox hiqroskopik olduğu üçün havadan  

su buxarını udur və bu zaman kütləsi artır. Onun bu xassəsindən onunla 

reaksiyaya daxil olmayan qazların(N2, O2, H2, Cl2, CO, NO, N2O və s.) 

qurudulmasında istifadə edilir. Qatı sulfat turşusu kuporos yağı da adlanır. 

*Duru sulfat turşusu: 

-Dissosiasiya edir. 

-Elektriki keçirir. 

-Lakmusu qırmızı rəngə boyayır. 

*Qatı sulfat turşusu: 

-Dissosiasiya etmir. 

-Lakmusa təsir etmir. 

-Elektrik cərəyanını keçirmir. 

-Metallarla reaksiyaya girdikdə H2 qazı ayrılmır. 

Alınması:   Sənayedə bir neçə mərhələlərdə alınır. 

I mərhələ                 S+O2→SO2 

2ZnS+3O2→2ZnO+2SO2                       4FeS2+11O2→2Fe2O3+8SO2 

2H2S+3O2→2SO2+2H2O 

II mərhələ               2SO2+O2→2SO3    katalizator  V2O5 iştirakı ilə 

III mərhələ              H2SO4+xSO3→H2SO4*xSO3  oleum 

                                  SO3+H2O→H2SO4 

Sulfat turşusu istehsalında prosesi sürətləndirmək üçün I mərhələdə hava 

əvəzinə təmiz oksigendən istifadə edilir, pirit xırdalanır və yanma 

temperaturu 800 ℃-yə çatdırılır. 

Kimyəvi xassələr: 

İkiəsaslı turşudur, suda məhlulda iki mərhələdə dissosiasiya edir, ona görə 

də həm hidroduzlar(turş duz) və həm də normal duzlar(sulfatlar)əmələ 

gətirir.   I. H2SO4↔H+ +HSO4-                      II.  HSO4-↔H+ +SO42- 

    Metalların aktivlik sırasında hidrogenə qədər olan metalların hamısı ilə 

reaksiyaya daxil olur və bu zaman H2 ayrılır, metallardan Cu, Hg, Ag, Au və 

Pt-lə reaksiyaya daxil olmur. 
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2Me+ H2SO4(duru)→Me2SO4+H2                  Me=Li, Na, K 

Me+ H2SO4(duru)→MeSO4+H2                     Me=Be, Mg, Zn, Ca, Sr, Ba, Fe, Pb 

2Al+3H2SO4(duru)→Al2(SO4)3+3H2 

Me2O+ H2SO4→Me2SO4+H2O                        Me=Li, Na, K 

MeO+ H2SO4→MeSO4+H2O     Me=Be,Mg,Ca,Ba,Sr,Zn,Fe,Pb,Fe,Cu,Hg,Ag,Cr 

Me2O3+3H2SO4→Me2(SO4)3 +3H2O            Me=Al, Fe, Cr 

Fe3O4+4H2SO4→FeSO4+ Fe2(SO4)3+4H2O 

MeOH+ H2SO4→MeHSO4+H2O                  Me=Li, Na, K 

2MeOH+ H2SO4→Me2SO4+2H2O 

Me(OH)2+H2SO4→MeSO4+2H2O            Me=Ca,Mg,Ba,Be,Sr,Fe,Pb,Cu,Cr,Zn 

2Me(OH)3 +3H2SO4→Me2(SO4)3+ 6H2O                Me=Al, Fe, Cr 

Na2SiO3+H2SO4→Na2SO4+H2SiO3↓ 

Na2CO3+H2SO4→Na2SO4+CO2↑+H2O 

NH3+H2SO4→NH4HSO4 

2NH3+H2SO4→(NH4)2SO4 

  Qatı sulfat turşusunun oksidləşdirici xassələri. Qatı sulfat turşusu qüvvətli 

oksidləşdiricidir. Qızdırıldıqda o, əksər metallarla reaksiyaya girir (qızıl, 

platin və bəzi metallar istisna olmaqla). Bu reaksiyalarda oksidləşdirici 

rolunu H+ ionu deyil, +6 oksidləşmə dərəcəsinə malik kükürd (SO4 2– ionu) 

ayrılmır. 

  Qatı sulfat turşusu aktiv metallarla (Li, Na, K, Ca, Sr, Ba) H2S, Cu, Hg, Ag 

ilə SO2 qazı ayırmaqla qarşılıqlı təsirdə olur. İkinci halda reaksiya 

qızdırıldıqda gedir: 

 
  Digər metallarla reaksiyalarında qatı sulfat turşusu özünün qatılığından, 

metalın aktivliyindən və temperaturdan asılı olaraq SO2, S və H2S-ə qədər 

reduksiya olunur. 

Au, Pt+ H2SO4(qatı)→X 

C+ H2SO4(qatı)→CO2+SO2+H2O 

S+ H2SO4(qatı)→3SO2+2H2O 

C6H12O6+ nH2SO4(qatı)→6C+n H2SO4*6H2O 

C12H22H11+n H2SO4(qatı)→12C+nH2SO4*11H2O 

   Adi şəraitdə qatı sulfat turşusu dəmir, xrom, alüminium və 

nikeli passivləşdirir və ona görə onlarla qarşılıqlı təsirdə olmur. Qızdırıldıqda 

bu metallar yuxarıda göstərilən qaydalara uyğun olaraq sulfat turşusu ilə 

reaksiyaya daxil olur. 
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Qızdırıldıqda qurğuşun qatı H2SO4 ilə SO2 qazı ayırmaqla turş duz – 

Pb(HSO4)2 əmələ gətirir. 

B) Dehidratlaşdırıcı xassəsi. Qatı sulfat turşusu su ilə şiddətli reaksiyaya 

girir və müxtəlif hidratlar əmələ gətirir: 

H2SO4 + nH2O → H2SO4 · nH2O + Q 

      C) Qatı sulfat turşusu kükürd-trioksidlə pirosulfat (disulfat) turşusu 

əmələ gətirir 

 H2SO4 (qatı) + SO3  H2S2O7  pirosulfat turşusu  

      D) Sulfat turşusu uçucu olmayan qüvvətli turşudur. Ona görə bir çox 

uçucu turşuların alınmasında istifadə edilir: 

 2NaCl + H2SO4t → Na2SO4 + 2HCl 

 NaNO3 + H2SO4t → NaHSO4  + HNO3   

Tətbiqi. Sulfat turşusu əksər turşuların (HCl, HF, H3PO4 , CH3COOH və s.) 

alınmasında, mineral gübrələrin istehsalında, boyalar, partlayıcı maddələr, 

dərmanlar, süni ipək, elektrolitik misin alınmasında tətbiq olunur. O, 

həmçinin akkumulyatorda elektrolit kimi, neft məhsullarının 

təmizlənməsində, maddələrin qurudulmasında istifadə edilir. Kükürd-

dioksid ipəyin, yunun, boyaların rəngsizləşdirilməsində, eləcə də meyvə-

tərəvəz saxlanılan anbarların mikroorqanizmlərinin məhv edilməsində 

istifadə edilir. Kükürd-dioksidin çox hissəsi sulfat turşusu istehsalında 

istifadə olunur. İstehsal olunan kükürdün əsas hissəsi sulfat turşusunun 

alınmasına sərf olunur. Kükürd kauçukun vulkanlaşdırılmasında, qara 

barıtın (2KNO3+S+3C), kibritin, karbon-disulfidin CS2 istehsalında istifadə 

edilir.  
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        AZOT  YARIMQRUPU  ELEMENTLƏRİNİN  DÖVRİ  SİSTEMDƏ 

        MÖVQEYİ.  AZOT  VƏ  ONUN  BİRLƏŞMƏLƏRİNİN  ALINMASI   

                                   VƏ  XASSƏLƏRİ. 

