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1. Kimya, predmeti, yaranması və inkişaf tarixi. Əsas kimyəvi 

anlayış və qanunlar 

 

Kimyanın predmeti. Kimya təbiət elmlərindən biri olub materiyanın 

kimyəvi hərəkət formasından bəhs edir. Bizi əhatə edən maddi aləmdə mövcud 

olan nə varsa materiya adlanıb özünü maddə və sahə şəklində büruzə verir. 

Maddə məxsusi kütləyə malik hissəciklərdən, məsələn, atom, molekul, ionlardan 

ibarətdir. Sahə isə materiyanın hər şeydən əvvəl enerji ilə xarakterizə olunan 

formasıdır. Məhz sahə vasitəsi ilə maddələri təşkil edən hissəciklər arasında 

qarşılıqlı təsir mövcud olur. Materiyanın sahə formalarına elektromaqnit, 

qravitasiya sahələrini misal göstərə bilərik. Kimyəvi hərəkət dedikdə maddələrin 

keyfiyyət dəyişmələri, yəni onların keyfiyyətcə bir formadan digər formaya 

çevrilməsi başa düşülür. Materiyanın kimyəvi hərəkəti kimyəvi reaksiya adlanır. 

Kimyəvi reaksiyalar zamanı müxtəlif maddələrin atomları arasında mübadilə 

prosesləri, elektronların atomlar arasında paylanması, müəyyən birləşmələrin 

parçalanması və digərlərinin əmələ gəlməsi prosesləri baş verir. Kimyəvi 

proseslər zamanı yeni kimyəvi və fiziki xassələrlə xarakterizə olunan maddələr 

əmələ gəlir. Beləliklə, kimya maddələr və onların çevrilmə qanunları haqqında 

elmdir. Müasir kimya ümumi, qeyri-üzvi, üzvi, fiziki, analitik kimya, 

elektrokimya, geokimya, biokimya, kosmokimya vəs. elmləri özündə birləşdirən 

çox sahəli bir elmi sistemdir. Ümumi kimya atomun quruluşu və kimyəvi rabitə 

nəzəriyyələri, dövri qanun, kimyəvi proseslərin əsas qanunauyğunluqları, 

məhlullar, oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları haqqında təlim və s. daxil olmaqla 

kimyanın ən ümumi qanun və konsepsiyalarını öyrənir. Kimyanın tədqiqat 

obyektini kimyəvi elementlər və onların birləşmələri təşkil edir. Kimyəvi 

element nüvəsinin yükü ilə xarakterizə olunan atomlar növüdür. Öz növbəsində 

atom elementin kimyəvi xassələrini özündə daşıyan ən kiçik hissəcikdir. 

Maddənin əsas kimyəvi xassələrini özündə daşıyan, sərbəst yaşama qabilyyətinə 

malik ən kiçik hissəcik molekul adlanır. Molekullar bir, iki və çoxatomlu olurlar. 

Onlar bir çox maddələrin tərkib hissələrini təşkil edir. Molekulları eyni növ 

atomlardan təşkil olunmuş maddələr bəsit (məsələn, He, Ar, Ne,O2, O3, S4, S8, P4 

və s.), müxtəlif növ atomlardan təşkil olunmuş maddələr (məsələn, H2O, CO2, 

NH3, HCl, CH4, CH2O və.s) isə mürəkkəb maddələr adlanır. Bəsit maddələr 

kimyəvi elementlərin sərbəst yaşayan formalarıdır. İxtiyari maddə müəyyən 

tərkiblə, quruluşla, fiziki və kimyəvi xassələrlə xarakterizə olunur. Maddənin 

kimyəvi xassəsi onun kimyəvi reaksiyalara girmə qabiliyyətini xarakterizə edir. 

Bu xassələri başa düşmək üçün maddənin tərkib və quruluşunu bilmək lazımdır. 

Odur ki, kimya maddələrin tərkibini, quruluşunu, xassələrini və onların 

çevrilmə qanunauyğunluqlarını öyrənir. Kimya təbiət elmlərindən biri kimi 



3 
 

digər elmlərlə sıx əlaqədədir. Kimyəvi reaksiyalar fiziki, bioloji, geoloji və digər 

proseslərdə olduqca böyük rol oynayır.  

Maddə miqdarı. Maddənin miqdar ölçüsü olaraq mol anlayışından istifadə 

olunur. Karbon-12-nin 0,012 kq-da olan atomların sayına bərabər quruluş 

vahidlərinə (atom, molekul, ion, elektron, proton, neytron və s.) malik maddə 

miqdarı mol adlanır. 0,012 kq karbon-12-də 6,02∙1023karbon atomu vardır. Bu 

ədəd Avaqadro ədədi və ya sabiti adlanıb NA ilə işarə olunur. Bir mol maddənin 

kütləsi m o l y a r və ya m o l k ü t l ə (M) adlanır, q/mol və ya kq/mol)la ifadə 

olunur. Maddənin molyar kütləsi ədədi qiymətcə onun uyğun gəldiyi elementin 

və ya molekulun nisbi kütləsinə bərabərdir. Nisbi  atom kütləsi atomun molyar 

kütləsinin karbon-12 izotopunun molyar kütləsinin 1/12-dən neçə dəfə çox 

olduğunu göstərən ədəddir. C-12-nin molyar kütləsinin 1/12 atom kütlə vahidi 

(a.k.v) adlanıb 1,66057∙10-27kq-a bərabərdir. 

 Kimyanın əhəmiyyəti. Təbiətin ən mühüm fundamental elmlərindən biri 

kimi kimyanın dərk edilməsi elmi dünyagörüşün formalaşmasında mühüm rol 

oynayır. Kimya hər bir insanın həyatında, onun praktiki fəaliyyətində mühüm 

yer tutur. Kimya qanunlarının dərindən mənimsənilməsi yeni proseslərin, 

maşınların, qurğuların və cihazların yaradılmasına, mövcud olanların isə 

təkmilləşdirilməsinə imkan yaradır. Xalq təsərrüfatının kimyalaşdırılması onun 

inkişafının intensivləşdirilməsinin ən başlıca yollarından birini təşkil edir. Bir 

çox istehsalat prosesləri kimyəvi reaksiyalara əsaslanır. Bir sıra müəssisələrdə 

kimyəvi reaksiyalardan istifadə edilməsi əmək məhsuldarlığının kəskin 

artmasına, məhsulun keyfiyyətinin yüksəlməsinə, yeni materialların alınmasına 

səbəb olur. Kənd təsərrüfatında yüksək məhsuldarlığın əldə edilməsində, 

bitkilərin ziyanvericilərinə və xəstəliklərinə qarşı mübarizədə kimya xüsusi 

əhəmiyyət kəsb edir. Kimya qanunlarının mənimsənilməsi və tətbiqi istehsalın 

effektliyinin, məhsulun keyfiyyətinin yaxşılaşdırılmasında olduqca mühüm rol 

oynayır Maşınqayırmanın, elektrotexnikanın, elektronikanın, radiotexnikanın, 

mikroelektronikanın, kosmik texnikanın, avtomatikanın, hesablama texnikasının 

və digər sahələrin inkişafında kimyanın rolu durmadan artır. Yeni texnikanın 

inkişafı üçün yüksək təmizliyə, bərkliyə, keçiriciliyə, odadavamlılığa malik 

materialların yaradılması xüsusı əhəmiyyət kəsb edir. Belə materiallar məhz 

müasir kimya sənayesi tərəfindən əldə edilir.  

Kimyanın əsas qanunları. Tərkibin sabitlik qanunu. Bu qanun müasir 

şəkildə aşağıdakı kimi ifadə olunur: Hər bir təmiz molekulyar birləşmənin 

miqdari tərkibi alınma üsullarından asılı olmayaraq sabitdir. Bu qanun fransız 

alimləri J.Prust və K.Bertolle arasında uzun sürən (1801-1808) mübahisə 

nəticəsində meydana çıxmışdır. Prust alınma üsullarından asılı olmayaraq 

maddələrin tərkibinin sabitliyini irəli sürdüyü halda, Bertolle əksinə, maddələrin 
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tərkibinin alınma üsullarından asılı olaraq qeyri-sabit olduğunu iddia edirdi. 

Tərkibin sabitliyi qanunu kimyanın inkişafında böyük rol oynayaraq öz 

əhəmiyyətini hal-hazıra kimi saxlamışdır. Lakin müəyyən edilmişdir ki, heç də 

bütün birləşmələr bu qanuna tabe deyildir. 1912-1913-cü illərdə N.S.Kurnakov 

müəyyən etmişdir ki, bir sıra birləşmələr tərkibin sabitlik qanununa tabe 

olmayıb dəyişən tərkibə malik olurlar. Kurnakov belə birləşmələri bertollidlər 

adlandırmışdır. Bertollidlərə bir çox kristallik maddələr: oksidlər, karbidlər, 

nitridlər, fosfidlər və s. daxildir. Məsələn, alınma üsulundan asılı olaraq titan 

oskidin tərkibi TiO0,6-dən TiO1,25-ə qədər dəyişə bilər. Tərkibin sabitlik qanununa 

tabe olan birləşmələri isə N.S.Kurnakov daltonidlər adlandırmışdır.  

Ekvivalent. Ekvivalentlər qanunu. Tərkibin sabitlik qanunundan belə nəticə 

çıxır ki, elementlər bir-birilə müəyyən miqdari nisbətlərdə reaksiyaya daxil 

olurlar (paylar qaydası). Bununla əlaqədar kimyaya ekvivalent və ekvivalent 

kütlə anlayışları daxil edilmişdir. Müasir anlayışa görə elementin bir mol 

hidrogen atomları ilə birləşən və ya həmin miqdar hidrogen atomlarını əvəz 

edən miqdarı onun ekvivalenti adlanır. Məsələn, HCl, H2S, NH3, CH4 

birləşmələrində Cl, S, N və C-nun ekvivalenti uyğun olaraq 1mol Cl, 1/2 mol S, 

1/3mol N və 1/4mol C təşkil edir. Elementin 1 mol-ekvivalentinin kütləsi onun 

ekvivalent kütləsi (ME) adlanır. Bu baxımdan göstərilən misallarda xlorun, 

kükürdün, azotun və karbonun ekvivalent kütləsi uyğun olaraq 35,45 q/mol, 

32/2=16 q/mol, 14/3=4,67 q/mol və 12/4=3 q/mol olacaqdır. Ekvivalent və eləcə 

də ekvivalent kütlə anlayışları eyni mənada mürəkkəb maddələrə aid edilir. 

Mürəkkəb maddənin ekvivalenti qalıqsız olaraq bir ekvivalent hidrogenlə və ya 

ixtiyari digər maddənin bir ekvivalenti ilə təsirdə olan miqdarına deyilir. 

Ekvivalent anlayışının kimyaya daxil edilməsi İ.Rixter tərəfindən ekvivalentlər 

qanununun kəşf olunmasına səbəb olmuşdur. İ.Rixter apardığı tədqiqatlar 

nəticəsində (1792-1800) ekvivalentlər qanununu kəşf edilmişdir: Maddələr bir-

birilə ekvivalentlərinə mütənasib miqdarlarda qarşılıqlı təsirdə olurlar. Bir sıra 

məsələləri həll etdikdə ekvivalentlər qanununun aşağıdakı ifadəsindən istifadə 

etmək əlverişli hesab olunur: Reaksiyada iştirak edən maddələrin kütlələri 

(həcmləri) nisbəti onların ekvivalentlərinin molyar kütlələrinin (həcmlərinin) 

nisbəti kimidir. Göstərilən qanunu riyazi şəkildə aşağıdakı kimi ifadə etmək olar:  

mA:mB: ... = ME(A):ME(B): ... 

Maddələr qaz halında olduqda:  

VA : VB: ... = VE(A): VE(B) ... 

Burada mA (VA) və mB (VB) – uyğun olaraq A və B maddələrinin reaksiyada 

iştirak edən kütlələri (həcmləri), ME(A), (VE(A)) və ME(B) (VE(B)) isə onların 

ekvivalent kütlələridir (həcmləridir).  
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2. Atomun quruluşu və tərkibi. Atom haqqında nəzəriyyələr. 

Kvant ədədləri. Elektron orbitalları 

 

Atomun mürəkkəbliyi. X1X əsrin sonunda və XX əsrin əvvəllərində 

təbiətşünaslıqda baş verən bir sıra mühüm kəşflər atomun materiyanın son 

həddi olması haqqındakı təsəvvürlərin yanlış olduğunu meydana çıxartdı. Bu 

kəşflərdən ən mühümü elektronun kəşfi idi. İngilis alimi Stoney ilk dəfə 

Faradeyin elektrolizə aid təcrübələrinə istinad edərək atomların tərkibinə mənfi 

elektrik yükü daşıyan hissəciklərin daxil olmasi fikrini irəli sürmüşdür. Stoney 

bu hissəciklərə elektron adını vermişdir. Təcrübi olaraq elektron 1897-ci ildə 

ingilis alimi Tomson tərəfindən kəşf edilmişdir. Elektron yükü 1,602∙ 10-19Kl, 

kütləsi isə 9,110∙10-28 q-a bərabər elementar hissəcikdir.  

Müəyyən edildi ki, maddələri qızdırdıqda, rentgen şüaları ilə təsir etdikdə 

və s. onlardan elektron qopartmaq mümkündür. Atomların bütövlükdə 

elektroneytrallığını nəzərə alsaq onların tərkibinə həmçinin müsbət yüklü 

hissəciklərin də (protonların) daxil olması fikri irəli sürülmüşdür. Atomun 

mürəkkəbliyini isbat edən mühüm kəşflərdən biri də radioaktivlik hadisəsinin 

kəşfi olmuşdur. 1896-cı ildə fransız alimi Anri Bekkerel uran duzlarının özündən 

gözə görünməyən kağızdan, nazik metal lövhədən və s. asanlıqla keçən, 

qaranlıqda fotokağıza təsir edən şüa buraxdığını müəyyən etmişdir. Bu şüanın 

təbiəti ilə məşğul olan Mariya Skladovskaya-Küri və onun əri Pyer Küri 

müəyyən etmişlər ki, belə şüa buraxma nəinki uran duzlarına, həmçinin torium 

birləşmələrınə, habelə onlar tərəfindən həmin dövrdə kəşf olunmuş polonium və 

radiuma da aiddir. Mariya Kürinin təklifi ilə bu tip şüalanma radioaktivlik 

adlandırılmışdır. Radioaktiv xassəli maddələrə isə radioaktiv maddələr deyilir.  

Atom quruluşunun planetar (nüvə) modeli. Atoma ilk quruluş C.Tomson 

tərəfindən verilmişdir. O, atomu kürəcik kimi təsvir edərək müsbət və mənfi 

yükləri bu kürəcik daxilində bərabər surətdə paylamışdır. Müsbət yükləri 

(protonları) dayanıqlı hesab edərək, mənfi yükləri (elektronları) isə müsbət 

yüklər ətrafında rəqs edən kimi təsvir etmişdir. 1911-ci ildə α-şüasının nazik qızıl 

lövhəcikdən keçmə qanunauyğunluqlarını tədqiq edən Rezerford, Tomson 

modelinin səhv olduğunu müəyyən etdi. O, müəyyən etdi ki, α-hissəciklərinin 

əksəriyyəti (~99%) heç bir maneəyə rast gəlmədən metal lövhəcikdən keçir. 

Ancaq bəzi hissəciklər (~1%) müəyyən bucaq altında səpələnirlər. Çox nadir 

hallarda isə təxminən 100 milyon α-hissəciklərindən biri tam geriyə qayıtmaya 

məruz qalır. Rezerford təcrübədən alınan nəticələri aşağıdakı şəkildə 

ümumiləşdirmişdir:  

1. Atomda müsbət yüklü hissəciklər atom fəzasının mərkəzində 

cəmlənmişdir. Ancaq bu halda α–hissəcikləri səpələnməyə məruz qala bilər. 
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Atomda müsbət hissəciklərin yerləşdiyi bu hissəni Rezerford nüvə 

adlandırmışdır.  

2. α–hissəciklərinin çox cüzi bir hissəsinin səpələnməyə məruz qalması 

nüvənin ölçücə atom fəzasının ən kiçik hissəsini təşkil etməsi ilə əlaqədardır. 

Müəyyən edilmişdir ki, nüvələrin radiusu 10-14-10-15m tərtibində olub atomun 

ölçüsündən 104-105dəfə kiçikdir. Rezerford qabaqcadan protonun 

mövcudluğunu və onun kütləsinin elektronun kütləsindən 1800 dəfə çox 

olduğunu da söyləmişdir.  

3. Elektronlar nüvə ətrafında planetlərin günəş ətrafında hərəkətinə bənzər 

hərəkət edir. Rezerfordun atoma verdiyi bu quruluş modeli planetar quruluş və 

ya nüvə modeli adlanır. Lakin Rezerford nəzəriyyəsinin çatışmayan cəhətləri 

vardır. Elektromaqnit şüalanmanın klassik nəzəriyyəsinə görə cəzbetmə 

qüvvəsinin təsiri nəticəsində müəyyən təcillə hərəkət edən yüklü hissəcik enerji 

şüalandırmalıdır. Belə olduqda nüvə ətrafında hərəkət edən elektron enerji 

itirməli və spiralvari trayektoriya üzrə hərəkət edərək nüvənin üzərinə düşməli 

və atom məhv olmalı idi. Digər tərəfdən atomlar xətti (atom) deyil, bütöv spektrə 

malik olardı. Rezerford modelinin bu çatışmamazlığı Danimarka alimi Nils Bor 

tərəfindən aradan qaldırılmışdır.  

Orbital. Kvant mexanikasında da orbit anlayışı saxlanılır. Lakin bu 

anlayışın mənası Bor orbiti ilə müqayisədə tamamilə başqadır. Elektron dalğa 

xassəsinə malik olduğundan nüvəətrafı üçölçülü fəzada sanki yükünün və ya 

kütləsinin paylanmasını təsvir edən elektron buludu əmələ gətirir. Bu buludun 

ayrı-ayrı nöqtələrində elektronun tapılma ehtimalı dalğa funksiyasının kvadratı 

ilə ölçülür. Elektron buludu kəskin sərhədə malik olmadığından onun dəqiq 

ölçüsü də müəyyən deyildir. Odur ki, orbital dedikdə şərti olaraq elektron 

buludunun və ya elektronun yükünün və ya kütləsinin ~ 95%nin cəmləşdiyi 

nüvə ətrafı fəza oblastı nəzərdə tutulur. Orbital üçölçülu fəzada bu və ya digər 

formalı səthlərlə sərhədlənmiş olur.  

Kvant ədədləri. Atom orbitalları. Hidrogen atomu üçün Şredinger 

tənliyinin həlli elektronun halını xarakterizə edən baş, orbital və maqnit kvant 

ədədləri adlanan üç kvant ədədinin meydana çıxmasına səbəb olur. Atom 

spektrlərinin öyrənilməsi göstərmişdir ki, elektronun atomda vəziyyətini tam 

təsvir etmək üçün üç kvant ədədi kifayət deyildir. Odur ki, elmə elektronun 

məxsusi hərəkət miqdarı momentini xarakterizə edən spin kvant ədədi adlanan 

dördüncü kvant ədədi də daxil edilmişdir. Göstərilən dörd kvant ədədi nəinki 

hidrogen atomunda, eləcə də eyni mənalı olaraq ixtiyari element atomunda 

elektronun halını tam təsvir edir.  

Baş kvant ədədi (n). Atomda münmkün olan enerji səviyyələri və ya 

elektron təbəqələri baş kvant ədədi ilə müəyyən olunur. n 1-dən ∞-a qədər tam 



7 
 

qiymətlər ala bilər. n=1 olduqda nüvəyə ən yaxın enerji səviyyəsi, n=2 olduqda 

ikinci enerji səviyyəsi və s. nəzərdə tutulur. Deməli, baş kvant ədədi elektronun 

nüvədən olan təqribi məsafəsini, bununla əlaqədar təqribi enerjisini və ya 

elektron buludunun təqribi ölçüsünü müəyyən edir.  

Eyni baş kvant ədədi ilə xarakterizə olunan elektronlar təxminən eyni 

enerjili və ya eyni ölçülü elektron buludları əmələ gətirirlər. Belə elektronlar 

məcmuu atomda elektron təbəqələrini (enerji səviyyələrini) təşkil edirlər. Bu 

təbəqələr n-in qiymətindən asılı olaraq müxtəlif hərflərlə işarə edilir. n-in 1, 2, 3, 

4, 5,.... qiymətlərinə uyğun olaraq bu təbəqələr K, L, M, N, Q... təbəqələri adlanır.  

Orbital kvant ədədi (ln). Orbital kvant ədədi ayrı-ayrı enerji səviyyələrinin 

(təbəqələrinin) neçə yarımsəviyyədən (yarımtəbəqədən) təşkil olduğunu və 

bununla əlaqədar atom orbitallarının formasını müəyyən edir. Sıfır daxil olmaqla 

baş kvant ədədinə bərabər sayda tam qiymətlər alır:  

n = 1  ln=0 (1s)  

n = 2  ln=0 (2s); 1 (2p)  

n = 3  ln=0 (3s); 1 (3p); 2 (3d)  

n = 4  ln=0 (4s); 1 (4p); 2 (4d); 3 (4f)  

Beləliklə, n-in aldığı qiymətlərə görə K (n = 1), L (n = 2), M (n = 3) və N (n = 

4) elektron təbəqələri uyğun olaraq 1; 2; 3 və 4 yarımsəviyyədən və ya 

yarımtəbəqədən təşkil olunmuşdur. Yazılışdan göründüyü kimi l-in 1, 2, 3, 4 

qiymətlərinə uyğun gələn yarımsəviyyələr uyğun olaraq s, p, d və f-

yarımsəviyyələri adlanırlar. Bu yarımsəviyyələrin hərfi işarələrinin qarşısındakı 

rəqəm isə elektron təbəqəsinin nömrəsini göstərir. s, p və d orbitalları uyğun 

olaraq kürəcik (sferik), hantel formalı və dördləçəkli elektron buludları əmələ 

gətirilər. f- elektron buludu isə yeddiləçəkli olub daha mürəkkəb xarakter 

daşıyır.  

Maqnit kvant ədədi (ml). Orbitalların mümkün olan fəza oriyentasiyaları 

sayı maqnit kvant ədədi ilə xarakterizə olunur Xarici maqnit və ya elektrik sahəsi 

orbitalların fəza oriyentasiyasını dəyişdiyindən elektronların enerji 

yarımsəviyyələrinin parçalanması baş verir. Bunun nəticəsi olaraq maqnit və 

elektrik sahələrində atom spektrlərinin parçalanması meydana çıxır (Zeeman və 

Ştark effekti). Maqnit kvant ədədi sıfır daxil olmaqla –ln-dən +ln-ə qədər tam 

qiymətlər alır:   ln = 0 (s)  ml = 0  

                    ln = 1(p) ; ml = -1; 0; +1  

                    ln = 2 (d) ; ml = -2; -1; 0; +1; +2 

                   ln = 3 (f) ; ml = -3; -2; -1; 0; +1 ; +2; +3  

Kvant ədədləri baxımından elektronun n, ln və ml kvant ədədləri ilə 

xarakterizə olunan vəziyyətləri məcmuu atom orbitalı (AO) adlanır. ml 

orbitalların orientasiyasını müəyyən etdiyindən bu kvant ədədi hər 
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yarımsəviyyənin neçə atom orbitalından təşkil olunduğunu müəyyən edir. Atom 

orbitalını şərti olaraq  (kvant və ya enerji qəfəsi) ilə işarə etsək s-yarımsəviyyə 

bir, p-yarımsəviyyə üç , d-yarımsəviyyə beş, f – yarımsəviyyə isə yeddi 

orbitaldan təşkil olunmuşdur.  

Spin kvant ədədi (ms). S.Ulenbek və C.Houdsmit elektronun müəyyən 

funksiyasını xarakterizə etmək üçün elmə spin kvant ədədi anlayışını daxil 

etmişlər. Bu kvant ədədinin fiziki mənasını başa düşmək üçün elektrona elektrik 

yükü daşıyan və mərkəzindən keçən ox ətrafında fırlanan hissəcik kimi baxmaq 

lazımdır. ms -spin kvant ədədi olub -1/2 və +1/2 qiymətlərini alır. “–” və “+” 

işarələri riyazi məna daşımayıb şərti olaraq elektronun öz oxu ətrafında fırlanma 

istiqamətini xarakterizə edir. Spin kvant ədədi +1/2 olan elektron şərti olaraq ↑, -

1/2 olan elektron isə ↓işarə edilir. Spin kvant ədədləri əks işarəli olan elektronlar 

(↑↓) qoşalaşmış və ya antiparalel, eyni işarə daşıyan elektronlar (↑↑) isə 

qoşalaşmamış və ya paralelspinli elektronlar adlanır 

Minimum enerji prinsipi. Atomda elektronların enerji səviyyələrini 

tamamlaması minimum enerji prinsipinə əsaslanır. Bu prinsipə görə sistemin 

enerjisi nə qədər az olarsa sistem bir o qədər davamlı olur. Odur ki, elektronlar 

enerji səviyyələrini elə tamamlayırlar ki, nəticədə meydana çıxan atom sistemi ən 

minimum enerjiyə malik olsun. Bununla əlaqədar elektronlar enerji səviyyələrini 

ən minimum enerjiyə malik enerji səviyyəsindən başlayaraq tamamlayır. 

Yarımsəviyyələrin enerji ardıcıllığı üzrə elektronlarla tamamlanması 

B.Kleçkovski qaydasına tabedir: Elektronlar yarımsəviyyələri n+l-in 

qiymətlərinin artması ardıcıllığı ilə tamamlayır. İki yarımsəviyyə üçün n+l eyni 

qiymətlər alarsa, elektronlar əvvəlcə n-in qiyməti kiçik olan yarımsəviyyəyə 

daxil olur.Beləliklə, yarımsəviyyələri onların enerjisinin artması sırası ilə düzsək 

aşağıdakı sıranı alarıq:  

Yarımsəviyyə:   1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s ≈3d < 4p < 5s ≈4d < 5p < 6s  

              n+ln:       1      2     3       3      4      4     5       5      5     6      6       6  

                            ≈ 4f ≈ 5d < 6p < 7s və s. 

                               7       7     7      7 

ns, (n-1)d və (n-2)f yarımsəviyyələri enerji baxımından bir-birindən az 

fərqlənirlər.  

Pauli prinsipi. Atom orbitalının elektron tutumu Pauli prinsipi ilə müəyyən 

olunur. Bu prinsipdə deyilir: Atomda kvant ədədlərinin dördü də eyni olan iki 

elektron tapmaq qeyrimümkündür. Bu prinsipdən çıxan nəticəyə görə bir 

orbitalda spinləri bir-birinə əks (antiparalel) olmaqla (↑↓)maksimum iki elektron 

ola bilər. Bu baxımdan yarımsəviyyələrin elektron tutumu aşağıdakı kimi 

olacaqdır:  

    Yarımsəviyyə:       s      p      d      f  
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Elektron tutumu:      2      6      10    14 

Pauli prinsipini nəzərə almaqla enerji səviyyələrində yerləşən elektronların 

maksimum sayını N = 2n2 formulu ilə ifadə etmək olar. Buradan n-baş kvant 

ədədinin qiymətini göstərir. 

Hund qaydası. Yarımsəviyyələrin elektronlarla tamamlanması Hund 

qaydasına tabedir. Bu qaydanı aşağıdaki kimi ifadə etmək olar: Elektronlar 

yarımsəviyyə daxilində elə paylanırlar ki, onların spin kvant ədədlərinin cəmi 

maksimum olsun. Orbitalların sayı imkan verərsə hər orbitalda bir elektronun 

yerləşməsi energetik cəhətdən daha əlverişli hesab olunur. Elektronların nüvə 

ətrafında müəyyən qruplaşmalar şəklində həndəsi düzülüşü elektronların 

korelyasiyası adlanır. Bu qaydaya görə istər atom, istərsə də molekulyar 

sistemlərdə eyni spinli elektronlar birbirindən mümkün qədər uzaq, müxtəlif 

spinli elektronlar isə bir-birinə yaxın yerləşməyə cəhd göstərirlər ki, bu da nəticə 

etibarı ilə elektronların nüvə ətrafında müəyyən həndəsi qruplaşmasına səbəb 

olur. Məsələn, Neonun xarici elektron təbəqəsində yerləşən səkkiz elektronun 

(2s22p6) korelyasiyası nəticəsində bu elektronlar nüvə ətrafında dörd cüt elektron 

şəklində tetraedrik düzülüşə malik olurlar.  

Atomların elektron quruluşu (konfiqurasiyası). Elektronların təbəqələr, 

yarımtəbəqələr və orbitallar üzrə paylanma yazılışı elektron quruluşu adlanır. 

Elementlərın elektron quruluşu sxematik olaraq kvant qəfəsləri və ya elektron 

formulu şəklində göstərilə bilər. Misallar göstərək  

N     ↑↓  ↑↓  ↑ ↑ ↑                       1s2 2s22p3  

O     ↑↓  ↑↓  ↑↓ ↑ ↑                     1s2 2s22p4 

Na   ↑↓  ↑↓  ↑↓ ↑↓ ↑↓  ↑             1s2 2s22p6 3s1 

Elektron formulunda hərfi işarələr yarımsəviyyələri, onların qarşısında 

duran rəqəmlər baş kvant ədədin qiymətini, hərfi işarələrin üzərindəki rəqəmlər 

isə həmin yarımsəviyyədəki elektronların sayını göstərir. 
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3. Dövri qanun. Kimyəvi elementlərin dövri sistemi. Atomların 

xassələrinin dövriliyi. Dövri qanunun əhəmiyyəti 
 

Dövri qanun. Dövri qanun 1869-cu ildə D.İ.Mendeleyev tərəfindən kəşf 

edilmişdir. O, dövri qanuna aşağıdakı tərifi vermişdir: Bəsit maddələrin və eləcə 

də elementlərin birləşmələrinin forma və xassələri atom çəkilərindən dövri 

surətdə asılıdır. Atomun elektron quruluşu onun elektronlarının sayı ilə 

müəyyən olunur. Elektronların sayını müəyyən edən parametr isə nüvənin 

yüküdür. Odur ki, nüvənin yükü atomun quruluşunu, atomun quruluşu isə 

onun xassələrini müəyyən edir. Bununla əlaqədar dövri qanun müasir şəkildə 

aşağıdakı kimi ifadə olunur. Elementlərin xassələri, eləcə də onların 

birləşmələrinin forma və xassələri atom nüvələrinin yükündən dövri surətdə ası-

lıdır. Dövri qanunun qrafiki ifadəsi dövri sistem adlanır. Hazırda dövri sistemin 

müxtəlif variantları mövcuddur. Bunlar içərisində ən çox tətbiq olunanı dövri 

sistemin qısa variantıdır.  

Dövri sistem və atomların elektron quruluşu. Atomların elektron quruluşu 

ilə elementlərin dövri sistemi arasında çox böyük üzvi bağlılıq vardır. Dövri 

sistemin quruluşu məhz elementlərin elektron quruluşunun qanunauyğun 

ardıcıllığının ifadəsini doğurur. Qeyd edək ki, nüvələrin yükünun artması 

ardıcıllığı ilə elementlərin elektron təbəqələrinin formalaşması Pauli prinsipini 

və Hund qaydasını gözləməklə minimum enerji prinsipi əsasında baş verir. 

Birinci dövr nüvəsinin yükü (Z) uyğun olaraq +1 və +2 olan hidrogen və 

heliumdan ibarətdir. Deməli, hidrogenin bir, heliumun isə iki elektronu vardır. 

Bu elektronlar minimum enerji prinsipinə görə L (n=1; 1s)-təbəqəsinin 1s-

yarımsəviyyəsində olmalıdır:  

           H –1s1;      He –1s2 

  Z :          +1                 +2  

Göründüyü kimi, hər iki element s-elektronlarının hesabına formalaşır. 

Odur ki, onları s-elementləri adlandırırlar. Helium atomunda K-təbəqəsinin 

tamamlanması başa çatır. Onun elektron quruluşunu (1s2) [He] səklində 

göstərək. Atom orbitalını sonuncu tamamlayan elektron formalaşdırıcı elektron 

adlanır.  

İkinci dövr nüvəsinin yükü +3-dən +10-a qədər olan səkkiz elementdən 

ibarətdir. Bu dövr elementləri 2-ci elektron təbəqəsinin (n=2; 1s 2p) hesabına 

formalaşır:  

      Li-[He] 2s1;   Be-[He] 2s2;   B-[He] 2s22p1;    C-[He] 2s22p2;  

Z:         +3                   +4                     +5                            +6  

      N-[He] 2s22p3;    O-[He] 2s22p4;    F-[He] 2s22p5;      Ne-[He] 2s22p6 

Z:           +7                           + 8                       + 9                         + 10  
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Li və Be s-elektronlarının hesabına formalaşdığından s-elementlərinə, qalan 

altı element isə p-elektronlarının hesabına meydana çıxdıqlarından p-

elementlərinə aiddirlər. Heliumda 2p-yarımsəyiyyəsi tamamlanmış olur. Onun 

elektron quruluşunu ([He]-2s22p6)[Ne] kimi qəbul edək.  

Üçüncü dövr 3-cü elektron təbəqəsinin (M; n=3; 3s 3p 3d) 3s və 3p -

yarımsəviyyələrinin hesabına formalaşır. 3s-yarımsəviyyəsinin 

formalaşmasından iki s-elementi (Na, Mg), 3p-yarımsəviyyəsinin 

formalaşmasından isə altı p-elementi (Al, Si, P, S, Cl, Ar) əmələ gəlir. 3p-

səviyyəsinin tamamlanması ilə meydana çıxan arqonun quruluşunu ([Ne]-

3s23p6) [Ar]lə işarə edək. Növbəti elektronlar 3d-yarımsəviyyəsinə deyil, ona 

nisbətən energetik baxımdan daha əlverişli olan 4s-yarımsəviyyəsinə daxil 

olurlar (Kleçkovski qaydası: 3d = 3 + 2 = 5; 4s = 4 + 0 = 4). Bunun nəticəsi olaraq 

dördüncü dövr 4s-yarımsəviyyənin formalaşması ilə başlayır və nəticədə iki s-

elementi (K, Ca) meydana çıxır. Bundan sonra elektronlar 3d-yarımsəviyyəsini 

formalaşdırırlar. Nəticədə Sc-dan Zn-ə qədər olan on element meydana çıxır: Sc–

[Ar]3d14s2;         Ti–[Ar]3d24s2;             V–[Ar]3d34s2;       Cr–[Ar] 3d5 4s1;        Mn–

[Ar]3d54s2;          Fe–[Ar]3d64s2;              Co–[Ar]3d74s2;      Ni–[Ar]3d84s2;   Cu–

[Ar]3d104s1;           Zn–[Ar] 3d104s2 

Bu elementləri formalaşdıran elektronlar d-elektronları olduğundan onlar d-

keçid elementləri adlanırlar. Beləliklə, 4-cü dövr 3d, 4s və 4p-yarımsəviyyələrin 

formalaşmasından (3d104s24p6) əmələ gələn 18 elementdən ibarətdir. Bu dövr Kr-

da 4p-səviyyəsinin tamamlanması ilə başa çatır. Onun elektron quruluşunu 

([Ar]-3d104s24p6) [Kr] kimi ifadə edək.  

Beşinci dövr dördüncü dövrə oxşar qurulmuşdur. Bu dövr s-elementi olan 

Rb-la:[Kr]4s1 başlayıb p-elementi olan ksenon-la:[Kr]4d105s25p6(bu quruluşu da 

[Xe] kimi göstərək) qurtarmaqla yanaşı, Y-dan başlayıb Cd-da qurtaran on d-

keçid elementini özündə birləşdirir. Beləliklə, beşinci dövrdə 18 elementdən 

ibarətdir.  

Altıncı dövr də beşinci dövrə oxşar olaraq 6s-yarımsəviyyəsi formalaşdıqdan 

sonra (Cs, Ba), növbəti elektron 5d-yarımsəviyyəsinə daxil olaraq La elementini 

(...5d16s2) meydana çıxarır. Lakin bundan sonra elektronlar enerji baxımdan daha 

əlverişli olan 4f-yarımsəviyyəsini formalaşdıraraq Ce[Xe]4f25d106s2-dan başlayıb 

Lu[Xe]4f145d106s26p6-da qurtaran lantanoidlər adlanan 14 elementi əmələ gətirir. 

Bu elementlər f-elektronlarının hesabına əmələ gəldiyindən f-keçid elementləri 

adlanırlar. Sonra isə 5d-yarımsəviyyəsinin tamamlanması davam edir və 6p-

yarımsəviyyəsinin formalaşması ilə başa çatır. Beləliklə, dövr iki s, on d, on dörd 

f və altı pelementini özündə cəmləşdirən 32 elementlə tamamlanmış olur. Dövr   

Rn[Xe]4f 145d106s26p6-la qurtarır. Bu quruluşu isə [Xe] şəklində göstərək.  
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Yeddinci dövr altıncı dövrə oxşar olaraq başlayır və davam edir, lakin 

tamamlanması sona çatmır. Bu dövr iki s (Fr, Ra), Th-dan başlayıb Lr-də 

qurtaran aktinoidlər adlanan on dörd f- və yeddi d-keçid elementləri: Ac (89), 

Rezerfordium (104), Dubnium (105), Sborqium (106), Borium (107), Xassium 

(108), Meytnerium (109) elementlərindən təşkil olunmuşdur.Hal-hazırda 109 

elementin adı məlumdur.  

Dövri sistemdə bir sıra d-elementlərinin ns və (n-1) d-yarımsəviyyələrinin 

elektron quruluşunda ümumi qanunauyğunluqlardan “kənara çıxmaya” rast 

gəlinir. Bunlara Cr..3d54s1, Mo...4d55s1, Pd...4d105s0, Cu...3d104s1, Ag...4d105s1, 

Au..5d106s1 və digər elementlər daxildir. Bu elementlərdə ns səviyyəsindən bir 

elektronun, Pd-də isə iki elektronun (n-1) d-səviyyəsinə keçməsi bu səviyyənin 

elektron konfiqurasiyasını d5 və ya d10-a çevirməklə onun davamlılığını təmin 

etməkdən ibarətdir. Qeyd edək ki, yarımsəviyyələr özünün maksimum 

elektrontutumuna və ya bu tutumun yarısına malik olduqda energetik cəhətdən 

daha davamlı olurlar. Nb-un ..4d45s1 quruluşa malik olması 4d və 5s-

yarımsəviyyələrin enerjilərinin yaxın olması ilə əlaqədar elektronların bu 

orbitallarda tək-tək yerləşməsinin daha əlverişliyi ilə əlaqədardır. Bu cür hallara 

lantanoidlərdə də (Gd 4f75d16s2; Lu...4f145d16s2) rast gəlinir. Gd-da bir 4f-

elektronunun 5d-yə keçməsi 4f-in davamlılığını artırmaqla (f7), Lu-də isə belə 

keçmə 4f-i tamamlamaqla (f14) əlaqədardır. Aktinoidlərdə nüvənin yükünün 

artması nəticəsi olaraq 5f və 6d-yarımsəviyyələri enerji baxımından bir-birinə çox 

yaxın olduğundan bu orbitalların tamamlanmasında elə bil ki, “xüsusi növ” 

yarış baş verir. 

 Dövri sistemin quruluşu. Dövri sistem yeddi dövrdən və səkkiz qrupdan 

təşkil olunmuşdur. 1, 2, 3-cü dövrlər uyğun olaraq 2, 8, 8; 4, 5 və 6-cı dövrlər isə 

uyğun olaraq 18, 18, 32 elementdən təşkil olunmuşdur. 7-ci dövr isə qeyd 

etdiyimiz kimi tamamlanmamış dövrdür. Dövrlər nüvələrinin yükünün artması 

ardıcıllığı ilə düzülmüş elektron quruluşu ns1-dən ns2np6-ya (1-ci dövrdə ns2-yə) 

qədər dəyişən elementlər sırasından ibarətdir. Dövrlər s-elementindən başlayıb 

p-elementi ilə (1-ci dövrdə s-elementi) ilə qurtarırlar. Qruplar xarici elektron 

təbəqəsinin maksimum elektron tutumuna (8: ns2np6) uyğun olaraq əsas (A) və 

əlavə (B) yarımqruplara ayrılırlar. Yarımqruplar elektron quruluşları və bununla 

əlaqədar xassələri oxşar elementlərdən təşkil olunmuşdur. Əsas yarımqruplar s- 

(ΙA və ΙΙA) və p-elementlərindən (ΙΙΙA-VΙΙΙA), əlavə yarımqruplar (ΙΙΙB-VΙΙΙB) isə 

d- və f-keçid elementlərindən ibarətdir.  

Elementlərin xassələrinin dövriliyi. Elementlərin onların atom quruluşu ilə 

müəyyən olunan xassələri dövri sistemin dövr və qrupları üzrə qanunauyğun 

dəyişir. Xassəcə oxşar elementlər sırasında onların elektron quruluşları oxşar 
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olduğundan belə sıralarda bir elementdən digərinə keçdikdə xassələrin sadəcə 

olaraq təkrarlanması deyil, həmçinin az və ya çox dərəcədə dəyişməsi baş verir. 

İonlaşma enerjisi. Hər hansı elementin bir mol atomlarından bir mol 

elektron qopartmaq üçün tələb olunan enerjiyə (İ) ionlaşma enerjisi deyilir. 

İonlaşma enerjisi elementin reduksiyaedicilik xassəsini xarakterizə edir. 

İonlaşma enerjisi nə qədər az olarsa elementin reduksiyaedicilik xassəsi bir o 

qədər böyük olar. İonlaşma enerjisi kC/mol və ya elektronvoltla (eV) ölçülür. 

Çoxelektronlu atomlardan birinci, ikinci, ücüncü və daha çox elektronu ayırmaq 

üçün tələb olunan enerji göstərilən ardıcıllıqla artır, yəni İ1>İ2>İ3... olur. Bunun 

səbəbi bu ardıcıllıqla əmələ gələn ionun müsbət yükünun artması ilə əlaqədar 

xarici elektronların nüvə ilə əlaqəsinin daha da möhkəmlənməsi ilə əlaqədardır. Ι 

qrupun s-elementləri ən kiçik, VΙΙΙ qrupun s və p-elementləri isə ən böyük 

ionlaşma enerjisi ilə xarakterizə olunur. Ι qrupun s-elementlərindən VΙΙΙ qrupun 

p-elementlərinə keçdikdə ionlaşma enerjisinin artması nüvənin effektiv yükünün 

artması ilə əlaqədardır. Elektron quruluşlarının xüsusiyyətlərindən asılı olaraq d 

və f-elementlərinin ionlaşma enerjiləri öz sıraları daxilində bir-birinə yaxındır. 

Dördüncü dövr keçid elementlərindən altıncı dövr keçid elementlərinə keçdikdə 

xarici s-elektronlarının nüvə ilə əlaqəsi artır və bununla əlaqədar olaraq onların 

ionlaşma enerjiləri də artmış olur.  

Elektrona qohumluq (və ya hərislik). Atomda elektronlar məlumdur ki, 

nüvənin elektrik sahəsinin hesabına saxlanılır. Atoma sərbəst elektron 

yaxınlaşdıqda ona həm cəzbetmə və həm də dəfetmə qüvvələri təsir göstərir. 

Müəyyən edilmişdir ki, bir çox elementlər üçün cəzbetmə enerjisi dəfetmə 

enerjisindən çoxdur. Odur ki, belə element atomları özünə elektron birləşdirərək 

davamlı mənfi yüklü ionlara çevrilirlər. Atomun bu xassəsi elektrona 

qohumluqla ölçülür. Bir mol element atomlarına bir mol elektron birləşdikdə 

ayrılan enerjiyə (F) elektrona qohumluq deyilir. Elektrona qohumluq kC/mol və 

ya eV-la ölçülür. Elektrona qohumluq elementin oksidləşdiricilik qabiliyyətıni 

xarakterizə edir. Atomun elektronahərisliyi nə qədər çox olarsa onun 

oksidləşdiricilik qabiliyyəti bir o qədər yüksək olar. İki və daha çox elektronun 

atoma birləşməsi mənfi elektrona qohumluqla xarakterizə olunur. Odur ki, 

çoxyüklü bəsit ionlar sərbəst halda mövcud ola bilməz. Hətta belə ionların 

molekul və kristallarda olmamasına əsas vardır. Elementlərin xassələrinin 

onların nüvələrinin yükündən asılı olaraq dövriliyi onların elektrona qohumluq 

enerjisinin dəyişməsində də özünü aydın büruzə verir. Elektrona qohumluq 

elementin dövri sistemdəki vəziyyətindən asılıdır. Ən çox elektrona qohumluq 

enerjisinə halogenlər, oksigen, kükürd, ən az, hətta mənfi elektrona qohumluğa 

isə elektron quruluşu s2(He, Be, Mg, Zn), s2p6 (Ne, Ar, Kr və s.) və ya p-

yarımsəviyyəsi yarıya qədər tamamlanmış elementlər (N, P, As) malikdirlər.  
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Elektromənfilik. Birləşmələrdə element atomlarının elektronları özünə 

cəzbetmə qabiliyyətini xarakterizə etmək üçün elmə elektromənfilik anlayışı 

daxil edilmışdir. Element atomlarının bu xassəsi onların təbiəti və oksidləşmə 

dərəcəsi ilə yanaşı, tərkibinə daxil olduqları birləşmələrin təbiətindən, yəni bu 

elementlərin hansı qonşu atomlarla rabitələndiklərindən də asılıdır. 

Göstərilənlərlə əlaqədar elektromənfilik şərti xarakter daşıyır. Buna baxmayaraq, 

elektromənfilik kimyəvi rabitənin təbiətini, birləşmələrin xassələrini izah 

etməkdə böyük əhəmiyyət kəsb edir. Bununla əlaqədar elementlərin 

elektromənfiliyinin müxtəlif şkalaları təklif edilmişdir. R.Malliken (ABŞ) 

elementlərin elektromənfiliyinin miqdari xarakteristikası kimi ionlaşma enerjisi 

və elektrona qohumluq enerjiləri cəminin yarısı iləxarakterizə etməyi təklif 

etmişdir. Lakin elektrona qohumluğun təyininin dəqiq metodları olmadığından 

bu təklif lazımi əhəmiyyət kəsb etməmişdir. Odur ki, L.Polinq (ABŞ) A-B tipli 

birləşmələrin dissosiasiya enerjisi ilə onu əmələ gətirən A-A və B-B 

molekullarının dissosiasiya enerjiləri arasındakı fərqə əsasən termokimyəvi 

hesablamalar əsasında flüorun elektromənfiliyini şərti olaraq 4 qəbul edib, 

hazırda geniş tətbiq olunan nisbi elektromənfilik şkalasını tərtib etmişdir. 

Elementlərin elektromənfiliyi dövrlər üzrə artır və Ι, ΙΙ, V, VΙ, VΙΙ dövrlərin əsas 

yarımqrup, ΙΙΙ, ΙV və V dövrlərin əlavə yarımqrup elementlərində dövrün 

nömrəsinin artması ilə müəyyən dərəcə azalır. ΙΙΙ dövrün əlavə yarımqrup 

elementlərində elektromənfiliyin dəyişməsi mürəkkəb xarakter daşıyır. VΙΙ-VΙΙΙ 

yarımqrup elementlərində isə dövrün nömrəsi artdıqca onların elektromənfiliyi 

artır. 

Atom və ion radiusları. Elektronun dalğa xassəsi ilə əlaqədar olaraq atom 

kəskin sərhədli ölçüyə malik olmur. Bununla əlaqədar atomların ölçüsünü dəqiq 

təyin etmək də mümkün deyildir. Nəzəri olaraq atomun radiusu nüvədən ən 

uzaqda yerləşən elektronun tapılma ehtimalının radial paylanma əyrisinin 

maksimumu ilə nüvə arasındakı məsafə ilə ölçülür. Bu məsafə atomun orbital 

radiusu adlanır. Təcrübi olaraq atomların radiusunu kimyəvi rabitələnmiş 

atomların nüvələrarası məsafəsini (rabitənin uzunluğunu) təyin etməklə 

müəyyən edirlər. Bununla əlaqədar atomların radiusu sabit kəmiyyət olmayıb 

rabitələnmiş atomların təbiəti ilə yanaşı kimyəvi rabitənin tipindən və maddənin 

aqreqat halından asılıdır. Odur ki, göstərilən amillərin təsiri yekunu kimi özünü 

büruzə verən təcrübi təyin edilmiş atom radiusları effektiv radiuslar adlanır. Bir 

çox hallarda bəsit və üzvi maddələr üçün atom, qeyri-üzvi birləşmələr üçün isə 

ion radiusu terminindən istifadə olunur. Dövri sistemdə atom və ion 

radiuslarının dəyişməsı dövri xarakter daşıyır. Dövrlərdə atom və ion radiusları 

nüvənin yükü artdıqca azalır. Radiusların kiçilməsi ən çox kiçik dövr 

elementlərində müşahidə olunur. Böyük dövrlərin d-və f-elementləri sırasında 
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isə radiusların kiçilməsi özünü zəif büruzə verir. Bunun səbəbi bu elementlərdə 

xarici elektron təbəqələrinin quruluşunun praktiki sabit qalması və nüvənin 

yükü artdıqca elektronların d-elementlərində (n-1)d, f- elementlərində isə (n-2)f - 

yarımsəviyyələrinə daxil olması ilə izah olunur. Bu kiçilmə uyğun olaraq d və f -

sıxılma adlanır. Yarımqruplar üzrə eyni tipli ionlarin ion radiusları artir. s və p-

elementləri yarımqrupları üzrə d-elementləri yarımqruplarına nisbətən nüvənin 

yükü artdıqca onların atom və ion radiusları daha çox böyümüş olur. Məsələn, 

As–Sb–Bi üzrə radius cəmi 0,34A0 artdığı halda, V–Nb–Ta yarımqrupu üzrə cəmi 

0,12A0 artmış olur.  
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4. Kimyəvi rabitə, onun əsas tipləri, xassələri 
 

Rabitənin əsas növlərı və parametrləri. Çoxatomlu sistemlərdə elektron 

sıxlığının nüvələrin elektrik sahəsində paylanma xarakterindən asılı olaraq 

kimyəvi rabitənin kovalent, ion və metal rabitəsi adlanan üç əsas növü vardır. 

Bunlardan başqa molekullar arasında meydana çıxan hidrogen rabitəsi və 

Vandervaals qüvvələri adlanan qarşılıqlı təsir qüvvələri də mövcuddur. 1916-cı 

ildə C. Lyuis (Amerika) kimyəvi rabitənin hər iki atoma eyni dərəcədə aid olan 

elektron cütü hesabına, həmin ildə V. Kossel (Almaniya) isə atomlardan birinin 

elektron verməsi və digərinin elektron qəbul etməsi nəticəsində meydanaçıxan 

ionların elektrostatik cazibəsi hesabına yaranması ideyasını irəli sürmüşdür. Bu 

ideyaların sonrakı inkişafı uyğun olaraq müasir kovalent və ion rabitə 

nəzəriyyələrinin yaranmasına səbəb olmuşdur. Kimyəvi rabitənin əsas 

parametrlərinə rabitənin uzunluğu, rabitə bucağı və rabitə enerjisi daxildir.  

Rabitənin uzunluğu. Kimyəvi rabitələnmiş atomların nüvələri arasındakı 

məsafə rabitənin uzunluğu (d) adlanır. Məsələn, H2O-da dH-O = 0,096 nm, HF-də 

dH-F= 0,092 nm-ə bərabərdir. Eyni tipli molekullarda, məsələn, H2O, H2S, H2Se, 

H2Te ; NH3, PH3, AsH3 və s. rabitənin uzunluğu rabitənin davamlılığının necə 

dəyişdiyini xarakterizə etməyə imkan verir. Digər tərəfdən rabitənin uzunluğu 

əsasında atomların effektiv radiuslarını müəyyən edirlər.  

Rabitə bucağı. Kimyəvi rabitələnmiş atomların nüvələrindən keçən xəyali 

xətlərin arasında qalan bucağa rabitə bucağı deyilir. Məsələn, H2O-da 

∠HOH=10405', BeCl2-də ∠ClBeCl=1800, BCl3-də ∠ClBCl=1200, CCl4-də isə 

∠ClCCl=109028'-yə bərabərdir və s. Rabitə bucağının molekulların quruluşlarının 

müəyyən edilməsində çox böyük rolu vardır. İkiatomlu molekullar xətti, 

çoxatomlu molekullar isə müxtəlif quruluşa malik ola bilər. AB2 tipli üçatomlu 

molekullar xətti (məs. CO2) və bucaq (məs. H2O), AB3 tipli molekullar müstəvi 

üçbucaq (məs. BCl3) və ya pramidal (məs. NH3), AB4 tipli molekullar müstəvi 

kvadrat (məs. PdCl4) və ya tetraedrik (məs. CH4 ) və s. quruluşa malik ola bilər.  

Rabitə enerjisi (və ya rabitə entalpiyası). Kimyəvi rabitənin yaranması zamanı 

ayrılan enerji ilə ölçülür. AB tipli molekul üçün rabitə enerjisi əks işarə ilə 

götürülmüş bu molekulun dissosiasiya enerjisinə (entalpiyasına) bərabərdir. 

Rabitə enerjisi (E) “–“, dissosiasiya enerjisi (H) isə “+” qiymətlə ölçülür. 

Aşağıdakı prosesləri götürək:  

HF(q) = H(q) + F(q);              ∆H298= 566 kC/mol.  

H2O(q) = H(q) + OH(q);        ∆H298= 497 kC/mol.  

OH(q) = H(q) + O(q);            ∆H298 = 421 kC/mol.  

H2O(q) = 2H(q) + O(q)          ∆H298= 918 kC/mol  

Birinci prosesin dissosiasiya entalpiyası əks işarə ilə EH-F ifadə edir:  

EH-F = -566 kC/mol  
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Atomların kimyəvi rabitədə iştirak edən elektronları valent elektronları 

adlanır. s-elementləri üçün valentlik elektronları ns, p-elementləri üçün ns və np, 

d-elementləri üçün ns və (n-1)d, f-elementləri üçün isə ns və (n-2) f-

elektronlarıdır.  

Oktet qaydası. Qeyd etdik ki, atomların kimyəvi rabitəyə olan meyli onların 

daxili enerjilərinin azalmasını meydana çıxaran çoxatomlu sistemlərin əmələ 

gəlməsində iştirak etməkdən ibarətdir. Məlumdur ki, təsirsiz qazları təşkil edən 

elementlər atomlar içərisində energetik baxımdan ən yüksək stabilliyə malik 

elementlərdir. Odur ki, təbiətdə bu elementlər biratomlu molekullar şəklində 

mövcud olurlar. Bunun səbəbi onların elektron quruluşlarının energetik 

davamlılığı ilə əlaqədardır. Heliumu (olduqca davamli iki elektronlu quruluşa 

malikdir) çıxmaqla yerdə qalan təsirsiz qaz atomlarının xarici elektron təbəqələri 

çox davamlı səkkiz elektronlu (oktet) quruluşa malikdirlər. Bununla əlaqədar 

elementlər müvafiq elementatomları ilə təsirdə olaraq səkkiz elektronlu xarici 

təbəqə əmələ gətirməklə (hidrogen molekulu isə heliumun quruluşuna 

keçməklə) uyğun təsirsiz qazın quruluşunukəsb edərək energetik stabillik əldə 

edirlər. Oktet qaydası həm kovalent və həm də ion birləşmələr üçün doğrudur.   

Kovalent rabitənin donor-akseptor mexanizmi. Bir çox hallarda kovalent 

rabitə atomların valent yarımsəviyyələrinin qoşalaşmış elektron cütlərı hesabına 

baş verir. Məsələn, NH3 molekulunun quruluşundan görünür ki, azotun xarici 

elektron təbəqəsini təşkil edən 4 cüt elektrondan 3 cütü müştərək və ya şərikli 

elektron cütü olub, 3 N-H rabitələrini əmələ gətirir. 4-cü elektron cütü isə azot 

atomuna məxsus olub rabitədə iştirak etməmişdir. Molekullarda belə elektron 

cütləri sərbəst və ya bölünməmiş elektron cütləri adlanır. Belə elektron cütləri 

xarici elektron təbəqəsində boş orbitalı olan atomlarla kovalent rabitə əmələ 

gətirməyə sərf oluna bilər. Məsələn:  

                                             + 

                                      

 :  : + □+        : N :   
                                      
                                     

Kovalent rabitənin göstərilən mexanizmində sərbəst elektron cütünü 

istifadəyə verən atom donor, həmin cütü qəbul edən atom isə akseptor adlanır. 

Göstərilən misalda N atomu donor, H+ ionu isə akseptordur. Deməli, donor-

akseptor mexanizmli kovalent rabitənin əmələ gəlməsi ücün atomlardan birində 

sərbəst elektron cütü, digərində isə boş orbitalın olması şərti tələb olunur.  

Kovalent rabitənin bir atomun cüt elektronlu orbitalı ilə digər atomun boş 

orbitalının qapanması hesabına əmələgəlmə mexanizmi donor-akseptor 

mexanizmi adlanır. Donor-akseptor mexanizmli kovalent rabitəyə ən çox 
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kompleks (koordinasion) birləşmələrdə rast gəlindiyindən onu koordinativ 

kovalent rabitə də adlandırırlar. 

Kovalent rabitənin istiqamətliliyi və doymuşluğu. Atom orbitallarının 

qapanma dərəcəsi rabitənin davamlılıq dərəcəsini müəyyən etdiyindən rabitə o 

istiqamətdə baş verir ki, həmin istiqamətdə qarşılıqlı təsirdə olan orbitallar bir-

birini maksimum qapamış olsun. Atom orbitalları müxtəlif forma daşıdığından 

onların qarşılıqlı qapanması müxtəlif yollarla baş verə bilər. Bu baxımdan, yəni 

orbitalların qapanma üsullarından və əmələ gələn molekulyar orbitalların 

simmetriyasından asılı olaraq kovalent rabitənin σ-, π-,δ- rabitə adlanan növləri 

vardır.  

σ−rabitə. Atom orbitallarının qarşılıqlı təsirdə olan atomların nüvələrini 

birləşdirən xətt (rabitə oxu) boyunca qapanması hesabına yaranan rabitə 

σ−rabitə adlanır. σ−rabitənin elektron buludu rabitə oxuna nisbətən silindrik 

simmetriyaya malikdir. Odur ki, bu rabitədə atomlardan hər hansı birinin rabitə 

oxu ətrafında fırlanması σ−rabitənin elekrton sıxlığını dəyişmir. s-orbitalı sferik 

simmetriyaya malik olduğundan ixtiyari orbitalla qapanması həmişə σ−rabitəni 

əmələ gətirir. σ−rabitə həmçinin p-orbitallarının, d-orbitallarının, p- və d--

orbitallarının və eləcə də f-orbitallarının bir-biri ilə və digər orbitallarla 

qapanmasından əmələ gələ bilər.  

π−rabitə. Atom orbitalları rabitə oxunun hər iki tərəfindən bir-birini 

qapayarsa (yandan qapanma) əmələ gələn rabitəyə π−rabitə deyilir. π−rabitə 

rabitə oxunun üst və alt tərəfində olmaqla iki qapanma oblastı ilə xarakterizə 

olunur. π−rabitə silindrik simmetriyaya malik olmadığından bu rabitədə iştirak 

edən atomlardan hər hansı birinin bu ox ətrafında fırlanması rabitənin qırılması 

ilə nəticələnir. π−rabitənin qırılması kifayət qədər enerji tələb etdiyindən bu 

rabitədə iştirak edən atomların sərbəst fırlanması mümkün deyildir. π−rabitə p–

p, p–d, d–d, f–f, f–p, f–d qapanmalardan əmələ gələ bilər.  

δ-rabitə isə paralel müstəvilər üzərində yerləşən iki d-elektron buludlarının 

bütun ləçəklərinin qapanması hesabına əmələ gəlir. Qeyd etmək lazımdır ki, 

kimyəvi rabitə o zaman əmələ gəlir ki, qapanmada iştirak edən orbitallar rabitə 

oxuna nəzərən eyni simmetriyaya malik olsun. Axırıncı şərt tələb edir ki, 

orbitalların qapanan hissələrinin dalğa funksiyaları eyni işarəli olsun. Belə 

qapanma müsbət qapanma adlanır. Orbitalların maksimum qapanması o zaman 

baş verir ki, onlar bir-birinə rabitə oxu boyunca istiqamətlənmiş olsun. Odur 

ki,σ– rabitə π−rabitəyə nisbətən davamlı rabitədir.  

Hibridləşmə. Kimyəvi rabitə əksər hallarda atomların müxtəlif yarımenerji 

səviyyəsı elektronlarının iştirakı ilə meydana çıxır. Lakin bu və ya digər element 

atomu orbitallarının forma və enerjilərinin müxtəlif olmasına baxmayaraq 

onların eyni element atomları ilə əmələ gətirdikləri kimyəvi rabitələr eyni güclü 
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və eyni simmetriyalı olur. Məsələn, BeCl2, BCl3 və CCl4 molekullarında Be, B və 

C atomları xlor atomları ilə rabitələnmək üçün özlərinin uyğun olaraq müxtəlif 

enerjili yarımsəviyyə elektronlarından (2s12p1; 2s12p2; 2s12p3) istifadə etdikləri 

halda Be—Cl, B—Cl və C—Cl rabitələri ayrı-ayrılıqda verilmiş molekullar üçün 

eyni güclüdür və bu birləşmələrdə ∠ClBeCl = 1800, ∠ClBCl = 1200, ∠ClCCl = 

109028‘-dir. Digər tərəfdən bir sıra molekulların quruluşunu rabitənin 

istiqamətliliyi və mövcud kənar amillərin təsiri nəticəsində izah etmək olmur. 

Hibridləşmə anlayışına görə molekullar əmələ gələrkən atom özünün rabitədə 

iştirak edəcək ilkin s-, p- və d-orbitalları əvəzinə hibrid orbitallar adlanan qarışıq 

orbitallardan istifadə edir. Hibrid orbitallar atom orbitallarının qarışaraq əmələ 

gətirdiyi forma və enerji cəhətdən eyni olan orbitallara deyilir. Hibrid 

orbitalların sayı onları əmələ gətirən atom orbitallarının sayına bərabərdir. 

Hibrid orbitallar nüvəyə nəzərən bir tərəfə doğru çox dartılmış vəziyyətdə 

olduqlarından hibridləşmədə iştirak edən atom orbitallarına nisbətən daha 

davamlı kimyəvi rabitələr əmələ gətirirlər. sp, sp2 və sp3 hibrid orbitallar o 

deməkdir ki, bu orbitalların hər biri uyğun olaraq 50% s, 50% p; 33,33% s, 66,67% 

p; 25% s və 75% p-elektron buludlarından əmələ gəlmişdir. Hibridləşmə 

enerjiləri yaxın və simmetriyaları uyğun gələn orbitallar arasında baş verir.  

Rabitənin polyarlığı və polyarlaşma qabiliyyəti. Homonüvəli ikiatomlu 

molekullarda (H2, Cl2, F2, N2 və s.) rabitə yaradan elektron cütləri atomların 

nüvələri tərəfindən eyni dərəcə də cəzb olunduğundan atomlarda müsbət və 

mənfi yüklərin ağırlıq mərkəzləri yerdəyişməyə məruz qalmır, yəni elektron 

cütlərı nüvələr arasında simmetrik (eyni məsafədə) yerləşmiş olur. Belə kovalent 

rabitə qeyri-polyar kovalent rabitə adlanır. Kovalent rabitədə iştirak edən 

atomlar heteronüvəli olarsa rabitədə iştirak edən elektron cütləri elektromənfiliyi 

çox olan atomun nüvəsinə doğru yerdəyişmiş olur. Belə kovalent rabitə isə 

polyar kovalent rabitə adlanır. Məsələn, H–Cl molekulunda rabitələndirici cütün 

elektron buludu daha elektromənfi atoma xlora doğru cəzb edildiyindən bu 

bulud H və Cl atomları arasında qeyri-simmetrik paylanmış olur, yəni 

rabitələndirici elektron cütü buludunun xeyli hissəsi xlor atomuna yaxın 

cəmlənmiş olur. Nəticədə H atomu müəyyən dərəcədə müsbət, xlor atomu isə 

həmin dərəcədə mənfi yüklənmiş olur. Rabitənin polyarlığı hesabına atomların 

kəsb etdiyi belə yüklər effektiv yüklər (δ*) adlanır. Effektiv yüklərin nəticəsi 

olaraq atomlararası rabitə müəyyən dərəcə ion xarakteri daşımış olur. Məsələn, 

H–Cl misalında H–Cl rabitəsi 83% kovalent, 17% ion rabitə payından ibarətdir. 

Polyarlaşma nəticəsində rabitələndirici elektron cütlərinin biratomdan digərinə 

keçməsilə rabitə parçalana bilər. Rabitənin belə asimmetrik parçalanması 

hetorolitik parçalanma adlanır. Əgər rabitənin parçalanması rabitələndirici 

elektron cütünün parçalanması ilə baş verərsə (molekulların atom və radikallara 
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parçalanması) belə simmetrik parçalanma homolitik parçalanma adlanır. Bu 

halları bir-birindən fərqləndirmək üçün rabitənin homolitik parçalanmasını 

dissosiasiya, hetorolitik parçalanmasını isə ionlaşma adlandırırlar: 

               .. 

     H.+ .Cl: ←  H:Cl: →  H+ + [:Cl:]-  

 dissosiasiya                  ionlaşma 

İon rabitəsi. İon rabitəsi müxtəlif işarəli ionlar arasında elektrostatik cazibə 

qüvvəsi hesabına yaranan rabitədir. Bəsit ionlar atomların elektron verməsi və 

qəbul etməsi hesabına əmələ gəlir. Müsbət yüklü ionları hər şeydən əvvəl aşağı 

ionlaşma potensialına malik elementlər, xüsusi ilə IA və IIA qrup elementləri, 

mənfi yüklü ionları isə tipik qeyri-metallar, məsələn, F, Cl, Br və I əmələ gətirir. 

Odur ki, xarakterik ion birləşmələrə göstərdiyimiz tipik metal və qeyri-

metalların əmələ gətirdiyi birləşmələri misal göstərə bilərik. Bu elementlər 

arasında ion rabitəsinin əmələ gəlməsini metalın elektron verərək müsbət yüklü 

iona, qeyri-metalın elektron qəbul edərək mənfi yüklu iona çevrilməsindən 

əmələ gələn ionların elektrostatik cazibə qüvvəsi nəticəsi kimi hesab etmək olar. 

Oksigen, kükürd, karbon və bəzi digər elementlərə bir elektronun birləşməsi 

enerji ayrılması ilə baş verdiyi halda, növbəti elektronun birləşməsi isə mənfi 

elektrona qohumluqla xarakterizə olunduğundan çoxyüklü bəsit anionların 

əmələ gəlməsi mümkün deyildir. Odur ki, bəsit ionlardan əmələ gəlmiş 

birləşmələrin sayı o qədər də çox deyildir. Hətta tipik ion birləşmələr olan qələvi 

metalların halogenidlərində belə ionlar arasında elektron sıxlığı sıfıra bərabər 

deyildir. İon rabitəsi istiqamətlənməmiş və doymamış rabitədir.  

İon birləşmələr adi şəraitdə kristal maddələrdir, yüksək ərimə və qaynama 

temperaturlarına malik olub, polyar həlledicilərdə, məsələn, suda həll olmağa 

meyl göstərirlər, ərimiş və sulu məhlulları elektrik cərəyanını keçirirlər. İon 

birləşmələrə əksər duzları, əsasları, qələvi və qələvi-torpaq metallarının 

hidridlərini və s. misal göstərə bilərik.  

Metal rabitəsi. Metalları digər maddələrdən kəskin fərqləndirən aşağıdakı 

xassələr onlarda rabitənin mahiyyətini izah etməyə imkan verir. 1. İstiliyi və 

elektriki yaxşı keçirməsi. 2. Bütün metalların adi şəraitdə kristal halda (civədən 

başqa) olmaqla yanaşı kristalda atomların yüksək koordinasiyaya malik olması. 

Birinci xassə göstərir ki, metalı təşkil edən atomların elektronlarının bir hissəsi 

“sərbəst” olub metalın həcmi boyu hərəkət etmək imkanına malikdir. Metalın 

kristal qəfəsində atomların yüksək koordinasiyaya malik olması isə göstərir ki, 

onlarda valentlik elektronları ikielektronlu rabitə yaratmaq üçün kifayət 

deyildir. Kovalent və ion rabitədən fərqli olaraq metallarda valentlik elektronları 

ikielektronlu rabitə yaratmaq üçün azlıq təşkil etdiyindən bu elektronlar bütün 

atomlar üçün ümumi olub, atomlar arasında sərbəst hərəkət edərək onları bir-
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biri ilə əlaqələndirir. Kovalent rabitə ilə metal rabitəsi arasında çox oxşarlıq 

vardır, çünki hər iki rabitə valentlik elektronlarının ümumiləşməsinə əsaslanır. 

Lakin metallarda ümumiləşmiş elektronlar kristalı təşkil edən bütün atomlara 

xidmət etdiyindən tamamilə delokallaşmışdır. Odur ki, kovalent rabitədən fərqli 

olaraq metal rabitəsi istiqamətliliyə və doymuşluğa malik deyildir. Metallarda 

valent elektronlarının delokallığı metal rabitəsinin çoxmərkəzli olmasının 

nəticəsidir. Rabitənin belə çoxmərkəzliliyi metalların istiliyi və elektriki yaxşı 

keçirməsini təmin edir. Beləliklə, metal rabitəsi valent elektronlarının 

ümumiləşməsinə əsaslanan elektron defisitliyinə (azlığına) malik çoxmərkəzli 

rabitədir. Başqa sözlə, metala bir-birilə valentlik elektronlarından ibarət 

kollektivləşmiş elektronlarla (elektron qazı) rabitələnmiş kationların sıx 

yerləşməsindən alınan kristal sistem kimi baxmaq olar.  

Hidrogen rabitəsi. Bir molekulun müsbət polyarlaşmış hidrogen atomu ilə 

digər (və ya eyni) molekulun elektromənfi atomu (F, O, N, az hallarda Cl və S) 

arasında yaranan rabitə hidrogen rabitəsi adlanır. Hidrogen rabitəsinin əmələ 

gəlməsi daxili elektron təbəqəsinə malik olmayan, çox kiçik ölçüyə malik müsbət 

polyarlaşmış hidrogen atomunun səciyyəvi xassələri ilə əlaqədardır. Hidrogen 

rabitəsi adətən «...» və ya «---» şəklində gostərilir. Qeyd etmək lazımdır ki, 

hidrogen rabitəsinin davamlılığının artmasında oriyentasiya və dispersiya 

qüvvələri də müəyyən rol oynayır. Hidrogen rabitəsi molekullararası və 

molekuladaxili hidrogen rabitəsinə ayrılır.  

Molekullararası hidrogen rabitəsi. Hidrogen rabitəsi eyni və habelə müxtəlif 

molekullar arasında əmələ gələ bilər. Belə hidrogen rabitəsi molekullararası 

hidrogen rabitəsi adlanır. Ümumi halda molekullararası hidrogen rabitəsini 

sxematik olaraq aşağıdakı kimi göstərə bilərik:  

A—H + A—H → A—H...A—H             A—H + B—H → A—H...B—H  

Məsələn, HF, H2O və HF molekulları arasında əmələ gələn hidrogen 

rabitəsini sxematik olaraq aşağıdakı kimi təsvir edə bilərik:  

F—H + F—H → F—H...F—H  

                  H                      H 

F—H + O     → F—H...O  

                  H                      H 

Molekuldaxili hidrogen rabitəsi. Hidrogen rabitəsi eyni molekul daxilində də 

əmələ gələ bilər. Misal olaraq o-nitrofenol və salisil aldehidi molekullarında 

uyğun olaraq –OH və –NO2, –COH və –OH qrupları arasında hidrogen 

rabitəsinin əmələ gəlməsini təsvir edək:  
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Molekuldaxili hidrogen rabitəsinə malik molekullar digər molekullarla 

hidrogen rabitəsi əmələ gətirə bilməz. Odur ki, molekuldaxili hidrogen 

rabitəsınə malik birləşmələr assosiatlar əmələ gətirmirlər, molekullararası rabitə 

əmələ gətirən izomerləri ilə müqayisədə daha uçucu olmaqla yanaşı, aşağı 

özlülüyə, ərimə və qaynama temperaturlarına malik olurlar.  

Hidrogen rabitə enerjisi kimyəvi rabitə enerjisindən az, Vandervaals 

qüvvələri enerjisindən isə kifayət qədər böyükdür. Hidrogen rabitə enerjisi 

rabitədə iştirak edən elementlərin elektromənfiliklərinin artması, ölçülərinin isə 

azalması ilə artır. Odur ki, ən davamlı hidrogen rabitələri F, O və N atomlarının 

iştirakı ilə əmələ gəlir.  

Hidrogen rabitəsinin əhəmiyyəti. Hidrogen rabitəsinin çox böyük bioloji 

əhəmiyyəti vardır. Belə ki, məhz hidrogen rabitəsinin hesabına su maye 

halındadır ki, bu da canlı aləmin mövcudluğunu şərtləndirən əsas amillərdən 

biridir. Əks təqdirdə canlı aləm mövcud olmazdı. Hidrogen rabitəsi nəticəsində 

buzun xüsusi çəkisinin suyun xüsusi çəkisindən az olması okean və dənizlərdə, 

çaylarda və digər su hövzələrində canlı aləmin mövcudluğunu müdafiə edir. 

Buzun xüsusi çəkisinin suyun xüsusi çəkisindən böyük olmasını qəbul etmiş 

olsaq okean və dənizlər aşağı temperturlarda dibindən səthinə qədər buzlaşardı 

kı, bu da suda olan bütün canlıların məhvi ilə nəticələnərdi. Hidrogen rabitəsi 

nəinki suda, eləcə də bir çox kristalhidratlarda, polimerlərdə, zülallarda, canlı 

orqanizmlərdə özünü büruzə verir. Zülalların bir sıra xassələri onlarda hidrogen 

rabitəsinın varlığı ilə əlaqədardır. Zülalların spiralvari quruluşu spiralın ayrı-

ayrı həlqələrinin hidrogen rabitəsi hesabına stabilləşməsi nəticəsində mövcud 

olur. Güman edilir ki, hidrogen rabitəsi irsiyyətin mexanizmində əsas rol 

oynayır. Yaddaşın təsiri molekulyar quruluşlarda məlumatların hidrogen 

rabitəsi hesabına saxlanılması ilə izah olunur 
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5. Elementlərin oksidləşmə dərəcəsi.  

Oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları və onun növləri 

 

Oksidləşmə dərəcəsi. Birləşməni onu təşkil edən elektromənfiliklərini nəzərə 

almaqla ionlardan təşkil olunduğunu nəzərə alsaq bu zaman ayrı-ayrı 

elementlərin malik olduğu şərti və ya formal yük onların oksidləşmə dərəcəsi 

adlanır. Göstərilən anlayışa görə oksidləşmə dərəcəsi sıfır, müsbət və mənfi 

qiymətlər alır. Oksidləşmə dərəcəsini müəyyən etdikdə aşağıdakı qaydalardan 

istifadə etmək əlverişlidir: 

1. bəsit maddələrdə elementin oksidləşmə dərəcəsi sıfra bərabərdir.  

2. neytral molekulları təşkil edən elementlərin oksidləşmə dərəcələrinin 

cəbri cəmi sıfırdır.  

3. mürəkkəb ionları təşkil edən elementlərin oksidləşmə dərəcələrinin cəbri 

cəmi onların yükünə bərabərdir.  

4. qələvi və qələvi-torpaq metallarının birləşmələrdə oksidləşmə dərəcəsi 

uyğun olaraq həmişə +1 və +2-dir.  

5. hidrogen metalların hidridlərindən (NaH, CaH2 və s.) başqa, digər 

birləşmələrdə +1 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Metalların hidridlərində isə 

oksidləşmə dərəcəsi –1-dir.  

6. bəzi halları çıxmaqla oksigenin birləşmələrdə oksidləşmə dərəcəsi —2-dir. 

Peroksidlərdə (𝑂2
2−), superoksidlərdə (𝑂2

−), ozonidlərdə (𝑂3
−) və  F2O-də uyğun 

olaraq  –1, —1/2, —1/3, və +2-dir.  

Göstərilən qaydadan istifadə edərək müəyyən birləşmələrdə və 

molekullarda bu və ya digər elementin oksidləşmə dərəcəsini riyazi təyin edək:           

+1 x  − 2 

KMnO4;  +1+x (−2)⋅4=0;    x= +7; 

+1 x −2 

H2SO4;    +1⋅2+x +(−2)⋅4=0; x= +6;  

x   −2 

Mn𝑂4
−; x+(—2)⋅4 =—1; x=7 

Birləşmələrdə elementlərin valentliyi ilə oksidləşmə dərəcəsi anlayışlarını 

eyniləşdirmək olmaz. Elementin valentliyi onun verilmiş birləşmədə əmələ 

gətirdiyi cüt elektronlu rabitələrin sayı ilə müəyyən olunduğu halda oksidləşmə 

dərəcəsi onun bu birləşmədə kəsb etdiyi şərti yükün miqdarını göstərir. İon tipli 

birləşmələrdə elementin valentliyi ilə oksidləşmə dərəcəsi üst-üstə düşdüyü 

halda kovalent birləşmələrdə bu anlayışlar bir-birindən bir çox hallarda kəskin 

fərqlənirlər. Məsələn, bütün üzvi birləşmələrdə C atomları 4 valentli olduğu 

halda birləşmənin tərkibindən asılı olaraq müxtəlif qiymətlər alır.  
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Oksidləşmə reduksiya reaksiyaları. İlkin maddələrin tərkibinə daxil olan 

elementlərdən bir və ya bir neçəsinin oksidləşmə dərəcəsinin dəyişməsi ilə baş 

verən reaksiyalar oksidləşmə reduksiya reaksiyaları adlanır. Brenstedin turşu və 

əsas anlayışlarına oxşar olaraq özündən elektron verən maddə reduksiyaedici, 

özünə elektron birləşdirən maddə isə oksidləşdirici adlanır. 

Oksidləşdirici və reduksiya edicilər. Oksidləşmə-reduksiya prosesləri olduqca 

böyük əhəmiyyət kəsb edir. Bu proseslərə yanma, müxtəlif maddələrin, 

metalların, turşuların alınması, tənəffüs, fotosintez kimi mühüm prosesləri misal 

göstərə bilərik. Dövri sistem əsasında elementlərin və onların birləşmələrinin 

oksidləşdirici-reduksiyaedici xassələri haqqında müəyyən fikirlər söyləmək olar. 

Tipik oksidləşdiricilərə aşağıdakıları aid etmək olar: 

1. atomları yüksək elektromənfiliyə malik olan bəsit maddələr. Bunlara VIA 

və VIIA qrup elementlərinin əmələ gətirdikləri bəsit maddələr daxildir ki, 

bunlardan da ən aktivi flüor, habelə oksigen və xlordur. 

2. elektron azlığına malik ionlar. Buraya maksimum və ya kifayət dərəcədə 

yüksək oksidləşmə dərəcəsinə malik bəsit kationlar, məsələn, Fe3+, Tl3+, Pb4+, Ce4+; 

tərkibinə maksimum və ya kifayət qədər yüksək oksidləşmə dərəcəsinə malik 

elektromüsbət elementlər daxil olan mürəkkəb anionlar, məsələn, (Cr6+O4)2-, 

(Cr26+O7)2-, (N5+O3)- və s. Oksidləşdirici turşularun oksidləşdirici təsiri onların duz 

məhlullarının oksidləşdirici təsirindən güclü olur. Digər tərəfdən belə turşuların 

oksidləşdirici aktivliyi turşunun qatılığına mütənasib olaraq artır. Məsələn, 

KNO3 məhlulu praktiki olaraq oksidləşdirici təsirə malik deyildir, lakin duru 

nitrat zəif oksidləşdirici olduğu halda, qatı halda ən qüvvətli oksidləşdiricilərdən 

biridir. Qüvvətli oksidləşdiricilərə həmçinin peroksidlər daxildir.  

Tipik reduksiyaedicilərə isə aşağıdakıları aid etmək olar:  

1) Atomları aşağı elektromənfiliklə xarakakterizə olunan bəsit maddələr. 

Buraya əsasən ΙA və ΙΙA qrup metalları daxildir. Metalın ionlaşma potensialı nə 

qədər az olarsa onun reduksiyaedicilik qabiliyyəti bir o qədər çox olar.  

2) Bəsit anionlar, məsələn, S2-, Cl-, Br-,I-; tərkibində aralıq oksidləşmə 

dərəcəsində olan və daha çox elektromüsbət xarakter daşıyan element saxlayan 

mürəkkəb anionlar, məsələn, (S4+O3)2-; ( N3+O2)-, oksidləşmə dərəcəsini artıra 

bilən metal ionları,məsələn, Ge2+, Sn2+, Fe2+, Ti3+ yüksək temperaturda bəzi 

maddələr, məsələn, C, CO, H2 və s. Tərkibində maksimum və ya minimum 

oksidləşmə dərəcəsində olan element saxlayan maddələr uyğun olaraq ancaq 

oksidləşdirici və ya reduksiyaedici ola bilər. Məsələn, PbO2, K2CrO4, K2Cr2O7, 

HNO3 ancaq oksidləşdirici, H2S, NH3 isə ancaq reduksiyaedici xassəyə 

malikdirlər. Tərkibinə aralıq oksidləşmə dərəcəsinə malik element daxil olan 

maddələr həm oksidləşdirici, həm də reduksiyaedici xassəyə malik olurlar. 

Məsələn, H2SO3, SO2, NO2, HNO2 və s.  
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Oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının tərtib edilməsi. Elektroneytrallıq 

prinsipinə əsasən reduksiya və oksidləşmə proseslərində iştirak edən 

elektronların sayı bir-birinə bərabərdir. Odur ki, oksidləşmə reduksiya 

reaksiyasının yarım reaksiya tənliklərini yazıb, oksidləşmədə iştirak edən bütün 

hədləri reduksiyaedicinin verdiyi elektronların sayına, reduksiyada iştirak edən 

bütün hədləri isə oksidləşdiricinin aldığı elektronların sayına vurub, tərəf-tərəfə 

toplasaq reaksiyanın stexiometrik əmsallarla təmin olunmuş yekun tənliyini 

almış olarıq. 

Elektron balansı metodu. Bu metod oksidləşmə dərəcəsini dəyişmiş elementlər 

əsasında reduksiyaedici və oksidləşdirici element atomlarının uyğun olaraq 

aldığı və verdiyi elektronların balansının müəyyən edilməsinə əsaslanır. 

Məsələn: 

 

 

 
Əgər oksidləşmə-reduksiya reaksiyasında ikidən çox elementin oksidləşmə 

dərəcəsi dəyişmiş olarsa, onda reduksiyaedicilərın verdiyi, oksidləşdiricilərin isə 

qəbul etdiyi elektronların ümumi sayını müəyyən etmək lazımdır. Qalan 

əməliyyatlar isə adi qaydada həyata keçirilir. Məsələn:  

 
Bir sira hallarda maddə oksidləşdirici və ya reduksiyaedici rolunu 

oynamaqla yanaşı, həm də reaksiya məhsulu ilə təsirdə olur. Məsələn, Zn cox 

duru HNO3-lə reaksiyaya daxil olduqda nitrat turşusunun bir hissəsi sinki 

oksidləşdirməyə, bir hissəsi isə ayrılan NH3-ün NH4NO3-ə çevrilməsinə sərf 

olunur:  
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Reduksiyaedicinin həm də mühit rolunu oynamasına aid PbO2 və ya MnO2-

nin qatı xlorid turşusu ilə qarşılıqlı təsirini misal göstərə bilərik: 

 
İon-elektron metodu. İon-elektron metodu ion reaksiyalı oksidləşmə-

reduksiya prosesləri üçün tətbiq edilir. Bu metod oksidləşmə və reduksiya 

proseslərinin tənliklərinı tərtib edərək, onların toplanmasına əsaslanır. Bunun 

üçün ilk növbədə reaksiyanın ion tənliyi yazılır. Əvvəlki reaksiya tənliyi üzrə bu 

metodu izah edək:  

 
Reaksiyanın ion tənliyini yazaq:  

 
 

Bu tənliyə görə Fe2+ Fe3+-ə oksidləşir, MnO4- isə Mn2+-yə reduksiya olunur:  

 

 

Reduksiya prosesində isə MnO4- ionları Mn2+-ionlarına reduksiya olunur. Bu 

zaman oksigen atomları manqan atomundan ayrılır. Oksigen atomlarını 

balanslaşdırmaq üçün reaksiya turş mühitdə aparılır. Bu zaman oksigen atomları 

hidrogen ionları ilə əlaqələnərək suya çevrilir:  

 
Ümumi tənliyi tərtib etmək üçün oksidləşmə və reduksiya yarım reaksiya 

tənliklərini elə əmsallara vurmaq lazımdır ki, oksidləşmə prosesində verilən 

elektronların sayı reduksiya prosesində qəbul olunan elektronların sayına 

bərabər olsun:  
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Tərtib olunan tənliyin düzgünlüyü atomların və yüklərin balansı əsasında 

yoxlanılır:  

 
Əgər mühit olaraq sulfat turşusundan istifadə etsək, reaksiyanın molekulyar 

tənliyini aşağıdakı kimi yazmaq olar: 

 
Oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının tipləri. Oksidləşmə-reduksiya 

reaksiyalarını molekullararası, molekuldaxili və öz-özünə oksidləşmə-reduksiya 

reaksiyalarına ayırmaq olar.  

Molekullararası oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarında oksidləşmə dərəcəsinin 

dəyişməsi müxtəlf molekulların tərkibinə daxil olan elementlərdə baş verir. 

Məsələn:  

 
Molekuldaxili oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarında molekulun tərkibinə daxil 

olan müxtəlif elementlərin oksidləşmə dərəcəsinin dəyişməsı baş verir. Məsələn:  

 
Öz-özünə oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarında isə eyni element atomlarının bir 

hissəsi oksidləşdirici, digər hissəsi isə reduksiyaedici rolunu oynayır. Məsələn:  
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6. Kimyəvi reaksiyaların sürəti və kimyəvi tarazlıq 

 

Kimyəvi reaksiyaların başa çatması üçün sərf edilən vaxt müxtəlifdir. 

Məsələn, neytrallaşma və partlayışla gedən reaksiyalar  -  ani, sink parçasının 

duru xlorid turşusunda həll olması bir neçə dəqiqə, dəmirin nəm havada 

paslanması bir neçə gün ərzində başa çatır. Digər tərəfdən kömür, kükürd və ya 

fosfor havada, yaxud saf oksigendə yandıqda eyni maddələr – oksidlər əmələ 

gəlir. Lakin, reaksiya oksigen mühitində daha sürətlə gedir. Deməli, kimyəvi 

reaksiyaların sürəti şəraitdən asılı olaraq müxtəlif olur. 

Reaksiyaların  sürətindən və mexanizmindən bəhs edən təlimə kimyəvi 

kinetika deyilir.  

Kimyəvi kinetika homogen və heterogen sistemlərdə öyrənilir. Homogen 

reaksiyaların əsas xüsusiyyəti odur ki, reaksiya sistemin bütün həcmində gedir. 

Misal olaraq qazlar və mayelər arasında gedən reaksiyaları göstərmək olar.  

Heterogen reaksiyalar – yəni qarşılıqlı təsirdə olan maddələr müxtəlif 

aqreqat halında olduqda – görünə bilən fazalar sərhəddində gedir. Turşu ilə 

metal arasında gedən reaksiyalar yalnız səthdə baş verdiyi üçün heterogen 

prosesə aiddir.  

Kimyada məhdud həcmdə götürülmüş maddə və ya maddələr qarışığına  

sistem deyilir. Sistem bircinsli olduqda homogen ( eyni fazalı), müxtəlif cinsli 

olduqda heterogen ( müxtəlif fazalı) olur. Heterogen sistemin görünən səthdə 

bir-birindən ayrılan tərkib hissələrinə faza deyilir. Buzun əriməsi prosesində 

sistem bərk və maye olmaqla iki fazadan ibarətdir: 

Homogen reaksiyalar sistemin bütün həcmində, heterogen reaksiyalar isə fazalar 

sərhəddində getdiyi üçün onların sürətlərinin təyin olunması da müxtəlifdir. 

Homogen  reaksiyaların sürəti vahid zamanda sistemin vahid həcmində 

reaksiyaya daxil olan və ya reaksiya zamanı alınan maddənin miqdarı ilə 

ölçülür. 

Heterogen reaksiyanın sürəti isə vahid zamanda sistemin bərk fazasının 

vahid səthində reaksiyaya daxil olan və ya reaksiyadan alınan maddələrin 

miqdarı ilə təyin edilir.  

  Bərk cismin səth sahəsini ölçmək həmişə mümkün olmadığından, bəzən 

heterogen reaksiyanın sürəti bərk fazanın vahid kütləsinə aid edilir. Homogen 

reaksiyanın sürətini: Vhomogen, heterogen reaksiyanın sürətini Vheterogen, reaksiya 
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zamanı alınan maddə mollarının sayını n, sistemin həcmi V, zaman t, faza 

səthinin sahəsi s, dəyişilmə fərqini   ilə işarə etsək                          Δ n 
2n 1n ; 

12 ttt   olduqda hər iki reaksiyanın sürətini riyazi olaraq belə ifadə etmək olar; 

                                                Δ n                             Δ n  

            υhomogen ═  ────         υheterogen ═  ──── 

                                     V· Δt                           S · Δt  

Maddə molları sayının, sistemin vahid həcminə nisbəti onun molyar 

qatılığını (C) ifadə etdiyindən: 

        n                                            Δ n 

           ────   = C;  buradan            ────      = ΔC      

               V                                              V 

o zaman                      ΔC 

                       υhomogen =  ───      olar. 

                                            Δt 

      Sonuncu tənliyə əsasən reaksiyaların sürətinə aşağıdakı tərifi vermək 

olar: Homogen reaksiyanın sürəti reaksiyaya daxil olan və ya reaksiyadan alınan 

maddələrdən birinin qatılığının vahid zamanda dəyişilməsi ilə ölçülür.  

 Adətən kimyəvi kinetikada qatılıq ─ C məhlulun bir litrində olan molların 

sayı ilə (mol/l), zaman isə saniyə və ya dəqiqə ilə ölçülür.  

  Tutaq ki, reaksiyaya daxil olan maddələrini birinin ilk qatılığı 1 mol/l, 4 

saniyə keçdikdən sonra isə 0,6 mol/l-dir. Onda reaksiyanın  orta sürəti V = (1 – 

0,6) : 4 = 0,1 mol/l san olar. Reaksiyaların gedişində reaksiyaya daxil olan 

maddələrin qatılığı tədricən azalır, alınan maddələrin qatılığı isə artır. Nəticədə 

reaksiyanın sürəti azalır. Tutaq ki, sabit həcm və sabit temperaturda reaksiyaya 

daxil olan maddələrdən birinin qatılığı t1 zamanda C1 və t2 zamanda isə  C2 

olmuşdur. Onda Δt = t2 – t1 müddəti ərzində qatılığın dəyişməsi ΔC = C2 – C1 olar 

və reaksiyanın orta sürəti belə ifadə olunar: 

                                                C2 − C1            Δ C 

                                         υ =  ─────    =   ─── 

                                                                                 t2 − t1                 Δ t          

    Reaksiyaların  sürətini ilkin maddələrin qatılığının azalmasına əsasən 

hesabladıqda C2 < C1 olduğundan tənlikdə mənfi işarə, əmələ gələn maddələrin 

qatılığının artmasına görə hesabladıqda isə C2> C1 olduğu üçün tənlikdə müsbət  
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işarə yazılır. Deyilənlərə əsasən reaksiyanın orta sürəti ümumi şəkildə aşağıdakı  

tənliklə ifadə olunur: 

                                                                      Δ C 

                                                           υ═ ± ─── 

                                                                      Δ t     

          Reaksiyanın sürətinə aşağıdakı faktorlar təsir edir. 