     Azot yarımqrupu elementləri kimyəvi elementlərin dövri sistemində V 

qrupun əsas yarımqrupunda (VA) yerləşir. Bu yarımqrupa azot(N), 

fosfor(P), arsen(As), stibium(Sb) və bismut(Bi) daxildir. Onlardan daha çox 

xüsusi əhəmiyyət kəsb edənləri azot və fosfordur. VA qrup elementlərinin 

hamısının xarici elektron təbəqəsində 5 elektron vardır və ns2 np3 ümumi 

elektron quruluşuna malikdir. Bu elementlərdən yalnız azot atomunda boş 

orbital olmadığı üçün o həyəcanlandıqda cüt elektronları təklənə bilmir. Ona 

görə də yerləşdiyi qrupun nömrəsinə uyğun valentlik göstərə bilmir. 

Maksimal valentliyi dörddür(IV). Sərbəst halda azot iki atomlu, fosfor isə 

dörd atomlu molekul əmələ gətirir. Sərbəst halda molekullarında oksidləşmə 

dərəcələri sıfır, valentliyi isə III olur. VA yarımqrup elementlərinin 

xassələrində oxşar və fərqli cəhətlər vardır. Məsələn, azot RH3 tipli 

birləşməsini nisbətən asan və hidrogenlə birbaşa R2O5 tipli baş oksidin isə 

dolayı yolla əmələ gətirdiyi halda, fosfor hidrogenlə RH3 tipli birləşməsini 

elementlərin birbaşa qarşılıqlı təsiri deyil, dolayı yolla, R2O5 tipli oksidini isə 

birbaşa əmələ gətirir. Bunun da səbəbi əvvəllərdə deyildiyi kimi  azot və 

fosforun atomlarının quruluşundakı fərqlə bağlıdır. 

    Onu ona görə həyat elementi adlandırırlar ki, Yer üzündə həyatın 

daşıyıcısı olan zülalların tərkibinə daxildir. Ona görə azotu ölüm elementi 

adlandırırlar ki, o əksər partlayıcı maddələrin (ammoniak, trinitrotoluol və 

s.) tərkibinə daxildir. 

   Azot ilk dəfə 1772-ci ildə kəşf edilmişdir (D.Rezerford, İngiltərə). 

Oksidləşmə dərəcəsi birləşmələrində –3-dən +5-ə kimi dəyişir.  

Təbiətdə yayılması. Azot təbiətdə həm sərbəst, həm də birləşmələr şəklində 

yayılmışdır. Havanın həcmcə 78,08%-ni azot (N2 ) təşkil edir. 

N2 – azot; NH4Cl – ammonium xlorid; 

NH4OH – ammonium hidroksid, naşatır spirti; 

NH4NO3 – ammonium nitrat; 

NH3 – ammonyak. 

Azot 1772 –ci ildə D.Rezerford tərəfindən kəşf olunmuşdur. 

Şoralar – azot gübrələri: 
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NaNO3 – natrium şorası (çili şorası); 

KNO3 – kalium şorası (hind şorası); 

Ca(NO3)2 – kalsium şorası (norveç şorası); 

NH4NO3 – ammonium şorası. 

 Az miqdarda azot nitratların (Çili şorası NaNO3 , Hindistan şorası KNO3 , 

Norveç şorası Ca(NO3)2 ) tərkibində Yer qabığının üst səthində yayılmışdır. 

O, həmçinin zülali maddələrin və bir çox təbii üzvi birləşmələrin tərkibinə 

daxildir.  

Alınması. Laboratoriyada azot ammonium-nitritin NH4NO2  və ammonium-

dixromatın (NH4)2Cr2O7 termiki parçalanmasından, həmçinin mis(II) oksidin 

ammonyakla reduksiyasından alına bilər: 

   NH4NO2→N2+2H2O                    (NH4)2Cr2O7→N2+Cr2O3+4H2O 

   3CuO+2NH3→3Cu+N2+3H2O 

   2NaN3→2Na+3N2                        3Fe3O4 +8NH3  →9Fe+4N2+12H2O 

  natrium-azid 

Sənayedə alınması: Texniki məqsədlər üçün azotlu maye havanın fraksiyalı 

distilləsindən alırlar. Maye hava buxarlandıqda  əvvəlcə azot buraxılır. 

    tqay(N2)=-196℃ 

Fiziki xassələri. N2 – rəngsiz, iysiz və dadsız qazdır, havadan bir qədər 

yüngüldür. Oksigenə nisbətən suda az həll olur. Azot bərk halda 

molekulyar kristal qəfəs əmələ gətirir, buna görə də onun ərimə və qaynama 

temperaturu aşağıdır. 

Kimyəvi xassələri. Azot molekulunda üçqat rabitəsinin N≡N kifayət qədər 

davamlılığı, qeyri-polyarlığı və zəif polyarlaşması bu molekulun yüksək 

kimyəvi təsirsizliyini və nəticədə təbiətdə sərbəst halda yayılmasını izah 

edir. Otaq temperaturunda azot az aktivdir, yalnız litiumla qarşılıqlı təsirdə 

olur. Azotun metallarla əmələ gətirdiyi birləşmələr ion rabitəli olub nitridlər 

adlanır.                                           

 6Li+N2→2Li3N    ( adi şəraitdə )     3Ca+N2→Ca3N2   

 2Al+N2→2AlN                                   N2+O2→2NO                                 

2B+N2→2BN (bor-nitrid)                  2C+N2→(CN)2  (disian)                

3Si+N2→Si3N2                                      N2+3H2→2NH3 (ammonyak)      

Azotun oksidləri. 

Azotun 8 oksidi N2O, NO, N2O3, NO2, N2O4, N2O5, NO3, N2O6. 

https://az.wikipedia.org/wiki/Oksidl%C9%99r
https://az.wikipedia.org/wiki/Azot-1_oksid
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-2_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-3_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-4_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-5_oksid&action=edit&redlink=1
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N2O quru ammonium-nitrat 170oC-yə qədər qızdırıldıqda əmələ gəlir: 

NH4NO3→N2O+2H2O 

N2O rəngsiz, zəif şirintəhər iyli qazdır. Qaynama temperaturu -89,5oC-dir. 

O, karbon qazına oxşar olaraq, xətti quruluşa malikdir. Ona şənləndirici qaz 

da deyirlər. Suda az həll olan qazdır.    :N═N═O 

     NH4NO3→N2O+2H2O 

NO bəsit maddələrin bilavasitə qarşılıqlı təsiri nəticəsində əmələ gəlir: 

N2+O2↔2NO 

NO rəngsiz qazdır. Suda pis həll olur. Havada dərhal NO2-ə çevrilir. NO-

in hidrogen və ya karbon-sulfid buxarı ilə qarşığına alov yaxınlaşdırıldıqda, 

partlayış baş verir. 