1. Reaksiyaya daxil olan maddələrin təbiəti 

2. Qatılıq 

3. Temperatur 

4. Katalizator 

5. Təzyiq (maddə qaz halında olarsa) 

6. Xırdalanma dərəcəsi (maddə bərk haldadırsa)  

7. Mühit (reaksiya məhlulda gedərsə)  

8. İşığın intensivliyi ( fotokimyəvi reaksiyalarda)  

9. Elektrod potensialı ( elektrokimyəvi reaksiyalarda) 

10. Qarışıqlar və onların qatılığı· 

Maddənin təbiəti dedikdə, onların kimyəvi tərkibi, quruluşu, rabitə növü, 

reaksiya qabiliyyəti və s. nəzərdə tutulur. 

Qatılığın reaksiya sürətinə təsiri. Təcrübələr göstərir ki, hər hansı iki 

maddə qarşılıqlı təsirdə olduqda, reaksiyanın getməsi üçün onların molekulları  

bir-biri ilə toqquşmalıdır. Toqquşmaların sayı artdıqca reaksiya sürətlənir. 

Deməli, qarşılıqlı təsirdə olan maddələrin qatılıqlarının artmasından asılı olaraq 

effektiv toqquşmaların  sayı artır, bu isə reaksiyanın sürətlənməsinə səbəb olur. 

Bu asılılığı ilk dəfə bir-birindən  asılı olmayaraq Norveç alimi Quldberq və 

Vaage 1867-ci ildə müşahidə etmiş və kimyəvi kinetikanın əsas qanunu olan 

kütlələrin təsiri qanununu kəşf etmişlər: Kimyəvi reaksiyanın sürəti reaksiyaya 

daxil olan maddələrin qatılığı ilə düz mütənasibdir. 

A + B = C + D 

      Qanunu bu tənliyə tətbiq etsək yazırıq:  

               𝜐 = k [A] [B]     və ya     υ =  k CA· CB 

      Burada k-mütənasiblik əmsalı, yaxud sürət sabitidir.[A] və[B] isə A və B 

maddələrinin qatılığıdır. Konkret misallarda yazaq: 

       H2+ J2 

                    
→       2HJ 

                             𝜐 = k [ H2] [J2];    υ = k CH 2 · CJ 2  

         yaxud:              2 NO + Cl2 = 2 NOCl 
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                             𝜐 = k [NO]2 [Cl2];    υ =  k C 2

NO
· CCl

2
 

Əgər reaksiyaya daxil olan maddələrin qatılığı  1mol/l olarsa, onda υ = k 

olar, yəni reaksiyanın sürəti sürət sabitinə bərabər olar. Sürət sabiti maddələrin 

təbiətindən və temperaturdan asılıdır. Bu qanun qaz fazada və duru məhlullarda 

gedən reaksiyalar üçün özünü doğruldur.  

Əgər maddələrdən biri bərk halda olarsa, ( məs. kömürün oksigendə 

yanması: C + O2=CO2)  bu zaman reaksiyanın sürəti ancaq oksigenin qatılığından 

asılı olacaq. Çünki proses qatılığı sabit olan bətk maddənin səthində baş verir. Onda 

bu proses üçün yazarıq: 

𝜐 = k [O2] 

Temperaturun reaksiya sürətinə təsiri. Reaksiya sürətinin temperaturdan 

asılılığını ilk dəfə Holland alimi Vant - Hoff 1874-cü ildə müşahidə etmiş və 

aşağıdakı qaydanı irəli sürmüşdür: Temperatur hər 100 C artdıqda reaksiyanın 

sürəti 2-4 dəfə artır. Qanunun riyazi ifadəsi belədir; 
                                  t2-t1 

                                  10 

υt 2 =  υt1 ∙   

 Burada υt1  və υt 2  - reaksiyanın  başlanğıc və son temperaturlarına müvafiq 

sürətləridir.  ─ temperatur əmsalıdır.             

Qanunun qrafiki ifadəsi: V.Hoff  qaydası ancaq endotermik  proseslər üçün 

özünü doğruldur.                                                                                                

Reaksiyanın sürətinin temperaturdan asılılığı S.Arreniusun aktivləşmə 

nəzəriyyəsi ilə  izah olunur. Nəzəriyyəyə görə reaksiyaya ancaq aktiv molekullar 

daxil olur. 

Qeyri-aktiv molekulları aktivləşdirmək üçün onlara əlavə enerji vermək 

lazımdır. Bu proses aktivləşmə, sərf olunan enerji isə  aktivləşmə enerjisi ( Ea , 

kC/mol ilə ifadə olunur) adlanır. Aktivləşmə enerjisi nə qədər  az olarsa, reaksiya bir o 

qədər sürətli gedər. Reaksiya sürəti həmçinin molekulların toqquşma 

ardıcıllığından da asılıdır. Toqquşmalar effektiv və qeyri –effektiv olur. Ancaq 

effektiv toqquşmalar reaksiyanın getməsinə səbəb olur. Əgər hər toqquşma 

effektli olsaydı, bütün reaksiyalar partlayışla gedərdi. 

Katalizatorun reaksiyanın sürətinə təsiri. Katalizator reaksiyanın sürətini 

dəyişən, sonda heç bir kimyəvi dəyişikliyə uğramayan maddələrə deyilir. 

Katalizatorlar müsbət və mənfi tiplərə bölünür. Müsbət katalizator reaksiyanın 

sürətini artırır, mənfi katalizator  isə  reaksiyanın sürətini azaldır. Mənfi 
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katalizatorlara həmçinin ingibitorlar da deyilir. Katalizatorların iştirakı ilə gedən 

reaksiyalar katalitik reaksiyalar, katalizatorların iştirakı ilə reaksiya sürətinin 

dəyişməsi prosesi isə kataliz adlanır. 

Katalizin 2 növü var: 

1. Homogen kataliz.   2. Heterogen kataliz. 

Homogen  katalizdə reaksiyaya girən maddələr və katalizator eyni fazalı 

sistem əmələ gətirir, başqa sözlə desək, eyni aqreqat  halında olur.Məs: 

2SO2 +O2
NO       2SO3 

2CO2 +O2 :BUXARSU   CO2 

2KClO3   2MnO  2KCl + 3O2 

Heterogen katalizdə reaksiyaya girən maddələrlə katalizator eynifazalı sistem 

əmələ gətirmir. Adətən maddələr qaz, yaxud maye halda olarsa, katalizator bərk 

halda olur. 

   N2 + 3H2 
       𝑃𝑡         
→      2NH3 

   2H2SO3 + O2 NO  2H2SO4 

            2SO2  + O2  52OV  2SO3 

Katalizatorun təsir mexanizmi belədir. 

A +  B K  AB 

A + K →  AK 

AK + B →   AB + K 

Bəzi maddələr katalizatorun aktivliyini azaldır. Məs., O2 və birləşmələri, Hg, 

As, Pb və s. Bu maddələrə katalitik zəhər deyilir. Bəzi maddələr katalizatorun 

aktivliyini artırır. Məs., SO3-ün sintezində V2O5-ə qatılan Li, Na, K-sulfatlar; NH3 

–ün sintezində Fe-ə əlavə edilən KAlO2 və s. belə maddələrə aktivatorlar və ya 

promotorlar deyilir. 

Katalizator seçici xarakter daşıyır. Belə ki, müxtəlif katalizatorların iştirakilə 

eyni maddədən müxtəlif birləşmələr almaq olar. Məs., etil spirtindən C2H4 

(Al2O3), C4H9OH ( 3000, Cu ) və s. alınır. 

Zəncirvari reaksiyalar.    Reaksiyalar 2 mexanizm üzrə gedir: 

1. İon mexanizmi       2. Radikal mexanizmi 

Buna səbəb reaksiyaya daxil olan molekulların parçalanmasının 

müxtəlifliyidir. Molekulun 2 formada parçalanması məlumdur: 

 1.  Homolitik     2.  Heterolitik 

Homolitik (bərabər) parçalanmada sərbəst radikallar alınır: 
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                                            X : Y →   X ∙ + Y∙ 

Heterolitik (qeyri-bərabər) parçalanmada isə ionlar əmələ gəlir: 

                                            X : Y →   X+  + Y-: 

Homolitik parçalanmada reaksiya --  radikal, heterolitik parçalanmada isə 

ion mexanizmi üzrə gedir. Əksər reaksiyalar radikal mexanizmilə gedir. 

Radikallar-tək elektronu olan  hissəciklərdir: CH3; Cl; H; OH  və s. Bu termin 

elmə fr. alimləri Qyuten de Morvo və Lavuzye  tərəfindən daxil edilmişdir.  

İlk radikal isə  1900-cu ildə alman alimi Homberq tərəfindən alınmışdır.(Trimetil 

fenil radikalı.) 

Bütün zəncirvari reaksiyalar  radikal mexanizmi üzrə gedir. Proses 3 

mərhələdən ibarətdir: 

1. Zəncirin əmələ gəlməsi. 2. Zəncirin davam etməsi. 3. Zəncirin qırılması. 

HCl molekulunun əmələ gəlməsi misalında yazarıq; 

I. Cl : Cl →   Cl .  + Cl. 

II. Cl .    +   H2 →   HCl + H. 

          H.   +  Cl : Cl →   HCl + Cl. 

          Cl.   +   H2 →   HCl  + H ∙ 

III. H.    +    H. →   H2  

          Cl. +   Cl.    →    Cl2  

 Polimerləşmə, yanma, krekinq və s. zəncirvari  reaksiyalardır. Suyun 

elementlərdən alınması da zəncirvari proses üzrə gedir. 

Kimyəvi tarazlıq. Le-Şatelye prinsipi. Kimyəvi reaksiyalar dönən və 

dönməyən olmaqla iki qrupa bölünür. Yalnız bir istiqamətdə gedən reaksiyalara 

dönməyən və ya axıra qədər gedən reaksiyalar deyilir. Dönməyən reaksiyalar 

zamanı qaz halında , çöküntü halında və az dissosiasiya  edən maddə 

alınmalıdır. 

Mg + H2SO4   →    MgSO4 + H2↑ 

BaCl2 + Na2SO4  →   BaSO4↓ + 2NaCl 

NaOH + HCl  →   NaCl + H2O 

Na2CO3  + 2 HCl →   2 NaCl + CO2↑+ H2O 

Kimyəvi reaksiyaların əksəriyyəti dönəndir, bu zaman reaksiyanın son 

məhsulu parçalanaraq ilkin maddələri əmələ gətirir. 

H2 + J2 →   2HJ 

2HJ →   H2 + J2 

H2 + J2          2HJ 
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Dönən prosesdə düzünə və tərsinə gedən reaksiyaların sürətlərinin 

bərabərləşdiyi hala kimyəvi tarazlıq deyilir. Kütlələrin təsiri qanununa əsasən 

hər iki reaksiyanın sürəti belə ifadə olunur. 

                                      V1 = K1 [H2] [J2]             V2  = K2 [HJ]2 

Tarazlıq halında V1=V2 olduğundan yaza bilərik: 

                                  K1 [H2] [J2] = K2 [HJ]2 

                                     
 

   
K

K

K

JH

HJ


 2

1

22

2

 

K- müəyyən temperaturda sabit olan iki kəmiyyətin nisbətini əvəz edir və 

tarazlıq sabiti adlanır. Xarici şərait dəyişdikdə sistemin tarazlıq halı pozulur. 

Xarici şərait dedikdə, temperatur, təzyiq və qatılıq nəzərdə tutulur. Bunlardan 

biri dəyişdikdə tarazlıq pozulur və reaksiyada iştirak edən maddələrin qatılığı 

yeni tarazlıq halı yaranana qədər dəyişir. Sistemin bir tarazlıq halından 

başqasına keçməsinə tarazlıq yerdəyişməsi deyilir. Tarazlığın xarici şəraitdən 

asılılığı 1884-cü ildə fransız alimi A.Le-Şatelye tərəfindən müəyyən edilmişdir. 

Bu asılılıq Le-Şatelye prinsipi adlanır və belə ifadə olunur. 

Sistem tarazlıqda olduqda, xarici şəraiti müəyyən edən kəmiyyətlərdən 

birini dəyişdikdə, sistemin  tarazlığı həmin şəraitin təsir effektinin azalması 

istiqamətində öz yerini dəyişir. 

3 H2 + N2          NH3 

N2 və H2  qatılığını  yaxud təzyiqini artırsaq tarazlıq NH3-ün alınması 

istiqamətinə yönələcəkdir. 

Əgər tarazlıq sabiti məhlulda maddənin ionlaşmasını xarakterizə edirsə, bu 

halda o, ionlaşma , yaxud dissosiasiya sabiti adlanar. 

CH3COOH          CH3COO- + H+ 

[H+][CH3COO-] 

                                         K = 

[CH3COOH] 
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7. Dispers sistemlər. Məhlullar və məhlulların qatılığının ifadəsi 

 

Bir mаddənin kiçik hissəciklər şəklində digər mаddə mühitində 

pаylаnmаsındаn аlınаn sistem dispers sistem аdlаnır. Pаylаnаn mаddə – dispers 

fаzа, mühit isə dispers mühit hesаb оlunur. Hissəciklərin ölçüsündən аsılı оlаrаq 

dispers sistemlər 3 qrupа bölünür:  

1. Kоbud dispers sistemlər.  

Hissəciklərin ölçüsü 100 nm-dən (nаnоmetr) və yа 1 mk-dаn (mikrоn) 

böyük оlur. (1nm=10-9m=10-7sm; 1mk=10-4sm). Hissəciklər аdi gözlə görünür. 

Suspenziyа və emulsiyа bunа misаl оlа bilər. Belə sistem dаvаmsız оlur. 

Mühit mаye, pаylаnmış hissəciklər həll оlmаyаn bərk mаddələr оlduqdа 

sistem - suspenziyа аdlаnır. Məs. bulаnıq su. Məhlul sаkit hаldа оlduqdа, оndа 

həll оlаn hissəciklər sıхlığındаn аsılı оlаrаq, yа çöküntü hаlındа, yа dа məhlulun 

səthində аyrılır. Mühit və pаylаnmış hissəciklər mаye оlduqdа, belə sistem 

emulsiyа аdlаnır. Məs. süd və оnun tərkibində оlаn yаğ. Süd sахlаndıqdа 

tərkibində оlаn yаğ qаymаq şəklində üst hissədə аyrılır.  

2. İncə dispers sistemlər. 

Hissəciklərin ölçüsü 1–100 nm аrаsındа dəyişir. Belə dispers sistem kоllоid 

məhlul və zоl аdlаnır. Jelаtin, kisel, yumurtаnın sudа məhlulu və s. kоllоid 

məhlulа misаl оlа bilər. Hissəciklər аncаq mikrоskоplа görünür.  

3. Məhlullаr. 

Hissəciklərin ölçüsü 1 nm-dən kiçik оlur, həttа mikrоskоplа dа görmək 

mümkün оlmur. Məhlullаr həlledici və həll оlаn mаddələrdən ibаrət оlаn 

bircinsli sistemdir. Bаşqа tərif də vermək оlаr: məhlullаr – iki və dаhа аrtıq 

kоmpоnentdən və оnlаrın qаrışılıqlı təsir məhsullаrındаn ibаrət оlаn hоmоgen 

sistemdir. Məs. sulfаt turşusunun sudа məhlulundа su ( həlledici), sulfаt turşusu 

və hidrаtlаşmış H+, HSO4- , SO42- iоnlаrı оlur. Məhlullаr аqreqаt hаlınа görə 3 

qrupа bölünür: qаz, mаye və bərk məhlullаr. Bu hаldа həlledici - miqdаrı çох 

оlаn mаddələr hesаb edilir. Hаvа qаz məhlulunun ən bаriz nümunəsidir. 

Hаvаdа аzоt qаzının miqdаrı dаhа çох (78%) оlduğundаn, о - həlledici , digər 

qаzlаr isə ( О2, CO2, Аr və s. ) həll оlаn mаddələrdir.  

Təbii sulаr, qаn, limfа, hüceyrələrаrаsı məhlullаr və s. bir sözlə həlledicisi su 

оlаn məhlullаr - mаye məhlullаr hesаb edilir. Bərk məhlullаrа ərintiləri, dəmir 

pullаrı, təbii minerаllаrı və s. misаl göstərə bilərik. Mаddələrin həllоlmа 
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qаbiliyyəti, həlledicinin müəyyən miqdаrındа həllоlmа dərəcəsindən аsılı оlub, 3 

qrupа bölünür:  

а. Yахşı həll оlаnlаr - аdi temperаturdа 100 qr sudа 10 qr-аdək mаddə həll 

оlаrsа;  

b. Pis həll оlаnlаr - 100 qr sudа 1 qr-аdək mаddə həll оlаrsа;  

c. Prаktiki həll оlmаyаnlаr - 100 qr sudа 0,01 qr-а qədər mаddə həll оlаrsа 

Ümumiyyətlə prаktiki оlаrаq sudа həll оlmаyаn mаddə yохdur.  

Mаddələrin həll оlmаsı və həllоlmаnın temperаturdаn аsılılığı.  

Mаddələrin sudа həll оlmаsı ilk növbədə оnun tərkibindən və 

quruluşundаn аsılıdır. Müəyyən edilmişdir ki, «охşаr – охşаrdа» həll оlur. Məs. 

Qeyri-pоlyаr və аz pоlyаr həllediclərdə elə birləşmələr yахşı həll оlur ki, оnlаrın 

mоlekullаrı qeyri-pоlyаr və yа аz pоlyаr оlsun. Pоlyаrlığı çох оlаn mаddələr (su, 

qeyri-üzvi duzlаr və s.) belə həlledicilərdə həll оlmur. Əksinə, pоlyаrlğı çох оlаn 

həlledicilərdə–su, spirt, mаye аmmоnyаk və s. - pоlyаr, yахud iоn tipli mаddələr 

yахşı, qeyri-pоlyаr mаddələr isə pis həll оlur. Temperаtur bu və yа digər 

dərəcədə həllоlmаyа təsir edir. Temperаtur аrtdıqcа bir sırа bərk mаddələrin, 

məs. K, Pb, həmçinin аmmоnium – nitrаt duzlаrının həllоlmа qаbiliyyəti аrtır, 

bəzi birləşmələrdə isə temperаtur həll оlmаyа аz təsir göstərir. Məs. 00C-də 100 

qr sudа 35,6q NаCl həll оlduğu hаldа, 1000Cdə bu miqdаr cəmi 3,5q аrtır. 

Temperаtur Li-sulfаt və Cа- аsetаtın həll оlmаsınа həttа mənfi təsir göstərir. 

Kristаllhidrаtlаrın həllоlmа qаbiliyyəti müəyyən temperаturа qədər аrtdıqdаn 

sоnrа аzаlаr. Bu, оnlаrın аşаğı hidrаtlаşmış vəziyyətə keçməsilə izаh оlunur. 

Mаyelərdən etil spirti, аsetоn, sirkə turşusu, nitrаt, хlоrid, sulfаt turşulurı sudа 

istənilən nisbətdə həll оlur. Bəzən həllоlmа zаmаnı məhlulun ümumi həcmi 

аzаlır. Məs. 500 ml su ilə 500 ml spirtin qаrışığındаn 1000 ml yох, 965 ml məhlul 

аlınır. Əlbəttə bu, mоlekullаr аrаsındа hidrоgen rаbitəsinin yаrаnmаsı ilə 

əlаqədаrdır. (Mendeleyevin dоktоrluq işi bundаn bəhs edir). Bir-birilə 

qаrışmаyаn 2 həlledicidə 3-cü mаddənin həllоlmа qаbilyyətini öyrənən fr. аlimi 

M. Bertlо və Yunkfleym pаylаnmа qаnunu kəşf etmişlər : Eyni temperаtur və 

təzyiqdə bir-birilə qаrışmаyаn 2 həlledicidə üçüncü mаddənin həll оlmаsındаn 

аlınаn məhlullаrın qаtılıqlarının nisbəti, həll оlаn mаddənin qаtılığındаn аsılı 

оlmаyıb sаbit kəmiyyətdir:             C1/ C2=K 

burаdа C1 və C2 – həll оlаn mаddənin müvаfiq həlledicilərdəki qаtılığı, K-

pаylаnmа əmsаlı. Pаylаnmа qаnunundаn ekstrаksiyа prоsesində – məhluldа bir 
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mаddənin digər həlledicinin vаsitəsilə аyrılmаsındа istifаdə edilir. Məs. 

içərisində yоd оlаn suyа benzоl əlаvə etsək, yоd benzоldа dаhа yахşı həll 

оlduğundаn tədricən benzоlа keçir.  

Qаzlаrın sudа həllоlmа qаbiliyyəti də müхtəlifdir. Məs. Nоrmаl şərаitdə 1 l 

sudа 21,7 ml H2, 23,5 ml N2, 49 ml O2, 80 ml SO2, 500 ml HCl, 1300 ml NH3 həll 

оlur. Bir qаydа оlаrаq temperаtur аrtdıqcа qаzlаrın sudа həll оlmаsı аzаlır. 

Qаzlаrın mаyelərdə həll оlmаsının təzyiqdən аsılılığı 1803-cü ildə Henri 

tərəfindən müəyyən edilmiş və Henri qаnunu ilə ifаdə edilir: Sаbit temperаturdа 

qаzlаrın mаyelərdə həllоlmа qаbiliyyəti, оnun məhlul üzərindəki təzyiqi ilə düz 

mütənаsibdir. Bu qаnun həllоlmа qаbiliyyəti аz оlаn və həlledici ilə reаksiyаyа 

girməyən qаzlаrа şаmil edilir.  

Məhlullаr hаqqındа nəzəriyyələr.  

Məhlullаr hаqqındа 3 nəzəriyyə mövcuddur:  

1. Fiziki nəzəriyyə  

2. Kimyəvi nəzəriyyə  

3. Fiziki-kimyəvi nəzəriyyə  

Fiziki nəzəriyyə Vаnt-Hоff və S.Аrrenius tərəfindən 1887-ci ildə irəli 

sürülmüşdür. Nəzəriyyədə həll оlаn mаddə hissəciklərilə həlledici аrаsındа 

qаrşılıqlı təsir inkаr edilir, nəzərə аlınmır. Bаşqа sözlə desək, fiziki nəzəriyyə 

məhlullаrа mаddələrin meхаniki qаrışığı kimi bахırdı. Həmin il D.Mendeleyev 

məhlullаrın kimyəvi nəzəriyyəsini–hidrаt nəzəriyyəsini irəli sürür. Bu 

nəzəriyyəyə görə məhlul həll оlаn mаddə hissəcikləri ilə həlledici аrаsındа 

qаrşılıqlı təsirdən əmələ gələn sistemdir. Аlınаn birləşməni аlim - sоlvаtlаr 

аdlаdırmışdır, həlledici su оlаrsа – birləşmələr hidrаtlаr аdlаnır. Bu birləşmələr 

аncаq məhluldа mövcuddurlаr:  

Nа+(H2O)6 , SO42-(H2O)6, Cа2+(H2O)6, Fe2+(H2O)6 və s.  

Bəzi mаddələr sudа həll edildikdə, yахud buхаrlаqdırıldıqdа həlledici 

mоlekullаrı həll оlаn mаddələrin tərkibində qаlır. Belə mаddələr kristаlhidrаtlаr 

аdlаnır : 

CuSO4∙5H2O, CаCl2∙6H2O, MnCl2∙4H2O, NiSO4∙7H2O, ZnSO4∙7H2O  

Bu nəzəriyyələrin hər biri аyrı-аyrı qrup birləşmlərə tətbiq edilə bilər. Məs. 

fiziki nəzəriyyə - ideаl məhlullаr üçün, kimyəvi nəzəriyyə isə iоn quruluşlu və 

pоlyаr mаddələrin məhlullаrı üçün dоğrudur. İdeаl qаzlаrdа оlduğu kimi ideаl 

məhlullаrdа dа аyrı-аyrı kоmpоnentlər аrаsındа qаrşılıqlı təsir qüvvəsi nəzərə 
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аlınmır. Bu məhlullаrdа istilik effekti yаrаnmır. Misаl оlаrаq mаye 

kаrbоhidrоgenlər qаrışığındаn ibаrət оlаn benzini, kerоsini, benzоl-tоluоl 

qаrışığını və s. göstərmək оlаr. Hаzırdа məhlullаrа fiziki-kimyəvi sistem kimi 

bахılır. Bu nəzəriyyənin müəllifləri Kаblukоv və Kistyаkоvskidir.  

Məhlullаrın qаtılığı. 

Həlledici və yа məhlulun müəyyən miqdаrındа həll оlаn mаddə miqdаrınа 

məhlulun qаtılığı deyilir. Həll оlаn mаddənin miqdаrınа görə məhlullаr – 

dоymаmış, dоymuş və ifrаt dоymuş məhlullаrа bölünür. Sаbit temperаturdа 

həlledicinin müəyyən miqdаrındа həll оlmuş mаddənin аrtıq miqdаrı həll 

оlursа, belə məhlul dоymаmış məhlul, mаddənin аrtıq miqdаrı həll оlmursа isə–

dоymuş məhlul аdlаnır. Mаddələrin, оtаq temperаturundаn yüksək 

temperаturdа hаzırlаnmış məhlulunu sоyutduqdа ifrаt dоymuş məhlul аlınır. 

Sоyutmа prоsesi elə аpаrılmаlıdır ki, məhluldа kristаllаşmа bаş verməsin. İfrаt 

dоymuş məhlullаrdа həll оlmuş mаddənin miqdаrı dоymuş məhluldаkındаn 

çох оlur. Belə məhlul dаvаmsız оlur və аzаcıq titrəyişdən, yахud məhlulа аz 

miqdаrdа sаlınmış kristаll hissəciyin təsirindən kristаllаşmа prоsesi bаş verir. 

İfrat doymuş məhlulu rus alimi Lovits öyrənmişdir. Məhlulun qаtılığını dəqiq 

ifаdə etmək üçün аşаğıdаkı 5 üsuldаn istifаdə edilir:  

1. Fаizli qаtılıq və yа fаizli məhlul – məhlulun 100 qrаmındа həll оlmuş 

mаddənin qrаmlаrlа miqdаrıdır. Аşаğıdаkı düsturlа ifаdə оlunur:  

                                                                 m 

C% = ------- . 100% 

m1 

burаdа, m–həll оlаn mаddənin, m1–məhlulun kütləsidir.  

m1 = V оlduğundаn yаzаrıq:  

m 

C% = ------- ∙ 100 

 ∙V 

Burаdа,  - məhlulun sıхlığı, V - məhlulun həcmidir.  

2. Mоlyаr qаtılıq və yа mоlyаr məhlul – məhlulun 1 litrində həll оlаn mаddənin 

mоl sаyı ilə ifаdə оlunur. Аşаğıdаkı düsturlа hesаblаnır:  

           n 

CM = ------ 

           V 
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Burаdа, n – həll оlаn mаddə mоllаrının sаyı, V – məhlulun həcmidir  

        m                                       m 

n = ------ оlduğundаn, CM = ------- оlаr 

        M                                     M∙V 

Burаdа, M–həll оlаn mаddənin mоlyаr kütləsi, m–оnun kütləsidir. 

Məhlulun həcmi millilitrlə verilərsə, mоlyаr qаtılıq аşаğıdаkı düsturlа 

hesаblаnır:  

        m∙1000 

CM = -------------- 

       M∙V 

3. Nоrmаl qаtılıq və yа nоrmаl məhlul - Məhlulun 1 litrində həll оlmuş 

mаddənin qrаm ekvivаlentlərlə miqdаrıdır. Аşаğıdаkı düsturlа hesаblаnır: 

        m 

CN = ------ 

          E∙V 

                                                                                m∙1000  

Məhlulun həcmi ml–lə verilərsə, оndа: CN = ------------ оlаr  

                                                                                    E∙V  

Burаdа, m – həll оlаn mаddənin kütləsi, E – mаddənin qrаm ekvivаlenti, V – 

məhlulun həcmidir. Nоrmаl məhlul hаzırlаmаq üçün mаddənin 1 mоlunun 

ekvivаlentini birlmək lаzımdır. Əsаslаrın qrаm ekvivаlenti оnlаrın mоlyаr 

kütləsinin, əsаsın tərkbində оlаn OH- qruplаrının sаyınа bölünməsindən аlınаn 

kəmiyyətə bərаbərdir. 

                          74  

E(Cа(OH)2) = ------ = 37 q  

                           2  

Turşulаrın qrаm ekvivаlenti оnlаrın mоlyаr kütləsinin turşunun əsаslığınа 

(yахud H-аtоmlаrının sаyına) bölünməsindən аlınаn kəmiyyətə bərаbərdir.  

                        98  

E(H2SO4 ) = -------- = 49 q  

                        2  

Duzlаrın qrаm ekvivаlenti оnlаrın mоlyаr kütləsinin duzun təkibində оlаn 

metаl аtоmlаrının sаyının metаlın vаlentinə vurmа hаsilinə bölünməsindən 

аlınаn kəmiyyətə bərаbərdir. 
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                          342  

E(Аl2(SO4)3) = ------- = 57 q  

                           2∙3  

4. Mоlyаl qаtılıq və yа mоlyаl məhlul - həlledicinin 1000 qrаmındа həll оlаn 

mаddənin mоllаrının sаyı ilə ifаdə оlunur və riyаzi оlаrаq belə göstərilir.  

           m∙1000  

Cm = ------------  

             M∙m1  

Burаdа, m - həll оlаn mаddənin, m1 - həlledicinin kütləsi, M – həll оlаn 

mаddənin mоlyаr kütləsidir. Mоlyаl məhlulun hаzırlаnmаsındа temperаtur 

nəzərə аlınmır. 1000 qrаm həlledicidə 1 mоl mаddə həllоlursа, deməli, həmin 

məhlulu 1 mоlyаl məhluldur, mоl/kq ilə ifаdə оlunur.  

5. Titrli qаtılıq və yа titrli məhlul - məhlulun 1 ml-də həll оlmuş mаddənin 

qrаmlаrlа miqdаrını göstərir və аşаğıdаkı fоrmullа ifаdə edilir. 

           m              CN∙E  

T = ------------ = ----------  

         1000           1000  

Burаdа, T – məhlulun titri, m - 1000 ml məhluldа həll оlmuş mаddənin 

kütləsi, CN - məhlulun nоrmаl qаtılığı, E – həll оlmuş mаddənin ekvivаlentidir. 

Məhlulun nоrmаl qаtılığı və mаddənin ekvivаlenti məlum оlаrsа, məhlulun 1ml-

də оlаn mаddənin miqdаrını, bаşqа sözlə desək, məhlulun titrini hesаblаmаq 

оlаr. 
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8. Elektrolit məhlullar. Elektrolitik dissosiasiya. Hidroliz 

 

  Elektrоlitlər və qeyri-elektrоlitlər. Elektrikkeçiricilik ilk dəfə bərk 

mаddələr sаhəsində öyrənilmişdir. Bu işdə ilk təşəbbüsü Pribаltikа аlimi 

Qrutqus həyаtа keçirmişdir. О, 1818-ci ildə müəyyən etmişdir ki, ərintilərin 

elektrik keçirməsinə səbəb elektrik cərəyаnının təsiri nəticəsinldə оnlаrın 

mоlekullаrının müsbət və mənfi yüklü hissəciklərə pаrçаlаnmаsıdır, hаnsı ki, 

sоnrа müvаfiq elektrоdlаr tərəfindən cəzb оlunur. ХIХ əsrin оrtаlаrındа ing. 

аlimi Fаrаdey müхtəlif məhlullаrın elektrikkeçiriciliyi sаhəsində аpаrdığı 

tətqiqаtlаrdаn о nəticəyə gəlir ki, оnlаrdаn bəziləri elektrik cərəyаnını keçirir, 

bəziləri isə keçirmir. Bunа səbəb kimi аlim məhluldа elektrik cərəyаnının 

təsirindən yüklü hissəciklərin əmələ gəlməsini göstərir. Həmin hissəcikləri аlim 

«iоnlаr» аdlаndırır və elmə elektrоlit və qeyri-elektrоlit аnlаyışlаrını dахil edir. 

О, məhlullаrı elektrik cərəyаnı keçirən mаddələri - elektrоlitlər, məhlullаrı 

elektrik cərəyаnını keçirməyən mаddələri isə qeyri-elektrоlitlər аdlаndırır. 

Fаrаdey belə hesаb edirdi ki, elektrоliz zаmаnı elektrоlit məhlullаrındа əmələ 

gələn iоnlаr elektrоdlаrа dоğru hərəkət edir ki, məhz bunun dа nəticəsində 

məhlul elektriki keçirir. Deməli, ərintilər və sudа məhlullаrı elektrik cərəyаnını 

keçirən mаddələr elekrоlitlər аdlаnır. Duz, turşu və əsаslаrın əksəriyyəti 

elektrоlitlərdir. Üzvi mаddələrin çохu istər ərimiş, istərsə də məhlul hаlındа 

elektriki keçirmədiklərindən qeyri-elektrоlitlər hesаb оlunur. Elektrоlit məhlullаr 

Vаnt-Hоff və Rаul qаnunlаrınа tаbe оlmurlаr. Məs. NаCl – in kriоskоpik üsullа 

təyin edilmiş mоlekul kütləsi, оnun həqiqi mоlekul kütləsindən iki dəfə çохdur. 

Digər tərəfdən оnun mоlyаl məhlulunun dоnmа temperаturunun аzаlmаsı Rаul 

qаnunlаrınа görə 1,860C оlmаlı idi. Əslində isə həmin məhlulun dоnmа 

temperаturu bu rəqəmdən 2 dəfə çох оlur. Əlbəttə ki, bunа səbəb NаCl 

mоlekulunun Nа və Cl iоnlаrınа аyrılmаsı ilə ələqədаrdır.  

Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsi. Elektrоlit məhlullаrın Vаnt-Hоff və 

Rаul qаnunlаrındаn kənаrа çıхmаsı səbəbi 1887-ci ildə İsveç аlimi S.Аrrenius 

tərəfindən izаh edildi. Аrrenius məhlullаrın elektrik keçirməsini ölçməklə, 

оnlаrın оsmоs təzyiqini və bunа əsаsən də izоtоnik əmsаlının qiymətini 

hesаblаmışdır. Аpаrdığı müşаhidələrin əsаsındа о, Qrоtqusun nəzəriyyəsindən 

fərqli оlаrаq belə bir nəticəyə gəlmişdir ki, məhluldа elektrоlit mоlekullаrın dаhа 

kiçik hissəciklərə pаrçаlаnmаsı elektrik cərəyаnın təsiri оlmаdаn bаş verir. 
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Аrrenius məhlulun elektrikkeçirmə qаbilyyəti ilə оnun оsmоs təzyiqi аrаsındаkı 

əlаqəni izаh etmək üçün elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsini irəli sürür. Bu 

nəzəriyyəyə görə elektrоlilər sudа həll оlаrkən elektrik yüklü hissəciklər - 

iоnlаrа dissоsiаsiyа edir. (Аlim bu kəşfinə görə оlduqcа çох təsirlərə məruz qаlır. 

Оnu həttа аkаd. Kleve təhqir edərək dəli аdlаndırır. Və çох mаrаqlıdır ki, bu 

kəşfinə görə 1903-cü ildə Nоbel mükаyаtınа lаyiq görülən аlimə mükаfаtı məhz 

Kleve təqdim etmişdir).  

Elektrоlitik dissоsisаsiyа nəzəriyyəsinin müddəаlаrı аşаğıdаkılаrdır:  

1. Elektrоlitlər sudа həll оlаrkən оnlаrın mоlekullаrı müsbət və mənfi 

iоnlаrа аyrılır. Məhluldаn elektrik cərəyаnı keçdikdə, müsbət yüklü iоnlаr – 

kаtоdа, mənfi yüklü iоnlаr isə – аnоdа dоğru hərəkət edir. Bu səbəbdən müsbət 

yüklü iоnlаr – kаtiоnlаr, mənfi yüklü iоnlаr isə – аniоnlаr аdlаnır.  

2. Dissоsiаsiyа nəticəsində əmələ gələn kаtiоnlаrın müsbət yüklərinin cəmi, 

аniоnlаrın mənfi yüklərinin cəminə bərаbər оlduğundаn məhlul bütövlükdə 

neytrаldır.  

3. Dissоsiаsiyа dönən prоsesdir. İоnlаr хаssəcə аtоm və mоlekullаrdаn 

fərqlənir. Məs. Nа аtоmu sərbəst hаldа suyu pаrçаlаdığı hаldа, iоn hаldа belə 

təsirə mаlik оlmur, elecə də Cl qаzı zəhərli оlduğu hаldа, iоn hаlındа zərərsizdir. 

Аrrenius məhlullаrın fiziki nəzəriyyəsinin tərəfdаrı оlduğundаn həll оlаn mаddə 

ilə həlledici аrаsındаkı qаrşılıqlı təsiri nəzər аlmırdı. Elə аlimin də ən böyük 

səhvi bundа idi. Bunа görə də о, dissоsiаsiyаnın yаrаnmа meхаnizmini izаh edə 

bilmədi. Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsinin sоnrаkı inkişаfı rus аlimlərindən 

L.Pisаrjevski, V.Kistyаkоvski və хüsusilə N.Kаblukоvun хidmətlərilə 

əlаqədаrdır. Mendeleyevin məhlullаrın kimyəvi nəzəriyyəsinə əsаslаnаrаq 

N.Kаblukоv 1891-ci ildə göstərmişdir ki, elektrоlitin iоnlаrа аyrılmаsınа səbəb 

оnun pоlyаr su mоlekullаrı ilə qаrşılıqlı təsirdə оlmаsıdır. Аlimə görə hər hаnsı 

bir duzu (məs. NаCl) sudа həll etdikdə suyun pоlyаr mоlekullаrının mənfi 

qütbü ilə Nа+ - iоnlаrı, müsbət qütbləri ilə isə Cl- iоnlаrı bir-birini cəzb edir, 

nəticədə kristаldаn iоnlаr qоpаrаq məhlulа keçir və hidrаtlаşmа bаş verir.  

NаCl + nH2O 
               
⇔    Nа+(H2O)n + Cl–(H2O)n-х 

Kаtiоnlаrın ölçüsü аniоnlаrın ölçüsündən böyük оlduğu üçün оnlаr su 

mоlekullаrını dаhа böyük qüvvə ilə cəzb edir. Kristаll qəfəsi iоn quruluşlu оlаn 

mаddələrlə yаnаşı, pоlyаr kоvаlent rаbitəli mоlekullаr dа sudа iоnlаrа аyrılır. 

Məs. HCl sudа həll оlduqdа, suyun dipоl mоlekullаrının təsirindən оnun 
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qütbləri аrаsındаkı məsаfə uzаnır və nəticədə аtоmlаr аrаsındаkı rаditə qırılır: 

bununlа məhluldа H+ və Cl- iоnlаrı əmələ gəlir ki, bunlаr dа hidrаtlаşmış iоnlаr 

hаlındа оlur.  

Dissоssаsiyа dərəcəsi və dissоsiаsiyа sаbiti. Qüvvətli elektrоlitlər tаm 

dissоsiаsiyа etdikləri hаldа, zəif elektrоlitlərin dissоsiаsiyаsı dönən prоsesdir. Bu 

səbəbdən də dissоsiаsiyа dərəcəsi аnlаyışı əmələ gəlir. Dissоsiаsiyа dərəcəsi () - 

iоnlаrа аyrılаn mоlekullаrın (n) həll оlmuş mоlekullаrın ümumi sаyınа (N) оlаn 

nisbətinə deyilir.  

                                                                 n 

 = ---- . 100 

                                                                N 

Dissоsiаsiyа dərəcəsinin qiymətinə görə elektrоlitlər 3 qrupа bölünürlər: 

1. Zəif elektrоlitlər (– 20%) NH4OH, CH3COOH, H2CO3, H2S və s.  

2. Оrtа qüvvətli elektrоlitlər ( = 20 – 50%) H3PO4, H2C2O4, Mg(OH)2 və s.  

3. Qüvvətli elektrоlitlər (>50%) KOH, NаOH, HCl, H2SO4, HNO3, NаCl və s.  

Dissоsiasiyа dərəcəsinə аşаğıdаkı аmillər təsr göstərir:  

1. Həll оlаn mаddənin və həlledicinin təbiəti  

2. Mаddələrin qаtılığı  

3. Temperаtur  

Dissоsisаsiа dərəcəsinin temperаturdаn аsılılığını аlmаn аlimi Оstvаld 

öyrənmiş və duruluşmа qаnunu kəşf etmişdir: Məhlul nə qədər duru оlаrsа, 

dissоsiаsiyа dərəcəsi bir о qədər böyük оlаr.   = √
𝐾

𝐶
  

Burаdа K - dissоsiаsiyа sаbitidir.  

Zəif elektrоlitin dissоsiаsiyаsı ümumi оlаrаq аşаğıdаkı kimi göstərilir:  

АB 
               
⇔    А+ + B- 

Belə tаrаzlıq sisteminə kütlələrin təsiri qаnunu tətbiq etsək, yаzа bilərik:  

     [А+]∙[B-] 

K = ------------------ 

  [АB] 

Tаrаzlıq sаbiti оlаn K – bu hаldа dissоsiаsiyа sаbiti аdlаnır. Dissоsiаsiyа 

sаbiti elektrоlitlərin iоnlаrа dlissоsiаsiyа etməsini хаrаkterizə edir. Оnun qiyməti 

böyük оlduqcа, elektrоlit bir о qədər yахşı dissоsiаsiyа edir. Dissоsiаsiyа sаbiti 
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qаtılıqdаn аsılı оlmаyıb, elektrоlitin, həlledicinin təbiətindən və temperаturdаn 

аsılıdır. 

Elektrоlitlərin dissоsiаsiyаsı. Аyrı–аyrı elektrоlitlərin dissоsiаsiyа 

dərəcəsini ölçməklə müəyyən edilmişdir ki, оnlаrın iоnlаrа аyrılmа qаbiliyyəti, 

həttа məhlulun qаtılığı eyni оlduqdа belə, müхtəlifdir. Məs. qаtılığı 0,1 n оlаn 

məhluldа HCl və HNO3 turşulаrı tаmаmilə iоnlаrа pаrçlаndığı hаldа, H2CO3 və 

HCN turşulаrı zəif dissоsiаsiyа edirlər. Qələvilərin və duzlаrın əksəryyəti yахşı 

dissоsiаsiyа edir. Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsinə görə turşulаr–məhluldа 

H+ və turşu qаlığı iоnlаrı əmələ gətirən elektrоlitlərə deyilir.  

HCl 
               
⇔    H+ + Cl–  

Çохəsаslı turşulаr pilləli dissоsiаsiyа edirlər.  

H2CO3 
               
⇔    H+ + HCO3–  

HCO3-  
               
⇔    H+ + CO32-  

Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsinə görə əsаslаr - məhluldа metаl və 

hidrоkisid iоnlаrınа dissоsiаsiyа edən elektrоlitlərə deyilir. Çохturşulu əsаslаr 

pilləli dissоsiаsiyа edirlər.  

NаOH 
               
⇔    Nа+ + OH-  

Cu(OH)2 
               
⇔    CuOH+ + OH-  

CuOH+ 
               
⇔    Cu2+ + OH-  

Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsinə görə duzlаr metаl və turşu qаlığı 

iоnlаrınа dissоsiаsiyа edən elektrоlitlərdir. Duzlаr bir mərhələdə dissоsiаsiyа 

edirlər.  

KCl 
               
⇔    K+ + Cl–  

NH4Cl 
               
⇔    NH4+ + Cl–  

Аl2(SO4)3 
               
⇔    2Аl3+ + 3SO42-  

İоn-mоlekulyаr tənliklər. Elektrоlitik dissоsiаsiyа nəzəriyyəsinə görə 

elektrolitlər sudа həll оlduqdа, оnlаrın mоlekullаrı deyil, hidrаtlаşmış iоnlаrı 

iştirаk edir. Оdur ki, məhluldа аpаrılаn reаksiyаlаr аyrı-аyrı iоnlаr аrаsındа 

gedir və mаddələrin təbiətindən аsılı оlаrаq reаksiyаlаr dönən və dönməyən 

оlurlаr. Reаksiyа üçün götürülən mаddələr qüvvətli elektrоlitlər оlduqdа, 

məhluldа оnlаr yаlnız iоn şəklində mövcud оlur. Bu səbəbdən də məhluldа heç 

bir dəyişiklik оlmur.  

NаCl + H2O 
               
⇔    NаOH + HCl  

Nа+ + Cl- + H2O 
               
⇔    Nа+ + OH- + H+ + Cl–  
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Reаksiyа nəticəsində əmələ gələn mаddələrdən biri çöküntü, qаz, zəif 

dissоsiаsiyа edən mаddə, yахud kоmpleks birləşmə оlduqdа, reaksiyа ахırа 

qədər gedər (Bertоlle qаydаsı).  

Duzlаrın hidrоlizi. Hidrоliz mаddələrin su ilə mübаdilə reаksiyаsıdır. Bu 

zаmаn zəif elektrоlitlər əmələ gəlir. Duzlаrın hidrоlizi zаmаnı turşu və əsаs 

аlınır. Bunа görə duzlаrа turşu və əsаslаrın qаrşılıqlı təsir məhsulu kimi bахılır. 

Turşu və əsаslаrın təbiətindən аsılı оlаrаq duzlаrı 4 tipə bölmək оlаr:  

1. Qüvvətli əsаs və qüvvətli turşudаn əmələ gələn duzlаr. Belə duzlаr 

hidrоlizə uğrаmır. Bunа səbəb reаksiyа zаmаnı zəif elektrоlitlərin 

аlınmаmаsıdır. Məs. KCl, Nа2SO4, Cа(NO3)2 və s. Məhlul neytrаl reаksiyа 

göstərir. pH = 7 оlur.  

KCl + HOH 
               
⇔    KOH + HCl  

K+ + Cl- + HOH 
               
⇔    K+ + OH- + H+ + Cl–  

H2O 
               
⇔    H+ + OH-  

2. Qüvvətli turşu və zəif əsаsdаn əmələ gələn duzlаr. Belə duzlаr kаtiоnа 

görə hidrоlizə uğrаyırlаr . Məhlul turş mühit göstərir. pH<7 оlur.  

а. NH4Cl + HOH 
               
→     NH4OH + HCl 

NH4+ + Cl- + HOH 
               
→      NH4OH + H+ + Cl–  

NH4+ + HOH 
               
→      NH4OH + H+  

b. CuCl2 + HOH 
               
→      CuOHCl + HCl  

Cu2+ + 2Cl- + HOH 
               
→      CuOH+ + Cl- + H+ + Cl–  

Cu2+ + HOH 
               
→      CuOH+ + H+  

CuOHCl + HOH 
               
→      Cu(OH)2 + HCl  

CuOH+ + Cl- + HOH 
               
→      Cu(OH)2 + H+ + Cl–  

CuOH+ + HOH 
               
→      Cu(OH)2 + H+  

3. Zəif turşu və qüvvətli əsаsdаn əmələ gələn duzlаr. Belə duzlаr аniоnа 

görə hidrоlizə uğrаyır. Məhlul qələvi reаksiyа göstərir. pH>7 оlur.  

а. KCN + HOH 
               
⇔    KOH + HCN  

K+ + CN- + HOH 
               
⇔    K+ + OH- + HCN  

CN- + HOH 
               
⇔    HCN + OH-  

b. Nа2CO3 + HOH 
               
⇔    NаHCO3 + NаOH  

2Nа+ + CO32- + HOH 
               
⇔    Nа+ + HCO3- + Nа+ + OH-  

CO32- + HOH 
               
⇔    HCO3- + OH-  

NаHCO3 + HOH 
               
⇔    NаOH + H2CO3  
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Nа+ + HCO3- + HOH 
               
⇔    Nа+ + OH- + H2CO3  

HCO3- + HOH 
               
⇔    H2CO3 + OH- 

4. Zəif əsаs və zəif turşudаn əmələ gələn duzlаr. Belə duzlаr kаtiоnа və 

аniоnа görə hidrоlizə uğrаyırlаr. pH = 7 оlur. Hidrоliz zаmаnı zəif turşu və zəif 

əsаs аlınır.  

а. CH3COONH4 + HOH 
               
⇔    NH4OH + CH3COOH  

NH4+ + CH3COO- + HOH 
               
⇔    NH4OH + CH3COOH  

b. (NH4)2S + HOH 
               
⇔    NH4HS + NH4OH  

2 NH4+ + S2- + HOH 
               
⇔    NH4+ + HS- + NH4OH  

NH4HS + HOH 
               
⇔    NH4OH + H2S  

NH4+ + HS- + HOH 
               
⇔    NH4OH + H2S  

Mərhələli hidrоliz zаmаnı ахırıncı mərhələlər zəif gedir. Аl3+, Cr3+, Fe3+ 

iоnlаrının sulfid və kаrbоnаt duzlаrının hidrоlizi dönməyən prоsesdir. Bu hаldа 

sulfid və kаrbоnаt duzlаrının əvəzinə həmin metаllаrın hidrоkisid çöküntüləri 

аlınır.  

2АlCl3 + 3Nа2S + 6H2O 
               
⇔    2Аl(OH)3 + 3H2S + 6NаCl  

2АlCl3 + 3Nа2CO3 + 3H2O 
               
⇔    2Аl(OH)3 + 3CO2 + 6NаCl  

Duzlаrın hidrоlizinin miqdаri хаrаkterizəsi hidrоliz dərəcəsi (h) və hidrоliz 

sаbiti - Kh ilə müəyyən оlunur.  

       Ch 

h = ------- 

         C 

Burаdа Ch - hidrоlizə uğrаyаn mоlekullаrın sаyı, C - həll оlаn mаddə 

mоlekullаrının ümumi sаyı  

KА + HOH 
               
⇔    KOH + HА 

tənliyi üçün hidrоliz sаbitini yаzаq: 

     [KOH]∙[HА] 

Kh = ----------------------- 

     [KА] 

Hidrоliz cаnlı оrqаnizmlərin həyаt fəаliyyətində böyük rоl оynаyır, 

sənаyedə isə qiymətli məhsullаrın аlınmаsındа istifаdə edilir. 
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9. Kimyəvi elementlərin dövri sistemində metalların mövqeyi, 

alınma üsulları, xarakterik xassələri. Metalların korroziyası. 

 

Metalların ümumi xassələri. Hal-hazırda məlum olan kimyəvi 

elementlərdən 85-i metaldır. I, II, III qrupların həm əsas və həm də əlavə 

yarımqruplarının hamısı (H və B müstəsna olmaqla) metaldır. IV, V, VI, VII və 

VIII qrupların isə əlavə yarımqrupları metallardan ibarətdir. IV qrupun əsas 

yarımqrupunda C və Si-dan basqa bütün elementlər metallardır; V qrupun əsas 

yarımqrupunda Sb və Bi, VI qrupun əsas yarımqrupunda isə yalnız polonium 

(Po ) metaldır. 

Dövri sistem cədvəlində berilliumdan astata diaqonal xətt çəkilmiş olarsa, 

onun yaxınlığında (yuxarıda və aşağıda) yerləşən elementlərin: Be, Al, Ti, Ge, 

Nb, Sb və s. ikili xassəyə malik metallar (yəni amfoter metallar) olduğunu 

görərik. 

Metallar ümumi fiziki xassələrə malikdir. Bu xassələr aşağıdakılardır: 

1) plastiklik, 2) metal parıltısı, 3) yüksək istilik və elektrik keçiriciliyi 

Plastiklik - metalın yumşaqlıq xassəsidir. Plastiklik Au, Ag, Cu, Sn, Pb, Zn, 

Fe sırası üzrə azalır. Metal parıltısı metaldakı «elektron qazının» işıq şüalarını 

güclü əks etdirmək qabiliyyətidir. 

Metallarda istilik və elektrik keçiriciliyi kristal qəfəsində sərbəst 

elektronların yerləşməsi ilə əlaqədardır. 

Temperatur artdıqca metal ionlarının rəqsi hərəkəti güclənir, bu isə 

metaldakı sərbəst elektronların istiqamətlənmiş hərəkətinə mane olur, yəni 

metalın elektrik keçiriciliyi azalır, mütləq sıfır (T= −273℃) temperaturuna 

yaxınlaşdıqca bir sıra metallar mütləq keçiriciliyə malik olur. Metalların digər 

fiziki xassələri: ərimə, qaynama temperaturları, bərkliyi, sıxlığı onların 

atomlarının fərdi xassələrindən, kütləsindən, nüvəsinin yükündən, metal 

rabitəsinin davamlı olmasından asılıdır. 

Civə və fransiumdan başqa bütün metallar adi temperaturda bərk 

maddələrdir. Ən asan əriyən metal civə (-38℃) və ən çətin əriyən metal isə 

volframdır.(3390-3410℃). 1000℃-dən yuxarı temperaturda əriyən metallar: Fe, 

Mn, Cr, Cu çətin, 1000℃-dən aşağı temperaturda əriyən metallar: Li, Na, Al, Ca 

və s. asan əriyən metallar adlanır. 

Sıxlığına görə (xüsüsi çəkisinə) metallardan ən yüngülü litium–Li=0,53 

q/sm3, ən ağırı osmiumdur (22,6 q/sm3). 

Sıxlığı 5 q/sm3-dən böyük olan metallar ağır metallardır: Zn, Fe, Cu, Hg, Ag, 

Pt və s. Sıxlığı 5 q/sm3-dən kiçik olanlar isə yüngül metallar: Li, Na, Mg, Al 

adlanır. 
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Bərkliyinə görə ən bərk metal xrom, ən yumşaq metal isə qələvi metallar: 

Na, K, Rb, Cs hesab olunur. 

Texnikada metallar aşağıdakı qruplara bölünür: 

1) Qara metallar: Fe, Mn, Cr və onların ərintiləri. 

2) Əlvan metallar: Al, Mg, Ca, Cu, Pb, Sn, Zn və s. 

3) Nadir metallar: Li, Be, V, Mo, W və s. 

4) Qiymətli metallar: Pt, Au, Ag, Zr, Os, Pd və s. 

Metalların təbiətdə yayılması. Metallar yer qabığında müxtəlif yataqlar 

şəklində yayılmışdır. Yer qabığı dəniz səthindən 16 km dərinlikdə yerləşən 

litosferdən, dəniz və okeanlardan ibarət hidrosferdən və atmosferdən təşkil 

olunmuşdur. Yer qabığının əsas kütləsini (95%-ni) litosfer təşkil edir. Odur ki, 

yer qabığı dedikdə əsasən litosfer nəzərdə tutulur. 

Elementlərin yer qabığında yayılmasını öyrənən ilk tədqiqatçı amerika alimi 

F.U.Klark, rus alimlərindən isə A.Y.Fersman, V.İ.Vernadski və Vinoqradov 

olmuşdur. Akademik Fersmanın təklifi ilə Yer qabığında elementlərin miqdari 

olaraq yayılmasını ifadə etmək üçün «klark» kəmiyyəti qəbul edilmişdir ki, bu 

da çəki faizi (çəki klarkı) və ya atom faizi (atom klarkı) ilə ifadə olunmuşdur. 

Metalları təsnif edən zaman əsasən «səpələnmiş» və «nadir» terminləri işlənir. 

Səpələnmiş metalların öz mineralları olmur və onlara başqa filizlərlə 

birlikdə rast gəlinir. Bunlara misal qalliumu, indiumu, talliumu, reniumu, 

hafniumu göstərmək olar.  

Təbiətdə az tapılan, ətraflı öyrənilməyən və bu səbəbə görə texnikada az 

tətbiq edilən metallara nadir metallar deyilir. Bunlara misal olaraq rubidiumu, 

seziumu, lantan və lantanoidləri göstərmək olar. Lakin nadir metal anlayışı şərti 

anlayışdır, çünki bu metalların istehsalı və tətbiq sahəsi genişləndikcə onlar adi 

metallar sırasına daxil edilirlər. 

Metalların gərginlik sırasında qalaya qədər yerləşən metallara təbiətdə 

əsasən birləşmələr şəklində rast gəlinir. Qalay, mis, gümüş və civəyə həm 

birləşmə və həm də sərbəst halda, qızıla və platinə sərbəst halda (külçə şəklində) 

rast gəlinir. 

Metallar əsasən sənayedə filizlərdən alınır. Filizlərə müxtəlif oksidləri, 

sulfidləri, halogenidləri, karbonatları, fosfatları misal göstərmək olar. 

Tərkibində oksigen olan filizlərdən ən çox rast gələni Fe2O3 (hematit), Al2O3 

(boksit), TiO2 (rutil), MnO2 (pirolüzit), SnO2 (kassiterit) və başqalarıdır. 

Kükürdlü filizlərə təbiətdə əsasən mono və ya polisulfidlər şəklində rast 

gəlinir. Bunlardan ən çox yayılanı FeS2 (dəmir kolçedanı), Cu2S·FeS2 (mis 

kolçedanı), ZnS (sfalerit), HgS (kinovar) və s.-dir. 

Halogenidlərə əsasən xloridli birləşmələr şəklində rast gəlinir: NaCl (qalit), 

KCl (silvin), NaCl·KCl (silvinit) və s. 
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Metalların alınma üsulları. Təbiətdə metallar sərbəst (Au, Ag, Hg, Pt) və 

birləşmələr halında yayılmışdır. Metallar sənayedə əsasən filizlərdən alınır. 

Sənayedə metalları almaq üçün lazım olan təbii birləşmələrə filiz deyilir. Ən çox 

istifadə edilən filizlər aşağıdakılardır: 

 1) Oksidlər: Al2O3∙nH2O boksit, Fe3O4 maqnetit (dəmir yanığı)  

2) Sulfidlər: FeS2  pirit, HgS  kinovar və s.  

3) Karbonatlar: CaCO3 əhəngdaşı, FeCO3 siderit və s.  

4) Xloridlər: NaCl qalit, KCl silvin, NaCl∙KCl silvinit  

5) Sulfatlar: CaSO4∙2H2O  gips, BaSO4 ağır şpat və s. 

Filizlərdən metallar əsasən 3 üsulla alınır:  

1) Pirometallurgiya. Bu üsulla metallar filizlərdən yüksək temperaturda 

reduksiyaedicilər vasitəsilə (C, CO, H2 və aktiv metallar) alınır. (Yadda saxlamaq 

lazımdır ki, sulfidlər, karbonatlar reduksiyadan əvvəl oksidlərə çevrilir).  

Cu2O + C 
       𝑡        
→      2Cu + CO                          Fe2O3+ 3CO 

       𝑡        
→      2Fe + 3CO2 

2ZnS + 3O2 
       𝑡        
→      2ZnO + 2SO2                  ZnO +C 

       𝑡        
→      Zn + CO  

FeCO3 
       𝑡        
→      FeO + CO2                              FeO +CO 

       𝑡        
→      Fe + CO2 

Cr2O3+ 2Al 
       𝑡        
→      2Cr + Al2O3 (alüminotermiya)  

MoO3+ 3H2 
       𝑡        
→      Mo + 3H2O  

WO3+ 3H2 
       𝑡        
→      W + 3H2O (hidrogenotermiya)  

2) Hidrometallurgiya.  

Metal birləşmələrinin məhlula keçirilməsi və onun nisbətən aktiv metalla 

reduksiyası prosesidir. Bu yolla Au, Ag, Zn, Cu və s. metalları almaq olur:  

CuO + H2SO4 
                
→     CuSO4+ H2O  

CuSO4+ Fe 
                
→     Cu + FeSO4 

4Au + 8KCN + O2 + 2H2O 
                
→     4K[Au(CN)2] + 4KOH  

2K[Au(CN)2] + Zn 
                
→     K2[Zn(CN)4] + 2Au  

3) Elektrometallurgiya metal birləşmələrinin ərintilərindən metalların 

elektroliz yolu ilə alınması prosesi:  

2NaCl 
      𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧          
→              2Na(K)+ Cl2(A)        2Al2O3 

      𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧          
→              4Al(K) + 3O2(A) 

ərinti 

Metalların kimyəvi xassələri. Metallar elektromənfiliyi yüksək olan 

halogenlərlə, oksigenlə və kükürdlə daha asan reaksiyaya girir. Qızıl və gümüş 

oksigenlə reaksiyaya girmir.  

Ca + Cl2 
       𝑡        
→      CaCl2                                        2Na + S 

       𝑡        
→      Na2S  

2Mg + O2 
       𝑡        
→      2MgO                     4Al + 3O2 

       𝑡        
→      2Al2O3 

Na + 2H2O 
                
→     2NaOH + H2O      Ca + 2H2O 

                
→    Ca(OH)2+ H2  

Ag + H2O 
                
→     getmir                      Au + HCl 

                
→     getmir 
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Zn + 2HCl 
                
→     ZnCl2+ H2               Ca + H2SO4 

                
→     CaSO4+ H2 

Cu + 2H2SO4(qatı)

       𝑡        
→      CuSO4 + SO2 + 2H2O  

Cu + 8HNO3(duru) 
                
→     Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O  

Cu + 4HNO3(qatı) 
                
→     Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O  

Zn + CuSO4 

                
→     ZnSO4+ Cu  

2Na + H2

                
→     2NaH;                          Ca + H2

                
→     CaH2 və s.  

Metalların korroziyası. Korroziya metalların ətraf mühitin təsirindən 

dağılması olub, öz-özünə baş verən oksidləşmə reduksiya prosesidir. Getmə 

mexanizminə görə korroziya 2 tipə bölünür :  

1. Kimyəvi korroziya 2. Elektrokimyəvi korroziya  

Kimyəvi korroziya 

a) quru qazların (O2, H2S, SO2, CO2 və s.)  

b) qeyri-elektrolitlərin (neft, kerosin, benzin, sürtkü yağları və s.) təsirindən 

yaranır. Elektrokimyəvi korroziya elektrolit mühitində baş verir. Misal olaraq Fe-

in Cu ilə xlorid turşusu mühitində kontaktını göstərmək olar. Dəmirin rütubətli 

havada korroziyası 65% artır. Temperaturun artması həmçinin korroziyanın 

sürətini artırır Al ilə Cu rütubətli havada kontaktda olduqda, həmçinin 

korrroziya baş verir.  

Korroziyadan mühafizə üsulları aşağıdakılardır: 

1. Qoruyucu örtük ( Zn, Sn, Pb, Ni və Cr ilə )  

2. Legirlənmə - metala qeyri-aktiv komponentlərin qatılması ( məs. Cr, Ni, 

Ti, V və s.)  

3. Mühitin tərkibinin dəyişdirilməsi - elektrolit korroziyanı ləngidən 

maddələrin - ingibitorların qatılması və s.  

 Ərintilər.  Metallik hal üçün xarakterik olan xassələrə malik iki və ya daha 

artıq metaldan, yaxud metaldan və qeyri-metaldan ibarət sistemlərə ərintilər 

deyilir. 

Ərintiləri almaq üçün metallar birlikdə əridilərək qarışdırılır və soyudulur.  

Bu üsulla ərintilər üç şəkildə - bərk məhlul, müxtəlif metalların kristallarının 

qarışığı və intermetallik birləşmələr şəklində alına bilər. 

1. Bərk məhlul - metalların maye halda və bərkidikdən sonra bir-birində 

bərabər paylanması nəticəsində əmələ gəlir. Bu növ ərintilərə melxior (Cu+Ni), 

polad (Fe+C) və s. aiddir. 

2. Müxtəlif metalların kristallarının qarışığı - metallar maye halda bir-

birində istənilən nisbətdə qarışıb, soyudulduqdan sonra ayrılıqda kristallaşan 

zaman əmələ gəlir: Pb-Sn, Bi-Cd, Ag-Pb və s. ərintilər. 

3. İntermetallik birləşmələr - metallar bir-birində həll olduqda onların 

atomlarının öz aralarında reaksiyaya daxil olaraq əmələ gətirdiyi birləşmələrdir. 
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Beləliklə, bürüncdə CuZn, CuZn3, Cu3Zn2 tərkibli birləşmələr, çuqunda isə Fe3C 

birləşməsi əmələ gəlir. Bu birləşmələr valentlik qanununa tabe olmur. 

Birinci və üçüncü şəkildə alınan ərintilər homogen, ikinci şəkildə alınan 

ərintilər isə heterogen sistemlərdir. 

Ərintilərin möhkəmliyi adətən onun tərkibinə daxil olan metalların 

möhkəmliyindən çox, ərimə temperaturu, parıltısı və elektrik keçiriciliyi isə az 

olur. 

Texnikada 5000-dən çox ərinti tətbiq olunur Onları müxtəlif əlamətlərə görə 

təsnif edirlər:  

1. komponentlərin sayına görə (ikili, üçlü və s.);  

2. quruluşuna görə (homogen, heterogen);  

3. xarakterik xassələrinə görə (çətinəriyən, asanəriyən, istiyədavamlı, bərk, 

paslanmayan və s.);  

4. ərintinin əsasını təşkil edən metala görə (qara, əlvan, nadir və s.) 

 Yüngül ərintilərin əsas komponenti alüminium və maqneziumdur. 

 Qara ərintilərin əsas komponenti dəmirdir. 

 Əlvan ərintilərin əsas komponenti misdir. 

 Asanəriyən ərintilərin əsas komponenti bismut, qalay və qurğuşundur. 

 Nəcib və nadir ərintilərin əsas komponenti gümüş, qızıl və platindir. 

Ən geniş yayılmış ərintilərdən olan polada müxtəlif legirləyici elementlər 

müxtəlif xassələr verir. Məsələn,  

    Cr - bərklik və korroziyaya davamlılıq 

    Si - turşuların təsirinə qarşı davamlılıq 

    W - bərklik və istiyə qarşı möhkəmlik 

    Ti - istiyə davamlılıq, mexaniki möhkəmlik, korroziyaya davamlılıq. 
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10. Qələvi metalların ümumi xarakteristikası. Natrium və 

kaliumun alınması, xassələri, birləşmələri 

 

I-A qrup elementlərinin ümumi xarakteristikası. Bu yarımqrup qələvi 

metallar yarımqrupu adlanır, ns1 elementləridir. Sabit bir valentlidirlər, +1 

oksidləşmə dərəcəsi göstərirlər. Qrup üzrə yuxarıdan aşağıya atom radiusu 

metalların aktivliyi, reduksiyaediciliyi artır. Əksinə oksidləşdiricilik, ərimə 

temperaturu, bərkliyi, ionlaşma enerjisi azalır. Bu onların elektron təbəqələrinin 

artması, nüvədən valent elektronunun cəlb olunmasının azalması ilə izah 

olunur.  

Təbiətdə yayılması. Qələvi metallar kimyəvi aktiv olduqları üçün yalnız 

birləşmələr şəklində tapılırlar: NaCl-qalit, NaNO3-çili şorası, KCl∙NaCl-silvinit, 

KCl-silvin.  Təbiətdə və canlı orqanizmdə ən çox yayılanları Na və K olur.  

Alınmaları. Qələvi metallardan Na əsasən elektrokimyəvi üsulla, NaCl və 

NaOH ərintilərinin elektrolizindən alırlar.  

2NaCl(ərinti) 
      𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧          
→              2Na + Cl2    

4NaOH(ərinti) 
      𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧          
→              4Na + 2H2O +O2 

Kaliumu bu yolla almaq çətin olduğundan onu aşağıdakı üsullarla 

(vakuumda) alırlar.  

KCl + Na 
      𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡         
→               K + NaCl ;    KOH + Na 

       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                NaOH + K  

Si + 4CaO + 4KCl  
       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                2CaCl2 + 2CaO + SiO2 + 4K  

Litiumda vakuumda termiki üsulla alınır:  

2Li2O + Si 
       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                 SiO2 + 4Li ;  

Li2CO3 + Mg 
       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                 MgCO3 + 2Li  

Rubidium və seziumu da termiki üsulla vakuumda alırlar:  

2RbCl + Ca 
       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                 CaCl2 + Rb ;  

2CsCl + Ca 
       𝑣𝑎𝑘𝑢𝑢𝑚𝑑𝑎,𝑡          
→                 CaCl2 + Cs  

Fiziki xassələri. Qələvi metallar gümüşü (Cs-qızılı) yüngül, yumşaq asan 

əriyən metallardırlar. 𝐿𝑖; 3
6 𝐿𝑖3

7 -izotopu,  𝐾;19
39 𝐾19

40 ; 𝐾19
41 izotopu, 𝑅𝑏37

87 ; 𝑅𝑏37
88  izotopu, 

Na və Cs-un isə bir izotopu (monoizotop elementlərdir) mövcuddur. Elektriki 

yaxşı keçirirlər. Havada dərhal oksidləşdikləri üçün onları kerosində saxlayırlar.  

Kimyəvi xassələri. Li÷Cs sırasında su və turşularla reaksiyaları şiddətli 

gedir. Li-un xassələri digərlərindən fərqlənir Li N2, C, P ilə asan birləşir. LiCO3,  

Li3PO4, LiF duzları suda pis həll olur. Ancaq digər qələvi metalların duzlarının 

hamısı suda yaxşı həll olur. Qələvi metallar (qələvi metal-X), halogenlərlə, S, N 

və H2 ilə aşağıdakı birləşmələri əmələ gətirirlər:  

2X + hal2 → 2Xhal       2X + S → X2S               6X + N2 → 2X3N 
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4Li + O2 → 2Li2O        2Na + O2 → Na2O2          K + O2→ KO2 

Qələvi metallar (X) və hidridləri (XH) su ilə H2 ayırır: 

2X + 2H2O → 2XOH + H2                XH + H2O → XOH+H2 

Na2O və K2O almaq üçün:  

Na2O2 + 2Na → 2Na2O               KO2 + 3K → 2K2O   

Qələvi metallar(X) H2SO4 və HNO3–dən başqa digər turşularla, spirtlərlə 

qarşılıqlı təsirdə H2 ayırır.  

2X+2HCl → 2XCl + H2                        2X + ROH → 2ROX2 + H2 

2R-COOH +2X → 2R-COOX + H2  

Qələvi metallar(X) maye NH3-lə H2 ayırır.  

2X + 2NH3 → 2XNH2 + H2 

Qələvi metallar oksidləşdirici turşularla aşağıdakı kimi qarşılıqlı təsirdə 

olurlar:  

8X + 5H2SO4(q) → 4X2SO4 + H2S + H2O  

8X + 10HNO3(q) → 8XNO3 + N2O + 5H2O  

8X + 9HNO3(d) → 8XNO3 + NH3 + 3H2O  

Qələvi metalların oksidləri və peroksidləri.  Qələvi metallar X2O, X2O2, XO2–

tipli oksid, peroksid və superoksid, XO3 tipli ozonidlər əmələ gətirirlər. Oksidlər 

aşağıdakı qaydada alınır:  

X2O2 + 2X → 2X2O                   XO2 +3X → 2X2O  

Na2O2 + 2Na → 2Na2O           KO2 + 3K → 2K2O  

2XNO3 + 4X → 4X2O+N2         2XOH + 2X → 2X2O + H2 

4Li + O2 → 2Li2O                     4LiNO3 → 2Li2O + 4NO2 + O2 

Oksidlər və peroksidlər su və digər mürəkkəb maddələrlə aşağıdakı kimi 

reaksiyaya girirlər:  

X2O + H2O → 2XOH                    X2O + CO2 → X2CO3 

X2O + 2HCl → 2XCl + H2O          X2O + H2SO4 → X2SO4 + H2O  

X2O2 + 2H2O → 2XOH + H2O      2X2O2 + 2HCl → 2XCl + H2O 

2 X2O2 + 2CO2 → 2X2CO3 + O2  

X2O-tipli oksidlərin tətbiq sahəsi geniş deyildir. Qələvi metalların 

hidroksidləri (XOH) ağ rəngli hiqroskopik maddələrdir. Havada qaldıqda 

səthində X2CO3 əmələ gəlir. Bu əsasları laboratoriyada və sənayedə aşağıdakı 

üsullarla alırlar;  

a) laboratoriyada 

 X2O + H2O →2XOH;                         2X + 2H2O → 2XOH + H2;  

 X2O2 + H2O → 2XOH + H2O2  

b) sənayedə  

Na2CO3+Ca(OH)2 → CaCO3 + NaOH;    NaCl + 2H2O → 2NaOH + H2 

NaOH və KOH qızdırdıqda əriyirlər parçalanmırlar:  
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2LiOH 
       𝑡        
→      Li2O + H2O 

XOH tipli qələvilər bəsit və mürəkkəb maddələrlə aşağıdakı kimi reaksiyaya 

daxil olurlar:  

2F2 + 2XOH → OF2 + 2XF +H2O        

3Cl2 + 6XOH 
       𝑡        
→      5XCl + XClO3 + 3H2O   

Cl2 + 2XOH → XCl + XClO + H2O  

3S + 6NaOH → Na2SO3 + 2Na2S + 3H2O      Si + 2XOH + H2O → X2SiO3 + 2H2 

2XOH + CO2 → X2CO3 + H2O                        XOH + CO2 → XHCO3  

XOH + HCl → XCl + H2O                              2XOH + H2SO4 → X2SO4 + H2O  

XOH + NH4Cl → XCl + NH3 + H2O             XOH + FeCl2 → Fe(OH)2↓ + 2XCl  

2XOH + Zn(OH)2 → X2[Zn(OH)4]                 3XOH + Al(OH)3 → X3[Al(OH)6]  

Qələvilər üzvi maddələrlə də qarşılıqlı təsirdə olur:  

RCOOH + XOH → RCOOX + H2O  

RCl + XOH → ROH + XCl  

C6H5OH + XOH → C6H5OX + H2O  

Tətbiqi. Na əlvan metallurgiyada reduksiyaedici kimi, nüvə reaktorlarında 

istilik daşıyıcısı kimi işıq enerjisini elektrik enerjisinə çevirən (fotoelementlərdə) 

cihazlarda, Cs-dan avtomat cihazlarda, NaHCO3-çay sodası, Na2CO3-məişət 

sodası kimi istifadə olunur. NaOH və KOH-neft sənayesində, kağız istehsalında, 

toxuculuq sənayesində geniş istifadə olunur. Sabun istehsalında, sintetik yuyucu 

maddələrin alınmasında onlardan istifadə olunur.  

Kalium birləşmələri (duzları) KCl, KNO3, K2SO4, K2CO3 bitkilərdə 

məhsuldarlığın artırılması məqsədilə torpağa müəyyən miqdarlarla verilir. Bu 

birləşmələr əsasən bitkilərdə K2O şəklində mənimsənilir və bitkilərdə gedən 

biosintez prosesini sürətləndirir, maddələr mübadiləsinə və nizamlanmasına 

kömək edir. Onları aşağıdakı qaydada alırlar.  

KCl-təbiətdə tapılır (silvin).  

KCl + NaNO3 → KNO3 + NaCl  

KNO3 iki qida element olan mürəkkəb gübrədir.  

2KCl + H2SO4 → K2SO4 + 2HCl  

K2CO3 küldə olur (potaş).  
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11. II qrupun əsas yarımqrup metallarının ümumi 

xarakteristikası. Kalsiumun alınması, xassələri və mühüm 

birləşmələri. Suyun codluğu və onun aradan qaldırılması üsulları. 

 

II A yarımqrup elementlərinin ümumi xarakteristikası. Bu yarımqrupa Be, 

Mg, qələvi-torpaq metallardan (oksidləri torpaq adlanır) Ca, Sr, Ba və Ra aiddir. 

Be→Mg→Ca→Sr→Ba→Ra sırası üzrə atom və ion radiusu, metallıq xassəsi, 

reduksiyaedicilik, oksid və hidroksidlərinin suda həll olması artır. Əksər 

duzlarının (sulfat) isə həll olması Be→Ra sırası üzrə azalır. Be-un atom radiusu 

bu yarımqrup üçün ən kiçik olduğundan onun kovalent və koordinativ rabitə 

əmələ gətirmək qabiliyyəti (kompleks birləşmələr) o birilərindən güclüdür. II A 

yarımqrup elementləri ns2 elementləridir. Normal halda tək cütləşməmiş 

elektronları olmadığından valentlikləri yoxdur. Ancaq həyəcanlananda 

ns2
     hν     
→    ns1np1 vəziyyətinə keçməyi ilə əlaqədar olaraq sp hibridləşmə 

vəziyyətinə keçirlər +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərirlər (2-valentli olurlar). RO 

tipli oksidlər, R(OH)2 tipli əsaslar, RH2 tipli uçucu olmayan hidridlər əmələ 

gətirirlər. BeO və Be(OH)2 amfoter xassəli, digər RO, R(OH)2 tipli oksid və 

hidroksidlər amfoter xassəli deyildirlər. Ra radioaktiv elementdir.  

Təbiətdə tapılmaları. Mg geniş yayılmışdır (yer qabığında 2,1% təşkil edir). 

MgCO3-maqnezit, CaCO3⋅MgCO3-dolomit, KCl⋅MgCl2⋅6H2O-karnallit və s. 

minerallar şəklində tapılır. Ca da geniş yayılmış elementdir (yer qabığının 3,6%-

nı təşkil edir). Ən mühüm təbii birləşmələri CaCO3-kalsit, CaF2-flüorid, 

CaCO3⋅MgCO3-dolomit, CaSO4⋅2H2O-gips və s.-dir. Ba-un təbiətdə tapılan 

birləşmələri aşağıdakılardır. BaCO3- viterit, BaSO4– barit şpatı.  

Alınmaları: Sənayedə kalsiumu 6 hissə CaCl2 və 1 hissə CaF2 qarışığının 

ərintisini elektroliz etməklə alırlar. 

CaCl2(ərinti)  
       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            Ca + Cl2↑ 

CaF2  kalsium-xloridin ərimə temperaturunu aşağı salmaq üçün əlavə edilir. 

CaF2  
       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            Ca + F2↑ 

2Ca(OH)2  
       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            2Ca + 2H2O↑ + O2 

MgCl2  
       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            Mg + Cl2↑                              MgO + C 

                
→     Mg + CO               

SrCl2  
       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            Sr + Cl2↑                                            SrF2  

       𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧      
→            Sr + F2↑ 

2(MgCO3∙CaCO3 ) + SiO2 
       1200℃         
→            2Mg + Ca2SiO4 + 4CO2 

3BaO + 2Al 
       𝑡         
→      3Ba + Al2O3 

Fiziki xassələri. Digər metallar Mg, Ca, Ba gümüşü-ağ yumşaq 

metallardırlar. Elektriki, istiliyi yaxşı keçirirlər. Mg-un səthi havada qaldıqda 

qoruyucu oksid təbəqəsi ilə örtülür. Mg-un 3, Ca-un 6, Ba-un 7 izotopu vardır. 
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Mg-u toz halında və ya lent şəklində şüşə qablarda, Ba-u isə kerosində (havada 

oksidləşərək müxtəlif birləşmələrə çevrilirlər) saxlayırlar.  

Kimyəvi xassələri. Aktiv metallarda, reduksiyaedicilik qabiliyyəti qələvi 

metallardan azdır. Mg qızdırıldıqda Ca isə adi şəraitdə su, oksigen, halogenlərlə 

reaksiyaya girirlər.  

2Me + O2 
       𝑡         
→      2MeO                          3Me + N2 

       𝑡         
→      Me3N2  

3Me + 2P 
       𝑡         
→      Me3P2                          2Me + Si 

       𝑡         
→      Me2Si  

Me + H2 
       𝑡         
→      MeH2                             Me + S 

       𝑡         
→      MeS  

Me + Hal2 
       𝑡         
→      MeHal2                       Me + 2C 

       𝑡         
→      MeC2 (karbid) 

2Ca + O2 
                 
→      2CaO                             Ca + Cl2 

                 
→      CaCl2 

Me + 2H2O 
       𝑡         
→      Me(OH)2 + H2  

Sənaye əhəmiyyətli kalsium karbid aşağıdakı üsullarla alınır: 

5Ca + 2CH4 
       800℃         
→          4CaH2 + CaC2 

CaO + 3C 
       1600℃         
→           CaC2 + CO↑ 

CaCO3 + 4C 
         𝑡           
→        CaC2 + 3CO 

Kalsium soyuq su ilə çox yavaş, qaynar su ilə çox sürətli reaksiyaya daxil 

olur:      Ca + 2H2O 
                 
→      Ca(OH)2 + H2 

Kalsium qələvi metallar kimi az aktiv metalları onların oksidlərinin və 

duzlarının ərintisindən reduksiya edir. 

2Ca + TiO2 
         𝑡           
→        2CaO + Ti 

2Ca + TiCl4(ərinti) 
         𝑡           
→        2CaCl2 + Ti 

3Ca + 2AlCl3(ərinti) 
         𝑡           
→        3CaCl2 + 2Al 

Kalsium qatı H2SO4 və HNO3-dən başqa digər turşulardan hidrogeni 

sıxışdırıb çıxarır. 

Ca + H2SO4(duru) 
                     
→       CaSO4 + H2↑ 

Ca + 2HCl 
                     
→       CaCl2 + H2↑ 

Qatı sulfat, qatı və duru nitrat turşuları ilə kalsium aşağıdakı tənliklər üzrə 

reaksiyaya daxil olur. 

4Ca + 5H2SO4(qatı) 
                     
→       4CaSO4 + H2S↑ + 4H2O 

4Ca + 10HNO3(qatı) 
                     
→       4Ca(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O 

4Ca + 10HNO3(duru) 
                     
→       4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

Kalsiumun birləşmələri alovu kərpici qırmızı rəngə boyayır. 

Kalsium-oksid CaO. Əsasi oksiddir, turşu oksidləri və turşularla qarşılıqlı 

təsirdə olur. 

CaO + CO2 
          𝑡,𝑝           
→         CaCO3 

CaO + SO3 
          𝑡,𝑝           
→         CaSO4 
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CaO + H2SO4 
                     
→       CaSO4 + H2O 

CaO + 2HCl 
                     
→       CaCl2 + H2O 

Onu sənayedə əhəngdaşının parçalanmasından alırlar. 

CaCO3 
         𝑡            
→         CaO + CO2↑ 

CaO ağ rəngli, çətinəriyən (2570℃ temperaturda əriyir) maddədir. Onun su 

ilə reaksiyasından çoxlu istilik ayrılır. CaO-nun texniki adı «sönməmiş əhəng», 

Ca(OH)2-nin adı isə «sönmüş əhəng» olduğundan kalsium-oksidin su ilə 

qarşılıqlı təsirinə «əhəngin söndürülməsi» deyilir. 

CaO+ H2O 
                     
→       Ca(OH)2 

Kalsium-hidroksid Ca(OH)2. Kalsium-hidroksid suda az həll olan, ağ rəngli 

maddədir. Onu aşağıdakı üsullarla almaq olar. 

Ca + 2H2O → Ca(OH)2 + H2 

CaO + H2O → Ca(OH)2 

CaCl2 + 2H2O 
   𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧    
→          H2 + Ca(OH)2 + Cl2 

CaH2 + 2H2O → Ca(OH)2 + 2H2↑ 

Ca(OH)2 qələvidir və qələvilər üçün xarakter olan bütün xassələri göstərir. 

Ca(OH)2 + SO3 → CaSO4 + H2O 

Ca(OH)2 + H2SO4 → CaSO4 + 2H2O 

3Ca(OH)2 + 2FeCl3 → 2Fe(OH)3↓ + 3CaCl2 

Ca(OH)2-nin suda şəffaf məhlulu əhəng suyu adlanır. Ondan laboratoriyada 

CO2 qazının təyinində istifadə edilir. 

Ca(OH)2 + CO2 → CaCO3 + H2O 

Karbon-dioksidin əhəng suyundan uzun müddət buraxılması nəticəsində 

məhlul şəffaflaşır: 

CaCO3 + CO2 + H2O → Ca(HCO3)2 

Kalsium-hidrokarbonatın şəffaf məhlulu qızdırılsa, yenidən bulantı əmələ 

gəlir.  

Ca(HCO3)2 
         𝑡           
→        CaCO3↓ + CO2↑ + H2O 

Sönmüş əhəngin qum və su qarışığı əhəngli məhlul adlanır və bu qarışıqdan 

tikinti işlərində istifadə olunur. Əhəng məhlulunun bərkiməsi aşağıdakı tənlik 

üzrə baş verir. 

CO2(havadan) + Ca(OH)2 → CaCO3 + H2O  

SiO2 + Ca(OH)2 → CaSiO3↓ + H2O 

Kalsium-hidroksidin xlorla qarşılıqlı təsirindən alınan məhsul praktikada 

xlorlu əhəng adı ilə ağardıcı və dezinfeksiyaedici kimi istifadə edilir. 

2Cl2 + 2Ca(OH)2 → Ca(ClO)2 + CaCl2 + 2H2O 
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Xlorlu əhəngin təsir edən tərkib hissəsi kalsium-hipoxloritdir (Ca(ClO)2). 

Kalsium-hipoxlorit hidrolizə uğrayaraq hipoxlorit turşusu əmələ gətirir. 

Hipoxlorit turşusunu onun duzlarından hətta karbonat turşusu da çıxara bilir. 

Ca(ClO)2 + H2O + CO2 → CaCO3 + 2HClO 

Əmələ gələn HClO turşusu davamsız olduğu üçün asanlıqla parçalanır və 

atomar oksigen ayrılır. O da güclü oksidləşdirici, ağardıcı və ya 

dezinfeksiyaedici xassə göstərir. 

HClO → HCl + O  

Kalsiumun mühüm birləşmələrindən olan gipsin aşağıdakı növləri var: 

CaSO4∙2H2O - təbii gips 

(CaSO4)2∙ H2O - yandırılmış gips (alebastr) 

CaSO4 - susuz və ya ölü gips 

Yandırılmış (yarımsulu) gipsi (alebastrı) təbii gipsin 150-180℃-yə qədər 

qızdırılması yolu ilə alırlar. 

2(CaSO4∙2H2O) 
         𝑡           
→        (CaSO4)2∙H2O + 3H2O 

            təbii gips                                                  alebastr 

Alebastrın bərkimə xassəsindən inşaatda suvaq kimi, təbabətdə isə gips 

sarğılarının qoyulmasında istifadə edirlər. 

Təbii gips CaSO4∙2H2O daha yüksək temperaturda qızdırıldıqda tamamilə 

suyunu itirərək susuz gipsə çevrilir. 

CaSO4∙2H2O 
    𝑡>180℃      
→          CaSO4 + 2H2O 

CaSO4 suyu birləşdirmək qabiliyyətinə malik olmadığına görə ona «ölü 

gips» deyilir. 

Suyun codluğu və onun aradan qaldırılma üsulları. Suyun codluğu əsasən 

Ca2+ və Mg2+ ionlarının miqdarı ilə təyin olunur. Codluq vahidi 1l suda olan Ca2+ 

və Mg2+ ionlarının mq-ekvivalentlərlə miqdarı götürülür: 

Cümumi = 
𝐶𝑎2+

20
 + 
𝑀𝑔2+

126
 mq-ekv. 

1. 1l suda 4 mq-ekv. Ca2+ və ya Mg2+ olarsa yumşaq su həm içməyə, həm 

suvarmaya yararlıdır.  

2. 4-8 mq-ekv. olduqda orta cod su içmək olmaz, suvarmayada çox istifadə 

etmək olmaz.  

3. 8-12 mq-ekv. olduqda cod su suvarmaya təhlükəlidir, torpağı 

şoranlaşdırır.  

4. 12 mq-ekv. çox olarsa ifrat cod su adlanır, heç nəyə istifadə etmək olmaz.  

Cod su texniki məqsədlər üçün yaramır. Bununla əlaqədar olaraq suyun 

codluğunu aradan qaldırırlar ki, ondan istifadə mümkün olsun. İki cür codluq 

var: karbonatlı (müvəqqəti) və daimi codluq.  
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Karbonatlı codluğu (müvəqqəti) Mg2+, Ca2+, 𝐻𝐶𝑂3
2− ionlar əmələ gətirir. 

Təbiətdə bu proses əhəngdaşı və dolomitin CO2 ilə qarşılıqlı təsirindən əmələ 

gəlir.  

CaCO3 + CO2 + H2O → Ca(HCO3)2 

CaCO3∙MgCO3 + 2CO2 + H2O → Ca(HCO3)2 + Mg(HCO3)2 

Müvəqqəti codluğu aşağıdakı üsullarla aradan qaldırırlar:  

1. Suyu-qaynatmaqla  

Ca(HCO3)2 → CaCO3↓ + CO2 + H2O 

Mg(HCO3)2 → MgCO3 + CO2 + H2O 

2. Suya əhəng suyu və ya natronlu əhəng əlavə etməklə 

4NaOH + Mg(HCO3)2 → Mg(OH)2↓ + 2Na2CO3 + 2H2O 

Ca(OH)2 + Ca(HCO3)2 → 2CaCO3 + H2O 

3. Suya soda əlavə etməklə 

Ca(HCO3)2 + Na2CO3 → CaCO3↓ + 2NaHCO3 

Mg(HCO3)2 + Na2CO3 → MgCO3↓ + 2NaHCO3 

Daimi codluğu(qeyri-karbonatlı) suda Ca2+, SO4
2−, Cl−, Mg2+ ionları əmələ 

gətirir. Bu codluq qızdırmaqla aradan qalxmır yalnız kimyəvi yolla soda və 

fosfat üsulu ilə aradan qaldırılır.  

1. Soda üsulu  

CaCl2 + Na2CO3 → CaCO3↓ + 2NaCl 

MgSO4 + Na2CO3 → MgCO3↓ + Na2SO4 

2. Fosfat üsulu  

3CaCl2 + 2Na3PO4 → Ca3(PO4)2↓ + 6NaCl 

3MgSO4 + 2Na3PO4 → Mg3(PO4)2↓ + 3Na2SO4 

Son zamanlar suyu təmizləmək üçün ionitlərdən geniş istifadə olunur. 

İonitlər - tərkibində xarici mühitin ionları ilə dəyişilə bilən mütəhərrik ionlar 

olan bərk maddələrdir. İonitlər qeyri-üzvi və üzvi sorbentlər olur.  

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. 

2R−CH2OSO2ONa + Ca(HCO3)2 ↔ (R−CH2OSO2O)2Ca + 2NaHCO3 
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12. III qrupun əsas yarımqrup metallarının ümumi 

xarakteristikası. Alüminium, alınması, xassələri və mühüm 

birləşmələri. Alüminium və onun xəlitələrinin tətbiqi. 

 

III A yarımqrup elementlərinin ümumi xarakteristikası. III A yarımqrupuna 

B, Al, Ga, İn, Tl daxildir, np1 elementləridir. Normal halda hamısı bir 

valentlidirlər bir tək cütləşməmiş elektronları var, həyəcanlı hala keçdikdə  

ns2np1→ns1np2 olur. sp2 hibrid vəziyyətində olurlar. Bu elementlərin xarici 

elektron səviyyəsində 3 elektron olduğundan +3 oksidləşmə dərəcəsi göstərir və 

III valentli olurlar. Bor -3 və +3 (qeyri-metal olduğu üçün), Tl isə +1 və +3 

oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Al, Ga, İn +3 oksidləşmə dərəcəsi göstərir və sabit 

III valentlidirlər.  

Təbii birləşmələri: Sərbəst halda tapılmırlar, əsas təbii birləşmələri 

aşağıdakılardır: Na2B4O7∙10H2O boraks, Al2O3 korund, Al2O3∙nH2O boksit, 

Na3[AlF6] kriolit, K2SO4∙Al2(SO4)3∙4Al(OH)3 alunit və s. Təbiətdə yayılmasına 

görə Al metallar arasında birinci, elementlər arasında isə 3-cü yeri (O; Si-dan 

sonra) tutur. Al2O3 tərkibində Cr2O3 olduqda yaqut (yaşıl), Ti və Fe-oksidləri 

qarışığı olduqda sapfir (göy) adlanır.  

Alınması: 1827-ci ildə alman kimyaçısı F.Völer kalium və natrium metalları 

ilə alüminium-xloridi hava daxil olmadan qızdırmaqla alüminium almışdır. 

AlCl3 + 3K 
        𝑡        
→      Al + 3KCl 

Sənayedə isə alüminiumu Al2O3-ün ərintisinin elektrolizindən alırlar. Ərimə 

temperaturunu aşağı salmaq üçün elektroliz ərinmiş kriolit (Na3AlF6) 

məhlulunda aparılır. 

2Al2O3 
  𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧   
→         4Al + 3O2 

Fiziki xassələri: Bor amorf halda qonur, kristal halda tünd qırmızı 

rəngdədir. Kristal halda borun bərkliyi almaza yaxındır. İstiliyi pis keçirir. Al 

gümüşü-ağ yumşaq metaldır, istiliyi, elektriki yaxşı keçirir, havada qaldıqda 

üzərində oksid təbəqəsi əmələ gəlir. Ga, İn, Tl gümüşü-ağ yumşaq metaldır, Ga 

hətta dırnaqla kəsilir. İstiliyi elektriki yaxşı keçirirlər. Onları şüşə və ya plastik 

qablarda saxlayırlar.  