N2O3 orta qatılıqlı nitrit turşusunun müxtəlif reduksiyaedicilərlə reduksiyası 

və ya qələvi metalların nitriti məhlulunun turşulaşdırılması zamanı alınır. 

N2O3 davamsız birləşmə olub, -10oC-də parçalanır. 

N2O3↔NO+NO2 

NO2 xarakterik kəskin iyli, qonur rəngli, havadan ağır, zəhərli, boğucu 

qazdır. Temperaturu 140 oC –yə qaldırdıqda onun rəngi tündləşir. Bu onun 

dimerləşməsi ilə izah olunur. 

NO2 21 oC –də qaynayır, -11 oC-də bərkiyir. 

Cu+4HNO3(qatı)→Cu(NO3)2 +2NO2+2H2O 

S+6HNO3(qatı)→H2SO4+6NO2+2H2O                

P+5HNO3(qatı)→H3PO4+5NO2+H2O 

2Me(NO3)2→2MeO+ 4NO2+O2                          Me=Mg, Fe, Pb, Cu 

4LiNO3→2Li2O+4NO2+O2                  

 2NO2+NaOH→MeNO3+MeNO2+H2O     Me=Li, Na, K 

N2O5-25 oC-də bərk kristallik maddədir, 41 oC-də əriyir. Çox davamsızdır və 

partlayışla parçalana bilir. O, güclü oksidləşdiricidir və bir çox üzvi 

maddələrlə dərhal reaksiyaya daxil olur. 

N2O5+H2O→2HNO3                N2O5+Me2O→2MeNO3      Me=Li, Na, K 

N2O5+2MeOH→2MeNO3+H2O               Me=Li, Na, K 

N2O5+MeO→Me(NO3)2                          Me=Ca, Sr, Ba 

 2NO2+O3 →N2O5+O2 

Nitrat turşusunun fiziki xassələri. 

Təmiz nitrat turşusu boğucu iyli, rəngsiz mayedir. O, havada "tüstülənir" və 

86°C-də qaynayır. Satışda olan qatı nitrat turşusu, adətən, sarı rəngə 

https://az.wikipedia.org/wiki/Azot-1_oksid
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Ammonium-nitrat&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/wiki/Azot-1_oksid
https://az.wikipedia.org/wiki/Qaz
https://az.wikipedia.org/wiki/Qaynama
https://az.wikipedia.org/wiki/Temperatur
https://az.wikipedia.org/wiki/Karbon_qaz%C4%B1
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-2_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/wiki/B%C9%99sit_madd%C9%99
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-2_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/wiki/Qaz
https://az.wikipedia.org/wiki/Su
https://az.wikipedia.org/wiki/Hava
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-4_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Azot-2_oksid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/wiki/Hidrogen
https://az.wikipedia.org/w/index.php?title=Karbon-sulfid&action=edit&redlink=1
https://az.wikipedia.org/wiki/Buxar
https://az.wikipedia.org/wiki/Q%C9%99l%C9%99vi_metallar
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boyanmış olur. Bu rəngi turşuya onun qismən parçalanması nəticəsində 

əmələ gələn və turşuda həllolan azot-dioksid verir. 

Ammonyakın alınma üsulları. 

Laboratoriyada: İstənilən ammonium duzunu qələvi məhlulları ilə 

qızdırdıqda ammonyak qazı ayrılır. Bu reaksiyalardan ammonium ionunun 

təyinində istifadə edilir. 

     NH4Cl+MeOH→MeCl+NH3↑+H2O                                Me=Li, Na, K 

     NH4NO3+MeOH→MeNO3+ NH3↑+H2O                        Me=Li, Na, K 

     2NH4Cl+Me(OH)2 →MeCl2 +2NH3↑+2H2O                   Me=Ca, Ba 

     2NH4NO3 +Me(OH)2 →Me(NO3) 2 +2NH3↑+2H2O        Me=Ca, Ba 

 Sənayedə: Ammonyak 450-500℃-də 30-100 Mpa təzyiq altında katalizator 

iştirakı ilə azotla hidrogenin qarışıqlı təsirindən alınır.     

      N2 +3H2 ↔2NH3+Q 

Bu reaksiya ekzotermikdir. Temperaturu artırdıqda reaksiya əks istiqamətə 

gedir, yəni ammonyakın parçalanmasına səbəb olur. Ammonyakın sintezi 

dövri prosesdir. 

 Nitrat turşusunun alınması  

Laboratoriyada  

NaNO3(bərk)+H2SO4(qatı)→NaHSO4+HNO3 

4NaNO3(bərk)+2H2SO4→2Na2SO4+4NO2+2H2O+O2 

Sənayedə ammonyak üsulu ilə alınması bir neçə mərhələdə gedir. 

1)Ammonyak hava qarışığının hazırlanması. 

2)Ammonyakın azot monooksidə katalitik oksidləşməsi        

4NH3+5O2→4NO+6H2O 

3)Azot-monooksidin adi şəraitdə azot-dioksidə oksidləşməsi         

2NO+O2→2NO2 

4)Azot-dioksidin su ilə udulması             3NO2+H2O→2HNO3+NO 

Azot-dioksidn su ilə udulması prosesi ekzotermikdir və dönərdir. Bu 

onunla izah edilir ki , nitrat turşusu qızdırıldıqda parçalanır. Tarazlığı sağa 

yönəltmək üçün təzyiqi artırırlar. Bunula da 98%-li qatı nitrat turşusu almaq 

mümkün olur. 

   Nitrat turşusunun sənayedə alınması mərhələsinin ardıcıllığını bu sxemlə 

göstərmək olar: 

                     N2  → NH3  → NO  → NO2  →  HNO3 
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Nitrat turşusunun kimyəvi xassələri. Nitrat turşusu turşuların ümumi 

xassələrinə və bəzi xüsusi xassələrə malikdir.  

I. Nitrat turşusunun ümumi kimyəvi xassələri. Nitrat turşusu 

qüvvətli turşudur və məhlulda tam dissosiasiya edir. Duru nitrat 

turşusu başqa turşulara xas olan ümumi xassələrə malikdir 

(turşuların metallarla qarşılıqlı təsirindən hidrogenin ayrılması 

istisna olmaqla):    

II. HNO3   H+ + NO3- 

CaO + 2HNO3 Ca(NO3)2 + H2O  

NH3 + HNO3  NH4NO3  

Al(OH)3 + 3HNO3 Al(NO3 )3 + 3H2O  

BaCO3 + 2HNO3Ba(NO3)2 + CO2 + H2O  

ZnO + 2HNO3  Zn(NO3)2 + H2O  

II. Nitrat turşusunun xüsusi xassələri A) Nitrat turşusu davamsız maddədir. 

Nitrat turşusu qızdırıldıqda və ya işığın təsirindən qismən parçalanır. 