Kimyəvi xassələri:  

1. Metalların gərginlik sırasında Al ən aktiv metallardan sonra yerləşməsinə 

baxmayaraq gündəlik təcrübədən məlumdur ki, ondan hazırlanan məmulata nə 

oksigen, nə də qaynama temperaturunda olan su təsir etmir. Al qatı soyuq HNO3 

və H2SO4 ilə də qarşılıqlı təsirdə olmur. Bu alüminiumun səthində nazik oksid 

təbəqəsinin olması ilə izah edilir və bu oksid təbəqəsi onu sonrakı 
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oksidləşmədən qoruyur. Alüminiumun səthi civə duzu ilə sürtülərsə, o su ilə 

reaksiyaya daxil olar.  

2Al + 3HgCl2 → 2AlCl3 + 3Hg 

Ayrılan civə alüminiumu həll edir və onun civə ilə ərintisi - alüminium 

amalqaması əmələ gətirir. Amalqalanmış səthdə oksid təbəqəsi qala bilmir, 

alüminium su ilə adi şəraitdə reaksiyaya daxil olur. 

 2Al(amalqama) + 6H2O → 2Al(OH)3↓ + 3H2↑ 

2. Alüminium havada dərhal oksidləşir və onun səthi oksid təbəqəsi ilə 

örtülür. 

4Al + 3O2 → 2Al2O3 

Həmin oksid (Al2O3) təbəqəsini mexaniki və ya kimyəvi yolla dağıtdıqda Al 

adi şəraitdə xlorla, qızdırdıqda isə digər qeyri-metallarla qarşılıqlı təsirdə olur. 

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

        𝑡        
→      Al2S3 

2Al + 3Br2 
        𝑡        
→      2AlBr3                   2Al + N2 

        𝑡        
→      2AlN 

4Al + 3C 
        𝑡        
→      Al4C3 

3. Alüminium hidrogenlə bilavasitə reaksiyaya daxil olmur, onun hidridi 

dolayı yolla alınır.  

AlCl3 + 3LiH 
                 
→      AlH3 + 3LiCl 

4. Alüminium metal olduğundan reduksiyaedicidir. O, bəzi metalları 

oksidlərindən reduksiya edir. Xırda toz şəkilli Al-la Fe3O4 (dəmir yanığı) 8:3 

nisbətində qarışığı termit adlanır. Bu qarışıq yandıqda temperatur 3500℃-yə 

çatır. 

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

Bu reaksiyadan relslərin qaynaq edilməsində istifadə olunur. 

Cr2O3 + 2Al 
        𝑡        
→      Al2O3 + 2Cr 

Metal oksidlərindən metalların alüminium vasitəsilə reduksiyasına 

alüminotermiya deyilir. 

5. Al metalların gərginlik sırasında özündən sonra yerləşən metalları 

duzlarının məhlullarından sıxışdırıb çıxarır. 

2Al + 3CuCl2 
                 
→      2AlCl3 + 3Cu 

2Al + 3Fe(NO3)2 
                 
→      2Al(NO3)3 + 3Fe 

6. Alüminium qatı H2SO4, qatı və duru HNO3-dən başqa digər turşulardan 

hidrogeni sıxışdırıb çıxarır. 

2Al + 6HCl 
                 
→      2AlCl3 + 3H2 

2Al + 3H2SO4(duru) 
                 
→      Al2(SO4)3 + 3H2 

7. Qatı H2SO4, qatı və duru HNO3 adi şəraitdə alüminiumu passivləşdirir. 

Lakin qızdırıldıqda bu turşularla reaksiyaya daxil olur. 

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



62 
 

Al + 4HNO3(qatı) 
        𝑡        
→      Al(NO3)3 + NO↑ + 2H2O (ağzı bağlı qabda) 

Al + 6HNO3(qatı) 
        𝑡        
→      Al(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O (ağzı açıq qabda) 

8. Alüminiumun duru nitrat turşusu ilə qarşılıqlı təsiri turşunun 

miqdarından və qatılığından asılı olaraq müxtəlif cür gedir. 

8Al + 30HNO3(duru) 
        𝑡        
→      8Al(NO3)3 + 3N2O + 15H2O  

10Al + 36HNO3(duru) 
        𝑡        
→      10Al(NO3)3 + 3N2 + 18H2O  

8Al + 27HNO3(duru) 
        𝑡        
→      8Al(NO3)3 + 3NH3 + 9H2O  

9. Alüminium amfoter xassəli olduğu üçün NH4OH-dan başqa bütün 

qələvilərdə həll olur.  

2Al + 2NaOH + 2H2O 
        𝑡        
→      2NaAlO2 + 3H2↑ 

2Al + 6NaOH + 6H2O 
                 
→      2Na3[Al(OH)6] + 3H2↑ 

Alüminiumun mühüm birləşmələri. 

Alüminium-oksid Al2O3. 

a) Al2O3-ü laboratoriyada aşağıdakı üsullarla almaq olar: 

4Al + 3O2 
                 
→      2Al2O3 

Al + HCl 
   −𝐻2      
→      AlCl3 + 3NaOH 

   −3𝑁𝑎𝐶𝑙      
→         Al(OH)3 

        𝑡        
→      Al2O3 + H2O 

b) Sənayedə isə Al2O3-ü boksit və nefelindən alırlar. 

Al2O3∙nH2O 
        𝑡        
→      Al2O3 + nH2O 

Al2O3 bərk, çətinəriyən (2050℃), ağ rəngli maddədir. Kimyəvi xassələrinə 

görə o, amfoterdir. 

Al2O3 + 6HCl 
                 
→      2AlCl3 + 3H2O 

Al2O3 + 2NaOH 
        𝑡        
→      2NaAlO2 + H2O (əritdikdə) 

Al2O3 + 2NaOH + H2O 
        𝑡        
→      2NaAlO2∙H2O (suyun iştirakı ilə) 

Al2O3 + 2NaOH + 3H2O 
                 
→      2Na[Al(OH)4] (suyun iştirakı ilə) 

Bu reaksiyaların müxtəlifliyi natrium-metaalüminatın (NaAlO2) suda 

məhlulda suyun bir və ya iki molekulunu birləşdirməsi ilə bağlıdır.  

Al2O3 suda həll olmur, kalium-pirosulfat, natrium-karbonat və kalium-

karbonatda əritdikdə həll olan hala keçir. 

Al2O3 + 3K2S2O7 
        𝑡        
→      Al2(SO4)3 + 3K2SO4 

Al2O3 + K2CO3 
        𝑡        
→      2KAlO2 + CO2↑ 

Al2O3 + Na2CO3 
        𝑡        
→      2NaAlO2 + CO2↑ 

Alüminium-hidroksid Al(OH)3. Suda həll olmayan ağ rəngli bərk maddədir. 

Dolayı yolla alüminiumun suda həll olan duzlarına qələvi ilə təsir etməklə alınır. 

AlCl3 + 3NaOH 
                 
→      Al(OH)3↓ + 3NaCl 

Qələvi artıq götürüldükdə çöküntü həll olur. 

AlCl3 + 4NaOH 
                 
→       NaH2AlO3 + 3NaCl + H2O 
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Al(OH)3 amfoter xassəyə malikdir. 

2Al(OH)3 + 3H2SO4 
                 
→      Al2(SO4)3 + 6H2O 

Al(OH)3 + NaOH 
        𝑡        
→      NaAlO2 + 2H2O  

Al(OH)3 + NaOH  
        𝑡        
→      NaH2AlO3 + H2O (suyun iştirakı ilə) 

Al(OH)3 + NaOH  
                 
→      Na[Al(OH)4] 

Alüminiumun duzları bərk kristal maddələrdir. Əksəriyyəti suda yaxşı həll 

olur, suda məhlulda hidrolizə uğrayır. 

Al3+ ionunun təyini.  Alüminiumun duzlarının məhlulu üzərinə qələvi əlavə 

etdikdə ağ həlməşiyəbənzər çöküntü əmələ gəlir. Qələvi artıqlaması ilə 

götürüldükdə isə çöküntü həll olur. 

Al3+ + 3OH- 
                 
→      Al(OH)3↓ 

Al(OH)3 + OH- 
                 
→      [Al(OH)4]- 

Tətbiqi: Al-istifadəsinə görə metallar içərisində Fe-dən sonra ikinci yerdədir. 

Məişətdə işlədilən qab-qacaq istehsalında korroziya davamlılığına və 

yüngüllüyünə görə davamlı xəlitələr hazırlanır. Süni peyklərdə, təyyarə 

istehsalında əvəzsizdir. Sərbəst halda elektrik naqilləri (məftil) hazırlanır. 

Pirometallurgiyada metalları almaq üçün istifadə olunur.  

Al + Cr2O3 → Cr + Al2O3              Al + WO3 → W + Al2O3 

Al2O3-dən bəzək əşyaları və itiləyici alətlər hazırlanır. AlCl3–dən üzvi 

reaksiyalarda katalizator kimi istifadə edilir (aktiv mərkəzləri var). Bütün 

metallardan fərqli olaraq qalliumun ərimə temperaturu kiçik (29,8℃), qaynama 

temperaturu isə böyük (2230℃) olduğundan ondan yüksək temperatur 

şəraitində tətbiq edilən termometrlərin hazırlanmasında istifadə olunur. Şüşə ilə 

adgeziya (yapışma qabiliyyəti) yaxşı olduğuna görə yüksək keyfiyyətli güzgü 

istehsalında tətbiq edilir.  
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13. Kimyəvi elementlərin dövri sistemində əlavə yarımqrup 

metallarının mövqeyi. Mis, sink və xromun xassələri, sənayedə 

alınma üsulları, tətbiqi. 

 

Əsas yarımqrup elementlərindən fərqli olaraq, əlavə yarımqrup 

elementlərində axırıncı elektronlar atomun xarici yox, xaricdən əvvəlki energetik 

səviyyəsini doldurur. Əlavə yarımqruplarda d-elementlər yerləşir, onun 

atomlarında xarici energetik səviyyədə, 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.  

d-elementlərin əmələ gətirdiyi bəsit maddələrin kimyəvi xassələrindəki 

qanunauyğunluq, əsas yarımqrup elementlərinin əmələ gətirdiyi bəsit 

maddələrinkindən fərqlənir. Əlavə yarımqruplarda nüvənin yükü artdıqca 

müvafiq metalların kimyəvi aktivliyi, bir qayda olaraq azalır. Əlavə 

yarımqrupların bir çox metalları dəyişkən oksidləşmə dərəcəsinə malik olur. 

onların oksidləşmə dərəcəsi artdıqca oksidlərinin və hidroksidlərinin əsasi 

xassələri zəifləyir, turşu xassələri güclənir. 

Əlavə yarımqrup metallarından daha çox praktik əhəmiyyətə malik olanları 

mis (Cu), sink (Zn), xrom (Cr) və dəmirdir (Fe).  

 

Mis və onun birləşmələri 
 

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Mis I qrupun əlavə yarım 

qrup metalıdır. Onun elektron formulu aşağıdakı kimidir: 

+29Cu  1s2 2s22p6 3s23p63d10 4s1 

Təbiətdə tapılması. Mis təbiətdə əsasən birləşmələr şəklində yayılmışdır. 

Bəzən isə sərbəst misə böyük ölçülərə malik külçələr şəklində rast gəlinir. Misin 

təbii birləşmələri aşağıdakılardır: mis parıltısı Cu2S, kuprit Cu2O, mis kolçedanı 

CuFeS2 (xalkopirit), malaxit (CuOH)2CO3, azurit Cu(OH)2∙2CuCO3. 

Respublikamızda misin birləşmələrinə əsasən Filizçay polimetal yatağında 

təsadüf olunur.  

Alınması. Misin sənayedə mis parıltısından (Cu2S) alınması prosesini 

sadələşdirilmiş şəkildə aşağıdakı kimi göstərmək olar.  
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2Cu2S + 3O2 
       𝑡      
→     2Cu2O + 2SO2↑ 

Mis(I) oksid Cu2O reaksiyaya daxil olmamış mis (I) sulfidlə Cu2S qarşılıqlı 

təsirdə olur, nəticədə mis alınır. 

2Cu2O + Cu2S 
       𝑡      
→     6Cu + SO2↑ 

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

təmiz misi elektroliz üsulu ilə alırlar.  

2CuSO4 + 2H2O 
        𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧         
→              2Cu + O2 + 2H2SO4 

Fiziki xassələri. Mis açıq çəhrayı rəngli, kifayət qədər yumşaq metaldır. 

Misin ərimə temperaturu 1083℃-dir. O, elektrik cərəyanını çox yaxşı keçirir 

(yalnız gümüşdən geri qalır). Mis ağır metallara aiddir. (𝜌=8,9 q/sm3) 

Kimyəvi xassələri.  

1. Misin bəsit maddələrlə qarşılıqlı təsiri. 

Mis az aktiv metallara aiddir. Soyuqda havanın oksigeni ilə çox zəif 

qarşılıqlı təsirdə olur, üzəri oksid təbəqəsi ilə örtülür, o da misin sonrakı 

oksidləşməsinin qarşısını alır. Qızıdırdıqda mis tamamilə oksidləşir. 

2Cu + O2 
       𝑡      
→     2CuO            Cu + Cl2 

       𝑡      
→     CuCl2                   Cu + S 

       𝑡      
→     CuS 

2. Misin mürəkkəb maddələrlə qarşılıqlı təsiri. 

Mis yalnız oksidləşdirici turşularla reaksiyaya daxil olur. Mis qatı sulfat 

turşusu ilə qızıdırıldıqda, nitrat turşusu ilə isə adi şəraitdə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Cu + H2SO4(qatı)  
       𝑡      
→     CuSO4 + SO2↑ + 2H2O 

 3Cu + 8HNO3(duru)  
              
→     3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O 

Cu + 4HNO3(qatı)  
             
→    Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 

Elektrokimyəvi gərginlik sırasında mis hidrogendən sonra yerləşdiyindən 

turşulardan (HCl, H2SO4(duru), H3PO4 və s.) hidrogeni çıxara bilmir, həmçinin su 

ilə reaksiyaya daxil olmur. Lakin nəm havada mis havanın oksigeni və CO2 ilə 

qarşılıqlı təsirdə olur və səthi yaşıl rəngli əsasi mis (II) karbonat (CuOH)2CO3 

duzu ilə örtülür. 

2Cu + O2 + H2O + CO2 
             
→    (CuOH)2CO3 

Tətbiqi. Saf mis elektrik naqillərinin, kabellərin hazırlanması üçün 

elektrotexnikada və istilik aparatlarında istifadə edilir. Mis həmçinin müxtəlif 

ərintilərin istehsalında tətbiq edilir. 

Mis (II) oksid CuO. Mis (II) oksid misin oksigenlə reaksiyasından və ya mis 

(II) hidroksidin parçalanmasından alınır. 
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2Cu + O2 
       𝑡      
→     2CuO                                  Cu(OH)2 

       𝑡      
→     CuO + H2O 

Mis (II) oksid əsasi oksidlərə aiddir. O, turşular və turşu oksidləri ilə 

qarşılıqlı təsirdə olur: 

CuO + H2SO4 
             
→    CuSO4 + H2O               CuO + SO3 

             
→    CuSO4  

Mis (II) oksid suda həll olmur, reduksiyaedici iştirakı ilə qızdırıldıqda mis 

asanlıqla reduksiya olunur. 

CuO + H2

       𝑡      
→     Cu + H2O                   CuO + CO 

       𝑡      
→     Cu + CO2 

CuO + C 

       𝑡      
→     Cu + CO                     3CuO + 2NH3 

       𝑡      
→     3Cu + N2 + 3H2O 

Mis (II) hidroksid Cu(OH)2. İkivalentli misin suda həll olan duzlarının 

məhlullarına qələvilərlə təsir etdikdə mis (II) hidroksid çöküntü şəklində ayrılır.  

CuSO4 + 2NaOH 
             
→    Cu(OH)2↓ + Na2SO4 

Mis (II) hidroksid turşularda asan həll olur. 

Cu(OH)2 + H2SO4 
             
→    CuSO4 + 2H2O 

Mis (II) hidroksid üzvi kimyada çoxatomlu spirtləri və birləşmələrdə 

aldehid qrupunu təyin etmək üçün istifadə edilir. 

Mis (II) sulfat kristalhidratı  (mis kuporosu) CuSO4∙5H2O bitki ziyan 

vericiləri və xəstəlikləri ilə mübarizə üçün istifadə olunur.  

 

Sink və onun birləşmələri 

 

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Sink II qrupun əlavə 

yarımqrupunun metalıdır. Elektron formulu aşağıdakı kimidir: 

 𝑍𝑛+30
65   1s2│2s2 2p6│3s2 3p6 3d10│4s2 

Sink atomunda sonuncudan əvvəlki d-yarımsəviyyəsi tam dolduğundan, 

sink birləşmələrində yalnız +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərir.  

Təbiətdə tapılması. Sinkə təbiətdə yalnız birləşmələr şəklində təsadüf olunur. 

Ən geniş yayılmış birləşmələri: sink-sulfid və ya sfalerit ZnS, qalmey ZnCO3 və 

sink şpinelidir ZnO×Al2O3 (ZnAl2O4).  

Alınması. Sinki sink-sulfidi yandırmaqla əmələ gələn sink-oksidi reduksiya 

etməklə alırlar.                           2ZnS + 3O2 
𝑡
→ 2ZnO + 2SO2↑ 

ZnO + C 
𝑡
→ Zn + CO↑ 

Sink, həmçinin ZnSO4 məhlulunun elektrolizindən alınır. Bu zaman katod 

alüminiumdan, anod isə qurğuşundan hazırlanır. 
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Fiziki xassələri. Sink maviyəçalan gümüşü rəngli metaldır. O, adi şəraitdə 

kövrəkdir, 100 – 150℃-də yumşalıb təbəqə şəklində yaxşı yayılır, 200℃-dən 

yuxarı temperaturda yenə də kövrəkləşir. Sink ağır metallara aiddir (ρ=7,1q/sm3), 

419,5℃-də əriyir. 

Kimyəvi xassələri. Sinkin səthi nazik oksid təbəqəsi ilə örtüldüyündən havada 

davamlıdır. Həmin təbəqə metalı sonrakı oksidləşmədən qoruyur. Adi şəraitdə 

su sinkə praktiki olaraq təsir etmir. Qızdırıldıqda sink bəsit və mürəkkəb 

maddələrlə reaksiyaya daxil olur. 

Sink bəsit maddələrlə qarşılıqlı təsirdə olur. 

2Zn + O2 
𝑡
→ 2ZnO      Zn + Cl2 

𝑡
→ ZnCl2           Zn + S 

𝑡
→ ZnS    3Zn + 2P 

𝑡
→ Zn3P2 

Sink mürəkkəb maddələrlə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Zn + H2O 
𝑡
→ ZnO + H2↑     Zn + H2S → ZnS + H2↑     Zn + 2HCl → ZnCl2 + H2↑ 

Zn + 2NaOH 
𝑡
→ Na2ZnO2 + H2↑            Zn + 2NaOH + 2H2O → Na2[Zn(OH)4] 

                ərinti               natrium-sinkat 

Qatı sulfat turşusu ilə sink turşunun qatılığından və temperaturdan asılı 

olaraq SO2, S və ya H2S əmələ gətirir. 

Zn + 2H2SO4 (qatı)→ ZnSO4 + SO2 + 2H2O 

3Zn + 4H2SO4 (qatı)→ 3ZnSO4 + S + 4H2O 

4Zn + 5H2SO4 (qatı)→ 4ZnSO4 + H2S + 4H2O 

Sink nitrat turşusu ilə qatılıqdan və şəraitdən asılı olaraq aşağıdakı kimi 

reaksiyaya daxil olur:(durulaşmaya doğru) 

3Zn + 8HNO3 → 3Zn(NO3)2 + 2NO + 4H2O 

4Zn + 10HNO3 → 4Zn(NO3)2 + N2O + 5H2O 

5Zn + 12HNO3 → 5Zn(NO3)2 + N2 + 6H2O 

4Zn + 10HNO3 → 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

Alüminiumdan fərqli olaraq, sink ammonyak məhlulunda həll olaraq 

ammiakat əmələ gətirir.          Zn + 4NH4OH → [Zn(NH3)4](OH)2 

Tətbiqi. Sink poladdan olan məmulatlarda qoruyucu örtük kimi, mislə 

(bürünc), alüminiumla və nikellə olan ərintilərin alınmasında, sink – kömür 

qalvanik elementlərinin istehsalında istifadə edilir. Sink – oksiddən sink ağı (ağ 

boya) alınmasında istifadə edilir. 

Sink-oksid ZnO. Amfoter xassəyə malikdir. ZnO turşularda və qələvilərdə 

asanlıqla həll olur.           ZnO + 2HCl → ZnCl2 + H2O 

ZnO + 2NaOH + H2O →  Na2[Zn(OH)4] 
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Ərintidə əsasi və turşu oksidləri ilə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Zn + CaO 
𝑡
→ CaZnO2          ZnO + SiO2 

𝑡
→ ZnSiO3 

Sink-hidroksid Zn(OH)2 də amfoter xassəyə malikdir, turşular və qələvilərdə 

asanlıqla həll olur.            Zn(OH)2 + 2HCl → ZnCl2 + 2H2O 

Zn(OH)2 + 2NaOH →  Na2[Zn(OH)4] 

Zn2+ ionlarının məhlulda təyini. Qələvinin təsirindən ağ rəngli Zn(OH)2 

çöküntüsünün əmələ gəlməsinə və onun da qələvinin artığında həll olmasına 

əsaslanır.                                    Zn2+ + OH- → Zn(OH)2↓ 

Zn(OH)2↓ + 2OH- → [Zn(OH)4]2- 

 

Xrom və onun birləşmələri 
 

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Xrom VI qrupun əlavə 

yarımqrupunun elementidir. Elektron formulu: 

𝐶𝑟+24
52   1s2│ 2s2 2p6 │3s2 3p6 3d5 │4s1 

Xrom atomunda 6 qoşalaşmamış valent elektronu var, buna görə də xrom 

birləşmələrdə +1-dən +6-ya qədər oksidləşmə dərəcəsi göstərə bilər.  

Xrom üçün oksidləşmə dərəcələri +2, +3, +6 olan birləşmələr daha 

xarakterikdir. 

Təbiətdə tapılması. Xrom yer qabığının 0,03%-ni təşkil edir. Ən çox xromit və 

ya xromlu dəmir daşı FeCr2O4 (və ya FeO×Cr2O3), krokoit PbCrO4 və xrom (III) 

oksid Cr2O3 birləşmələrində rast gəlinir. Müəyyən olunmuşdur ki, xrom 

Günəşdə, ulduzlarda və meteoritlərdə də var.    

Alınması. Sənayedə təmiz xrom, eləcə də onun dəmirlə ərintisi – ferroxrom 

alınır. Təmiz xrom, onun oksidinin alüminiumla və ya silisiumla reduksiyası ilə 

istehsal olunur.                      Cr2O3 + 2Al 
𝑡
→  2Cr +  Al2O3 

2Cr2O3 + 3Si + 3CaO 
𝑡
→ 4Cr + 3CaSiO3 

Ferroxrom iki cür olur: tərkibində karbon olan və olmayan. Tərkibində 

karbon olan ferroxrom xromitin koksla reduksiyasından alınır. 

FeO×Cr2O3 + 4C 
𝑡
→ Fe + 2Cr + 4CO 

Daha təmiz xrom duzlarının suda məhlulunun elektrolizindən alınır. 

Fiziki xassələri. Xrom bozumtul-ağ rəngli metaldır, xarici görünüşünə görə 

polada oxşayır. O, ağır (𝜌=7,2q/sm3) və çətinəriyən (tərimə=1890℃) ən bərk 

metaldır. Onunla şüşə kəsmək olar. 
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Kimyəvi xassələri. Xromun səthi davamlı oksid təbəqəsi ilə örtüldüyündən, o, 

hətta turşularla çətinliklə reaksiyaya daxil olur. Xrom qızdırıldıqda bəsit və 

mürəkkəb maddələrlə reaksiyaya daxil olur. 

Xromun bəsit maddələrlə qarşılıqlı təsiri: 

4Cr + 3O2 
𝑡
→ 2Cr2O3                  2Cr + 3F2 

𝑡
→ 2CrF3                     2Cr + 3Cl2 

𝑡
→ 2CrCl3 

2Cr + 3Br2 
𝑡
→ 2CrBr3                 2Cr + N2 

𝑡
→ 2CrN 

Xromun mürəkkəb maddələrlə qarşılıqlı təsiri: 

2Cr + 3H2O 
𝑡
→ Cr2O3 + 3H2↑                  Cr + 2HCl → CrCl2 + H2↑        

Cr +2HF → CrF2 + H2↑                          Cr + H2SO4(duru) → CrSO4 + H2↑ 

Cr + H2SO4(qatı) 
𝑎𝑑𝑖 şə𝑟𝑎𝑖𝑡𝑑ə 
→          reaksiya getmir 

2Cr + 6H2SO4(qatı) 
𝑡
→ Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O 

Cr + HNO3(qatı) 
𝑎𝑑𝑖 şə𝑟𝑎𝑖𝑡𝑑ə 
→          reaksiya getmir 

Cr + 6 HNO3 (qatı) 
𝑡
→ Cr(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O 

Xromun oksidlərindən CrO – əsasi oksid, Cr2O3 – amfoter, CrO3 – turşu 

oksididir. Cr(OH)2 yalnız əsasi xassə göstərir. Cr(OH)3 amfoter xassəlidir. 

CrO3-ə iki turşu uyğun gəlir. H2CrO4 – xromat turşusu və H2Cr2O7 – 

dixromat turşusu. Bu turşular yalnız məhlulda mövcuddur. Lakin onların 

duzları – K2CrO4, K2Cr2O7 və s. var və onlar qüvvətli oksidləşdiricilərdir. Cr𝑂4
2− 

və Cr2𝑂7
2−ionlarını Ba2+ ionu ilə təyin edirlər. 

K2CrO4 + BaCl2 → BaCrO4↓ + 2KCl          K2Cr2O7 + BaCl2 → BaCr2O7↓ + 2 KCl 

                                              sarı çöküntü                                                                                   narıncı çöküntü 

Tətbiqi. Xromdan metalkəsən alətlərin hazırlanmasında istifadə olunan 

yüksək keyfiyyətli bərk poladların, 12%-ə qədər xromu olan paslanmayan 

poladın istehsalında, korroziyadan qorumaq məqsədilə müxtəlif polad 

məmulatların xromlaşdırılması üçün istifadə edilir. 
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14. Dəmir, dövri sistemdə mövqeyi,  

təbii birləşmələri, alınması, xassələri və tətbiqi 
 

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Dəmir VIII qrupun əlavə 

yarımqrupunda yerləşir. Elektron formulu belədir: 

+26Fe    1s2│2s22p6│3s23p63d6│4s2 

Dəmir birləşmələrində əsasən  +2 və +3 oksidləşmə dərəcələri göstərir.  

Təbiətdə tapılması. Bəzi qədim dillərdə dəmir « səma daşı » adlanır. Yer 

qabığında dəmir yayılmasına görə alüminiumdan sonra ikinci yeri tutur. Dəmirə 

daha çox aşağıdakı mineralların tərkibində təsadüf olunur: maqnetit – Fe3O4 və 

ya FeO×Fe2O3, hematit – Fe2O3, limonit – Fe2O3×nH2O, pirit – FeS2, siderit – 

FeCO3. Bir çox mineral sularda dəmir (II) hidrokarbonat Fe(HCO3)2 və dəmirin 

başqa duzları olur. Dəmir canlı təbiətdə böyük əhəmiyyətə malikdir. O, qandakı 

hemoqlobinin mühüm tərkib hissəsidir.  

Alınması. Dəmiri aşağıdakı üsullarla almaq olar. 

1. Dəmir oksidlərinin hidrogenlə reduksiyası ilə: 

Fe2O3 + 3H2  
𝑡
→ 2Fe + 3H2O 

2. Dəmir oksidlərindən alüminotermiya üsulu ilə dəmiri reduksiya etməklə: 

Fe2O3 + 2Al  
𝑡
→ 2Fe + Al2O3                              3Fe3O4 + 8Al  

𝑡
→ 9Fe + 4Al2O3 

3. Dəmir oksidlərindən karbon monooksidlə reduksiya etməklə: 

Fe2O3 + 3CO  
𝑡
→ 2Fe + 3CO2 

4. İki valentli dəmir duzlarının suda məhlulunun elektrolizi ilə: 

FeSO4 + 2H2O   
𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧
→         Fe + H2↑ + O2↑ + H2SO4 

Fiziki xassələri. Saf dəmir gümüşü-ağ rəngli plastik metaldır. Dəmirin sıxlığı 

7,87 q/sm3, ərimə temperaturu 15390C-dir. Digər metallardan fərqli olaraq, dəmir 

maqnit xassələrinə malikdir. 

Kimyəvi xassələri. Yüksək təmizlikdə dəmir kimyəvi davamlıdır, lakin 

müxtəlif qarışıqları olan adi dəmir nəm havada tez paslanır. 

4Fe + 3O2 + 6H2O → 4Fe(OH)3 

Dəmir reaksiyaya daxil olduğu maddənin oksidləşdiricilik qabiliyyətindən 

asılı olaraq əmələ gətirdiyi birləşmələrdə +2, +3 oksidləşmə dərəcələri göstərir. 

1. Dəmirin +2 oksidləşmə dərəcəsi göstərdiyi birləşmənin əmələ gəlməsi ilə 

gedən reaksiyalar: 
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Fe + S  
𝑡
→ FeS           Fe + CuSO4 → FeSO4 + Cu        Fe + 2HCl → FeCl2 + H2 

3Fe + 2H3PO4 → Fe3(PO4)2 + 3H2                  Fe + H2SO4(duru) → FeSO4 + H2 

2. Dəmirin həm +2, həm də +3 oksidləşmə dərəcələri göstərdiyi 

birləşmələrin əmələ gəlməsi ilə gedən reaksiyalar: 

3Fe + 2O2  
𝑡
→ Fe3O4            3Fe + 4H2O  

𝑡
→ Fe3O4 + 4H2↑ 

Dəmirin birləşmələri. Dəmir birləşmələrində əsasən +2 və +3 oksidləşmə 

dərəcələri göstərir. Dəmirin +6 oksidləşmə dərəcəsi göstərdiyi birləşmələri 

(ferratlar) də məlumdur. Məsələn, kalium-ferrat K2FeO4, barium-ferrat BaFeO4. 

Dəmir (II) oksid FeO. Dəmir oksigendə yandıqda əsasən Fe3O4 alındığından 

dəmir (II) oksid dolayı yolla – dəmir (III) oksidin 5000C-də dəm qazı ilə 

reduksiyasından alınır.               Fe2O3 +CO 
500 °𝐶
→     2FeO + CO2 

FeO əsasi oksiddir, su ilə qarşılıqlı təsirdə olmur, turşularda həll olur. 

FeO + H2SO4 → FeSO4 + H2O             FeO + 2HCl → FeCl2 + H2O 

FeO nitrat turşusu ilə üç valentli dəmir duzu əmələ gətirir: 

3FeO + 10HNO3 → 3Fe(NO3)3 + NO + 5H2O 

Dəmir (III) oksid Fe2O3 – amfoter oksiddir, o turşularda həll olub üçvaletli 

birləşmələr əmələ gətirir.         Fe2O3 + 3H2SO4 → Fe2(SO4)3 + 3H2O 

Fe2O3 qələvilərlə və qələvi metalların karbonatları ilə reaksiyaya daxil olaraq 

metaferritlər əmələ gətirir. 

Fe2O3 + 2NaOH  
ə𝑟𝑖𝑡𝑑𝑖𝑘𝑑ə 
→        2NaFeO2 + H2O   Fe2O3 + Na2CO3  

𝑡
→ 2NaFeO2 + 

CO2 
                                                           natrium-metaferrit 

Metaferritlər hidrolizə uğrayır:   NaFeO2 + 2H2O → Fe(OH)3↓ + NaOH 

Fe2O3 yüksək temperaturda dəmir yanığına çevrilir:  6Fe2O3 
𝑡
→ 4Fe3O4 + O2 

Fe2O3 – qırmızı-qonur rəngli bərk maddədir, dəmir (III) hidroksidin 

parçalanmasından alınır:    2Fe(OH)3 
𝑡
→ Fe2O3 + 3H2O 

Sənayedə isə Fe2O3-ü piritin yandırılmasından alırlar: 

4FeS2 + 11O2 
𝑡
→ 2Fe2O3 + 8SO2 

Qarışıq oksid olan Fe3O4 (FeO×Fe2O3) təbiətdə təsadüf olunur. Onun 

alüminiumla 3:8 mol nisbətində qarışığı termit qaynağında istifadə edilir. Duru 

turşularla qarşılıqlı təsirdə olduqda iki duzun qarışığı əmələ gəlir. 

Fe3O4 + 8HCl → FeCl2 + 2FeCl3 + 4H2O 

Fe3O4 + 4H2SO4 (duru)→ FeSO4 + Fe2(SO4)3 + 4H2O 
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Dəmirin hidroksidləri. Dəmir (II) hidroksid və dəmir (III) hidroksid ikivalentli 

və üçvalentli dəmir duzlarına qələvilərin təsirindən alınır: 

FeCl2 + 2NaOH → Fe(OH)2↓ + 2NaCl     FeCl3 + 3NaOH → Fe(OH)3↓ + 3NaCl 

Fe(OH)2 – get-gedə qonurlaşan yaşılımtıl, Fe(OH)3 isə qonur rəngli 

çöküntüdür. 

Dəmir (III) hidroksid həmçinin dəmir və dəmir (II) hidroksiddən aşağıdakı 

tənliklər üzrə alınır:            4Fe + 6H2O + 3O2 → 4Fe(OH)3↓ 

4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 → 4Fe(OH)3↓          2Fe(OH)2 + H2O2 → 2Fe(OH)3 

Fe(OH)2 əsasi, Fe(OH)3 isə amfoter xassə göstərir: 

Fe(OH)2 + 2HCl → FeCl2 + 2H2O                 Fe(OH)3 + 3HCl → FeCl3 + 3H2O 

Fe(OH)3 + 3KOH → K3[Fe(OH)6] 

Tətbiqi. Saf dəmirdə tez maqnitləşmək və maqnitsizləşmək qabiliyyəti var, 

buna görə onu transformatorlar, elektrik mühərrikləri, elektromaqnitlər və 

mikrofon membranlarının hazırlanmasında tətbiq edirlər. Dəmir, əsasən ərintilər 

– çuqun və polad şəklində istifadə edilir. 

Dəmirin duzları. Fe3+ ionunun radiusu Fe2+ ionunkundan kiçik olduğundan 

Fe3+ ionu OH- ionlarını daha çox cəzb edir və ona görə də Fe(OH)2-yə nisbətən 

Fe(OH)3 çətinliklə dissosiasiyaya uğrayır. Ona görə də Fe2+ ionunun duzları zəif, 

Fe3+ ionunun duzları isə çox güclü hidrolizə uğrayır. 

FeCl2 + H2O ↔ Fe(OH)Cl + HCl                FeCl3 + 2H2O ↔ Fe(OH)2Cl + 2HCl 

Üçvalentli dəmir duzları oksidləşdiricidir: 

2FeCl3 + H2S → 2FeCl2 + S + 2HCl                       2FeCl3 + Fe → 3FeCl2 

2FeCl3 + 2HJ → 2FeCl2 + J2 + 2HCl                       2FeCl3 + Cu →2FeCl2 + CuCl2 

Dəmir ionlarının təyini. Fe3+ ionunun təyini üsulları: 

1. qələvilərlə:       FeCl3 + 3NaOH → 3NaCl + Fe(OH)3↓ 
                                                     qonur rəngli 

2. tiosianatlar (rodanidlər) ilə:   FeCl3 + 3NH4SCN ↔ Fe(SCN)3 + 3NH4Cl 
                                                                                               qırmızı rəngli məhlul 

3. sarı qan duzu ilə:    4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6] → Fe4[Fe(CN)6]3↓ + 12KCl 
                                                                                    sarı qan duzu            tünd-göy rəngli berlin abısı 

Fe2+ ionu iki üsulla təyin edilir: 

1. qələvilərlə:          FeSO4 + 2KOH → Fe(OH)2↓ + K2SO4 
                  açıq yaşıl rəngli 

2. qırmızı qan duzu ilə:  3FeCl2 + 2K3[Fe(CN)6] → Fe3[Fe(CN)6]2↓ + 6KCl 

                                                                                    qırmızı qan duzu          tünd-göy rəngli trunbul abısı 
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15. Metallurgiya. Çuqun və polad istehsalı 

 

Metallurgiya – metalların, ərintilərin xassələri və onların alınma üsulları 

haqqında elmdir. 

Qara və əlvan metallurgiya ayırd edilir. Dəmir və onun ərintilərinin istehsalı 

qara metallurgiyaya, qalan bütün metalların və onların ərintilərinin istehsalı isə 

əlvan metallurgiyaya aiddir. 

Metallurgiya prosesləri bir neçə mərhələdə gedir: 

1. Təbii filizləri zənginləşdirirlər (müxtəlif  üsullarla qatışıqların ayrılması). 

2. Kimyəvi çevrilmələr prosesində metalı və ya onun ərintilərini alırlar. 

3. Alınan metalı və ya onun ərintilərini mexaniki emal edirlər (təzyiq və ya 

tökmə yolu ilə metala müvafiq forma verirlər). 

Müasir texnikada dəmirin ərintiləri daha çox tətbiq sahələri tapır. Məsələn, 

maşınqayırmada tətbiq olunan metalların ümumi kütləsinin 90% – dən çoxu 

onların payına düşür. Dəmirin mühüm ərintiləri çuqun və poladdır.  

Çuqun istehsalı. Çuqun – tərkibində 1,7%– dən çox karbon, həmçinin 

silisium, manqan, fosfor və kükürd olan dəmir ərintisidir.  

Çuqun domna peçlərində dəmir filizlərindən alınır. 

Domna peçini yuxarıdan ardıcıl olaraq koks və flüs qarışdırılmış dəmir filizi 

ilə doldururlar. Aşağıdan oksigenlə zənginləşdirilmiş qızdırılmış hava üfürülür, 

koks yanır:                                     C + O2 
𝑡
→  CO2 + 402 kC 

Bu ekzotermik reaksiya nəticəsində temperatur 1850℃ – ə çatır. Əmələ gələn 

CO2 közərmiş kömürlə reaksiyaya daxil olub, CO əmələ gətirir ki, o da öz 

növbəsində dəmir oksidlərini reduksiya edir. 

CO2 + C  
𝑡
→  2CO                                   3Fe2O3 + CO 

𝑡
→ 2Fe3O4 + CO2 

Fe3O4 + CO  
𝑡
→ 3FeO + CO2                             FeO + CO 

𝑡
→  Fe + CO2 

Ümumi halda:            Fe2O3 + 3CO 
𝑡
→ 2Fe + 3CO2 

Manqan, silisium, fosfor və kükürd qismən reduksiya olunur. 

SiO2 + 2C 
𝑡
→ Si + 2CO         MnO + C 

𝑡
→ Mn + CO         FeS2 

𝑡
→  FeS + S 

Ca3(PO4)2 + 5C 
𝑡
→ 2P + 3CaO + 5CO          CaSO4 + 4C 

𝑡
→ CaS + 4CO 

Maye halında reduksiya olunmuş dəmir bu maddələri həll edir və maye 

çuqun əmələ gəlir. 
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Dəmirin bir hissəsi közərmiş koks və dəm qazı ilə reaksiyaya daxil olaraq 

dəmir-karbid – sementit əmələ gətirir. 

3Fe + C 
𝑡
→ Fe3C             3Fe + 2CO → Fe3C + CO2↑ 

                        sementit 

Dəmir filizində çətin əriyən qarışıqlar olur. Bu qarışıqları çıxarmaq üçün 

domna peçinə verilən dəmir filizinə və koksa əlavə edilmiş flüs qarışıqlarla şlak 

adlanan asan əriyən birləşmələr əmələ gətirir. Flüs olaraq əhəngdaşı və ya 

dolomit tətbiq edirlər. 

CaCO3  
𝑡
→ CaO + CO2↑                     CaO + SiO2 

𝑡
→ CaSiO3 

                                                                                                                           şlak 

CaCO3×MgCO3 + 2SiO2 

𝑡
→ CaSiO3 + MgCO3 + 2CO2↑ 

                                                                                    şlak 

Şlak çuqunun üstündə yığılaraq onu oksidləşmədən qoruyur. Deməli 

domna peçində dəmirin alınması aşağıdakı ardıcıllıqla gedir: 

Fe2O3→Fe3O4→FeO→Fe 

Domna peçində gedən proseslərin intensivləşdirilməsi üsulları. 

1. Reaksiyaya daxil olan maddələrin qatılığı artdıqda kimyəvi reaksiyaların 

sürəti artır. Ona görə də dəmir filizi zənginləşdirilir, domna peçinə üfürülən 

havaya isə oksigen qatılır.Reaksiyaya daxil olan maddələrin qatılığını, həm də 

domna peçinə tərkibi əsasən metandan ibarət olan təbii qaz verməklə artırılır. 

CH4 + 2O2 → CO2 + 2H2O + Q 

CO2 və H2O közərmiş kömürlə reaksiyaya daxil olur:  

CO2 + C 
𝑡
→ 2CO              H2O + C 

𝑡
→ CO + H2 

Nəticədə əlavə reduksiyaedicilər (CO və H2) əmələ gəlir. 

2. Heterogen reaksiyaların sürəti reaksiyaya daxil olan maddələrin 

səthindən asılı olduğundan onlar optimal ölçüyə qədər xırdalanır. 

3. Temperaturu yüksəltmək üçün domna peçinə üfürüləcək havanı 

qabaqcadan qızdırırlar. 

Polad istehsalı. Polad – tərkibində 0,1 – 1,7%-ə 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. Məlumdur ki, çuqunun tərkibində artıq 

miqdarda karbon, silisium, kükürd və fosfor olur. Çuqundan polad almaq üçün 

onun tərkibində olan karbon və silisiumu azaltmaq, kükürd və fosforu isə 

mümkün qədər tam çıxarmaq lazımdır. Havanın oksigeni ilə qarışıqları 
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oksidləşdirməklə buna nail olurlar. Poladın alınma üsulundan asılı olmayaraq 

eyni kimyəvi reaksiyalar gedir. 

Polad istehsalında gedən əsas reaksiyalar. 

Çuqunda olan qarışıqların oksidləşmə prosesi xeyli mürəkkəbdir. Bu onunla 

izah edilir ki, oksigen maye çuqunla təmasda olduqda yalnız qarışıqlar deyil, 

həm də dəmir oksidləşir. 

2C + O2 
𝑡
→ 2CO                 2Mn + O2 

𝑡
→ 2MnO            Si + O2 

𝑡
→ SiO2         

 4P + 5O2 
𝑡
→ 2P2O5                  S + O2 

𝑡
→ SO2                       2Fe + O2 

𝑡
→ 2FeO 

Əmələ gələn FeO qarışıqların oksidləşməsində iştirak edir. 

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

𝑡
→ 2Fe + SiO2 

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

𝑡
→ 5Fe + P2O5 

Silisium  və fosfor oksidlərinin çıxarılması üçün emal edilən çuquna 

əhəngdaşı əlavə edirlər. 

CaO + SiO2 

𝑡
→ CaSiO3                              3CaO + P2O5 

𝑡
→ Ca3(PO4)2 

Bu duzlar şlak şəklində ərimiş poladın üzərində üzərində yığılır. 

Poladda qalmış FeO-nun reduksiyası üçün polada manqan əlavə edilir. 

Mn + FeO 
𝑡
→ Fe + MnO                      MnO + SiO2 

𝑡
→ MnSiO3 
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16. Qeyri-metalların dövri sistemdə mövqeyi.  

Hidrogenin təbiətdə yayılması, alınması, xassələri, tətbiqi. 
 

Qeyri-metalların ümumi xarakteristikası. Qeyri-metallar kimyəvi 

elementlərin dövri sistemində əsas etibarilə sağ yuxarı küncdə yerləşən 

elementlərdir. Hidrogen və helium (s-elementlər) müstəsna olmaqla qeyri-

metallar p-elementləridir. Qeyri-metal atomlarında xarici energetik səviyyə ya 

tamamlanmış (nəcib qazlar), ya da tamamlanmağa yaxındır (halogenlər, 

xalkogenlər). Dövrlərdə soldan sağa doğru getdikcə elementlərin atom 

radiusları (R) azalır, elektromənfilikləri (EM) artır və nəticədə qeyri-metallıq 

xassəsi zəifləyir. Əsas yarımqruplarda yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə 

elementlərin atom radiusları artır, elektromənfilikləri azalır və nəticədə qeyri-

metallıq xassəsi zəifləyir.  

Qeyri-metalların əmələ gətirdikləri bəsit maddələr bərk halda həm 

molekulyar, həm də qeyri-molekulyar quruluşda olur. Molekulyar quruluşlu 

bəsit maddələrə biratomlu (nəcib qazlar), ikiatomlu (halogenlər, oksigen, 

hidrogen, azot), çoxatomlu (ozon O3, ağ fosfor P4, kristal kükürd S8) və s. qeyri-

metallar aiddir. Bərk halda molekulyar quruluşlu qeyri-metallar (N2, O2, J2, P4, 

S8) molekulyar kristal qəfəsində kristallaşır. Qəfəsin düyünlərində yerləşmiş 

molekullar arasında cazibə qüvvələri zəif olduğundan, bu tip maddələrin 

ərimə və qaynama temperaturları yüksək olmur. Qeyri-molekulyar quruluşlu 

qeyri-metallar (C, Si, B) atom kristal qəfəsinə malik olub, nəhəng polimer 

molekullar - makromolekullar əmələ gətirir- Cn, Sin, Bn. Qəfəsin düyünlərində 

yerləşmiş atomlar arasında kovalent rabitə olduğundan bu tip maddələr 

yüksək bərkliyə və yüksək ərimə temperaturuna malik olur. 

Qeyri-metallar bərk halda bir qayda olaraq ya dielektrik, ya da elektrik 

cərəyanını və istiliyi pis keçirən, plastikliyi və metal parıltısı olmayan kövrək 

maddələrdir. Kristallik bor və silisium yarımkeçirici xassəyə malikdir.  

Metallarla qarşılıqlı təsirdə olduqda qeyri-metallar həmişə oksidləşdirici 

olur. Ən güclü oksidləşdirici flüordur. Öz aralarında qarşılıqlı təsirdə olduqda 

qeyri-metallar həm oksidləşdirici, həm də reduksiyaedici ola bilər.  

Qeyri-metalların oksidləşdiricilik xassəsi elementin elektromənfiliyi 

azaldıqca zəifləyir. 

F2,  O2,  Cl2,  N2,  S,  C,  P,  H2,  B,  Si 
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Tipik qeyri-metallar aktiv metallarla ion rabitəli birləşmələr əmələ gətirir 

(KF, NaF və s.). 

Qeyri-metallar hidrogenlə ümumi formulu RHn olan uçucu birləşmələr 

əmələ gətirir (n=8-N, N-qrupun nömrəsidir). Bu birləşmələr adi şəraitdə qazlar 

və ya uçucu mayelər olub, bərk halda molekulyar quruluşa malikdirlər.  

1. Dövrlərdə soldan sağa doğru getdikcə qeyri-metalların uçucu 

hidrogenli birləşmələrinin suda məhlulda turşuluq xassələri güclənir. (PH3-

zəif əsasi, H2S-zəif turşu, HCl-qüvvətli turşu)  

2. Əsas yarımqruplarda yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə qeyri-

metalların uçucu hidrogenli birləşmələrinin suda məhlulda turşuluq xassələri 

güclənir. (HF→HCl→HBr→HJ turşuluq xassəsi güclənir) 

3. Əsas yarımqruplarda yuxarıdan aşağıya doğru getdikcə qeyri-

metalların uçucu hidrogenli birləşmələrinin reduksiyaedicilik xassəsi güclənir. 

Qeyri-metallar oksigenlə turşu oksidləri əmələ gətirir. 

Elementlərin dövri sistemində qeyri-metalların baş oksidlərinin 

xassələrinin dəyişməsi ümumi qaydalara tabe olur: soldan sağa doğru turşu 

xassələri artır, yuxarıdan aşağıya doğru zəifləyir. 
 

Hidrogenin təbiətdə yayılması, alınması, xassələri, tətbiqi. 
 

Hidrogen atomu quruluşuna görə məlum elementlərin ən sadə 

nümayəndəsidir. O, bir proton (nüvədə) və bir elektrondan ibarətdir. 

Hidrogen üçün ən səciyyəvi xüsusiyyətlərdən biri, onun həm müsbət həm 

də mənfi yüklü ion əmələ gətirə bilməsidir. Bir sıra xassələrinə görə hidrogen 

birinci qrupun əsas yarımqrupuna daxil edilsə də lakin halogenlər kimi 

metallarla duzvari birləşmələr əmələ gətirməsi, birləşmələrində müsbət və 

mənfi valentliyinin vahiddən artıq olmasına və hidrogen VII qrupun əsas 

yarımqrup elementləri ilə bir sırada yazmağa qismən haqq qazandırır. 

Hidrogenin üç izotopu məlumdur. Bunlar kütlə ədədi bir olan  protium 1

1 H, 2 

olan deyterium 2

1 H ( 2

1 D) və 3 olan tritiumdan 3

1 H ( 3

1 T) ibarətdir. Hidrogenin 

izotoplarının təbii qarışığında protium 99,98%-i, deyterium isə 0,015%-i təşkil 

edir. Protium atmosferdə çox cüzi miqdardadır. Tritium kosmik şüaların 

fəaliyyəti zamanı atmosferin yuxarı qatlarında əmələ gəlir. Hidrogenin 

izotopları bir-birindən atomlarındakı proton və neytronun sayı ilə fərqlənir. 

Hidrogenin izotopları müxtəlif məqsədlər üçün istifadə edilir. Deyteriumdan 
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kimyəvi reaksiyaların mexanizminin öyrənilməsində, deyteriumun birləşməsi 

olan ağır sudan nüvə reaktorlarında istifadə edilir. 

Təbiətdə yayılması. Spektral analiz yolu ilə müəyyən edilmişdir ki, 

günəşin, ulduzların, habelə kainatın dərinliklərindəki dumanlıqların 

tərkibində küllü miqdarda hidrogen vardır. O, günəş və bəzi ulduzların 

kütlələrinin 50%-dən çoxunu təşkil edir. Atmosferi isti (50000C) olan 

ulduzlarda hidrogen-atom (H), atmosferi soyuq olan ulduzlarda isə molekul 

(H2) şəklində olur. Planetimizdə hidrogen, vulkanların fəaliyyəti, neft 

quyularının fantanı zamanı çıxa bilir. O, eyni xamanda iynəyarpaqlı bitkilərin 

tənəffüsü zamanı cüzi miqdarda əmələ gəlir. Hidrogen neft və su kimi çox 

mühüm mineralların əsas tərkib hissəsidir. Heyvan, bitki orqanlarını əmələ 

gətirən maddələrin təxminən 90%-ni  hidrogen təşkil edir. O, havadan yüngül 

olduğuna görə atmosferin aşağı qatlarında, demək olar ki, yoxdur. 

Hidrogenin laboratoriya və sənayedə alınma üsulları. Hidrogen 

birləşmələri tərkibində əsasən müsbət yüklü ion şəklində olur. Birləşmələrdəki 

hidrogeni ayırmaq üçün onu reduksiya etmək lazımdır. Metalların suya 

təsirindən hidrogen alınması da bu prinsipə əsaslanır. 

2Na + 2H2O 
             
→    2NaOH + H2↑ 

Laboratoriyada çoxlu miqdarda hidrogen almaq üçün durulaşdırılmış 

xlorid və ya sulfat turşusuna (1:5) sink metalı ilə təsir etmək lazımdır. 

                              ē 

                                             Zn0 + H2SO4 
             
→    ZnSO4 + H2↑  

Alınan hidrogeni kənar qarışıqlardan təmizləmək üçün onu müxtəlif 

maddələrin (NaOH, KMnO4, H2SO4) məhlulundan keçirirlər.  

Sənayedə hidrogen aşağıdakı üsullarla alına bilər: 

1. Közərdilmiş dəmir üzərindən su buxarı keçirməklə 

3Fe + 4H2O 
             
→    Fe3O4 + 4H2↑ 

2. Közərdilmiş kömür üzərindən su buxarı keçirməklə 

C + H2O 
             
→    CO +H2 ↑ 

 Su qazı-karbon 2-oksidlə hidrogenin qarışığından alınır. Alınan bu 

qarışıq su buxarı ilə birlikdə közərdilmiş dəmir-2-okid üzərindən keçirilir. Bu 

zaman CO su buxarının oksigeni hesabına CO2-na çevrilir, bu CO-nin 

konversiyası adlanır.      [H2] +CO +H2O 
             
→   CO2 +H2 +[H2] 

Alınan qarışığı 20 atmosfer  təzyiq altında yuyub CO2-dən təmizləyirlər. 
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3. Daş kömürü 900-12000C–də qızdırdıqda koks qazı adlanan qarışıq 

alınır. Bu qarışıqda 50-60%H2 olur. Hidrogeni qarışıqdan ayırmaq üçün 

soyutma üsulundan istifadə edilir. 

4. Təmiz hidrogen almaq üçün suyu elektrik cərəyanı vasitəsi ilə ayırırlar:  

2H+ +2 ē 
             
→   H2↑ (katodda) 

Hidrogenin fiziki xassələri. Hidrogen adi şəraitdə rəngsiz, iysiz və dadsız 

qazdır. Havadan 14,5 dəfə, oksigendən 16 dəfə yüngüldür. -2600C-də 

kristaldır, - 2570C-də əriyir, -2530C-də qaynayır, suda az həll olur, 100 həcm 

suda normal şəraitdə 2 həcm H2 həll olur. Hidrogenin diffuziya sürəti 

böyükdür. O, qaz molekulları arasında sürətlə keçir. Ona görə də havaya 

nisbətən istiliyi 7 dəfə tez keçirir. Hidrogen molekulunun radiusu 10-8 sm-dir. 

Kütlə ədədi 1,008-ə bərabərdir. Hidrogenin mühüm xassələrindən biri onun 

bəzi metallarda həll olub (diffuziya yolu ilə) bərk məhlul əmələ gətirməsidir. 

H2 molekulu davamlıdır, polyarlaşma qabiliyyəti zəifdir. 

Kimyəvi xassələri. Hidrogenin elektromənfiliyi və ionlaşma potensialı 

kiçikdir. Ona görə də metallar kimi qüvvətli reduksiyaedicidir. Hidrogenin 

kimyəvi xassələri onun xarici elektron qılafından bir elektron 1s1 olması ilə 

xarakterizə olunur. O, elektronunu verib müsbət iona çevrilir, yalnız  flüorla 

adi şəraitdə reaksiyaya girir, +1, 0 və -1 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. 

Hidrogen öz elektronunu qızdırma şəraitində başqa maddəyə verib onu 

asanlıqla reduksiya edə bilir. Məsələn, qızdırılmış mis-2-oksid üzərindən 

hidrogen keçirdikdə mis reduksiya olunur.     H 0

2  + Cu+2O 
             
→    Cu0 + H2O 

Hidrogen molekulu termiki dissosiasiyaya qabildir. Belə dissosiasiya 

20000C-də başlayır, temperatur artdiqca qüvvətlənir, 40000C-də hidrogenin 

molekulları tamamilə atomlarına H2          H∙ + H∙ ayrılır. Bu qayda ilə alınmış 

atomlar, hidrogen molekuluna H2 nisbətən çox aktiv olur. Məsələn, adi 

şəraitdə atomar hidrogen , kükürd, fosfor və s. ilə birləşir. Bəzi mis, qurğuşun 

kimi metalları onların duzlarının birləşmələrindən sıxışdırıb çıxarır. 

Molekul halında olan hidrogen atomları ayrılıqda 104 kkal/mol istilik 

udur. Ona görə də hidrogen atomları birləşib molekul əmələ gətirdikdə kənara 

külli miqdarda istilik çıxır. Atomar hidrogenin bu xassəsindən xüsusi lehimli  

lampalarında  metalları qaynaq  etməkdə istifadə edilir. Hidrogen atomları 

metalın səthində birləşən zaman ayrılan istiliyi metal udur. Bu zaman 35000C –
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dək istilik əmələ gəlir. Bu temperaturda qismən mürəkkəb qaynaq işlərini 

aparmaq mümkündür. 

Hidrogen həm qeyri metal, həm də metallarla qarşılıqlı kimyəvi təsirdə 

ola bilir. O, qeyri metalların çoxu ilə qaz halında (HCl, NH3, H2S,CH4 və s.) 

birləşmələr əmələ gətirir. Duzlara oxşadığından onlara duzvari hidridlər 

deyilir. Qızdırılmış və yaxud közərdilmiş metalın üzərindən hidrogen keçirsək 

metal hidridləri ala bilərik: 

                           1ē 

                           Na0 + H0 
             
→    Na+H-         

Bütün hallarda reaksiya istilik alınması ilə gedir. Hidridlər bərk, rəngsiz, 

şəffaf kristal maddələrdir. Hidridlərin molekulunda hidrogen mənfi yüklüdür, 

bunlar elektrik cərəyanı keçirir, bu zaman hidrogen müsbət qütbdə toplanır. 

Na, K, Ca və metalların hidridləri qüvvətli reduksiyaedicidir. Onlar su ilə 

qarşılıqlı təsirdə olduqda hidridin mənfi yüklü hidrogeni suyun müsbət yüklü 

hidrogenini reduksiya edir. İon hidridlərindən (KH, NaH) fərqli olaraq 

kovalent hidridlər də (SiH4, BH3) məlumdur. 

İon hidridləri hidroliz zamanı əsaslar əmələ gətirir:   

NaH + HOH 
             
→    NaOH + H2↑ 

Kovalent hidridlər hidroliz zamanı özlərini turşular kimi aparırlar: 

SiH4 + 4HOH 
             
→    H4SiO4 + 4H2↑ 

Əsas və turşu xassəli hidridlər qarşılıqlı təsirdə olduqda kompleks 

hidridlər əmələ gətirirlər:           LiH- + BH 

3  
             
→    Li[BH4]- 

Hidrogenin tətbiqi. Hidrogenin tətbiqi sahələri çox genişdir. Hal-hazırda 

hidrogen sənaye miqyasında ammonyak, xlorid turşusunun alınmasında, 

doymamış üzvi birləşmələrin hidrogenləşdirilməsində xüsusən maye bitki 

yağlarını bərk yağa çevirmək üçün işlədilir. O, eyni zamanda daş kömürdən 

süni benzin almaq üçün sərf edilir. Hidrogenin oksigenlə qarışığını 

yandırdıqda 25000C-yə kimi istilik verir. Bundan da kvars əritmədə istifadə 

olunur. Hidrogenin kauçukda həll olması və havadan yüngül olması onun 

hava gəmiçiliyində istifadə olunmasına imkan verir. Hidrogen insanların 

yanacağa olan ehtiyacını ödəmək üçün nəzərdə tutulan perspektiv yolların 

ayrıcında dayanmışdır. Hidrogen zəhərli deyil, lakin, həyat üçün yaramır. Sırf  

hidrogen mühitində canlılar yaşaya bilməz. Hidrogen polad silindrdə 

saxlanılır və daşınır.  
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17. Halogenlərin dövri sistemdə mövqeyi. Xlor və onun 

birləşmələrinin alınması, xassələri, tətbiqi 
 

Dövri sistemin VII qrupunun əsas yarımqrupunda yerləşən flüor F, xlor Cl, 

brom Br, yod I və astat At elementləri halogenlər (duz əmələ gətirənlər) adlanır. 

Halogen atomlarının xarici energetik səviyyəsində  7 elektron yerləşir – ns2np5. 

Bu səviyyənin tamamlanması (ns2np6) üçün bir elektron çatmır. Bundan başqa 

eyni dövrdə yerləşən elementlərin atomları ilə müqayisədə, halogen atomları 

daha böyük nüvə yükünə və kiçik atom radiusuna malikdir. Bu üç səbəbdən 

halogenlər güclü oksidləşdiricidirlər. Onlar hidrogen və metallarla 

birləşmələrində özlərinə asanlıqla bir elektron birləşdirərək  -1  oksidləşmə 

dərəcəsi göstərib, birvalentli olur. 

Flüordan başqa digər halogenlər 3, 5, 7 valentli olur və müvafiq olaraq  +3, 

+5, +7 oksidləşmə dərəcəsi də göstərə bilir. Bu onunla izah olunur ki, Cl, Br, I 

atomlarında boş d-yarımsəviyyəsi olduğundan, həyəcanlanma nəticəsində 3s – 

və 3p – elektronları ardıcıl təklənərək d – orbitallarına keçir. Bu, xarici səviyyədə 

tək elektronların sayının artmasına səbəb olur. Tək elektronların sayından (3, 5, 

7) asılı olaraq birləşmələrində xlor, brom və yodun valentliyi 3, 5, 7, oksidləşmə 

dərəcəsi isə müvafiq olaraq +3, +5, +7 olur. Müsbət oksidləşmə dərəcəsini xlor, 

brom və yod onlardan daha yüksək elektomənfiliyə malik oksigenlə (EM(O)=3,5) 

birləşmələrində göstərir. Flüor atomu ən yüksək elektromənfiliyə malik element 

olduğundan bütün elementlərlə birləşmələrində yalnız  -1 oksidləşmə dərəcəsi 

göstərir.   

Halogenlər qeyri-metallıq xassəsi ən kəskin ifadə olunan elementlərdir. 

Flüordan astata doğru getdikcə F→Cl→Br→I→At halogenlərin qeyri-metallıq 

xassəsi zəifləyir. Bu, atom radiusunun artması nəticəsində elementlərin 

elektomənfiliyinin azalması ilə əlaqədardır. Halogenlərin hidrogenli 

birləşmələrinin – hidrogen-halogenidlərin suda məhlulları turşudur və onların 

qüvvətliliyi flüorid turşusundan yodid turşusunadək ardıcıl olaraq artır: 

HF→HCl→HBr→HI. Turşuluq xassəsinin artmasının səbəbi həmin sırada 

halogen atomunun radiusunun artması nəticəsində R−H rabitəsinin R- və H+ 

ionlarına ayrılmasının asanlaşmasıdır. (RH + H2O → R- + H3O+). 

Flüordan başqa digər halogenlər oksigenli turşular əmələ gətirir. Məsələn, 

xlorun HClO4, HClO3, HClO2, HClO tipli turşuları var. Bu turşuların qüvvətliliyi 
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elementin oksidləşmə dərəcəsinin azalması istiqamətində zəifləyir, yəni bunların 

içərisində HClO4 ən qüvvətli turşudur. Eyni tipli, məsələn, HRO4 (R=Cl, Br, I) 

tipli oksigenli turşuların qüvvətliliyi xlordan yodadək azalır. HClO4 məlum olan 

turşuların hamısından qüvvətlidir.  

Halogenlər ikiatomlu molekullardan ibarət olan bəsit maddələr əmələ 

gətirir – F2, Cl2, Br2, I2. 

Halogenlərin reaksiyaya girmə qabiliyyəti F2→Cl2→Br2→I2 istiqamətində 

azalır. Ona görə də bu sırada əvvəlki element özündən sonrakıları HR-tipli 

turşulardan və onların duzlarından sıxışdırıb çıxarır. Flüor başqa halogenlərdən 

fərqli olaraq sudan oksigeni sıxışdırıb çıxarır.     2F2 + 2H2O → 4HF + O2↑ 

Halogenlərin bəsit maddələrinin molekulları arasında cazibə qüvvəsinin 

F2→Cl2→Br2→I2 istiqamətində artması nəticəsində onların aqreqat halları da 

qanunauyğun dəyişir: flüor − çətin, xlor isə − asan mayeləşən qaz, brom – maye, 

yod isə bərk maddədir.   

 

Xlor, alınması, xassələri, tətbiqi 
 

Xlor elementinin işarəsi Cl, sıra nömrəsi 17, nisbi atom kütləsi 35,5-dir.  

Kəşfi. Xlor sərbəst halda ilk dəfə 1774-cü ildə xlorid turşusunun manqan 4-

oksidlə oksidləşdirilməsindən alınmışdır (Şeyele, İsveç). 

İzotopları. Təbii xlorun iki izotopu vardır: Cl35 (75,4%) və Cl37 (24,6%). 

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Xlor dövri sistemin III 

dövründə, VII qrupun əsas yarımqrupunda yerləşir. Onun atomunun elektron 

quruluşu aşağıdakı kimidir: 1s22s22p63s23p5  

Flüor və oksigendən başqa digər elementlərlə birləşmələrində xlor atomu 

bir elektron qəbul edib -1 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Oksigenlə 

birləşmələrində xlor +1, +3, +5,+7 oksidləşmə dərəcələri göstərir. 

Təbiətdə yayılması. Xlor aktiv element kimi təbiətdə birləşmələr şəklində rast 

gəlinir. Onun əsas təbii birləşmələri bunlardır: natrium-xlorid (qalit) NaCl, 

kalium-xlorid (silvin) KCl, silvinit NaCl∙KCl, maqnezium-xlorid MgCl2∙6H2O, 

karnallit KCl∙MgCl2∙6H2O. Xlorun birləşmələri okean, dəniz və göl sularında, 

həmçinin bitki və heyvan orqanizmlərində olur. 

Alınması. Laboratoriyada xloru xlorid turşusuna MnO2, KMnO4, K2Cr2O7, 

KClO3 və Ca(ClO)2 kimi qüvvətli oksidləşdiricilərlə təsir etməklə alırlar: 

4HCl + MnO2 → Cl2 + MnCl2 + 2H2O 
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16HCl + 2KMnO4 → 5Cl2 + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O 

Sənayedə xlor natrium-xloridin qatı məhlulunun elektrolizindən alınır: 

2NaCl + 2H2O 
𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧
→        H2 + 2NaOH + Cl2↑ 

Fiziki xassələri. Xlor sarımtıl-yaşıl rəngli, kəskin iyli, boğucu, zəhərli qazdır. 

Havadan 2,5 dəfə ağırdır. 200C-də 1l suda 2,5l xlor həll olur. Xlorun suda 

məhluluna xlorlu su deyilir. Xlor tənəffüs yollarını qıcıqlandırır, onun böyük 

miqdarı ilə tənəffüs isə ölümlə nəticələnir. Xlor 0,6 MPa təzyiq altında asan 

mayeləşir və bu halda polad balonlarda saxlanılır.  

Kimyəvi xassələri. Xlor qüvvətli oksidləşdiricidir. O, oksigen, azot və karbon 

ilə bilavasitə qarşılıqlı təsirdə olmur. Xlor hidrogen ilə işıqda, stibiumla otaq 

temperaturunda, digər elementlərlə isə qızdırıldıqda qarşılıqlı təsirdə olub 

özünü oksidləşdirici kimi aparır. 

H2 + Cl2 
𝑡 𝑣ə 𝑦𝑎 ℎ𝑣
→        2HCl          Cu + Cl2 

𝑡
→ CuCl2             2Fe + 3Cl2 

𝑡
→ 2FeCl3 

2Sb + 3Cl2 
20℃
→   2SbCl3                  2P + 5Cl2 

𝑡
→ 2PCl5             2P + 3Cl2 

𝑡
→ 2PCl3 

 Xlorun hidrogenlə reaksiyası zəncirvari mexanizm üzrə gedir, yəni xlor 

molekulu işıq enerjisini (hυ) udaraq həyəcanlanır və atomlara parçalanaraq 

sonrakı reaksiya zəncirinin yaranmasına səbəb olur: 

Cl2 
ℎ𝑣
→  Cl∙ + Cl∙  (I – radikalın yaranması) 

Cl∙ + H2 → HCl + H∙     H∙ + Cl2 → HCl + Cl∙  

(II – zəncirin yaranması və inkişafı) 

Cl∙ + Cl∙ → Cl2   H∙ + H∙ → H2   H∙ + Cl∙ → HCl  (III – zəncirin qırılması) 

Xlorun mürəkkəb maddələrlə qarşılıqlı təsiri. Xlorun oksigenli birləşmələri. Xlor 

brom və yodu onların hidrogen və metallarla birləşmələrindən sıxışdırıb çıxarır: 

                    Cl2 + 2HJ → 2HCl + J2                    Cl2 + 2KBr → 2KCl + Br2 

Xlor su ilə reaksiyaya girərək xlorid və hipoxlorit turşularını əmələ gətirir: 

                  Cl2 + H2O → HCl + HClO             2HClO → 2HCl + O2 

Bu məhlul xlorlu su adlanır. Alınan davamsız hipoxlorit turşusu güclü 

oksidləşdiricidir. Onun parçalanmasından alınan atomar oksigen üzvi boyaları 

rəngsizləşdirir. Xlorlu suyun bu xassəsinə əsaslanaraq ondan ağardıcı maddə 

kimi istifadə olunur. 

Ağardıcı xassəyə xlorun adi şəraitdə  (qızdırılmadan) KOH məhlulu ilə 

qarşılıqlı təsirindən alınan javel suyu və sönmüş əhəng məhlulu ilə qarşılıqlı 

təsirindən alınan xlorlu əhəng də malikdir. Bu xassə su və havadakı karbon 
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qazının təsiri ilə javel suyundan və xlorlu əhəngdən davamsız hipoxlorit  

turşusunun sıxışdırılıb çıxarılması nəticəsində yaranır: 

2KOH + Cl2 → KCl + KClO + H2O 

                                          javel suyu 

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

                                                  xlorlu əhəng 

KClO + H2O + CO2 → KHCO3 + HClO 

HClO →  HCl + O∙ 

Qızdırıldıqda xlorun qələvilərlə qarşılıqlı təsirindən alınan onun digər 

oksigenli turşularının (HClO3, HClO4) duzlarını almaq olur: 

6KOH + 3Cl2 → 5KCl + KClO3 + 3H2O 

Xlor oksigenlə bilavasitə birləşmədiyindən onun oksidləri Cl2O, Cl2O6, Cl2O7 

dolayı yolla alınır. Xlor üzvi birləşmələrlə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Tətbiqi. Xlordan içməli suyun zərərsizləşdirilməsində, parça və kağızların 

ağardılmasında istifadə olunur. Onun əsas hissəsi xlorid turşusu, xlorlu əhəng 

və xlorlu birləşmələrin (fosgenin COCl2, titan 4-xloridin TiCl4, qalay 4-xloridin 

SnCl4, xlorbenzolun C6H5Cl, trixloretilenin ClCH=CCl2, dixloretanın ClH2C – 

CH2Cl və s.) istehsalına sərf olunur. 

 

Hidrogen-xlorid. Xlorid turşusu və onun duzları 

 

Hidrogen-xloridin molekulunda H – Cl  rabitəsi polyar kovalent rabitədir və 

hidrogenin 1s-orbitalı ilə xlorun 3p-orbitalının örtülməsi nəticəsində yaranır.  

Laboratoriyada hidrogen-xloridi sulfat üsulu ilə alırlar: 

NaCl + H2SO4 
20−110℃
→        HCl + NaHSO4     2NaCl + H2SO4 

𝑡>110℃
→      2HCl + Na2SO4 

Sənayedə hidrogen-xlorid əsasən hidrogenin xlorda yandırılmasından 

alınır:                                                  H2 + Cl2 
𝑡
→ 2HCl 

Hidrogen-xlorid kəskin iyli, rəngsiz, havadan bir az ağır qazdır. Rütubətli 

havada tüstülənir. 00C-də 1l suda 500l HCl həll olur. Hidrogen-xloridin suda 

məhlulu xlorid turşusu adlanır. Tənəffüs etdikdə hidrogen-xlorid boğucu təsir 

göstərir. Ən qatı xlorid turşusu 40%-li olur. Satışa daxil olan xlorid turşusunda 

hidrogen-xloridin kütlə payı 37%-ə qədərdir. Mədə şirəsinin tərkibində xlorid 

turşusunun qatılığı 0,3% olur. 

Xlorid turşusu turşuların ümumi xassələrinə və xüsusi xassələrə malikdir. 
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I. Xlorid turşusu qüvvətli turşudur. O, məhlulda tamamilə dissosiasiya edir. 

Indikatorların rəngini dəyişir, gərginlik sırasında hidrogenə qədər yerləşən 

metallarla , əsasi və amfoter oksidlərlə, əsaslar və duzlarla qarşılıqlı təsirdə olur. 

HCl → H+ + Cl-                 Fe + HCl → FeCl2 + H2       CaO + 2HCl → CaCl2 + H2O 

Al2O3 + 6HCl → 2AlCl3 + 3H2O       Fe(OH)3 + 3HCl → FeCl3 + 3H2O 

CaCO3 + 2HCl → CaCl2 + CO2 + H2O 

II. Xlorid turşusunun xüsusi xassələri.  

1. Qatı xlorid turşusu ammonyak qazı ilə qarşılıqlı təsirdə olduqda 

hissəcikləri havada ağ tüstü əmələ gətirən ammonium-xlorid alınır. 

NH3 + HCl → NH4Cl 

2. Xlorid turşusu və onun duzları AgNO3 məhlulu ilə suda və turşularda 

həll olmayan ağ rəngli AgCl çöküntüsü əmələ gətirir. 

AgNO3 + HCl → AgCl↓ + HNO3 

3. Xlorid turşusu reduksiyaedici xassəyə malik olduğundan 

oksidləşdiricilərlə reaksiyaya daxil olur. Onun bu xassəsindən xlorun 

alınmasında istifadə olunur.       MnO2 + 4HClqatı → MnCl2 + Cl2↑ + 2H2O 

Xlorid turşusundan onun duzlarının, plastik kütlələrin, boyaların 

alınmasında, lehimləmə işində metal səthinin təmizlənməsində, yeyinti 

sənayesində (qlükoza və jelatin almaq üçün), dəri sənayesində (dərini aşılamaq 

üçün), təbabətdə (dərmanların alınmasında) və s. istifadə olunur. 

Xlorid turşusunun duzları. 

NaCl – natrium-hidroksid, xlorid turşusu, xlor, natrium metalı, soda , sabun, 

boya maddələri istehsalında, məişətdə istifadə olunur. 

KCl – qiymətli mineral gübrədir. 

ZnCl2 – çürümənin qarşısını almaq üçün taxta məmulatlara hopdurulur. 

BaCl2 – kənd təsərrüfatı ziyanvericiləri ilə mübarizə vasitəsidir. 

CaCl2 – qazların qurudulmasında istifadə olunur. 

AlCl3 – üzvi sintezlərdə katalizator kimi istifadə edilir. 

AgCl – fotoqrafiyada tətbiq edilir. 

Cl-, Br- və J- ionlarının və molekulyar yodun təyini. 

Məhlulda Cl-, Br-,J- ionlarının təyini AgNO3-ün təsiri ilə ağ AgCl, sarımtıl 

AgBr  və sarı AgJ çöküntülərinin əmələ gəlməsinə əsaslanır. 

KCl + AgNO3 → KNO3 + AgCl↓ (ağ çöküntü) 

KBr + AgNO3 → KNO3 + AgBr↓ (sarımtıl çöküntü) 
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KJ + AgNO3 → KNO3 + AgJ↓ (sarı çöküntü) 

Bərk halda götürülmüş xlorid, bromid və yodid duzlarını bir-birindən 

fərqləndirmək üçün qatı sulfat turşusundan istifadə edilir: 

2KClb + H2SO4qatı → K2SO4 + 2HCl↑ 

(rəngsiz, kəskin iyli nəm lakmus kağızını qızardan qaz (HCl) ayrılır) 

2KBrb + 2H2SO4qatı → K2SO4 + 2H2O + SO2↑ + Br2 

(kəskin iyli SO2 qazı və qonur rəngli Br2 ayrılır) 

8KJ + 5H2SO4qatı → 4K2SO4 + 4H2O + H2S↑ + 4J2 

(lax yumurta iyi verən H2S və yodun bənövşəyi rəngi yaranır) 

Molekulyar yodun J2 təyini onun nişasta ilə tutqun – göy rəng əmələ 

gətirməsinə əsaslanır. 
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18. Oksigen yarımqrupu elementlərinin dövri sistemdə mövqeyi. 

Oksigenin təbiətdə yayılması, alınması, xassələri və tətbiqi 
 

VI qrupun əsas yarımqrupunu oksigen O, kükürd S, selen Se, tellur Te və 

radioaktiv polonium Po elementləri təşkil edir. Bu elementlər xalkogenlər (filiz 

doğuranlar) adlanır. 

Xalkogenlərin atomlarının xarici energetik səviyyəsində 6 elektron vardır: 

onlardan ikisi s-, dördü isə p-elektronlardır (ns2np4). Davamlı səkkiz elektronlu 

quruluş əldə etmək üçün xalkogen atomlarının xarici səviyyəsində iki elektron 

çatışmır. Bu səbəbdən, hidrogen və metallarla birləşmələrində xalkogen atomları 

çatışmayan iki elektronu özünə birləşdirib -2 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. S, Se 

və Te elementləri oksigen və halogenlərlə birləşmələrində +2 oksidləşmə dərəcəsi 

göstərir. 

Oksigendən fərqli olaraq, S, Se və Te öz birləşmələrində həmçinin IV, VI 

valentli olub, bunlara uyğun olaraq +4 və +6 oksidləşmə dərəcəsi göstərir. Bu 

onunla əlaqədardır ki, S, Se və Te atomlarının xarici səviyyəsində oksigen 

atomundan fərqli olaraq boş d-yarımsəviyyəsi vardır.  Reaksiya zamanı S, Se və 

Te atomlarının cütləşmiş xarici s- və p-elektronlarının ardıcıl olaraq boş d-

orbitallarına keçməsi nəticəsində bu atomlarda tək elektronların sayı 4-ə və 6-ya 

bərabər olur. Tək elektronların sayına uyğun olaraq S, Se, Te elementləri 

müvafiq valentlik və oksidləşmə dərəcəsi göstərir.  

Oksigen yarımqrupu elementlərinin hidrogenli birləşmələrinin ümumi 

formulu H2R-dir. Onları (H2S, H2Se, H2Te) suda həll etdikdə turşular əmələ gəlir. 

Bu turşuların qüvvətliliyi H2S→H2Se→H2Te istiqamətində artır. Hidrogenli 

birləşmələrin termiki davamlılığı isə H2O→H2S→H2Se→H2Te istiqamətində 

azalır. Hər iki qanunauyğunluq göstərilən istiqamətdə xalkogen atomlarının 

radiuslarının artması nəticəsində R–H rabitəsinin  həm ionlara (H+, R-), həm də 

atomlara (H,R) ayrılmasının asanlaşması ilə izah edilir. Su H+  və OH- ionlarına 

dissosiasiya edən çox zəif elektrolitdir. 

Oksigen və kükürd hidrogenlə H2O2 və H2S2 tipli birləşmələr də əmələ 

gətirir (H–O–O–H, H–S–S–H). S, Se və Te oksigenlə RO2 və RO3 tipli oksidlər 

əmələ gətirir. Bu oksidlərə H2RO3 və H2RO4 tipli turşular uyğun gəlir. 

Yarımqrupda elementlərin sıra nömrəsi artdıqca bu turşuların qüvvətliliyi azalır. 

Onların hamısı oksidləşdirici xassəyə malikdir. H2RO3 tipli turşular həmçinin 
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reduksiyaedici xassə göstərir. Yarımqrupda elementlərin öz xassələri də 

qanunauyğun şəkildə dəyişir: O→S→Se→Te→Po istiqamətində elementin 

oksidləşdirici xassəsi (qeyri-metallıq xassələri) azalır, reduksiyaedici xassəsi isə 

artır. (Po – metal parıltısına və elektrik cərəyanını keçirmək xassəsinə malikdir). 

 

Oksigen alınması, xassələri və tətbiqi 
 

Oksigen elementinin işarəsi O, sıra nömrəsi 8, nisbi atom kütləsi 16-dır. 

Oksigen ilk dəfə 1772-ci ildə kalium nitratın parçalanmasından alınmışdır 

(Şeyele, İsveç). Oksigenin üç izotopu məlumdur: O16(99,76%), O17(0,04%), 

O18(0,20%).  Oksidləşmə dərəcəsi əsasən -2, peroksidlərdə -1−dir.  

Dövri sistemdə mövqeyi və atomunun quruluşu. Oksigen dövri sistemin II 

dövründə, VI qrupun əsas yarımqrupunda yerləşir. Onun atomun elektron 

quruluşu 1s22s22p4-dür. Xarici energetik səviyyəsini tamamlamaq üçün oksigen 

atomuna 2 elektron çatışmır. Ona görə də flüordan başqa digər elementlərlə 

birləşmələrində oksigen atomu bu 2 elektronu qəbul edib -2 oksidləşmə dərəcəsi 

göstərir. Oksigen atomunun xarici səviyyəsində d-orbitallarının olmaması, ona 

birləşmələrində IV, VI valentlik və bunlara uyğun olaraq +4, +6 oksidləşmə 

dərəcəsi göstərməyə imkan vermir.  

Təbiətdə yayılması. Oksigen Yer qabığında ən çox yayılmış element olub, 

onun kütləsinin 49%-ni təşkil edir. Havada həcmcə miqdarı 20,95% −dir. Oksigen 

suyun, dağ süxurlarının, bir çox mineralların, duzların, zülalların, yağların və 

karbohidratların tərkibinə daxildir. Təbiətdə fotosintez prosesində əmələ gəlir. 

Alınması. Laboratoriyada oksigen bəzi oksigenli birləşmələrin 

parçalanmasından alınır: 

1. Suyun elektrolizindən:       H2O 
𝑒𝑙𝑒𝑘𝑡𝑟𝑜𝑙𝑖𝑧
→        2H2 + O2 

2. Kalium-xlorat və kalium-permanqanatın parçalanmasından:  

2KClO3 
𝑡, 𝑀𝑛𝑂2
→      2KCl + 3O2                  2KMnO4 

𝑡
→ K2MnO4 + MnO2 + O2 

3. Nitratların, peroksidlərin, oksidlərin parçalanmasından: 

2KNO3 
𝑡
→ 2KNO2 + O2                   2H2O2 

𝑀𝑛𝑂2
→    2H2O + O2         

2HgO 
𝑡
→ 2Hg + O2                              2BaO2 

𝑡
→ 2BaO + O2 

4. Qələvi metal peroksidlərinin karbon dioksidlə qarşılıqlı təsirindən 

2Na2O2 + 2CO2 → 2Na2CO3 + O2 
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Sənayedə oksigen maye havanın fraksiyalı distilləsindən  və suyun 

elektrolizindən alınır. Sərbəst halda oksigen iki bəsit maddə əmələ gətirir: 

oksigen (O2) və ozon (O3). Oksigen molekulunun quruluşu şərti olaraq belə 

göstərilir: O=O. Oksigen qazı mavi rəngli polad balonlarda, 15MPa təzyiq 

altında saxlanılır. Oksigen rəngsiz, dadsız, iysiz və havadan bir qədər ağır 

qazdır. Suda az həll olur, 0,1 MPa təzyiqdə və -183℃-də oksigen maye hala keçir. 

Kimyəvi xassələri. Oksigen qüvvətli oksidləşdiricidir və demək olar ki, bütün 

elementlərlə bilavasitə qarşılıqlı təsirdə olub oksidlər əmələ gətirir. O, yalnız 

halogenlərlə, təsirsiz qazlarla (Kr, Xe, Rn), qızıl və platinlə qarşılıqlı təsirdə 

olmur. Onların oksidləri dolayı yolla alınır. Oksigen helium, neon və arqonla 

birləşmə əmələ gətirmir. 

2H2 + O2 
𝑡>400℃
→      2H2O          2Ca + O2 

𝑡
→ 2CaO            4Al + 3O2 

𝑡
→ 2Al2O3 

3Fe + 2O2 
𝑡
→ Fe3O4                           C + O2 

𝑡
→ CO2                              P4 + 5O2  

𝑡
→ 2P2O5 

N2 + O2 
𝑡
→ 2NO                       S + O2 

𝑡
→ SO2 

Quru havada qələvi metalları yandırdıqda litium-oksid, natrium, kalium, 

rubidium, sezium isə peroksidlər əmələ gətirir. 

4Li + O2 
𝑡
→ 2Li2O (litium-oksid)             2Na + O2 

𝑡
→ Na2O2 (natrium-peroksid) 

2K + O2 
𝑡
→ K2O2 (kalium-peroksid) 

Oksigen mürəkkəb maddələrlə də qarşılıqlı təsirdə olur. 

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

Yuxarıda göstərilən bütün reaksiyalarda oksigen oksidləşdirici kimi iştirak 

edir, yəni elektron qəbul edir. Oksigen özünü reduksiyaedici kimi oksigen-

diflüoriddə göstərir: OF2. Oksigen qazının təyini közərmiş çöpün oksigen 

mühitində parlaq alovla yanmasına əsaslanır. 

Tətbiqi. Oksigen kimya və metallurgiya proseslərinin sürətləndirilməsində, 

nitrat və sulfat turşularının, süni maye yanacağın, sürtgü yağlarının, çuqunun, 

poladın və s. istehsalında istifadə olunur. Bununla yanaşı oksigen metalları 

kəsmək və qaynaq etmək üçün lazım olanyüksək temperaturun əldə 

edilməsində, tənəffüs aparatlarında (yeraltı, sualtı işlər, yüksək və kosmik 

uçuşlar), təbabətdə xəstələrin tənəffüsünü asanlaşdırmaq üçün, raket 

yanacaqlarının oksidləşdiricis kimi, partlayıcı qarışıqların hazırlanmasında 

tətbiq edilir. 
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19. Kükürd və onun birləşmələrinin  

təbiətdə tapılması, alınması, xassələri, tətbiqi 
 

Sıra nömrəsi 16, nisbi atom kütləsi 32-dir. 

Təbiətdə tapılması. Kükürd təbiətdə həm sərbəst, həm də birləşmələr şəklində 

yayılmışdır. 

FeS2 – dəmir kolçedanı, pirit                       ZnS – sink-sulfid və ya sfalerit 

PbS – qurğuşun(II) sulfid və ya qurğuşun parıltısı 

Cu2S – mis (I) sulfid və ya mis parıltısı (xalkozin) 

CuFeS2 – mis kolçedanı və ya xalkopirit 

HgS – civə (II) sulfid və ya kinovar  

H2S – hidrogen-sulfid (mineral su mənbələrində) 

Na2SO4∙10H2O – mirabilit mineralı və ya qlauber duzu 

CaSO4∙2H2O – gips             MgSO4∙7H2O – acı duz       BaSO4 – ağır şpat və s. 

Kükürd sərbəst halda İtaliya, ABŞ, Yaponiya, Qaraqum səhrası, Özbəkistan 

və Volqa boyunda rast gəlinir. O, həmçinin zülalların tərkibində olur. 

Alınması. a) Sənayedə  

Sərbəst halda olan kükürdü sənayedə təbii yataqlardan ifrat qızdırılmış su 

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

borularla sıxılmış isti hava və ifrat qızdırılmış buxar vurulur. Buxarın təsirindən 

əriyən kükürd (tər=112,8℃) havanın təzyiqi altında su ilə birlikdə yerin səthinə 

çıxır və soyuyaraq bərkiyir. 

b) Laboratoriyada  

1. Piritin qızdırılmaqla parçalanmasından: FeS2 
1000℃
→     FeS + S  

2. H2S-in halogenlərlə qarşılıqlı təsirindən : 

H2S + Cl2 → 2HCl + S          H2S + Br2 → 2HBr + S        H2S + J2 → 2HJ + S 

3. H2S-in SO2 ilə oksidləşməsindən:  2H2S + SO2 
𝑘𝑎𝑡
→  2H2O + 3S 

4. Təbii sulfatlardan közərmiş kömürlə reduksiya etməklə. Bu proses bir 

neçə mərhələdə gedir. 

CaSO4 + 4C 
𝑡
→ CaS + 4CO            CaS + H2O + CO2 → CaCO3↓ + H2S↑ 

2H2S + O2 → 2H2O + 2S 

Fiziki xassələri. Kükürd sarı rəngli, kristal maddədir. O, istiliyi pis keçirir, 

elektrik cərəyanını isə keçirmir. Kükürd parçası suda batır, kükürd tozu isə suda 
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islanmadığı üçün üzür. Kükürdlü filizlərin «boş süxurlardan» ayrılması üçün 

zənginləşdirmə üsuluna flotasiya deyilir və praktikada ondan geniş istifadə 

edilir. Kükürd suda praktiki olaraq həll olmur. O, karbon-disulfiddə (CS2), toluol 

(C6H5-CH3) və bəzi başqa üzvi həlledicilərdə yaxşı həll olur. Kükürd 112,8℃-də 

əriyərək, sarı rəngli axıcı mayeyə çevrilir, 444,6℃-də isə qaynayır. Qaynama 

temperaturuna qədər qızdırılmış kükürd soyuq suya tökülərsə, rezin kimi asan 

dartıla bilən plastik kükürd əmələ gəlir. Kükürdün iki allotropik şəkildəyişməsi 

var: kristallik və plastik. Kristallik kükürdün asan əriməsi onun molekulyar 

quruluşlu olduğunu göstərir. 

Adi şəraitdə kükürd molekulları səkkiz atomludur və həlqəvi quruluşa 

malikdir. Onu qızdırdıqda kükürd molekullarının səkkiz atomlu halqaları 

qırılaraq, dartıla və qısala bilən açıq uzun zəncirlərə çevrilir. Bu plastik 

kükürddür. 

Kükürdü qızdırdıqda temperaturdan asılı olaraq qaz halında olan və 

molekulunda altı, dörd və iki atom saxlayan bəsit maddələr əmələ gəlir. 

  S8  
450℃
→    S6 

≈650℃
→     S4 

~900℃
→     S2 

~1500℃
→      S 

narıncı              qırmızı                  sarı 

Kükürd buxarlarını sürətlə soyutduqda kiçik kristallardan ibarət  «kükürd 

çiçəyi» adlanan narın toz alınır. 

Kimyəvi xassələri. Kükürd aktiv qeyri-metaldır. Lakin oksidləşdirici xassəsi 

oksigenə nisbətən xeyli zəifdir. Ona görə də kükürd özündən elektromənfi 

elementlərlə (F, Cl, O, N) reaksiyalarda reduksiyaedici, özündən az 

elektromənfiliyə malik elementlərlə reaksiyalarda isə oksidləşdirici olur. 

1. Kükürd Au, Pt və İr-dan başqa metallarla qarşılıqlı təsirdə olur. O, 

natrium, kalium və civə ilə otaq temperaturunda, digər metallarla isə 

qızdırıldıqda reaksiyaya daxil olur. 

2Na + S → Na2S             2K + S → K2S                   Hg + S → HgS                  

Fe + S 
𝑡
→ FeS                   Cu + S 

𝑡
→ CuS                  2Al + 3S 

𝑡
→ Al2S3 

2. Kükürd nəcib qazlar və yoddan başqa digər qeyri metallarla birbaşa 

qarşılıqlı təsirdə olur. O, flüor ilə adi şəraitdə reaksiyaya daxil olur. 

S + 3F2 → SF6                         2P + 5S 
𝑡
→ P2S5 (tünd-qırmızı) 

2S + Cl2 
𝑡
→ S2Cl2                      C + 2S 

𝑡
→ CS2 (karbon-disulfid) 

S2Cl2 + Cl2 
𝑡
→ 2SCl2                Si + 2S 

𝑡
→ SiS2 (silisium-disulfid) 
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S + O2 
𝑡
→ SO2  (kükürd-dioksid və ya kükürd (IV) oksid) 

H2 + S 
𝑡
→ H2S (hidrogen-sulfid, lax yumurta iyi verən qaz) 

3. Kükürd mürəkkəb maddələrlə, sulfid və sulfit turşusunun duzları ilə 

qarşılıqlı təsirdə olur. 

Na2S + S → Na2S2                   Na2SO3 + S → Na2S2O3 natrium-tiosulfat 

4. Kükürd qatı sulfat, qatı və duru nitrat turşuları ilə qızdırıldıqda 

reaksiyaya daxil olur.                               6HNO3(qatı) + S 
𝑡
→ H2SO4 + 6NO2 + 2H2O 

2H2SO4(qatı) + S 
𝑡
→ 3SO2 + 2H2O         2HNO3(duru)  + S 

𝑡
→ H2SO4 +2NO 

5. Kükürd qələvilərlə və peroksidlərlə qızdırıldıqda reaksiyaya daxil olur. 

2Na2O2 + S 
𝑡
→ 2Na2O + SO2                    6KOH + 3S 

𝑡
→ K2SO3 + 2K2S + 3H2O 

Tətbiqi. Kükürddən bitkilərin zərərvericiləri və xəstəliklərinə qarşı 

mübarizədə, sulfat turşusunun, karbon-disulfidin (həlledici), kibritin 

istehsalında, təbabətdə müxtəlif məlhəmlərin hazırlanmasında, kauçukun 

vulkanlaşdırılmasında istifadə edilir. 
 