Əmələ gələn qonur rəngli NO2 turşuda həll olaraq onu sarı rəngə boyayır: 

4HNO3  4NO2 + 2H2O + O2 

B) Nitrat turşusunun oksidləşdirici xassələri. 1. Nitrat turşusu metallarla 

müxtəlif cür qarşılıqlı təsirdə olur. Bu reaksiyalarda, bir qayda olaraq, H2 

ayrılmır, çünki turşunun +5 oksidləşmə dərəcəsinə malik azotu (NO3- ionu) 

H+ ionundan qüvvətli oksidləşdiricidir və bu səbəbdən metalı H+ ionu 

deyil, turşunun azotu oksidləşdirir. Nəticədə turşunun qatılığından və 

metalın aktivliyindən asılı olaraq turşunun azotu reduksiya olunaraq 

aşağıda göstərilən maddələrdən birinə və ya bir neçəsinə çevrilir:  

+4, +2, +1, 0, –3, –3 NO2 ; NO; N2O; N2; NH3 (və ya NH4NO3 turşu artıq 

götürüldükdə). Nitrat turşusunun reduksiyası məhsulları aşağıdakı 

qanunauyğunluqlara tabedir: turşu nə qədər duru, metal nə qədər fəal və 

temperatur nə qədər yüksək olarsa, azotun reduksiyası bir o qədər dərin baş 

verir, alınan azot birləşmələrində azot daha aşağı oksidləşmə dərəcəsinə 

malik olur. Aşağıdakı cədvəldə qatı və duru nitrat turşusunun müxtəlif 

aktivliyə malik metallarla qarşılıqlı təsirinin reduksiya məhsulları 

göstərilmişdir 

4Ca + 10HNO3(qatı)  4Ca(NO3)2 + N2O + 5H2O 

3Mg + 8HNO3(qatı)  3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O 
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 Cu + 4HNO3(qatı)  t Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O  

4Zn + 10HNO3(duru)  4Zn(NO3)2 + N2O + 5H2O 

 3Ag + 4HNO3(duru)  t 3AgNO3 + NO + 2H2O 

 4Mg + 10HNO3  4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

 2. Nitrat turşusu həmçinin bəzi qeyri-metalları (S, P, C, B) və bir çox üzvi 

maddələri də oksidləşdirir. Məsələn, zəif közərdilmiş çöp qızdırılmış qatı 

nitrat turşusunda alışıb, yanır (a); skipidar və ağac kəpəyi qatı nitrat 

turşusunda alovlanır. C) Qatı nitrat turşusu zülallarla sarı rəngli maddələr 

əmələ gətirir. Bu səbəbdən dəridə nitrat turşusunun təsirindən sarı ləkələr 

yaranır.  
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                 FOSFOR  VƏ ONUN BİRLƏŞMƏLƏRİNİN  

ALINMASI ,    XASSƏLƏRİ VƏ TƏTBİQİ. GÜBRƏLƏR, ONLARIN 

                               TƏSNİFATI. 

         Fosfora fəal qeyri-metal olduğundan təbiətdə yalnız birləşmələr 

şəklində rast gəlinir. Onun mühüm təbii birləşmələrindən fosfo-

riti Ca3(PO4)2 və apatitləri 3Ca3(PO4)2·CaX2 (X = F, Cl, OH) göstərmək olar. 

Yetkin insan orqanizmində ≈1,5 kq fosfor olur. Fosfor, əsasən, beyin 

hüceyrələrində, həmçinin sinir və sümük toxumalarında olur. 

Alınması. Fosfor apatitdən və ya fosforitdən alınır. Fosforit Ca3(PO4)2 koks 

və qumla qarışdırılaraq elektrik sobalarında 1500°C-də közərdilir: 

  Völer üsulu. 

Fosfor digər üsullarla da alınır. 

1771-ci ildə fosforun sümükdən alınması üsulu Şeyele tərəfindən irəli 

sürülmüşdür. 

Ca3(PO4)2+2H2SO4→2CaSO4+Ca(H2PO4)2 

3Ca(H2PO4)2+10C→P4+10CO↑+6H2O+Ca3(PO4)2 

Fosforun +3 və +5 oksidləşmə dərəcəsinə müvafiq gələn iki əsas oksidi 

məlumdur. Onların qaz halında molekul tərkibləri, həqiqi formulları 

kimidir P4O6 və P4O10. Bu molekullar adətən dimer kimi qəbul edilir, daha 

sadə empirik formulları P2O3 və P2O5 kimi göstərilir. P2O3 fosforun oksigen 

azlığı şəraitində bərk haldadır, uçucu rəngsiz maddədir, 23,8℃ -də əriyir və 

175℃  -də qaynayır. P4O6 buxarları ağ fosfor kimi çox zəhərlidir, muma 

bənzəyir. P2O3 aşağı temperaturda P4O6-ya çevrilir. 

P4+3O2→P4O6                  4P+3O2→2P2O3                    P2O3+O2→P2O5                  

P2O5-ağ ,yumşaq, 565 ℃  -də əriyən tozşəkilli, həddən artıq hiqroskopik 

maddədir. Buna görə də onu  kip bağlanmış qablarda saxlamaq lazımdır. 

P2O5 suuducu(hiqroskopik) maddə olduğundan ondan onunla reaksiyaya 

girməyən qazların(H2, N2, CO2, CH4, Cl2) qurudulmasında istifadə edilir.    

4P+5O2→2P2O5                      5KClO3+6P→5KCl+3P2O5 

P2O3 soyuq su ilə qarışığı tədricən reaksiyaya daxil olur və ikiəsaslı fosfit 

turşusuna çevrilir. 

P2O3+3H2O→2H3PO3  (fosfit turşusu)  

P2O5+H2O(soyuq)→2HPO3 (0℃)-metafosfat turşusu                     

P2O5+2H2O(ilıq)→H4P2O7 ( 20℃)-pirofosfat turşusu (difosfat turşusu) 
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P2O5+3H2O(qaynar)→H3PO4 (100 ℃)-ortofosfat turşusu. 

3CaO+P2O5→Ca3(PO4)2                         6NaOH+P2O5→2Na3PO4+3H2O 

P2O5+6HNO3→2H3PO4+3N2O5              P2O5+3H2SO4→H3PO4 +3SO3 

Ortofosfat turşusunun alınması. 

1.Sənayedə alınması: 

P2O5+3H2O→2H3PO4 

Ca3(PO4)2+3H2SO4→3CaSO4+2H3PO4 

2.Laboratoriyada alınması: 

P+5HNO3(qatı)→H3PO4+H2O+5NO2 

3P+5HNO3(duru)+2H2O→3H3PO4+5NO 

Fosforun bütün allotropik şəkildəyişmələri kifayət qədər aktivdir. Lakin ağ 

fosforun aktivliyi daha yüksəkdir. Ağ fosfor→qırmızı fosfor→qara fosfor 

Kimyəvi aktivliyi azalır. 

4P+5O2→2P2O5 

Fosfor hidrogen və nəcib qazlardan başqa digər qeyri-metallarla qarşılıqlı 

təsirdə olur. 

2P+3Cl2→2PCl3                                2P+5Cl2→2PCl5 

2P+3S→P2S3                                      2P+5S→P2S5 

3Na+P→Na3P                                   3Ca+2P→Ca3P2 

3K+P→K3P                                        2P+8H2O→2H3PO4+5H2↑ 

4P+3NaOH+3H2O→PH3↑+3NaH2PO2 

                                 fosfin     natrium-hipofosfit 

   Ortofosfat turşusu orta qüvvətli, üç əsaslı turşudur. Turşular üçün 

xarakterik olan bütün xassələri göstərir. Aktivlik sırasında hidrogenə qədər 

olan metallarla, oksidlərlə, əsaslarla reaksiyaya girir, özündən zəif olan 

turşuları onların duzlarından sıxışdırıb çıxarır. 