Hidrogen-sulfid 
 

Hidrogen-sulfidin kimyəvi formulu H2S-dir. Hidrogen-sulfiddə və onun 

duzlarında kükürdün oksidləşmə dərəcəsi -2−dir. Təbiətdə H2S-ə bəzi mineral 

suların və vulkanik qazların tərkibində rast gəlinir. Tərkibində kükürd olan üzvi 

birləşmələrin və bitki qalıqlarının çürüməsi nəticəsində hidrogen-sulfid əmələ 

gəlir.  

Fiziki xassələri. Hidrogen-sulfid lax yumurta iyi verən qazdır, -60℃-də maye 

hala keçir, -86℃-də isə bərkiyir. Otaq temperaturunda (20℃-də) 1 l suda 2,5 l H2S 

həll olur. Onunla zəhərləndikdə huşunu itirmə, başağrısı və boğulma əlamətləri 

olur. H2S-in suda məhlulu sulfid turşusu adlanır.  

Alınması. a) Sənayedə alınmır. 

b) Laboratoriyada sulfidlərə xlorid və ya duru sulfat turşusu ilə təsir 

etməklə alınır.                   FeS + 2HCl → FeCl2 + H2S↑ 

Kimyəvi xassələri. 1. Hidrogen-sulfid 350℃-dən yuxarı qızdırıldıqda 

parçalanır:                                      H2S 
𝑡>350℃
→      H2 + S 

2. Havada yanır: 2H2S + 3O2 → 2H2O + 2SO2 (tam yanma) 

Oksigen çatışmadıqda: 2H2S + O2 → 2H2O + 2S (natamam yanma) 
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3. H2S güclü reduksiyaedici olduğu üçün oksidləşdiricilərlə qarşılıqlı təsirdə 

olur.         

H2S + Br2 → 2HBr + S    2H2S + SO2 → 2H2O + 3S    2H2S + H2SO3 → 3H2O + 3S 

5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 → K2SO4 + 2MnSO4 + 8H2O + 5S 

3H2S + 8HNO3 → 3H2SO4 + 4H2O + 8NO 

4. Hidrogen-sulfid mineral turşular kimi metallarla (Cu, Hg, Ag, Au, Pt-dən 

başqa), əsasi oksidlərlə və əsaslarla qarşılıqlı təsirdə olur.  

2Na + H2S → Na2S + H2↑                CaO + H2S → CaS + H2O    

2NaOH + H2S → Na2S + 2H2O 

5. Duzlarla mübadilə reaksiyasına daxil olur. 

H2S + Pb(NO3)2 → PbS↓ + 2HNO3                 H2S + CuCl2→ CuS↓ + 2HCl 
                                              qara                                                                                    qara 

Bütün sulfidlər güclü reduksiyaedicilərdir. H2S-in qələvi və qələvi-torpaq 

metallarla duzları hidrolizə uğradıqda qələvi mühit yaranır. 

K2S + H2O → KHS + KOH 

6. Dəmir (III) xlorid hidrogen sulfidi sərbəst kükürdə qədər oksidləşdirir. 

2FeCl3 + H2S → 2FeCl2 + S + 2HCl 

S2- ionunun təyini. Sulfid turşusu və onun duzlarının xarakterik reaksiyası 

qurğuşun, mis duzları ilə qarşılıqlı təsirdə olub qara, sinkin həll olan duzları ilə 

ağ rəngli çöküntü əmələ gətirməsidir. 

Na2S + Pb(NO3)2 → PbS↓ + 2NaNO3               ZnCl2 + Na2S → ZnS↓ + 2NaCl 
                                   qara                                                                 ağ 

Hidrogen-sulfidli təbii sular müalicə məqsədilə (hidrogen-sulfid vannaları 

kimi) istifadə olunur. 

 

Kükürdün oksidləri 

 

Kükürd iki oksid əmələ gətirir. Kükürd-dioksid və ya kükürd (IV) oksid – 

SO2, kükürd-trioksid və ya kükürd (VI) oksid – SO3. 

Kükürd-dioksid və ya kükürd (IV) oksid – SO2. SO2-də O – S – O  bucağı 119,50-

dir. Deməli molekulu bucaq quruluşludur. S – O rabitəsi polyar kovalentdir.  

Alınması.   

a) Sənayedə SO2-ni təbiətdə tapılan sərbəst kükürdün və sulfidlərin 

yandırılması ilə alırlar.         4FeS2 + 11O2 
𝑡
→ 2Fe2O3 + 8SO2 

S + O2 
𝑡
→ SO2              2ZnS + 3O2 

𝑡
→ 2ZnO + 2SO2         2Cu2S + 3O2 

𝑡
→ 2Cu2O + 2SO2 
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Alınan kükürd-dioksid sulfat turşusunun istehsalında istifadə olunur. 

b) SO2 laboratoriyada aşağıdakı üsullarla alınır. 

1. Na2SO3 + H2SO4(qatı) → Na2SO4 + SO2↑ + H2O  

2. 2H2SO4(qatı) + S 
𝑡
→ 3SO2↑ + 2H2O 

3. 2H2SO4(qatı) + Cu 
𝑡
→ CuSO4 + SO2↑ + 2H2O 

4. 2H2S + 3O2 
𝑡
→ 2H2O + 2SO2 

Kükürd-dioksid adi şəraitdə rəngsiz, kəskin iyli boğucu qazdır. (tər=-75℃, 

tqay=-10℃) 

Kimyəvi xassələri. SO2 turşu oksidi və sulfit turşusunun anhidrididir. O, turşu 

oksidlərinin bütün xassələrini göstərir. 

SO2 + H2O ↔ H2SO3 sulfit turşusu (davamsızdır) 

SO2 + CaO 
𝑡,𝑝
→  CaSO3 kalsium-sulfit         

SO2 + Na2O 
𝑡,𝑝
→  Na2SO3 natrium-sulfit 

SO2 + NaOH → NaHSO3 natrium-hidrosulfit     

SO2 + 2NaOH 
−𝐻2𝑂
→    Na2SO3 natrium-sulfit 

Kükürd-dioksidin xüsusi xassələri də var. O, oksigenlə katalizator iştirakı ilə 

oksidləşib kükürd-trioksidə çevrilir.  

2SO2 + O2 
𝑁𝑂
→  2SO3 homogen kataliz        2SO2 + O2 

𝑉2𝑂5
→   2SO3 heterogen kataliz 

Kükürd-dioksid güclü reduksiyaedicilərlə qarşılıqlı təsirdə olur. 

2H2S + SO2 → 3S + 2H2O                  2CO + SO2 
𝑡
→ 2CO2 + S 

2H2 + SO2 
𝑡
→ 2H2O + S                       2C + SO2 

𝑡
→ 2CO + S 

SO2 həm də güclü oksidləşdiricilərlə də qarşılıqlı təsirdə olur.  

SO2 + Cl2 → SO2Cl2 sulfiril-xlorid         Br2 + SO2 + 2H2O → H2SO4 + 2HBr 

2HNO3 + SO2 → H2SO4 + 2NO2   

2KMnO4 + 5SO2 + 2H2O → 2H2SO4 + K2SO4 + 2MnSO4  

Bəzi reaksiyalarda kükürd-dioksid həm oksidləşdirici, həm də 

reduksiyaedici olur. Məsələn, SO2 və KOH-ın götürülmüş miqdarından asılı 

olaraq reaksiya aşağıdakı kimi gedə bilər. 

8KOH + 4SO2 → 3K2SO4 + K2S + 4H2O 

SO2-nin təyini. SO2 yod və kalium-permanqanat məhlullarını rəngsizləşdirir. 

SO2 + J2 + 2H2O → 2HJ + H2SO4 

2KMnO4 + 5SO2 + 2H2O → 2H2SO4 + K2SO4 + 2MnSO4 
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Kükürd-trioksid və ya kükürd (VI) oksid – SO3. SO3-də kükürdün oksidləşmə 

dərəcəsi +6-dır. Onun molekulu bucaq quruluşludur və O – S – O bucağı 1200-

dir. S – O rabitə uzunluğu 0,143 nm-dir. 

SO3 molekulunda kükürd maksimum oksidləşmə dərəcəsi göstərdiyi üçün 

reduksiyaedici ola bilməz. 

Alınması. a) Sənayedə kükürd (VI) oksidi kükürd-dioksidin katalitik 

oksidləşməsindən alırlar.  

2SO2 + O2 
𝑉2𝑂5
→   2SO3  

b) Laboratoriyada SO3 aşağıdakı reaksiyalarla alınır. 

K2S2O7 
𝑡
→ K2SO4 + SO3 

Fe2(SO4)3 
𝑡
→ Fe2O3 + 3SO3  

Al2(SO4)3 
𝑡
→ Al2O3 + 3SO3 

Fiziki xassələri. SO3 17℃-də bərkiyərək ağ kristal kütləyə çevrilən və 45℃-də 

qaynayan rəngsiz uçucu mayedir. O, güclü hiqroskopikdir, bir neçə kristallik 

formaları məlumdur. 

Kimyəvi xassələri. SO3 turşu oksididir və sulfat turşusunun anhidrididir. 

Turşu oksidlərinin bütün xassələrini göstərir. 

Na2O + SO3 → Na2SO4                      CaO + SO3 → CaSO4 

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

 H2O + SO3 → H2SO4    

Kükürd (VI) oksidin xüsusi xassələri də var.  

2SO3 
600℃
↔   2SO2 + O2                                  SO3 + KJ → J2 + K2SO3 

SO3 hiqroskopik olduğu üçün ondan qazların qurudulmasında istifadə 

edilir.                            

Sulfat turşusu 

 

Sulfat turşusunun ümumi formulu H2SO4-dür. H2SO4-də və onun bütün 

duzlarında kükürdün oksidləşmə dərəcəsi +6-dır.  

Alınması. Sənayedə bir neçə mərhələlərlə alınır. I mərhələ təbii xammaldan 

SO2-nin alınması, II mərhələ SO2-nin katalitik yolla SO3-ə oksidləşməsi, III 

mərhələ isə SO3-ün qatı H2SO4 ilə udularaq oleum əmələ gətirməsidir. Bunu 

sxematik olaraq belə göstərmək olar. 

FeS2 
+O2 ,t
→    SO2 

+O2 ,V2O5
→       SO3(qaz) 

+H2SO4(qatı)
→          H2SO4∙xSO3 oleum 
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Sulfat turşusu sənayedə SO3 + H2O → H2SO4 reaksiyası ilə alırlar. Lakin SO3-

ün udulması su ilə aparılmır. Çünki SO3 udma qülləsində su ilə görüşənə qədər 

onun buxarları ilə reaksiyaya daxil olur və sulfat turşusunun kiçik damcıları – 

sulfat turşusu dumanı əmələ gəlir, bunu da su udmur. 

Sulfat turşusu istehsalında prosesi sürətləndirmək üçün I mərhələdə hava 

əvəzinə təmiz oksigendən istifadə edilir, pirit xırdalanır və yanma temperaturu 

800℃-yə çatdırılır. 

Sulfat turşusunun sənayedə istehsalında xammal kimi sərbəst halda tapılan 

kükürd, Cu2S, ZnS, PbS, FeS2, CaSO4∙2H2O və H2S-dən istifadə edilir. 

Fiziki xassələri. Sulfat turşusu rəngsiz, ağır (𝜌=1,84 q/sm3), uçucu olmayan 

suuducu (hiqroskopik) mayedir. Suda həll etdikdə çox güclü qızma baş verir. 

Suyu sulfat turşusunun üzərinə tökmək olmaz. Sulfat turşusu məhlulu 

hazırlamaq üçün turşunu suyun üzərinə hissə-hissə və daim qarışdırmaqla 

tökmək olar. Qatı sulfat turşusu çox hiqroskopik olduğu üçün havadan su 

buxarını udur. Onun bu xassəsindən qazların qurudulmasında istifadə edilir. 

100%-li sulfat turşusunu 300℃-dən yuxarı temperaturda qızdırdıqda, o, SO3 

ayırmaqla parçalanır. Qatı sulfat turşusu kuporos yağı da adlanır. 

Kimyəvi xassələri. a) Duru sulfat turşusunun kimyəvi xassələri.   

Duru sulfat turşusu bütün mineral turşular üçün xarakterik olan ümumi 

xassələrə malikdir.  

1. Duru sulfat turşusu ikiəsaslı turşu olduğu üçün suda məhlulda iki pillədə 

dissosiasiya edir və indikatorların rəngini dəyişir. 

H2SO4 ↔ H+ + HSO4-         HSO4- ↔ H+ + SO42- 

2. Aktivlik sırasında hidrogenə qədər olan metallarla qarşılıqlı təsirdə olur 

və hidrogen ayrılır.   

2Na + H2SO4(duru) → Na2SO4 + H2↑            Fe + H2SO4(duru) → FeSO4 + H2↑ 

Mg + H2SO4(duru) → MgSO4 + H2↑              2Al + 3H2SO4(duru) → Al2(SO4)3 + 3H2↑ 

3. Əsasi, qarışıq, amfoter oksidlərlə və əsaslarla qarşılıqlı təsirdə olduqda 

duz və su əmələ gəlir. 

CuO + H2SO4 → CuSO4 + H2O                       FeO + H2SO4 → FeSO4 + H2O     

 Fe3O4 + 4H2SO4 → FeSO4 + Fe2(SO4)3 + H2O     

Al2O3 + 3H2SO4 → Al2(SO4)3 + 3H2O      2NaO  + H2SO4 → Na2SO4 + 2H2O                 

Cu(OH)2 + H2SO4 → CuSO4 + 2H2O        ZnO + H2SO4 → ZnSO4 + H2O         
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4. H2SO4 turşuların bir-birini sıxışdırıb çıxarma sırasında ən qüvvətli olduğu 

üçün digər turşuları duzlarından sıxışdırıb çıxarır. 

Na2SiO3  + H2SO4 → Na2SO4 + H2SiO3↓     

K2CO3 + H2SO4 → K2SO4 + CO2↑ + H2O 

Ca3(PO4)2 + H2SO4 → 3CaSO4 + 2H3PO4 

b) Qatı sulfat turşusunun kimyəvi xassələri. Qatı sulfat turşusu kimyəvi 

xassələrinə görə duru sulfat turşusundan kəskin fərqlənir. O, demək olar ki, 

dissosiasiya etmir. Qatı sulfat turşusu Au və Pt-dən başqa bütün metallarla 

qarşılıqlı təsirdə olur. Dəmir, xrom, nikel və alüminium adi şəraitdə qatı sulfat 

turşusu ilə reaksiyaya daxil olmur və turşu bu metalları passivləşdirir. Lakin 

qızdırıldıqda bu metallar qatı H2SO4-lə reaksiyaya daxil olur və metalların 

aktivliyindən və şəraitdən asılı olaraq SO2, H2S və ya S ayrılır. Qatı sulfat 

turşusunda, demək olar ki, H+ ionu olmadığından o elektrik cərəyanını keçirmir 

və oksidləşdirici rolunu S+6 oynayır. Ona görə metallarla qarşılıqlı təsirdə 

olduqda hidrogen ayrılmır və S+6 → S+4 → S0 → S-2 –yə qədər reduksiya olunur. 

5. Qatı H2SO4 aktiv metallarla (Li, Na, K, Ca, Sr, Ba) qarşılıqlı təsirdə 

olduqda H2S ayrılır.  

8K + 5H2SO4(qatı) 
𝑡
→ 4K2SO4 + 4H2O + H2S↑ 

4Ca + 5H2SO4(qatı) 
𝑡
→ 4CaSO4 + 4H2O + H2S↑ 

6. Qurğuşun qatı H2SO4 ilə qızdırıldıqda turş duz əmələ gətirir. 

Pb + 3H2SO4(qatı) 
𝑡
→ Pb(HSO4)2 + SO2↑ + 4H2O  

7. Dəmir isti qatı H2SO4 –ü SO2-yə qədər reduksiya edir. 

2Fe + 6H2SO4(qatı) 
𝑡
→ Fe2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O  

8. Mg, Al, Zn qatı H2SO4 ilə reaksiyaya daxil olduqda reaksiyanın getdiyi 

şəraitdən və turşunun qatılığından asılı olaraq SO2, H2S və ya S ayrıla bilər. 

Məsələn,      Zn + 2H2SO4(qatı) 
𝑡1
→ ZnSO4 + SO2↑+ 2H2O 

3Zn + 4H2SO4(qatı) 
𝑡2
→ 3ZnSO4 + S↓+ 4H2O 

4Zn + 5H2SO4(qatı) 
𝑡3
→ 4ZnSO4 + H2S↑+ 4H2O 

9. Cu, Hg, Ag qızdırıldıqda qatı H2SO4 ilə SO2 ayrılmaqla qarşılıqlı təsirdə 

olur.   Cu + 2H2SO4(qatı) 
𝑡
→ CuSO4 + SO2↑ + 2H2O  

Hg + 2H2SO4(qatı) 
𝑡
→ HgSO4 + SO2↑ + 2H2O  

2Ag + 2H2SO4(qatı) 
𝑡
→ Ag2SO4 + SO2↑ + 2H2O  
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10. Qatı sulfat turşusu bəzi qeyri-metallarla da qarşılıqlı təsirdə olub, onları 

oksidləşdirir:  C + 2H2SO4(qatı) 
𝑡
→ CO2↑ + 2SO2↑ + 2H2O 

S + 2H2SO4(qatı) 
𝑡
→ 3SO2↑ + 2H2O 

11. Qatı H2SO4 suuducu (hiqroskopik)  olduğu üçün bəzi oksigenli üzvi 

maddələrdən (şəkər, kağız, oduncaq və s.) suyu udaraq onları kömürləşdirir. 

C12H22O11 + nH2SO4 → 12C + nH2SO4∙11H2O 
   saxaroza                       qatı 

12. Qatı H2SO4 su ilə şiddətli reaksiyaya daxil olaraq hidratlar əmələ gətirir: 

H2SO4 + nH2O → H2SO4∙nH2O + Q 

SO4
2− ionunun təyini. Sulfat turşusu və onun duzları üçün xarakterik reaksiya 

bariumun həll olan duzları ilə qarşılıqlı təsirindən ibarətdir: 

 H2SO4 + BaCl2 → BaSO4↓ + 2HCl        Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4↓ + 2NaCl 

SO4
2− + Ba2+ → BaSO4↓ 

Sulfat turşusunun duzları. Az aktiv metalların sulfatları qızdırıldıqda 

parçalanır. Məsələn,      Ag2SO4 
𝑡
→ 2Ag + SO2↑ +O2 

Sulfat turşusunun normal duzları turşunun özü ilə qarşılıqlı təsirdə olub 

turş duz (hidroduz) əmələ gətirir. Məsələn,  

MgSO4 + H2SO4 → Mg(HSO4)2               Na2SO4 + H2SO4 → 2NaHSO4 

Hidrosulfatlar asanlıqla əriyir, sonra isə pirosulfatlara (disulfatlara) çevrilir: 

2NaHSO4 
𝑡
→ Na2S2O7 +H2O 

Pirosulfatlar suda həll olduqda yenidən hidrosulfatlara çevrilir. 

K2S2O7 +H2O 
𝑡
→ 2KHSO4  

Pirosulfat turşusu H2S2O7, H2SO4 və SO3-ün ekvimolyar miqdarda qarşılqlı 

təsirindən alınır.        H2SO4 +SO3 → H2S2O7 

Pirosulfat turşusu yalnız kristal halda mövcud olur. Sulfat turşusunun 

duzlarından CaSO4 çox az həll olan, BaSO4, PbSO4 və SrSO4 isə praktiki olaraq 

suda turşularda həll olmayan duzlardır. 

Sulfat turşusu və onun duzlarının tətbiqi. Sulfat turşusu kimya sənayesinin 

əsas məhsullarındandır. Sulfat turşusunun duzlarından geniş istifadə edirlər. 

Məsələn, natrium-sulfatın kristalhidratı Na2SO4∙10H2O (Qlauber duzu) soda, 

şüşə istehsalında, təbabətdə və baytarlıqda tətbiq olunur. Qlauber duzu soyuqda 

ağ çöküntü kimi ayrıldığından, istilər düşdükdə isə yenidən həll olduğundan, 

onu mirabilit (miraj, ilğım deməkdir) adlandırmışlar. Təbii gips (kalsium-sulfatın 
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kristalhidratı) CaSO4∙2H2O inşaatda, təbabətdə gips sarğılarının qoyulmasında 

lazım olan yarımsulu gipsin (alebastrın) alınması üçün tətbiq edirlər. 

2CaSO4∙2H2O 
𝑡
→ (CaSO4)2∙H2O + 3H2O 

      təbii gips                                        alebastr 

Mis (II) sulfatın kristalhidratı CuSO4∙5H2O (mis kuporosu) bitki 

ziyanvericilərinə və xəstəliklərinə qarşı mübarizədə istifadə edilir. Sulfat 

turşusundan boyaların, mineral gübrələrin, partlayıcı maddələrin, süni ipəyin, 

qlükozanın, turşuların, duzların istehsalında, misin elektrolitik alınmasında, neft 

məhsullarının təmizlənməsində, akkumulyatorlarda elektrolit kimi istifadə 

olunur. 
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20. Azot yarımqrupu elementlərinin dövri sistemdə mövqeyi.  

Azot və onun birləşmələrinin alınması və xassələri. 
 

V qrupun əsas yarımqrupuna azot (N), fosfor (P), arsen (As), stibium (Sb) və 

bismut (Bi) elementləri daxildir. Bu elementlərin ümumi elektron formulu 

aşağıdakı kimidir: ns2np3. Bu yarımqrup elementlərin atomlarının xarici 

energetik səviyyəsində beş elektron var. Birləşmələrdə bu elementlərin aşağı 

oksidləşmə dərəcəsi -3, yüksək oksidləşmə dərəcəsi isə +5-dir. Azotun ən yüksək 

valentliyi dörd, digər elementlərin isə beşdir. Bunun səbəbi azot atomunda boş 

orbitalın olmamasıdır. O, həyəcanlandıqda 2s2 yarımsəviyyəsində olan cüt 

elektronlar təklənə bilmir və xarici energetik səviyyəsində dörd orbital olduğu 

üçün maksimum dörd valentli olur.  

V qrupun əsas yarımqrup elementlərinin xassələrində oxşar və fərqli 

cəhətlər var. Məsələn, azot RH3 tipli birləşməni nisbətən asan və birbaşa, R2O5 

tipli oksidi isə dolayı yolla əmələ gətirdiyi halda, fosfor birbaşa oksigendə 

yanaraq P2O5 və dolayı yolla PH3 əmələ gətirir. Bu onların atomlarının 

quruluşundakı fərqlə bağlıdır. 

 

Azot alınması, xassələri və tətbiqi 
 

Azot molekulu ikiatomludur. Azot molekulunun kimyəvi formulu N2, 

quruluş formulu isə N≡N şəklindədir.  

Təbiətdə tapılması. Sərbəst azot havanın həcmcə 78%-ni təşkil edir. O, təbiətdə 

az miqdarda nitratlar şəklində tapılır. Məsələn, NaNO3 – Çili şorası, KNO3 – 

Hindistan şorası, Ca(NO3)2 – Norveç şorası. Azot həmçinin zülali maddələrin 

tərkibinə daxildir. 

Fiziki xassələri. Azot rəngsiz, iysiz, havadan bir qədər yüngül qazdır. Suda 

oksigendən də az həll olur. Azot bərk halda molekulyar kristal qəfəs əmələ 

gətirir. 

Alınması. a) Sənayedə azot maye havanın fraksiyalı distilləsindən alınır. Bu 

zaman əvvəlcə azot buxarlanır (azotun qaynama temperaturu − 196℃, oksigenin 

isə −183℃ -dir). 

b) Laboratoriyada alınması üsulları:  NH4NO2 
𝑡
→ N2 +2H2O 

                                                                                          ammonium-nitrit 
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NH4NO2 çox davamsız olduğundan laboratoriyada azotu KNO2 və ya 

NaNO2 ilə NH4Cl-un qatı məhlullarının qızdırılmasından alırlar. 

NH4Cl + KNO2 → KCl +N2↑ + 2H2O 

Azotu aşağıdakı üsullarla da almaq olar. 

(NH4)2Cr2O7 
𝑡
→ N2 + Cr2O3 + 4H2O          CuO +2NH3 

𝑡
→ 3Cu + N2 + 3H2O 

Kimyəvi xassələri. N≡N rabitəsi kifayət qədər möhkəm və davamlıdır. Azot 

bir çox metal və qeyri-metallarla yüksək temperaturda qarşılıqlı təsirdə olur. 

Onun metallarla əmələ gətirdiyi birləşmələrə nitridlər deyilir. O, yalnız litiumla 

adi şəraitdə (otaq temperaturunda) reaksiyaya daxil olur. 

6Li + N2 → 2Li3N litium-nitrid               3Mg + N2 
𝑡
→ Mg3N2 maqnezium-nitrid 

2Al + N2 
𝑡
→ 2AlN alüminium-nitrid       3Ca + N2 

𝑡
→ Ca3N2  kalsium-nitrid 

N2 + 3H2 
𝑡,𝑝,𝑘𝑎𝑡
↔    2NH3  ammonyak          2B + N2 

𝑡
→ 2BN bor-nitrid 

2C + N2 
𝑡
→ 2(CN)2 disian (N≡C−C≡N) 

Nitridlər hidrolizə uğrayır: 

Li3N + 3H2O → 3LiOH + NH3↑             Ca3N2 + 6H2O → 3Ca(OH)2 + 2NH3↑ 

Elektrik qövsü temperaturunda azot oksigenlə reaksiyaya daxil olur. 

N2 + O2 
elektrik qövsü
→           2NO – Q 

Bu reaksiya atmosferdə şimşək çaxarkən yaranan elektrik boşalması zamanı 

baş verir.  

Tətbiqi. Azot əsasən ammonyakın sintezi üçün, sonuncu isə nitrat 

turşusunun və digər azotlu birləşmələrin istehsalında istifadə edilir. Maye azot 

soyuducu sistemlərdə tətbiq edilir. 
 

Ammonyak alınması, xassələri və tətbiqi 

 

Ammonyakın kimyəvi formulu NH3-dür, N – H rabitəsi kovalent polyardır. 

NH3 molekulu əmələ gələrkən azot atomunun bir ədəd s- və üç ədəd p-

orbitalları hibridləşərək sp3 hibrid elektron buludları əmələ gətirir. Hibrid 

orbitallardan üçü sp3-s siqma rabitəsi əmələ gətirir. NH3 molekulunda sp3 hibrid 

buludlardan biri σ rabitənin əmələ gəlməsində iştirak etmir. NH3 molekulu 

tetraedr formasındadır. Orbitallar arasındakı bucaq 107,3°-dir.  

Alınması. a) Sənayedə 450-500℃-də 30-100 MPa təzyiqdə və katalizator 

iştirakı ilə azotun hidrogenlə qarşılıqlı təsirindən alınır.  
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N2  + 3H2 
    450−500℃,𝑝,𝑘𝑎𝑡     
↔               2NH3 + Q 

Bu reaksiya ekzotermikdir. Temperaturun artırılması ammonyakın 

parçalanmasına səbəb olur. 450-500℃ və atmosfer təzyiqində azot-hidrogen 

qarışığının yalnız 0,1%-i ammonyaka çevrilir. 450-500℃-də və 30 MPa təzyiqdə 

katalizator iştirakı ilə artıq tarazlıq halında ammonyakın çıxımı 0,1-0,4 həcm payı 

(və ya 10-40%) təşkil edir. Qaz qarışığından ammonyakı ayırıb çıxardıqdan sonra 

reaksiyaya daxil olmamış azot və hidrogen qarışığı yenidən sintez kolonuna 

qaytarılır. Beləliklə, N2+H2 qarışığının ~95%-inin ammonyaka çevrilməsi ilə əldə 

edilir. Reaksiyaya daxil olmamış maddələrin reaksiya məhsullarından ayrılaraq 

yenidən reaktora verilməsi texnoloji prosesinə dövri proses deyilir.  

b) Laboratoriyada ammonyakı, ammonium duzları ilə qələvilərin qarışığını 

qızdırmaqla alırlar. İstənilən ammonium duzunun qələvi ilə qarışığını 

qızdırdıqda ammonyak qazı ayrılır. Bu reaksiyalardan ammonium ionunun 

təyinində də istifadə edilir. 

NH4Cl + NaOH 
     𝑡      
→    NaCl + NH3↑ + H2O 

(NH4)2SO4 + 2NaOH 
    𝑡    
→   Na2SO4 + 2NH3↑ + 2H2O 

NH4HCO3 + KOH 
    𝑡      
→    KHCO3 + NH3↑ + H2O 

2NH4Cl + Ca(OH)2 
      𝑡     
→    CaCl2 + 2NH3↑ + 2H2O 

Fiziki xassələri. Ammonyak xarakterik kəskin iyli, havadan, demək olar ki, iki 

dəfə yüngül, suda çox yaxşı həll olan rəngsiz qazdır. Adi şəraitdə bir həcm suda 

700 həcmə qədər ammonyak həll olur. Yüksək təzyiqdə ammonyak mayeləşir. 

Maye ammonyakın buxarlanma istiliyi yüksəkdir. Buna görə onu soyuducu 

qurğularda tətbiq edirlər.  

Kimyəvi xassələri.  

1. Ammonyak suda həll olduqda ammonyaklı su əmələ gəlir. Bu prosesdə 

onun molekullarının az bir hissəsi su ilə reaksiyaya daxil olur. Nəticədə 

ammonium (NH4)+ və hidroksil ionları (OH)- əmələ gəlir.  

H3N + H – O ↔ H3N...H – O ↔ 𝑁𝐻4
+ + OH- 

                                                    H                        H      

Ammonyaklı suya ammonium hidroksid, 10%-li ammonium hidroksid 

məhluluna isə naşatır spirti deyilir. Ammonium ionunda sonuncu N – H rabitəsi 

donor-akseptor mexanizmi üzrə əmələ gəlir. Donor-akseptor mexanizmi ilə 

əmələ gələn polyar kovalent rabitəni oxla göstərirlər. Oxun istiqaməti donordan 
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akseptora doğru olur. Buradan görünür ki, ammonium ionunun əmələ 

gəlməsində azotun xarici elektron təbəqəsindəki beş elektronun hamısı iştirak 

edir. Ammonyakın suda məhlulu zəif qələvi xassəlidir. Ammonyakda azotun 

valentliyi III, oksidləşmə dərəcəsi isə -3 – dür. Ammonium ionunda isə azotun 

valentliyi IV, oksidləşmə dərəcəsi -3 – dür. 

2. Ammonyak turşularla reaksiyaya daxil olaraq ammonium duzları əmələ 

gətirir.   NH3 + H2SO4 → NH4HSO4 
    +𝑁𝐻3      
→            (NH4)2SO4 

NH3 + H3PO4 → NH4H2PO4 
   +𝑁𝐻3    
→       (NH4)2HPO4 

   +𝑁𝐻3    
→       (NH4)3PO4 

NH3 + HCl → NH4Cl 

NH3 + HNO3 → NH4NO3 

3. Ammonyak oksigen mühitində sarı alovla yanır, havada isə yanmır. 

Katalizator olmadıqda azot və su, platin-rodium katalizatoru iştirak etdikdə isə 

azot-monooksid və su əmələ gəlir.  

4NH3 +3O2 
      𝑡       
→     2N2↑ + 6H2O            4NH3 +5O2 

     𝑃𝑡,𝑅ℎ,𝑡     
→         4NO↑ + 6H2O 

4. Ammonyak yüksək temperaturda metallarla qarşılıqlı təsirdə olub, 

nitridlər və sərbəst hidrogen əmələ gətirir.      2Al + 2NH3 
     𝑡     
→    2AlN +3H2 

5. Maye ammonyak qələvi və qələvi-torpaq  metallarını həll edərək amidlər 

əmələ gətirir.       2Na + 2NH3 (maye) 
    −33℃      
→        H2 + 2NaNH2 natrium-nitrid 

6. Ammonyak güclü reduksiyaedici olduğundan, qızdırıldıqda metal 

oksidlərini reduksiya edir, özü isə sərbəst azota qədər oksidləşir. 

3CuO + 2NH3 
    𝑡     
→    3Cu + N2 + 3H2O    3Fe3O4 + 8NH3 

     𝑡     
→    9Fe + 4N2 + 12H2O 

7. Ammonyak karbon qazı ilə qarşılıqlı təsirdə olur. 

2NH3 + CO2 
    𝑡,𝑝     
→     CO(NH2)2 + H2O 

Bu reaksiyadan sənayedə gübrə (karbamid) istehsalında istifadə edilir. 

8. Ammonyak halogenlərlə və hidrogen-peroksidlə qarşılıqlı təsirdə 

olduqda sərbəst azot alınır. 

2NH3 + 3Br2 → N2 + 6HBr            2NH3 + 3H2O2 → N2 + 6H2O 

Ammonium-hidroksid (NH4OH) əsasların bütün xassələrinə malikdir. 

NH4OH turşularla, duzlarla qarşılıqlı təsirdə olur. 

NH4OH + HCl → NH4Cl + H2O       2NH4OH + FeCl2 → Fe(OH)2↓ + 2NH4Cl 

Suda həll olmayan oksid və hidroksidlərlə reaksiyaya daxil olaraq 

ammonyakın suda məhlulunda həll olan kompleks birləşmələr  əmələ gətirir. 

Ag2O + 4NH3∙H2O →  2[Ag(NH3)2]OH + 3H2O 
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Cu(OH)2 + 4NH3∙H2O → [Cu(NH3)4](OH)2 + 4H2O 

Tətbiqi. Ammonyakdan nitrat turşusunun və azotlu gübrələrin istehsalında, 

həmçinin ammonyaklı suyun (naşatır spirtinin) alınmasında, təbabətdə və 

gündəlik həyatda istifadə olunur. Ammonyakdan qaynaq işlərində partlayıcı 

maddələrin alınmasında da istifadə edilir. 

 

Azotun oksidləri 
 

Azot +1-dən +5-dək oksidləşmə dərəcəsi göstərməklə beş oksid əmələ 

gətirir.  

N2O - azot (I) oksid; diazot-monooksid 

NO - azot (II) oksid; azot-monooksid 

N2O3 - azot (III) oksid; diazot-trioksid 

NO2 - azot (IV) oksid; azot-dioksid 

N2O5 - azot (V) oksid; diazot-pentaoksid 

Azotun oksidlərindən N2O və NO duz əmələ gətirməyən, N2O3, NO2 və 

N2O5 isə duz əmələgətirəndir. 

Fiziki xassələri. N2O rəngsiz, xoşagələn zəif iyli, şirintəhər qazdır, -88,6℃-də 

qaynayır, -90,9℃-də bərkiyir, 0℃-də bir həcm suda 1,3 həcm N2O həll olur.  

NO rəngsiz qazdır, -151,8℃-də maye hala keçir, -164℃-də bərkiyir. 1 həcm 

suda 0,08 həcm NO həll olur.  

N2O3 25℃-də göy rəngli mayedir, -102℃-də açıq göy rəngli kristaldır. NO2 

xarakterik kəskin iyli, qonur rəngli, havadan ağır, zəhərli qazdır. temperaturu 

140℃-yə qaldırdıqda onun rəngi tündləşir. Bu azot dioksidin dimerləşmə 

qabiliyyəti olması ilə izah olunur.   

temperatur azaldıqda 

2NO2                                           N2O4 

temperatur artdıqda 

-11℃-də sistemdə ancaq N2O4 olur. NO 21℃-də qaynayır, -11℃-yə qədər 

soyutduqda bərkiyir. 

N2O5 bərk kristal maddədir, qovulma zamanı 41℃-də əriyir, NO2 və 

oksigenə parçalanır.             2N2O5 
                   
→       4NO2 + O2 

N2O5 çox davamsızdır və partlayışla parçalanır.  

Alınma üsulları. N2O-nun alınması:  NH4NO3 
         𝑡          
→       N2O + 2H2O 

4Ca + 10HNO3(qatı) 
                   
→       4Ca(NO3)2 + N2O + 5H2O 
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NO-nun alınması: 4NH3 + 5O2 
      𝑡,𝑘𝑎𝑡          
→         4NO + 6H2O (sənayedə) 

N2 + O2 
         ↯          
→       2NO - Q (havada şimşək çaxarkən) 

3Cu + 8HNO3(duru) 
                   
→       3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O (laboratoriyada) 

NaNO2 + FeCl2 + 2HCl 
                   
→       FeCl3 + NaCl + H2O + NO↑ 

2NO + O2 
                   
→       2NO2 Adi şəraitdə gedir. Ona görə də NO ilə oksigeni eyni 

qabda saxlamaq olmaz. 

N2O3-ün alınması. Nitrit turşusunun duzlarına qüvvətli turşularla təsir 

etməklə laboratoriyada N2O3 alırlar.  

2NaNO2 + 2H2SO4 
                   
→       2NaHSO4 + N2O3 + H2O 

a) sənayedə NO2-nin alınması:    2NO + O2 
                   
→       2NO2 

b) laboratoriyada NO2-ni aşağıdakı reaksiyalar üzrə almaq olar.  

Cu + 4HNO3(qatı) 
                   
→       Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 

2Pb(NO3)2 
         𝑡          
→       2PbO + 4NO2 + O2 

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

N2O5 susuz nitrat turşusunun P2O5 ilə və ya NO2-nin ozonla qarşılıqlı 

təsirindən alınır. 

2HNO3 + P2O5 
                   
→       2HPO3 + N2O5             2NO2 + O3 

                   
→       N2O5 + O2 

Kimyəvi xassələri. Azot (I) oksid (N2O) «şənləndirici qaz» adlanır və 

qızdırdıqda (250℃) parçalanır:     2N2O 
        𝑡         
→       2N2 + O2 

Onun hidrogenlə qarşılıqlı təsirindən azot ayrılır. 

N2O + H2 
          𝑡         
→       N2 + H2O 

Azot-monooksidin (NO) termodinamiki davamsız birləşmə olmasına 

baxmayaraq, hətta 1000℃-dək qızdırıldıqda N2 və O2-yə parçalanmır.  

NO adi şəraitdə havanın oksigeni ilə birləşərək NO2 əmələ gətirir. 

N2O3 davamsız birləşmə olub, artıq -10℃-də parçalanır.  

N2O3 
              
⇔    NO + NO2 

O, qələvilərlə qarşılıqlı təsirdə olduqda nitrit turşusunun duzlarını əmələ 

gətirir.                     N2O3 + 2KOH 
                   
→       H2O + 2KNO2 kalium nitrit 

Deməli, o nitrit turşusunun (HNO2) anhidrididir. 

N2O3 + H2O 
              
⇔    2HNO2 

Nitrit turşusu sərbəst halda mövcud deyil . O, yalnız suda məhlulda 

mövcuddur. HNO2 nisbətən yüksək temperaturda parçalanır. 

3HNO2 
        𝑡           
→       HNO3 + 2NO + H2O 
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Azot-dioksid (NO2) nitrat və nitrit turşularının qarışıq anhidrididir və su ilə 

müxtəlif cür qarşılıqlı təsirdə olur. 

H2O + 2NO2 
         𝑖𝑙𝚤𝑞        
→         HNO3 + HNO2           2H2O + O2 + 4NO2 

                    
→       4HNO3 

H2O + 3NO2 
          𝑞𝑎𝑦𝑛𝑎𝑟         
→             2HNO3 + NO 

Qarışıq anhidrid kimi NO2 qələvi məhlulları ilə nitrat və nitrit turşularının 

duzlarını əmələ gətirir.     2NaOH + 2NO2 
          𝑖𝑙𝚤𝑞         
→         NaNO3 + NaNO2 + H2O 

Azot-dioksid natrium-karbonatla qarşılıqlı təsirdə olduqda iki duzun 

qarışığı alınır.           2NO2 + Na2CO3 
          𝑡,𝑝         
→         NaNO3 + NaNO2 + CO2 

Bu reaksiyadan sənayedə natrium şorasının (gübrə kimi) alınmasında 

istifadə olunur.  

N2O5 turşu oksididir, su və ya qələvilərlə qarşılıqlı təsirdə olub, nitrat 

turşusu və ya onun duzunu əmələ gətirir. N2O5 güclü oksidləşdiricidir. 

N2O5 + H2O 
                    
→       2HNO3                 N2O5 + 2NaOH 

                    
→       2NaNO3 + H2O 

 

Nitrat turşusu 
 

II dövr elementlərinin xarici elektron təbəqəsində dörd orbital olduğundan, 

onların xarici səviyyəsində yalnız səkkiz elektron yerləşə bilər. Nitrat turşusu 

(HNO3) molekulunda azot atomu üç tək elektronları ilə oksigen atomları 

arasında 𝜎-rabitə yaradır, sərbəst qalan elektron cütü delokallaşmış 4 elektronlu 

𝜋-rabitə əmələ gətirir. Təcrübi yolla təsdiq edilmişdir ki, HNO3 molekulunda 

azot atomları ilə oksigen atomları arasındakı kimyəvi rabitələr tamamilə eynidir, 

yəni ikiqat və birqat rabitələr yoxdur. Kimyəvi rabitə yaranmasında azot atomu 

özünün bütün valent elektronlarını (2s22p3) sərf edib +5 oksidləşmə dərəcəsi 

göstərir, azotun valentliyi isə IV olur. 

Alınması. a) Laboratoriyada nitrat turşusunu, onun duzlarını qatı sulfat 

turşusu ilə zəif qızdırmaqla alırlar:   NaNO3 + H2SO4(qatı) 
     𝑡     
→     NaHSO4 + HNO3 

                                                                                    bərk 

Sulfat turşusunun miqdarını elə götürürlər ki, natrium-hidrosulfat alınsın. 

Onda reaksiya nisbətən aşağı temperaturda gedir və nitrat turşusunun itkisi az 

olur. Daha güclü qızdırıldıqda isə natrium-sulfat əmələ gəlir və nitrat turşusu 

parçalanır.       4NaNO3 + 2H2SO4(qatı) 
     𝑡     
→     2Na2SO4 + 4NO2 + 2H2O + O2 
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b) Sənayedə hazırda nitrat turşusu ammonyakdan bir neçə mərhələdə alınır. 

Əvvəlcə ammonyak platin-rodium katalizatorunun iştirakında havanın oksigeni 

ilə NO-ya qədər oksidləşdirilir.   4NH3 + 5O2 
     𝑘𝑎𝑡,𝑡     
→        4NO + 6H2O + Q 

Sonra azot-monooksid adi şəraitdə azot-dioksidə qədər oksidləşdirilir. 

2NO + O2 → 2NO2 

Nəhayət, azot-dioksid oksigenin iştirakı ilə suda həll edilir. 

4NO2 + O2 + 2H2O → 4HNO3 + Q 

Fiziki xassələri. Təmiz nitrat turşusu rəngsiz, kəskin qıcıqlandırıcı iyə malik 

olan, tüstülənən mayedir. Qatı nitrat turşusu, adətən sarı rəngə boyanmış olur. 

Bu rəngi ona nitrat turşusunun qismən parçalanması nəticəsində əmələ gələn və 

orada həll olan azot-dioksid verir. 

Kimyəvi xassələri. a) Duru nitrat turşusunun kimyəvi xassələri. 

1. Nitrat turşusu digər turşular kimi əsasi və amfoter oksidlərlə, əsaslarla 

qarşılıqlı təsirdə olur. 

MgO + 2HNO3 → Mg(NO3)2 + H2O       ZnO + 2HNO3 → Zn(NO3)2 + H2O 

NaOH + HNO3 → NaNO3 + H2O 

2. Nitrat turşusu demək olar ki, tam dissosiasiya etdiyinə görə qüvvətli 

turşudur. O, məhlulda sulfat, xlorid və ortofosfat turşularından başqa digər 

turşuları duzlarından sıxışdırb çıxarır. Məsələn, 

Na2CO3 + 2HNO3 → 2NaNO3 + CO2↑ + H2O 

CH3COONa + HNO3 → CH3COOH + NaNO3  

3. Nitrat turşusu metallarla müxtəlif şəkildə reaksiyaya daxil olur. Bu 

reaksiyalarda turşunun qatılığından və metalın reduksiyaedicilik 

qabiliyyətindən asılı olaraq azotun müxtəlif oksidləri, bəzən azot və ya 

ammonyak ayrılır.  

Çox duru nitrat turşusunun aktiv metallarla (Na, Ca, Mg, Zn) qarşılıqlı 

təsirindən NH3 ayrılır. 

4Ca + 9HNO3(çox duru) → 4Ca(NO3)2 + NH3 + 3H2O 

4Mg + 9HNO3(çox duru) → 4Mg(NO3)2 + NH3 + 3H2O 

8Na + 9HNO3(çox duru) → 8NaNO3 + NH3 + 3H2O 

Turşunun miqdarı artıq götürüldükdə NH4NO3 əmələ gəlir: 

4Ca + 10HNO3(çox duru) → 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

4Mg + 10HNO3(çox duru) → 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 
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4. Duru HNO3 aktiv metallar (K, Na, Ca) ilə N2, Mg, Zn ilə isə N2O və N2 

ayırmaqla reaksiyaya daxil olur. 

10Na + 12HNO3(duru) → 10NaNO3 + N2 + 6H2O 

4Mg + 10HNO3(duru) → 4Mg(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O 

5. Duru nitrat turşusu passiv metallarla (Pb, Cu, Hg, Ag) qarşılıqlı təsirdə 

olduqda NO ayrılır. (ağzı bağlı qabda) 

3Cu + 8HNO3(duru) → 3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O 

3Hg + 8HNO3(duru) → 3Hg(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O 

3Ag + 4HNO3(duru) → 3AgNO3 + NO↑ + 2H2O 

6. Duru nitrat turşusu orta aktivlikli metallarla qarşılıqlı təsirdə olduqda isə 

metalın aktivliyindən və turşunun qatılığından asılı olaraq N2O və ya NH3 

ayrılır. Məsələn,  

8Al + 30HNO3(duru) 
      𝑡      
→     8Al(NO3)3 + 3N2O + 15H2O 

10Al + 36HNO3(duru) 
      𝑡      
→     10Al(NO3)3 + 3N2 + 18H2O 

8Al + 27HNO3(duru) 
      𝑡      
→     8Al(NO3)3 + 3NH3↑ + 9H2O 

8Fe + 27HNO3(çox duru) 
      𝑡      
→     8Fe(NO3)3 + 3NH3↑ + 9H2O 

7. Duru nitrat turşusu ilə qeyri-metalların qarşılıqlı təsiri zamanı əksər 

hallarda azot +5 oksidləşmə dərəcəsindən +2 oksidləşmə dərəcəsinədək 

reduksiya olunur. 

3P + 5HNO3 + 2H2O → 3H3PO4 + 5NO↑     S+ 2HNO3(duru) 
      𝑡      
→      H2SO4 + 2NO↑ 

b) Qatı nitrat turşusunun kimyəvi xassələri. 

1. Qatı nitrat turşusu aktiv metallarla qarşılıqlı təsirdə olduqda NO (Mg, Zn) 

və N2O (Na, K, Ca) ayrılır. Məsələn, 

3Mg + 8HNO3(qatı) → 3Mg(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O  (ağzı bağlı qabda) 

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

8Na + 10HNO3(qatı) → 8NaNO3 + N2O + 5H2O 

2. Qatı nitrat turşusunun az aktiv və passiv metallarla (Pb, Cu, Hg, Ag) 

qarşılıqlı təsiri zamanı NO2 ayrılır. 

 Cu + HNO3(qatı) → Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 

Hg + 4HNO3(qatı) → Hg(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O 

Ag + 2HNO3(qatı) → AgNO3 + NO2↑ + H2O 

3. Qatı nitrat turşusunun orta aktivlikli metallarla qarşılıqlı təsiri. Qatı HNO3 

adi şəraitdə Al, Fe, Cr və Ni passivləşdirir (yəni adi şəraitdə onlarla reaksiyaya 
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daxil olmur). Qızdırıldıqda isə onların üzərini örtən passivləşdirici oksid qatı 

nitrat turşusunda həll olur və həmin metallar HNO3 ilə reaksiyaya daxil olur.  

Al + 4HNO3(qatı) 
      𝑡      
→     Al(NO3)3 + NO↑ + 2H2O 

Fe + 4HNO3(qatı) 
      𝑡      
→     Fe(NO3)3 + NO↑ + 2H2O 

Cr + 6HNO3(qatı) 
      𝑡      
→     Cr(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O 

Duru və qatı nitrat turşusu metallarla qarşılqlı təsirdə olduqda hidrogen 

ayrılmır. Au və Pt qatı və duru HNO3 ilə reaksiyaya daxil olmur. 

4. Qatı nitrat turşusu güclü oksidləşdiricidir. Qeyri-metallar nitrat turşusu 

ilə özünün ən yüksək oksidləşmə dərəcəsinə qədər oksidləşir. 

B + 3HNO3(qatı) 
      𝑡      
→     H3BO3 + 3NO2↑ 

C + 4HNO3(qatı) 
      𝑡      
→     CO2↑ + 2H2O + 4NO2↑  

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

P + 5HNO3(qatı) 
      𝑡      
→      H3PO4 + H2O + 5NO2↑  

5. Qatı nitrat turşusu qızdırıldıqda və işığın təsirindən parçalanır. 

4HNO3 
   𝑡 𝑣ə 𝑦𝑎 𝑖ş𝚤𝑞    
→           4NO2↑ + O2↑ + 2H2O 

6. Qatı nitrat turşusu qüvvətli oksidləşdirici olduğundan, zəif közərdilmiş 

çubuq qızdırılmış nitrat turşusunda alışıb yanır. Skipidar və ağac kəpəyi də qatı 

nitrat turşusunda alovlanır. 

7. Qatı nitrat turşusunun zülallarla qarşılıqlı təsirindən sarı rəngli maddələr 

əmələ gəlir. Odur ki, dəriyə nitrat turşusu düşdükdə sarı ləkələr əmələ gəlir. 

8. Qatı nitrat turşusunda həll olmayan metallar zərhəldə (çar arağında) – 1 

həcm qatı HNO3 və 3 həcm qatı HCl qarışığında həll olur. Çar arağını 

hazırlayarkən 63%-li qatı HNO3 və 36,5%-li HCl məhlulundan istifadə edilir. 

Reaksiyada HNO3 və HCl 1:3 mol nisbətində götürülür. 

Qızılı çar arağında həll etdikdə nitrat turşusu NO-ya qədər reduksiya 

olunur.        Au + HNO3 + 3HCl → AuCl3 + NO↑ + 2H2O 

Xlorid turşusu artıq miqdarda götürüldükdə isə reaksiya aşağıdakı kimi 

gedir.    Au + HNO3 + 4HCl → H[AuCl4] + NO↑ + 2H2O 

Platin isə aşağıdakı reaksiya üzrə həll olur. 

Pt + 4HNO3 + 12HCl → 3PtCl4 + 4NO↑ + 8H2O 

Xlorid turşusu artıq miqdarda götürüldükdə isə reaksiya aşağıdakı kimi 

gedir. 

        

        Ağzı bağlı qabda 
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3Pt + 4HNO3 + 18HCl → 3H2[PtCl6] + 4NO↑ + 8H2O  

Tətbiqi. Nitrat turşusu sənayedə gübrələrin, boyaqların, partlayıcı 

maddələrin, plastik kütlələrin, fotoqrafiya vasitələrinin, dezinfeksiyaedici 

maddələrin, çar arağının və sellüloidin alınmasında tətbiq edilir. 

 

Nitrat turşusunun duzları 

 

Nitrat turşusunun duzlarına nitratlar deyilir. Qələvi metalların (Na, K, və 

s.), kalsium və ammonium nitratları şoralar adlanır və gübrə kimi istifadə edilir.  

NaNO3 – natrium şorası             NH4NO3 – ammonium şorası 

KNO3 – kalium şorası                Ca(NO3)2 – kalsium şorası 

Nitratlar əsasən metalların, əsasi oksidlərin, əsasların, ammonyakın və bəzi 

duzların nitrat turşusu ilə, eləcə də azot-dioksidin qələvilərlə qarşılıqlı təsirindən 

alınır. Sənayedə şoralar əsasən nitrat turşusunun və ya azot-dioksidin qələvi və 

qələvi-torpaq metalların karbonatlarına təsir etməklə alınır. 

Na2CO3 + 2HNO3 → 2NaNO3 + CO2↑ + H2O 

CaCO3 + 2HNO3 → Ca(NO3)2+ CO2↑ + H2O 

Na2CO3 + 2NO2 
   𝑡,𝑝   
→    NaNO3 + NaNO2 + CO2↑  

2CaCO3 + 4NO2 
   𝑡,𝑝   
→    Ca(NO3)2+ Ca(NO2)2 + 2CO2↑  

Ammonium şorası isə ammonyakla nitrat turşusunun qarşılıqlı təsirindən 

alınır. 

NH3 + HNO3 → NH4NO3 

Fiziki xassələri. Bütün nitratlar suda yaxşı həll olan bərk kristal maddələrdir. 

Kimyəvi xassələri. Nitrat turşusu kimi, nitratlar da qızdırıldıqda parçalanır. 

Duzun tərkibində olan metalın kimyəvi aktivliyindən asılı olaraq, nitratların 

parçalanması prosesi müxtəlif cür gedir. Metalların elektrokimyəvi gərginlik 

sırasında Mg-a qədər olan metalların (Li-dan başqa) Na, K, Ca və s. nitratları 

parçalayarkən nitrit turşusunun duzu və oksigen ayrılır. 

Ca(NO3)2 
      𝑡      
→     Ca(NO2)2 + O2↑           2NaNO3 

      𝑡      
→      2NaNO2 + O2↑ 

Litium-nitrat parçalandıqda litium-oksid alınır. 

4LiNO3 
      𝑡      
→      2Li2O + 4NO2 + O2 

Metalların elektrokimyəvi gərginlik sırasında Mg da daxil olmaqla Hg-yə 

qədər olan metalların (Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Ni, Sn, Pb, Cu) nitratları metal 

oksidi, azot-dioksid və oksigen əmələ gətirməklə parçalanır. 



111 
 

2Mg(NO3)2 
      𝑡      
→      2MgO + 4NO2 + O2      4Fe(NO3)3 

      𝑡      
→      2Fe2O3 + 12NO2 + 3O2 

2Pb(NO3)2 
      𝑡      
→      2PbO + 4NO2 + O2          2Cu(NO3)2 

      𝑡      
→      2CuO + 4NO2 + O2 

Metalların gərginlik sırasında misdən sonrakı metalların nitratları 

qızdırıldıqda sərbəst metal, azot-dioksid və oksigen ayrılır. 

Hg(NO3)2 
      𝑡      
→      Hg + 2NO2 + O2               2AgNO3 

      𝑡      
→      2Ag + 2NO2 + O2 

Ammonium-nitrat parçalandıqda azot(I) oksid və su alınır. 

NH4NO3 
       𝑡      
→     N2O + 2H2O 

Əridilmiş şoraya közərdilmiş kömür parçası daxil edildikdə o dərhal parlaq 

şəkildə alovlanır və yanır. 

NaNO3 +C 
       𝑡      
→     2NaNO2 + CO2↑ 

𝑁𝑂3
−

 ionunun təyini. Nitrat turşusu və onun duzlarını təyin etmək üçün mis 

yonqarı və qatı sulfat turşusundan istifadə edilir. Qarışıq qızdırıldıqda NO2 

ayrılır.       NaNO3 + H2SO4 
       𝑡      
→     NaHSO4 + HNO3 

 Cu + 4HNO3 
       𝑡      
→     Cu(NO3)2 + 2NO2↑+ 2H2O 

Ümumi halda reaksiyanı aşağıdakı kimi yazmaq olar: 

4NaNO3 + 4H2SO4 + Cu  
       𝑡      
→     4NaHSO4 + Cu(NO3)2 + 2NO2↑+ 2H2O 

Qonur rəngli azot-dioksid qazının əmələ gəlməsi tədqiq edilən birləşmədə 

nitrat ionunun( 𝑁𝑂3
−) olmasını təsdiq edir.  

Tətbiqi. Nitrat turşusunun ammonium, kalium, natrium, kalsium duzları 

kimi tətbiq edilir. Ammonium şorasından həm də partlayıcı maddələrin 

alınmasında istifadə edilir. Kalium şorası qara barıtın istehsalında tətbiq olunur.  

KNO3 + 3C + S → K2S + 3CO2 + N2 

Ağır metalların nitratlarından əsasən metal oksidlərinin alınmasında 

istifadə olunur. 
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21. Fosfor və onun birləşmələrinin alınması, xassələri və tətbiqi. 

Gübrələr, onların təsnifatı 

 

Fosfor V qrupun əsas yarımqrup elementidir. Sıra nömrəsi 15, nisbi atom 

kütləsi 31-dir. Fosfor birləşmələrində III və V valentli olur, əsasən -3, +3 və +5 

oksidləşmə dərəcələri göstərir.  

Təbiətdə tapılması. Fosforun kimyəvi aktivliyi yüksək olduğu üçün təbiətdə 

yalnız birləşmələr şəklində rast gəlinir. Fosforun əsas mineralları aşağıdakılardır. 

Ca3(PO4)2 – fosforit, 3Ca3(PO4)2∙CaF2 ( və ya Ca5(PO4)3F) – flüorapatit, 

3Ca3(PO4)2∙CaCl2 – xlorapatit, 

3Ca3(PO4)2∙Ca(OH)2  və ya Ca5(PO4)3OH – hidroksiapatit 

Bundan başqa fosfor zülali maddələrin, eləcə də sümüklərin dişlərin 

tərkibində olur. Yaşlı adamın orqanizmində təqribən 1,5 kq-a qədər fosfor olur. 

Sümükdə fosfor 3Ca3(PO4)2∙CaCO3∙H2O şəklindədir. 

Alınması. 

1. Fosforu sənayedə elektrik peçlərində kalsium-ortofosfat ilə qum 

qarışığının 1500℃-də koksla reduksiya etməklə (elektrotermiki üsul) alırlar. 

Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 
    1500℃     
→        3CaSiO3 + 2P + 5CO 

                                                                                                        ağ 

Fosforu aşağıdakı üsullarla da almaq olar.  

2. Ca3(PO4)2 + 2H2SO4 
       𝑡      
→     2CaSO4 + Ca(H2PO4)2 

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

3. Ca3(PO4)2 + 14C 
       𝑡      
→     3CaC2 + 8CO + 2P 

Fiziki xassələri. Fosfor sərbəst halda üç allotropik şəkildəyişmə əmələ gətirir. 

Bu fosfor atomlarının bir-biri ilə birləşərək, müxtəlif tipli kristal qəfəsləri əmələ 

gətirmə qabiliyyətləri ilə izah edilir. Ağ fosfor molekulyar kristal qəfəs, qırmızı 

və qara fosfor isə atom kristal qəfəs əmələ gətirir. 

Ağ fosforun kristal qəfəsinin düyünlərində P4 molekulları olur. O, adi 

şəraitdə sarıya çalan rəngsiz kristal maddədir. Bərkliyi azdır, su altında bıçaqla 

kəsmək mümükündür. Sarımsaq qoxusu verir. Sıxlığı 1,8 q/sm3-dir. Suda həll 

olmur, karbon-disulfiddə (CS2) yaxşı həll olur, 44℃-də əriyir, xırdalanmış halda 

adi temperaturda alovlanır. Ağ fosfor güclü zəhərdir, qaranlıqda işıq verir. 
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Qırmızı fosfor atom kristal qəfəsli, toz halında, tünd qırmızı rəngli, qoxusuz 

maddədir. Suda və karbon disulfiddə həll olmur. Onu güclü qızdırdıqda ağ 

fosforun buxarına çevrilir. Sıxlığı 2,3 q/sm3-dir. Təqribən 260℃-də alovlanır. 

Qaranlıqda işıq saçmır, zəhərli deyil. 

Qara fosfor adi şəraitdə qrafitə bənzər bərk maddədir. İysizdir, suda və 

karbon-disulfiddə həll olmur. Sıxlığı 2,7 q/sm3-dir, 490℃-də alovlanır. 

Qaranlıqda işıq vermir və zəhərli deyil. 

Kimyəvi xassələri. Fosforun bütün allotropik şəkildəyişmələri kifayət qədər 

aktivdir. Lakin ağ fosforun aktivliyi daha yüksəkdir. Qırmızı fosfor isə qara 

fosfora nisbətən daha aktivdir.  

Ağ fosforu hava daxil olmadan qızdırdıqda saralır və tədricən qırmızı 

fosfora çevrilir. Qırmızı fosforu qızdırmaqla alınan buxarı kondensləşdirdikdə 

isə ağ fosfor əmələ gəlir. 

1. Ağ fosfor 40℃-də oksigenlə reaksiyaya daxil olur. 

4P + O2 → 2P2O5 fosfor (V) oksid 

Bu reaksiya qırmızı fosforla 260℃-də, qara fosforla isə 490℃-də başlayır. 

Oksigen çatışmadıqda isə fosfor (III) oksid əmələ gəlir. 

4P + 3O2 → 2P2O3 

2. Fosfor bir çox qeyri-metallarla qarşılıqlı təsirdə olur. 

2P + 3Cl2 → 2PCl3                            2P + 3S 
       𝑡      
→     P2S3 

2P + 5Cl2 → 2PCl5                  2P + 5S 
       𝑡      
→      P2S5 

Onun xloridləri fosfit və ortofosfat turşularının xlor anhidridləridir. 

PCl3 + 3H2O → 3HCl + H3PO3 fosfit turşusu 

PCl5 + 4H2O → 5HCl + H3PO4 ortofosfat turşusu 

3. Fosfor əksər metallarla qızdırıldıqda qarşılıqlı təsirdə olub fosfidlər əmələ 

gətirir.      3Ca + 2P 
       𝑡      
→     Ca3P2       kalsium-fosfid    

        3Mg + 2P 
       𝑡      
→      Mg3P2    maqnezium-fosfid 

4. Fosfor hidrogenlə birbaşa qarşılıqlı təsirdə olmur. Fosfidlər su və duru 

turşularla qarşılıqlı təsirdə olduqda fosforun hidrogenli birləşməsi – fosfin əmələ 

gəlir.     Ca3P2 + 6H2O → 3Ca(OH)2 + 2PH3↑  fosfin 

      Ca3P2 + 6HCl → 3CaCl2 + 2PH3↑   

Fosfin, həmçinin fosforun əsasi mühitdə (50%-li qələvi məhlulu) öz-özünə 

oksidləşmə-reduksiya reaksiyası nəticəsində də alınır. 
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4P + 3NaOH + 3H2O → 3NaH2PO2 + PH3↑ 

Fosfin qoxumuş balıq iyi verən, havada alovlanan zəhərli qazdır. O, hava ilə 

partlayıcı qarışıq əmələ gətirir. Havada asan oksidləşir. 

2PH3 + 4O2 → P2O5 + 3H2O 

Fosfin kimyəvi formuluna görə ammonyaka oxşayır, lakin ammonyaka 

nisbətən zəif əsasi xassəlidir. O, turşularla fosfonium duzları əmələ gətirir. 

PH3 + HJ → [PH4]+J- 

Fosfin Ag, Hg, Cu-in duzları ilə məhlulda reaksiyaya daxil olur. 

3CuSO4 + 2PH3 → Cu3P2 + 3H2SO4 

Fosfin aşağı temperaturda parçalanır. 

2PH3 ↔ 2P + 3H2 

Fosfor və onun birləşmələrinin tətbiqi. Qırmızı fosfordan kibrit istehsalında 

istifadə olunur. Belə ki, onun narın əzilmiş şüşə və yapışqanla qarışığını kibrit 

qutusunun yanına çəkirlər. Tərkibi kalium-xlorat (Bertolle duzu) KClO3 və 

kükürddən ibarət olan kibrit başlığı qutunun yanına sürtüldükdə alovlanma baş 

verir.                         6P + 5KClO3  → 5KCl + 3P2O5 

Ağ fosfor yandırıcı bombalarda və hərbdə tüstü pərdələrinin yaradılması 

üçün tətbiq edilir. Fosfor (V) oksiddən suuducu maddə kimi (məsələn, qazların 

qurudulması üçün), ortofosfat turşusundan isə mineral gübrə istehsalında 

istifadə olunur. 

Fosforun oksidləri 
 

Fosforun iki əsas oksidi məlumdur. Onların qaz halında molekul tərkibləri 

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

daha sadə empirik formulları P2O3 və P2O5 kimi göstərilir.  

Fiziki xassələri. P4O6 və ya P2O3 uçucu rəngsiz maddədir. 23,8℃-də əriyir, 

175℃-də qaynayır. P2O3 ağ fosfor kimi çox zəhərlidir. O, aşağı temperaturda 

P4O6-ya çevrilir. 

Fosfor (V) oksid P2O5 ağ yumşaq, 565℃-də əriyən tozşəkilli, həddən artıq 

hiqroskopik maddədir. Buna görə də onu kip bağlanmış qablarda saxlamaq 

lazımdır. 

Alınması. P2O3 fosforun oksigen çatışmayan şəraitdə yanması zamanı əmələ 

gəlir.                             P4 + 3O2 
             
→    P4O6    və ya    4P + 3O2 

             
→    2P2O3 

P2O3 havada öz-özünə oksidləşərək P2O5-ə çevrilir. 
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P2O3 + O2 
             
→    P2O5 

P2O5-i həm fosforun tam yanması ilə həm də digər üsullarla almaq olar. 

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

       𝑡        
→      5KCl + 3P2O5 

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

Kimyəvi xassələri. P2O3 soyuq su ilə tədricən reaksiyaya daxil olur və ikiəsaslı 

fosfit turşusuna çevrilir.              P2O3 + 3H2O 
              
→     2H3PO3 

Fosfor (V) oksid (P2O5) kimyəvi xassələrinə görə digər turşu oksidlərinə 

oxşayır. Temperaturdan və götürülən suyun miqdarından asılı olaraq müxtəlif 

turşular əmələ gəlir.  

P2O5 + H2O 
       0℃       
→       2HPO3  metafosfat turşusu 

P2O5 + 2H2O 
      20℃       
→        2H4P2O7  pirofosfat turşusu 

P2O5 + 3H2O 
       100℃         
→          2H3PO4  ortofosfat turşusu 

O, əsasi oksidlər və əsaslarla qarşılıqlı təsirdə olur. 

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

               
→     2Na3PO4+ 3H2O 

P2O5 suuducu xassəyə malikdir. Məsələn, o, nitrat turşusunu N2O5-ə, 

perxlorat turşusunu isə Cl2O7-yə çevirir. 

P2O5 + 6HNO3 
       𝑡       
→     2H3PO4 + 3N2O5       P2O5 + 2HNO3 

               
→     2HPO3 + N2O5 

6HClO4 + P2O5 
               
→     2H3PO4 + 3Cl2O7 

 

Ortofosfat turşusu (H3PO4) 
 

Alınma üsulları. a) sənayedə  

1. Sulfat turşusunun Ca3(PO4)2-a təsiri ilə ortofosfat turşusu alınır: 

3H2SO4(qatı) + Ca3(PO4)2 
               
→     3CaSO4 + 2H3PO4 

2. P2O5 + 3 H2O 
       𝑡        
→      2H3PO4 

b) laboratoriyada fosforun nitrat turşusu ilə oksidləşməsindən alınır: 

3P + 5HNO3(duru) + 2H2O 
               
→     3H3PO4 + 5NO 

P + 5HNO3(qatı) 
               
→     H3PO4 + 5NO2 + H2O 

Fiziki xassələri. H3PO4 adi şəraitdə suda yaxşı həll olur rəngsiz kristal 

maddədir. 

Kimyəvi xassələri. Mineral turşular üçün xarakter olan bütün reaksiyalara 

daxil olur. Suda məhlulu indikatorun rəngini dəyişir.  

1. H3PO4 çoxəsaslı turşular kimi mərhələlərlə dissosiasiya edir: 
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H3PO4            H+ + H2PO4-      - NaH2PO4 

                                  H2PO4-           H+ + HPO42-      - Na2HPO4 

                                  HPO42- H+ + PO43- - Na3PO4 

2. H3PO4 elektrokimyəvi gərginlik sırasında hidrogenə qədər olan metallarla 

qarşılıqlı təsirdə olduqda hidrogen ayrılır. Hidrogendən sonrakı metallarla (Cu, 

Hg, Ag, Pt, Au) reaksiyaya daxil olmur. 

3Ca + 2H3PO4 
               
→     Ca3(PO4)2 + 3H2↑ 

3. Əsasi və amfoter oksidlərlə, əsaslarla və ammonyakla reaksiyaya daxil 

olur.                      3CaO + 2H3PO4 
               
→     Ca3(PO4)2 + 3H2O 

4. H3PO4 turşuların bir-birini sıxışdırıb çıxarma sırasında H2SO4, HNO3, 

HCl, HBr, HJ turşularından başqa digər turşuları duzlarından sıxışdırıb çıxarır.               

3Na2CO3 + 2H3PO4 
               
→     2Na3PO4  + 3CO2 + 3H2O 

5. Ortofosfat turşusu normal və hidroduzları ilə qarşılıqlı təsirdə olur. 

Dihidroduzları isə bu xassəyə malik deyil.  

Na3PO4 + 2H3PO4 
               
→     3NaH2PO4         Na2HPO4 + H3PO4 

               
→     2NaH2PO4  

6. Qızdırıldıqda H3PO4 suyunu itirərək tədricən pirofosfat və metafosfat 

turşularını əmələ gətirir.  

2H3PO4 

       𝑡         
→      H2O + H4P2O7 pirofosfat turşusu 

H4P2O7

       𝑡       
→     H2O + 2HPO3  metafosfat turşusu 

Pirofosfat turşusu dördəsaslı, metafosfat turşusu isə birəsaslıdır. 

Ortofosfat turşusunun natrium, kalium və ammonium duzlarından başqa 

digər normal duzları suda həll olmur.  

𝑷𝑶𝟒
𝟑− ionunun təyini. Ortofosfat turşusunun və onun duzlarının suda 

məhluluna gümüş (I) nitrat məhlulu ilə təsir etdikdə sarı rəngli gümüş (I) 

ortofosfat çöküntüsü alınır. 

𝑃𝑂4
3− + 3Ag+ 

               
→     Ag3PO4↓ 

H3PO4 heyvanların və bitkilərin həyat fəaliyyətində böyük rol oynayır. 

Turşunun qalıqları ATF-in mühüm tərkib hissəsini təşkil edir. ATF-in 

parçalanması nəticəsində çoxlu miqdarda enerji ayrılır. 
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Mineral gübrələr 

 

Bitkilərin tərkibinə 75-ə qədər müxtəlif kimyəvi elementlər daxildir. 

Onlardan bəziləri (makroelementlər) bitkilərə çoxlu, başqaları isə 

(mikroelementlər) cüzi miqdarda tələb olunur.  

Makroelementlərə-karbon, oksigen, hidrogen, azot, fosfor, kükürd, 

maqnezium, kalium, kalsium, mikroelementlərə isə dəmir, manqan, bor, mis, 

sink, molibden, kobalt və s. elementlər daxildir.  

Bitkilər üçün 3 mühüm kimyəvi element-azot, fosfor və kalium əsas qida 

elementləri kimi daha çox lazımdır. 

Azotlu gübrələr. Azot zülalların tərkibinə daxildir. O, çatışmadıqda yaşıl 

kütlənin əmələ gəlməsi ləngiyir, bitkilər pis böyüyür, yarpaqları solğunlaşır və 

saralır. Azotlu gübrələr yaz vaxtı bitkilərə xüsusən lazımdır.  

Əsas azotlu gübrələr və onların sənayedə alınması aşağıda göstərilmişdir. 

Natrium şorası nitrat turşusunun istehsalı zamanı su ilə udulmayan nitroz 

qazlarını (NO və NO2) soda məhlulundan buraxmaqla alınır.  

Na2CO3 + 2NO2 
                   
→       NaNO3 + NaNO2 + CO2 

Natrium-nitrat təbiətdə Çili şorası adı ilə tapılır. 

Kalium-nitrat (KNO3) sənayedə aşağıdakı üsulla alınır. 

KCl + NaNO3 
         100℃      
⇔         NaCl + KNO3 

100℃-də NaCl az həll olduğundan, qatı məhlulda o kristallaşır və 

reaksiyada tarazlıq sağa tərəf yönəlir. 

Ammonium-nitratı (ammonium-şorasını) nitrat turşusunu ammonyakla 

neytrallaşdırmaqla alırlar. 

NH3 + HNO3 
                   
→       NH4NO3 

Ammonium-sulfatı isə ammonyakın sulfat turşusu ilə reaksiyasından alırlar.                                  

2NH3 + H2SO4 
                   
→       (NH4)2SO4 

Karbamidi (sidik cövhərini) istehsal etmək üçün karbon dioksidə yüksək 

təzyiqdə və temperaturda ammonyakla təsir edirlər.  

CO2 + 2NH3 
       𝑡,𝑝           
→        CO(NH2)2 + H2O 

Fosforlu gübrələr. Sadə superfosfat fosforitlərin və apatitlərin sulfat turşusu 

ilə qarşılıqlı təsirindən alınır.  

Ca3(PO4)2 + 2H2SO4 
                   
→       2CaSO4 + Ca(H2PO4)2 

İkiqat superfosfatın istehsalı iki mərhələdə həyata keçirilir.  
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Presipitat ortofosfat turşusu ilə sönmüş əhəngin və ya əhəngdaşının 

qarşılıqlı təsirindən alınır.  

Ca(OH)2 + H3PO4 
                   
→       CaHPO4∙H2O + H2O 

CaCO3 + H3PO4 
                   
→       CaHPO4∙H2O + CO2 

Kaliumlu gübrə kimi istifadə edilən KCl-ə təbiətdə silvin (KCl) və silvinit 

(KCl∙NaCl) mineralı şəklində rast gəlinir.  

Fosforit unu fosforitləri narın əzməklə alınır. Fosforitin ümumi tərkibini 

təşkil edən Ca3(PO4)2 suda həll olmur. Buna görə də onu torpağa turş gübrələrlə 

(məs. (NH4)2SO4) qarışıq şəkildə verirlər. Sümük unu əsasən kalsium-

ortofosfatdan ibarət olub, ev heyvanlarının sümüklərini üyütməklə alınır.  

Fosfor bitkilərdə gedən oksidləşmə-reduksiya proseslərində iştirak edən 

nuklein turşularının tərkibində olur. Reproduktiv orqanların (çiçəklər, meyvələr) 

böyüməsi və inkişafı zamanı fosfor xüsusilə zəruridir. 

Kalium fotosintez prosesini sürətləndirir, dənli bitkilərin gövdəsinin 

möhkəmlənməsinə kömək edir və bununla da onların əyilməsini aradan qaldırır. 

Kombinə edilmiş (mürəkkəb, kompleks) gübrələr. NH4H2PO4 

(monoammofos), (NH4)2HPO4 (diammofos) ortofosfat turşusunun ammonyakla 

qarşılıqlı təsirindən alınır.  

NH3 + H3PO4 
                   
→       NH4H2PO4                       2NH3 + H3PO4 

                   
→       (NH4)2HPO4 

Nitrofoska üç duzun qarışığıdır və aşağıdakı üsulla alınır. 

2NH3 + H3PO4 
                   
→       (NH4)2HPO4 

NH3 + HNO3 
                   
→       NH4NO3                nitrofoska 

Təbii duz KCl 

Əsas qida elementinə (N, K, P) görə gübrələri üç növə bölürlər: azotlu, 

fosforlu və kaliumlu. Tərkibinə görə mineral gübrələr iki cür - sadə və kompleks 

(mürəkkəb və qarışıq) olur. Tərkibində yalnız bir əsas qida elementi olan 

gübrələrə sadə, iki və ya üç əsas qida elementi olanlar isə mürəkkəb gübrələr 

adlanır. Qarışıq gübrələrin tərkibində mexaniki qarışıq şəklində müxtəlif növ 

gübrələr - sadə, mürəkkəb və ya onların hər ikisi olur.  

Mənşəyinə görə gübrələr iki qrupa bölünür: mineral və üzvi (peyin, quş zılı 

və s.). Aqreqat halına görə də gübrələr iki cür olur: bərk (şoralar, fosfatlar) və 

maye (ammonyaklı su). 
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22. Karbon yarımqrupu elementlərinin dövri sistemdə mövqeyi. 

Karbon və onun birləşmələrinin alınması, xassələri və tətbiqi 
 

IV qrupun əsas yarımqrup elementlərinə karbon, silisium, germanium, 

qalay və qurğuşun daxildir. Bunların xarici elektron təbəqəsində 4 elektron 

yerləşir. Ona görə 4 elektron alıb-verməklə -4 və +4 valentli ola bilirlər. IV 

qrupun əsas yarımqrup elementlərinin çəkisi (atom çəkisi) artdıqca, onların 4 

valentli birləşmələrinin davamlılığı azalır, 2 valentli birləşmələrinin davamlılığı 

isə artır. Bu isə yarımqrupda həmin istiqamətdə metallıq xassəsinin artması ilə 

izah olunur.  

Karbonun sıra nömrəsi 6, atom kütləsi 12 k. v.-dır, qeyri-metaldır. C-nun 

xarici elektron təbəqəsində 4 elektron yerləşir ki, bu da s2p2 konfiqurasiyaya 

malikdir. Karbona təbiətdə həm sərbəst, həm də birləşmələr şəklində rast gəlinir. 

Sərbəst karbona almaz, qrafit, karbin, polikumulen, amorf karbon şəklində 

təsadüf edilir. Təbiətdə geniş yayılmış əhəng daşı, mərmər, təbaşir (tərkibləri 

CaCO3-dən ibarətdir), maqnezit MgCO3, dolomit MgCO3xCaCO3, dəmir şpatı və 

ya siderit FeCO3 və malaxit (CuOH)2CO3 kimi karbonatların da tərkibinə 

daxildir. Karbon, almaz, qrafit, karbin və füllerendən ibarət allotropik 

şəkildəyişmələr əmələ gəlir.  

Almaz−rəngsizdir, şəffafdır, x/ç-si 3,5–dir. Bütün maddələrin ən bərkidir. 

Onun şüşəni kəsmək və süxurları qazmaq üçün alətlərdə tətbiq edilməsi də bu 

xassəsinə əsaslanır. Cilalanmış almaz brilliant adlanır. Almazın çox bərk olması 

onun kristallarının kristal qəfəsindəki hər bir karbon atomu kovalent rabitə ilə 

ondan bərabər məsafədə yerləşən və müntəzəm tetraedrin bucaqlarında olan 4 

başqa karbon atomu ilə birləşməsidir. 

Qrafit−Tünd boz rəngli, almazdan yumşaq, qeyri şəffaf kristal maddədir. 

Qrafit almazdan fərqli olaraq elektriki və istiliyi yaxşı keçirir. 

Karbon metallarla qarşılıqlı reaksiyaya girir və nəticədə karbidlər əmələ 

gəlir.                      4Al + 3C 
                   
→        Al4C3                              Ca + 2C 

                   
→       CaC2 

Karbidlər su və ya turşularla reaksiyaya girir, nəticədə asetilen və metan 

əmələ gəlir:                               CaC2 + 2H2O 
                   
→       Ca(OH)2 + C2H2 

Al4C3 +12HCl  
                   
→       4AlCl3 + 3CH4 

Metal karbidlərini metal oksidləri ilə karbonun təsirindən də almaq olar. 

CaO + C 
                   
→       3CaC2 +CO 
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Karbon oksidləri 

 

Karbon-2 oksid (dəm qazı) rəngsiz, zəhərləyici qazdır. Suda çox az həll olur. 

Karbon 2-oksid göy alovla yanır, nəticədə karbon 4-oksid əmələ gətirir. Karbon 

2-oksid yalnız O2-ni deyil, habelə başqa qeyri-metalları, məsələn, xloru da özünə 

birləşdirə bilir.               CO + Cl2 
                   
→       COCl2   (fosgen) 

Karbon 2-oksid qüvvətli reduksiyaedicidir. Ona görə də o, metal 

oksidlərindən sərbəst metal alınması üçün işlədilir: 

Fe2O3 + 3CO 
                   
→       2Fe + 3CO2 

Karbonun hava azlığı şəraitində yanmasından dəm qazı əmələ gəlir. 

2C + O2 
                   
→       2CO 

Karbon 4-oksid (karbon qazı) ─ rəngsiz qazdır. 1 həcm suda adi 

temperaturda 1 həcmə yaxın CO2 həll olur. CO2 ─ 60 atm. qədər təzyiq altında, 

adi temperaturda maye halına keçir. Maye CO2 polad balonlarda saxlanılır və 

şiddətli soyudulmada qar kimi mayeyə çevrilir. Bərk preslənmiş CO2  “quru buz 

“  adlanır. 

Karbon 4-oksid yalnız suda məhlulda mövcud olan karbonat turşusunun 

(H2CO3) anhidrididir. Sənayedə soda istehsalında, şəkər sənayesində, mədən 

sularının hazırlığında işlədilir. Bundan başqa CO2 yanğın söndürməkdə işlədilir. 

 

Karbonat turşusu, onun duzları. 

 

H2CO3 turşusu yalnız məhlulda ola bilir. Karbon qazı suda az həll olur və 

karbonat turşusunu əmələ gətirir. H2CO3 davamsız olduğu üçün asanlıqla su və 

karbon qazına parçalanır. H2CO3 turşusu  2 əsaslı olduğu üçün mərhələlərlə 

dissosiasiya edir: 

                                                H2CO3      H+ + HCO 

3  

                                                HCO 

3      H+ + CO 2

3  

Beləliklə, H2CO3 turşusu normal, turş duzlar (karbonatlar və 

hidrokarbonatlar) əmələ gətirir. H2CO3 turşusunun duzlarını karbon 4-oksidlə 

qələvilərin qarşılıqlı təsirindən almaq olar: 

2NaOH + CO2 

                   
→       Na2CO3 + H2O 

Ca(OH)2 + CO2 
                   
→        CaCO3↓ + H2O 
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Qələvi-torpaq metalların H2CO3 turşusu ilə əmələ gətirdiyi normal duzlar 

suda pis, turş duzlar isə yaxşı həll olur. CaCO3, su və CO2 ilə qarşılıqlı təsirdə 

olaraq Ca(HCO3)2 əmələ gətirir:  CaCO3 + CO2 + H2O 
                   
→       Ca(HCO3)2 

H2CO3 turşusunun hər hansı bir duzuna turşularla təsir etdikdə CO2 ayrılır: 

Na2CO3 + 2HCl 
                   
→       2NaCl + CO2 + H2O 

Ayrılan CO2-ni əhəng suyuna buraxdıqda CaCO3 əmələ gəlməsi hesabına 

məhlulda ağ rəngli bulantı alınır:    Ca(OH)2 + CO2 

                   
→      CaCO3↓ + H2O 

Alınan çöküntü qazın artığında həll olur:  

CaCO3 +H2O + CO2 
                   
→        Ca(HCO3)2 

Bu reaksiyalar karbonat ionu üçün keyfiyyət reaksiyaları hesab olunur. 

Bütün karbonatlar qızdırıldıqda metal oksidi və CO2-ə parçalanır: 

ZnCO3 
                   
→       ZnO + CO2                                      CaCO3 

                   
→        CaO + CO2 

H2CO3 turşusunun  duzlarından  Na2CO3 ∙ 10H2O (soda) kimya sənayesinin 

əsas məhsullarından biridir. Sodanı sulfat və ammonyak üsulu ilə alırlar. 

2NaCl + H2SO4 
                   
→       Na2SO4 + 2HCl 

Na2SO4 + CaCO3 
                   
→       Na2CO3 + CaSO4 

Ammonyak üsulu ilə aşağıdakı kimi alınır: 

CaCO3 
                   
→       CO2 + CaO 

NH3 + CO2 + H2O 
                   
→       NH4 HCO3 

NH4HCO3 + NaCl 
                   
→       NH4Cl + NaHCO3 

NaHCO3 və ya çay sodası ağ maddədir, tibbdə, çörək bişirmədə, qənnadı 

işlərində, yanğınsöndürmədə işlədilir. 

K2CO3 və ya potaş çoxlu miqdarda bitki külündə olur. Onu, kalium-

hidroksid məhlulunu CO2 ilə doyuzdurmaqla almaq olar: 

2KOH + CO2 + H2O 
                   
→       K2CO3 + H2O 
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23. Silisium və onun birləşmələrinin təbiətdə yayılması, 

 alınması, xassələri və tətbiqi 

 

Karbonun ən yaxın analoqu silisiumdur. Si dövri sistemin IV qrupunun əsas 

yarımqrupunda yerləşir. Kimyəvi işarəsi Si, sıra nömrəsi 14, atom kütləsi 28 olan 

qeyri metaldır. Silisium ilk dəfə 1823-cü ildə isveç kimyaçısı  Bertselius 

tərəfindən alınmışdır. Silisium yer qabığını əmələgətirən mineralların əsas  və 

mühüm elementidir. SiO2 −qum,  Al2O3 ∙ 2SiO2 ∙ 2H2O−gil,    K2O ∙ Al2O3 ∙ 6SiO2 

−çöl şpatı və bir çox başqa mineralların tərkibinə daxildir. Si birləşmələri bəzi 

bitkilərdə, heyvanların dırnaqlarında, quşların lələklərində olur. 

Alınması. Sənayedə sərbəst Si, SiO2-in yüksək temperaturda kömürlə 

reduksiyasından alınır:          SiO2 + 2C 
                   
→       Si + 2CO 

Laboratoriyada Si, SiO2-nin metal Mg-la birlikdə qızdırılmasından alınır:  

SiO2 + 2Mg 
                   
→       Si + 2MgO 

Si- la zəngin olan dəmir xəlitələri texnikada turşuya davamlı material kimi 

tətbiq olunur. Si  kristal və amorf  olmaqla 2 allotropik modifikasiya əmələ 

gətirir. Kristal Si-un bərkliyi zəifdir, o çox kövrəkdir. Amorf Si qonur rəngli 

tozdur, elektriki keçirmir. Təbii silisiumun kütlə ədədi 28, 29, 30 olan üç izotopu 

var. 

Kimyəvi xassələri. Adi şəraitdə Si kimyəvi cəhətdən fəal olmayan elementdir. 

Si adi temperaturda  F-la  reaksiyaya girib qaz halında olan silisium 4-flüorid  

SiF4 əmələ gətirir: 

Si + 2F2 
                   
→       SiF4↑;               Si + 4HF 

                   
→       SiF4↑ + 2H2↑ 

Si qızdırıldıqda bilavasitə başqa qeyri-merallarla (O2, Cl2, S, C) birləşmələr 

əmələ gətirir. Si yalnız qeyri-metallarla deyil, həmçinin bir çox metallar və 

hidrogen ilə də birləşmələr əmələ gətirir. Si-un metallarla birləşmələrinə 

silisidlər deyilir. Məsələn, Mg2Si─ maqnezium silisid. 

Si + 2Mg 
                   
→       Mg2Si 

Si hidrogenlə bilavasıtə birləşmir. Lakin onun hidrogenlə birləşməsini 

(silanı) Mg2Si-də  HCl  turşusu ilə təsir etməklə almaq olar: 

Mg2Si + 4HCl 
                   
→       SiH4 + 2MgCl2 

Si 20000C-də karbonla birləşir və silisium – karbid və ya karborund əmələ 

gətirir:                                               Si + C 
                   
→       SiC 
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Karborund bərkliyi etibarı ilə almaza yaxın olduğundan  itiləyici daşları 

cilalamaq, çarxları hazırlamaq üçün tətbiq edilir. 

Adi şəraitdə qələvilər Si-a təsir etmir. Lakin qızdırıldıqda qələvili sudan H2 

çıxarır və silikatlara qədər oksidləşir. 

Si + 3H2O    KOH     H2SiO3 + 2H2↑ 

Əmələ gələn silikat turşusu qələvi ilə reaksiyaya girib duz əmələ gətirilir: 

H2SiO3 + 2KOH 
                   
→       K2SiO3 + H2O 

   

 

Silisium oksidləri 

 

Silisiumun  2-oksidi məlumdur: SiO və SiO2.  SiO −davamsızdır. SiO2 

təbiətdə amorf və kristal halında tapılır. SiO2 −silisiumun ən çox davamlı 

birləşməsidir. Si-un havada yanmasından əmələ gəlir və çoxlu miqdarda istilik 

ayrılır :                    Si + O2 
                   
→       SiO2 + 203kkal 

SiO2-ə təbiətdə başlıca olaraq kvars mineralı (narın qum dənələri) şəklində 

təsadüf edilir. Saf qum −ağ rənglidir, qatışıqlar şəklində dəmir birləşmələri də 

olur, buna görə də qum sarı rəngə boyanır. Qum ilə kömür qarışığını elektrik 

peçində közərtdikdə karborund adlanan birləşmə SiC əmələ gəlir. 

    SiO2 + 3C 
                   
→       SiC + 2CO 

SiO2-də metasilikat  turşusu  H2SiO3, ortosilikat turşusu H4SiO4 və s.  uyğun 

gəlir. Silikat turşusu çox zəif turşudur. O, qızdırıldıqda parçalanır. 

    H2SiO3 
                   
→       SiO2 + H2O 

Bu turşuya uyğun gələn duzlara silikatlar deyilir. 

SiO2−anhidrid, su ilə reaksiyaya girmir. Ona görə də H2SiO3-ü silikatların 

suda həll olan duzlarına turşularla təsir etməklə alırlar.  

 

Metasilikat turşusu – H2SiO3 
 

Metasilikat turşusunun formulunu şərti olaraq H2SiO3 kimi göstərirlər. 

Əslində onun tərkibi (H2SiO3)n kimi olur.  

                           O−H   O−H 

              ... −O−Si−O−Si−O−...      və ya  (H2SiO3)n 

                           O−H   O−H 
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Alınması. Metasilikat turşusunu duzlarına turşu ilə təsir etməklə alırlar.  

Na2SiO3 + 2HCl 
                    
→       2NaCl + H2SiO3↓ 

Fiziki xassələri. Metasilikat turşusu bərk, ağ rəngli, yüksək məsaməli kütlə 

silikagel əmələ gətirir. Metasilikat turşusu suda həll olmur, lakin xüsusi növ 

kolloid məhlul əmələ gətirir. 

Kimyəvi xassələri. H2SiO3 suda həll olmadığından indikatorlara təsir etmir. 

Demək olar ki, bütün turşular onu duzlarından sıxışdırıb çıxarır. 

K2SiO3 + H2SO4 
                    
→       K2SO4 + H2SiO3↓ 

Metasilikat turşusu qələvilərdə həll olur. 

H2SiO3 + 2NaOH 
                    
→       Na2SiO3 + 2H2O 

Metasilikat turşusu zəif ikiəsaslı turşudur, qızdırıldıqda tədricən parçalanır. 

H2SiO3 

          𝑡          
→        SiO2 + H2O 

Silikat turşusunun Na və K duzlarından başqa digər duzları suda həll 

olmur. Na2SiO3 və K2SiO3 «həll olan şüşə», onların məhlulu isə «maye şüşə» 

adlanır. Həll olan silikatlar digər duzlarla mübadilə reaksiyasına daxil olur.  

Na2SiO3 + CaCl2 
                    
→       2NaCl + CaSiO3↓ 

K2SiO3 + Ca(NO3)2 
                    
→       2KNO3 + CaSiO3↓ 

 

 

Silikat sənayesi 

 

Silikat sənayesi keramika, şüşə və sement istehsalından ibarətdir. Keramika 

məmulatlarının istehsalı üçün əsas xammal gildir. 

Na2O∙CaO∙6SiO2 – adi pəncərə şüşəsi 

K2O∙CaO∙6SiO2 – çətinəriyən və ya kimyəvi (kaliumlu) şüşə 

K2O∙PbO∙6SiO2 – büllur şüşə 

Təmiz qumdan kvars şüşə alırlar. Şüşəyə rəngli oksidlər qatıldıqda ona 

müvafiq rəng verir. Məsələn, CoO – göy, Cr2O3 – yaşıl, CuO – göy-yaşıl. Şüşəyə 

az miqdar narın xırdalanmış qızıl əlavə etməklə al-qırmızı şüşə (yaqut şüşə) 

alırlar.  

Sement istehsalı üçün əsas xammal əhəngdaşı və gildir.  

 

 

 