2H3PO4+6Na→2Na3PO4+3H2 

3CaO+2H3PO4→ Ca3(PO4)2+3H2O 

3ZnO+2H3PO4→Zn3(PO4)2+3H2O 

3Na2CO3+2H3PO4→2Na3PO4+3CO2+3H2O 

Fosfat turşusu üç əsaslı turşudur və mərhələlərlə dissosiasiya edir. 

H3PO4↔H++H2PO4- 

H2PO4-↔ H++HPO42- 

HPO42-↔ H++PO43- 

Fosfat turşusunu ehtiyatla qızdırdıqda pirofosfat, sonra isə metafosfat 

turşusuna çevrilir. 
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2H3PO4→H4P2O7+H2O 

H4P2O7→ 2HPO3+H2O 

Ortofosfat turşusu qələvilərlə reaksiya zamanı turşu və qələvinin mol 

nisbətindən asılı olaraq fosfat, hidro və ya dihidrofosfatlar əmələ gətirir. 

NaOH+H3PO4→NaH2PO4+H2O 

2NaOH+H3PO4→Na2HPO4+2H2O 

3NaOH+H3PO4→Na3PO4+3H2O 

Alınan fosfat və hidrofosfat duzları H3PO4 ilə reaksiyaya daxil olur.   

2Na3PO4+H3PO4→3Na2HPO4 

Na2HPO4+H3PO4→2NaH2PO4 

NaH2PO4+H3PO4→reaksiya getmir 

Ammonium və qələvi metalların fosfatları suda həll olur. Qalan bütün 

fosfatlar çöküntü halındadır. Bütün dihidroortofosfat duzları suda həll olur, 

hidroortofosfatlar isə zəif həll olur. Suda hidroliz zamanı fosfatlar və 

hidrofosfatlar qələvi, dihidrofosfatlar isə turş reaksiya göstərirlər. 

Tətbiqi. Fosforun üzvi birləşmələri əsasında infektisidlər (xlorofos, tiofos) 

hazırlanır. Ağ fosfordan yandırıcı maddələrin, əl qumbaralarının hazırlan-

masında və bəzi dərman maddələrinin alınmasında istifadə olunur. Kibrit 

qutusunun yan səthinə qırmızı fosfor, stibium 3-sulfid, dəmir (Fe2O3+SiO2) 

və yapışqandan ibarət qarışıq çəkilir. Kibrit çöpünün yanına çəkilən 

qarışığın tərkibi isə oksidləşdiricidən (KClO3 və ya MnO2), kükürddən, 

narın əzilmiş şüşədən və yapışdıırıcıdan ibarət olur. Kibritin yandırılması 

aşağıdakı tənlik üzrə baş verir. Qara fosforun xüsusi tətbiq sahəsi yoxdur. 

Fosforun bioloji rolu. Fosfor əsas biogen elementlərdən biridir. Fosfor DNT, 

RNT, AMF, ADF, ATF yaranmasında sümüklərin və dişlərin, orqanizmdə 

lipidlərin yaranmasında mühüm rol oynayır. Fosfolipidlər adlı bu 

maddələr: xolinfosfatidlər, kolaminfosfatidlər, serinfosfatidlər və s. 

fosfatidlər zülallarla birlikdə hüceyrə membranının, hüceyrə 

orqanoidlərinin (nüvə, ribosom, mitoxondriya) əsasını təşkil edir. Müxtəlif 

maddələrin, xüsusilə yağların bir toxumadan digərinə daşınmasında 

mühüm rol oynayır. 

Gübrə - Bitkiləri qida maddələrlə təmin etmək üçün torpağa, bəzən isə 

yarpaqlara(kökdənxaric qidalanma) verilən üzvi və mineral maddələr-

dir. Gübrələr birinci növbədə, bitkini asan mənimsəyə biləcəyi formada olan 

qida maddələrlə təmin edirlər. Bundan başqa gübrələr torpağın fiziki, 

kimyəvi və bioloji xassələrini yaxşılaşdırır ki, bu da məhsulun artmasına və 
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onun keyfiyyətinin yaxşılaşmasına səbəb olur. Gübrə verməklə məhsulla 

birlikdə torpaqdan götürülmüş qida maddələri də torpağa qaytarılır. 

Bununla da torpağın məhsuldarlığı bərpa edilir. Gübrələr bir neçə qrupa 

bölünürlər: l) tərkib və ya mənşələrinə görə: üzvi, mineral, üzvi-mineral, 

bakterial, hormonal gübrələr; 2) tərkibində qida maddələrinin miqdarına 

görə: birtərəfli (sadə) və çoxtərəfli (mürəkkəb və qarışıq) gübrələr; 3) 

tərkibindəki faydalı elementlərin kəsifliyinə görə: sadə və zənginləşdirilmiş 

gübrələr;4) torpağa göstərdikləri təsirə görə: turş, neytral və qələvi gübrələr, 

5) təsiretmə səciyyəsinə görə: bilavasitə təsir edən, dolayı yolla təsir edən və 

stimulə edən gübrələr. Gübrələr mineral və üzvi (yerli) gübrə olmaqla iki 

yerə bölünür. Mineral gübrələr makro- və mikrogübrələrdən ibarətdirlər. 

Mikrogübrələr tərkibində bitkilərin az miqdarda istifadə etdiyi bor, 

manqan, miss, molibden, sink, kobalt və s. kimi elementlər olan birləşmələrə 

deyilir. Mikroelementlər adından bəlli olduğu kimi bitkilərə az miqdarda 

lazım olsa da bitki həyatında onların böyük əhəmiyyəti vardır. 

Makroelementlər bitkilərə gübrə formasında verilir ki, bunlar da azot, fosfor 

və kaliumdan ibarətdir. 

Təsnifatı. Əsas qida elementinə görə mineral gübrələr azotlu, 

fosforlu və kaliumlu olur. Tərkibinə görə mineral gübrələr sadə və kompleks 

gübrələrə ayrılır. Tərkibində yalnız bir qida elementi olan gübrələr sadə 

gübrələr adlanır; məsələn: KCl, NaNO3, Ca(H2PO4)2, NH4NO3 və s. Tərkibində 

iki və daha çox qida elementi olan gübrələr kompleks gübrələr adlanır; məsələn: 

kalium-nitrat (KNO3) kalium və azot qida elementlərini saxlayır. Kompleks 

gübrələr mürəkkəb və qarışıq gübrələrə ayrılır. Mürəkkəb gübrələrdən kalium 

şorasını (KNO3), diammofosu [(NH4)2HPO4] və s.-ni göstərmək olar. Qarışıq 

gübrələr müxtəlif gübrələrin mexaniki qarışığından ibarətdir. Bunlardan 

ammofoskanı [(NH4)2HPO4 + NH4H2PO4 + KCl], nitroammofoskanı 

(nitrofoska) [(NH4)2HPO4 + NH4NO3 + KCl] göstərmək olar. Mənşəyinə görə 

gübrələr mineral və üzvi(peyin, quş zılı və s.), aqreqat halına görə isə bərk 

(şoralar, fosfat duzları) və maye (maye ammonyak, ammonyaklu su) olur. Hər bir 

gübrə onun qidalılıq dəyəri ilə xarakterizə olunur. Fosfat turşusunun 

kalsium və ammonium duzlarından kənd təsərrüfatında fosforlu gübrə kimi 

istifadə olunur; onlar meyvələrin inkişafına kömək edir. Bitkilər fosforu 

suda həllolan [H2PO4]– və [HPO4]2– ionları şəklində mənimsəyir. 
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KARBON YARIMQRUPU ELEMENTLƏRİNİN DÖVRİ SİSTEMDƏ 

MÖVQEYİ. KARBON VƏ ONUN BİRLƏŞMƏLƏRİNİN ALINMASI,  

                                   XASSƏLƏRİ VƏ TƏTBİQİ. 

    Karbon yarımqrupuna karbon C, silisium Si, germanium Ge, qalay Sn və 

qurğuşun Pb daxildir. Bu elementlərin atomlarının xarici energetik 

səviyyəsində 4 elektron vardır: ns2 np2. Ona görə də əsas yarımqrup 

elementləri kimi onların ən yüksək oksidləşmə dərəcəsi +4-dür. Onlar 

həmçinin +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərir (SiO, CO, PbCl2 , SnCl2 ). C–Si–Ge–

Sn–Pb sırasında elementlərin qeyri-metallıq xassəsi azalır, metallıq xassəsi 

artır. Bunlardan C və Si – qeyri-metal, Ge, Sn və Pb isə metaldır. C 2s2 2p2   –

4  +4 Silisium, Si 3s2 3p2   –4, +2, +4  

  Karbon Kəşfi. Karbon qədim vaxtlardan məlumdur, kimyəvi element kimi 

1775-ci ildə qəbul edilmişdir (Lavuazye, Fransa). Karbonun oksidləşmə 

dərəcəsi qeyri-üzvi birləşmələrində, əsasən, +4 (CO-da +2), üzvi 

birləşmələrində isə –4-dən +4-dək (sıfırda daxil olmaqla) dəyişir.  

Təbiətdə yayılması. Təbiətdə karbona həm sərbəst (əsasən, almaz, qrafit), 

həm də birləşmələr şəklində rast gəlinir. Karbon havada olan karbon-

dioksidin, həmçinin karbonatların – əhəngdaşının, təbaşirin, mərmərin (əsas 

tərkib hissəsi – CaCO3-dür), maqnezitin MgCO3, dolomitin MgCO3CaCO3, 

dəmir şpatı və ya sideritin FeCO3 və s.-nin tərkibinə daxildir. Üzvi 

birləşmələr şəklində karbon daş kömür, boz kömür, neft, təbii qaz, 

bitumların və s.-nin tərkibində olur.  

Alınması. Karbon qrafit və almaz şəklində Yer qabığının dərin qatlarından 

çıxarılır. Onları süni yolla da almaq olur. Karbon kömür (koks, his və ağac 

kömürü) şəklində üzvi maddələrin oksigensiz şəraitdə termiki (1000°C) 

parçalanmasından alınır.  

Fiziki xassələri. Allotrop şəkildəyişmələri. Sərbəst halda karbon bir neçə 

allotrop şəkildəyişmə əmələ gətirir: almaz, qrafit, karbin və füllerenlər. 1. 

Almaz – atom kristal qəfəsli, şəffaf, rəngsiz maddədir. Almazda karbon 

atomları sp3 -hibridləşmə halındadır. Ona görə də almazda hər bir C atomu 

eyni məsafədə yerləşən 4 C atomu ilə tetraedrik olaraq birləşmişdir (a – 1). 

C–C -rabitəsi möhkəm, qeyri-polyar kovalent rabitədir. Almazın böyük 

sərtliyi (bərkliyi), yüksək ərimə temperaturuna malik olması məhz C–C 

rabitəsinin möhkəmliyi ilə izah olunur. O, elektrik cərəyanını keçirmir. 
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Almazdan şüşə kəsmək, dağ süxurlarını qazmaq üçün istifadə edilir. 2. 

Qrafit – zəif metal parıltılı boz rəngli, yumşaq bərk maddədir. Onun kristal 

qəfəsində C atomları düzgün altıbucaqlılardan ibarət olan müstəvi 

təbəqələrdə (laylarda) yerləşmişdir (a – 2). Təbəqələrdə hər bir C atomunun 

dördüncü valent elektronu metallardakı sərbəst elektronlar kimi mütəhərrik 

olur. Qrafitin elektrik və istilik keçirməsi, metal parıltısına malik olması 

məhz bununla izah edilir. Qrafit yumşaqdır, asan qəlpələnir (kağızda iz 

qoyur), almaza nisbətən kimyəvi aktivdir. Lakin o, çox çətin əriyir. Onu süni 

yolla koksdan alırlar. Qrafitdən elektrodlar, karandaşlar hazırlanmasında, 

sürtkü materialı, nüvə reaktorlarında neytronuducu kimi istifadə edilir. 

Karbonun allotropik şəkildəyişmələrinin hamısı dadsız, iysiz, çətinəriyən, 

adi həlledicilərdə həll olmayan bərk maddələrdir.  

Kimyəvi xassələri. Adi temperaturda karbon çox təsirsizdir, qızdırıldıqda isə 

aktivləşir. Reaksiyalarda karbon, əsasən, reduksiyaedici xassə göstərir. Xlor, 

brom və yodla qarşılıqlı təsirdə olmur:  

C + 2F2  CF4                               C + O2→ CO2  

2C + O2 →2CO                             C + CO2  t 2CO 

 2C + SiO2  t Si +2CO     C + 2CuO  t 2Cu + CO2  

C + 2S  t CS2                      3C+ SiO2   t SiC+2CO  

C(köz)+H2O(bux)  t CO+H2  

Oksidləşdirici kimi karbon bəzi metallar və hidrogenlə qarşılıqlı təsirdə 

olur. Karbonun metallarla birləşmələri karbidlər adlanır. 

 2H2 + C  t CH4            Ca + 2C  t CaC2  

4Al + 3C  t Al4C3   

Karbidlər həmçinin bəzi metal oksidlərinin karbonla qarşılıqlı təsirindən 

alınır: CaO + 3C  t CaC2 + CO  

Tətbiqi. Karbon (qrafit, duda, koks) süni almazların, qara boyaların (kartric, 

mətbəə boyaları), ayaqqabı kreminin, metil spirtinin, sintetik benzinin, 

rezinin, kalsiumkarbidin və s.-nin alınmasında tətbiq edilir. Onun tətbiq 

sahəsi həmçinin almaz və ağac kömürünün tətbiqi ilə də müəyyən edilir. 

Quruluşu. Karbon-monooksidın quruluş formulu belə göstə 

rilir:  Üçqat rabitədə üçüncü rabitə (←) donor-akseptor mexanizmi 

üzrə əmələ gəlir: O atomu elektron cütünün donoru, C atomu isə elektron 

cütünün akseptorudur. Karbon-monooksiddə karbonun və oksigenin  



80 
  

valentliyi III, oksidləşmə dərəcəsi isə müvafiq olaraq +2 və –2-dir. 

Alınması. Laboratoriyada karbon-monooksid əsas etibarilə qarışqa 

turşusunu qatı sulfat turşusu ilə qızdırmaqla alınır: 

 
Sənayedə CO generator qazı və su qazı şəklində alınır. Közərdilmiş kömür 

(1000°C) üzərindən hava (O2 + 4N2) keçirdikdə generator qazı, su buxarı 

keçirdikdə isə su qazı əmələ gəlir: 

 
Bərk yanacağın qaz yanacağına çevrilməsi yanacağın qazlaşdırılması adlanır. 

Təmiz karbon-monooksid  tənliyi üzrə alınır. 

Fiziki xassələri. Karbon-monooksid – rəngsiz, iysiz, havadan bir az 

yüngül, çox zəhərli, aşağı temperaturda (–191,5°C) mayeləşən qazdır. Suda az 

həll olur. Karbon-monooksidlə nəfəs aldıqda o, qanın hemoqlobini ilə 

birləşib orqanizmin oksigenlə təmin olunmasını kəskin çətinləşdirir və bu, 

insanın ölümü ilə nəticələnə bilər. CO aktivləşdirilmiş kömürlə udulmur. 

Kimyəvi xassələri. Karbon-monooksid duzəmələgətirməyən oksiddir. 

Reaksiyalarda CO güclü reduksiyaedici xassə göstərir; məsələn, 

yandırıldıqda havada mavi alovla yanır, bəzi metalları onların 

oksidlərindən reduksiya edir:  

O2 +2CO  t 2CO2  

Fe3O4 + 4CO  t 3Fe +4CO2  

CuO + CO  t Cu + CO2  

Duzəmələgətirməyən oksid olmasına baxmayaraq yüksək təzyiq altında 

karbonmonooksid əridilmiş natrium-hidroksidlə qarşılıqlı təsirdə olur: 

NaOH + CO  t, P HCOONa natrium-formiat (normal duz) 

 Tətbiqi. Karbon-monooksid metalları birləşmələrindən reduksiya etmək 

üçün, süni qaz yanacaqlarının tərkib hissəsi kimi və üzvi sintezdə tətbiq 

edilir.  

Karbon-dioksid CO2 (karbon(IV) oksid, karbon qazı).  

Quruluşu. Karbon-dioksid aşağıdakı elektron və quruluş formuluna 

malikdir: Karbon atomu sp-hibridləşmə halındadır. Dörd (iki - və iki -) 

kovalent rabitənin hamısının polyar olmasına baxmayaraq, molekul xətti 

quruluşa malik olduğundan qeyri-polyardır.  

Təbiətdə yayılması. Karbon-dioksid havada (0,03%) və təbii mineral suların 

(Badamlı, Borjomi, Narzan, İstisu, Sirab) tərkibində olur. Venera planetinin 

atmosferi 95% karbon-dioksiddən ibarətdir. Yerdə o, üzvi maddələrin 

yanması, çürüməsi, qıcqırması, heyvan və bitkilərin tənəffüsü prosesində 

yaranır və fotosintez prosesində iştirak edir.  
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Alınması. Laboratoriyada karbon-dioksid xlorid turşusunun mərmərə, 

təbaşirə təsirindən alınır:  

CaCO3 + 2HCl  CaCl2 + H2O + CO2 

 Sənayedə karbon-dioksid sönməmiş əhəng istehsalında əhəngdaşının 

parçalanmasından (əlavə məhsul kimi), karbohidrogenlərin tam 

yandırılmasından  

CaCO3  t CaO + CO2  

CH4 + 2O2  t CO2 + 2H2O və biokimyəvi proseslərdə, məsələn, 

qlükozanın spirtə qıcqırması zamanı alınır:  

C6H12O6   2C2H5OH + 2CO2 

 Fiziki xassələri. Karbon-dioksid rəngsiz, iysiz, havadan 1,5 dəfə ağır qazdır. 

Tənəffüs və yanmaya kömək etmir. Karbon qazının çox toplandığı yerlərdə 

insan və heyvanlar boğulur. 20°C-də 1l suda 880 ml CO2 həll olur. Qazlı su 

– karbondioksidin suda məhluludur. 20°C-də, 5-6 MPa təzyiqdə karbon-

dioksid mayeləşir. Maye karbon-dioksidin buxarlanması çoxlu miqdarda 

istiliyin udulması ilə müşayiət olunur; bu zaman onun qalan hissəsi (–

56,2°C-yə qədər soyuyaraq) qarabənzər kütləyə – "quru buza" çevrilir. Quru 

buz adi şəraitdə sürətlə sublimasiya edib ətraf mühiti soyudur. Bu xassəsinə 

görə ondan tez xarab olan yeyinti məhsullarının saxlanmasında istifadə 

olunur.  

Kimyəvi xassələri. Karbon-dioksid turşu oksididir. O həm turşu oksidlərinin 

ümumi xassələrinə, həm də xüsusi xassələrə malikdir.  

I. Turşu oksidi kimi o, suda həll olaraq davamsız, zəif karbonat turşusunu 

əmələ gətirir. Tarazlıq, əsasən, sola yönəlmişdir: CO2 + H2O  H2CO3  

Başqa turşu oksidləri kimi o, əsasi oksid və qələvilərlə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Reaksiya nəticəsində karbonatlar və hidrokarbonatlar əmələ gəlir.  

II. Karbon-dioksidin xüsusi xassələrinə aşağıdakılar aiddir:  

1.Karbon-dioksidi əhəng suyundan keçirdikdə kalsium-karbonatın alınması 

nəticəsində məhlulda bulantı müşahidə edilir (t. a).  

 Ca(OH)2 + CO2  CaCO3 + H2O  

Bu reaksiya karbon-dioksidin təyin edilməsində istifadə olunur.  

2. Karbon-dioksid ammonyakla qiymətli azot gübrəsi – karbamid əmələ 

gətirir: 

 2NH3 + CO2  t, p CO(NH2)2 + H2O karbamid  

3.Karbon-dioksid fotosintez prosesində iştirak edir.  

Tətbiqi. Karbon-dioksid sodanın, yuyucu vasitələrin, dərmanların 

istehsalında, qazlı suların hazırlanmasında, karbamidin, “quru buzun” 

alınmasında, alovsöndürən qurğularda istifadə edilir. 

 Təyini. Karbon-dioksid əhəng suyunu bulandırmasına əsasən təyin edilir . 
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Fiziki xassələri. Karbonat turşusu yalnız məhlulda mövcuddur. O, çox 

davamsız olduğundan dərhal parçalanır. Suda məhlulu rəngsiz, zəif turş 

dadlıdır.  

Kimyəvi xassələri. Karbonat turşusu turşuların ümumi xassələrinə malikdir. 

O, aktiv metallar, əsasi oksidlər və əsaslarla qarşılıqlı təsirdə olub normal və 

turş duzlar əmələ gətirir:  

H2CO3 + Mg  MgCO3 + H2  

H2CO3 + 2NaOH  Na2CO3 + 2H2O  

H2CO3 + CaO  CaCO3 + H2O  

H2CO3 + NaOH  NaHCO3 + H2O  

Karbonat turşusunun xüsusi xassələri onun çox davamsız və çox zəif turşu 

olması ilə əlaqədardır. Suda məhlulda cüzi dissosiasiya edir:  

H2CO3   HCO3- + H+  

HCO3-  H+ + CO3-2  

Bu səbəbdən də lakmus kağızı karbonat turşusunda qırmızı rəngə deyil, 

çəhrayı rəngə boyanır. Karbonat turşusu metasilikat turşusunu onun 

duzlarından çıxardır.  
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 SİLİSİUM VƏ ONUN BİRLƏŞMƏLƏRİNİN TƏBİƏTDƏ YAYILMASI,  

                   ALINMASI, XASSƏLƏRİ VƏ TƏTBİQİ. 

Kəşfi. Silisium 1822-ci ildə silisium-flüoridin(SiF4) kaliumla reduksiyasından 

alınmışdır. Silisium adı latınca “sileks” – “kremnem” sözündən əmələ 

gəlmişdir. Birləşmələrində Si +4 və –4, nadir halda +2 (SiO) oksidləşmə 

dərəcəsi göstərir. Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Silisium 

3-cü dövr, IV qrupun əsas yarımqrup elementidir. Onun atomu 1s2 2s2 2p6 

3s2 3p2 elektron formuluna malikdir. Təbiətdə yayılması. Yer qabığında 

yayılmasına görə silisium oksigendən sonra 2-ci yeri tutur (27%). Silisium 

yalnız birləşmələr şəklində rast gəlinir. Onlardan ən əhəmiyyətliləri 

bunlardır: kvars qumu SiO2, ağ gil (kaolinit) Al2O3·2SiO2·2H2O, çölşpatı 

(ortoklaz) K2O·Al2O3·6SiO2 və s.  

Alınması. Laboratoriyada silisium SiO2-nin (ağ qumun) maqneziumla, 

sənayedə isə kömürlə reduksiyasından alınır:  

SiO2 + 2Mg  t Si + 2MgO                       SiO2 + 2C  t Si + 2CO 

Fiziki xassələri. Silisium iki allotrop şəkildəyişməyə malikdir – kristal və 

amorf silisium. Kristal Si metal parıltılı, çətinəriyən, çox bərk, tünd-qonur 

rəngli maddədir. Quruluşu almazın quruluşu ilə oxşardır. Lakin Si–Si 

arasındakı -rabitə C–C rabitəsindən zəifdir. Kristal Si – yarımkeçiricidir, o, 

cüzi elektrik keçiriciliyinə malikdir. Onun əsasında hazırlanmış 

fotoelementlər udulan günəş enerjisinin 10%-ə qədərini elektrik enerjisinə 

çevirir .  

Kimyəvi xassələri. Silisium karbon kimi qeyri metaldır. Amorf silisium adi 

şəraitdə bəsit maddələrdən yalnız flüorla, qızdırıldıqda isə halogenlər də 

daxil olmaqla digər qeyri-metallarla reaksiyaya girir:  

2F2 + Si  SiF4                            O2 + Si  t SiO2  

C + Si  t SiC                     2Cl2 + Si  t SiCl4  

2S + Si  t SiS2  

Karborund və ya silisium-karbid (SiC) kristal qəfəsinin quruluşuna və 

bərkliyinə görə almaza oxşayır. Ondan yonucu və cilalayıcı alətlər 

hazırlanır. Qızdırıldıqda silisium bir çox fəal metallarla (Mg, Ca, və s.) 

birləşərək silisidlər əmələ gətirir. Silisidlərə xlorid turşusu ilə təsir etdikdə 

silan (SiH4) alınır. Silan – rəngsiz, pis iyli, zəhərli qazdır, havada öz-özünə 
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alışıb-yanır. Onu hidrogenin silisiumla bilavasitə qarşılıqlı təsirindən almaq 

olmur:      2Mg + Si  t Mg2Si  

                  Mg2Si + 4HCl  SiH4 + 2MgCl2 

Fiziki xassələri. Silisium-dioksid rəngsiz, suda həll olmayan, çətinəriyən 

bərk maddədir. Ərinmiş kvars bərkidikdə kvars şüşəsi adlanan amorf kütlə 

əmələ gəlir.  

Quruluşu. Silisium-dioksid xassəcə CO2-dən kəskin fərqlənir, məsələn, əgər 

SiO2 1728°C-də əriyirsə, bərk CO2 (“quru buz”) –55,6°C-də sublimasiyaya 

uğrayır. Bunun səbəbi onların quruluşlarının fərqli olması ilə əlaqədardır: 

əgər CO2 bərk halda molekulyar kristal qəfəsə malikdirsə, silisium-dioksid 

qeyri-molekulyar atom kristal qəfəslidir. Beləliklə, silisium-dioksidin 

tərkibini (SiO2)n kimi göstərmək daha düzgündür. Lakin adətən, sadəlik 

üçün SiO2 formulundan istifadə edilir.  

Kimyəvi xassələri. Silisium-dioksid turşu oksididir. O həm turşu 

oksidlərinin ümumi xassələrinə, həm də xüsusi xassələrə malikdir. I. Turşu 

oksidi kimi onu qələvilərlə, əsasi oksidlərlə əritdikdə metasilikat 

turşusunun duzları – silikatlar (metasilikatlar) əmələ gəlir:  

SiO2 + 2NaOH  t Na2SiO3 + H2O  

SiO2 + CaO  t CaSiO3  

II. Xüsusi xassələri. 1. Bir çox başqa turşu oksidlərindən fərqli olaraq 

silisiumdioksid su ilə reaksiyaya girmir.  

2. Silisium-dioksid flüorid turşusu ilə reaksiyaya girir. Bu reaksiyadan şüşə 

üzərində müxtəlif naxışların açılmasında istifadə olunur (şüşənin aşılanması 

adlanır):  

 SiO2 + 4HF  SiF4 + 2H2O 

 3SiO2 + Ca3(PO4)2  t 3CaSiO3 + P2O5   

Silisium-dioksid bitkilərin budaq və gövdələrinə, heyvanların mühafizə 

örtüklərinə möhkəmlik verir: qamışın möhkəmliyi, balıqların pulcuğunun, 

kəpənək və quşların qanadlarının, heyvanların yununun möhkəmliyi məhz 

onların tərkibində olan silisium-dioksidlə əlaqədardır. Silisium birləşmələri 

insan orqanizmində yağ mübadiləsində, immunitetin formalaşmasında, 

dərinin elastikliyinin saxlanmasında iştirak edir. İnsan orqanizminə 

silisium, əsasən, bitki mənşəli qidalardan (arpa yarması, qarabaşaq, lobya, 

noxud, mərci, qarğıdalı, püstə, buğda və yulaf) daxil olur.  
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Silisium-dioksid suda həll olmur və onunla reaksiyaya girmir. Ona görə də 

metasilikat turşusu dolayı yolla – onun həllolan duzlarının məhlullarına 

turşu ilə təsir etməklə alınır:  

Na2SiO3 + 2HCl  2NaCl + H2SiO3   

Fiziki xassələri. Metasilikat turşusu suda, demək olar ki, həll olmur; o, suda 

həlməşik şəklində olan kolloid məhlul əmələ gətirir. Kimyəvi xassələri. 

Metasilikat turşusu suda həll olmadığından, məhlulda özündən H+ ionlarını 

ayırmır. Bu səbəbdən o çox zəif turşu olub məhlulda indikatorun rəngini 

dəyişmir. O, karbonat turşusundan daha zəifdir. Ona görə də karbonat 

turşusu həllolan silikatlardan metasilikat turşusunu sıxışdırıb çıxara bilir. 

Məhluldan həlməşik şəklində çökən H2SiO3 yalnız qələvilərdə həll olur:  

Na2SiO3 + CO2 + H2O  H2SiO3 + Na2CO3  

H2SiO3 + 2NaOH  Na2SiO3 + 2H2O  

Qızdırıldıqda və ya qurudulduqda metasilikat turşusu suyunu tədricən 

itirib amorf silisium-dioksidə (silikagelə) çevrilir:  

  H2SiO3  t SiO2 + H2O 

 

 

 

 

 

 


