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MÖVZU 1. 
 

Giriş. Materiya. Kimya, yaranması, inkişaf tarixi, əsas kimya  
qanunları. 
 

Plan 
1. Materiya. Maddə və sahə haqqında anlayış. 
2. Kimya nədir, yaranması və inkişafı. 
3. Kimya Azərbaycanda. 
4. Kimyanın əsas anlayışları: kimyəvi element, atom, molekul, nisbi atom və 

molekul kütlələri, mol, molyar kütlə və başqaları. 
5. Kimyanın əsas qanunları. 

     6.   Kimyanın əsas qanunları: 
        a)  Maddə kütləsinin itməməsi qanunu  
        b)  Tərkibin sabitliyi qanunu 
        c)  Həndəsi nisbətlər qanunu 
        d)  Ekvivalentlər qanunu 
        f)  Həcmi nisbətlər qanunu 
        e)  Avoqadro qanunu 
  

Bizi əhatə edən maddi aləm materiya adlanır. Materiya, duyğularımız vasitəsilə 
qavradığımız obyektiv reallıqdır. Materiyanın varlıq forması, maddə və sahədir. 
Mövcud olan hər bir şey hərəkətdə olan materiyanın müxtəlif formalarıdır, hansı ki, 
daim hərəkətdə , dəyişilmədə və inkişafdadır. 

Maddə-xüsusi kütləvi olan hissəcik (məs. elementar hissəciklər, atom, molekul, 
qaz, maye, bərk maddələr və s.), sahə (məs. qravitasiya, elektromaqnit, nüvə daxili 
qüvvələr və s.) isə kütləsi olsa da əsasən enerji ilə xarakterizə olunan materiyadır. 

 Maddə materiyanın ayrı-ayrı növü olub, sabit fiziki xassələrə malikdir. 
Maddələr təmiz və qarışıq halda olurlar. Təmiz maddə eynicinsli, qarışıqlar isə 

eyni və müxtəlifcinsli olurlar.  
 Kimya nədir ? 
Kimya öncə təbiətşünaslıq elmlərindən biridir. Kimya maddələrin tərkibini, 

xassələrini, quruluşunu və çevrilmələrini öyrənir.  
Kimyanın yaranması və inkişaf tarixi çox qədim olub, ərəb ölkələri; Misir, Çin, 

Hindistan, Yunanıstanla bağlıdır.  
 Kimya sözünün əmələ gəlməsi haqqında müxtəlif fikirlər irəli sürülür. 

Eramızdan 100 il əvvəl yunan tarixçisi Plutarxın fikrincə  kimya –n “kemia” sözündən 
əmələ gəlmişdir, bu da qədim Misirin adıdır. Belə də güman edilir ki, kimya yunanca , 
tökmə metal mənasını verən “kima” sözündən yaranmışdır. 

Ərəblər 641-ci ildə Misiri,711-ci ildə isə İspaniyanı işğal etdikdən sonra kimya 
haqqında biliklər Avropaya  yayılmağa başladı. VIII-XII əsrlərdən başlayaraq ərəblər 
kimyanı  dirçəltməyə başladı. Ona görə də  bu dövr kimyanın dirçəliş dövrü 
adlandırıldı. Onlar kimya  gözünün  qabağına  “əl” ön şəkilçi əlavə etməklə  kimyanı 
özlərinki etdilər və əlkimya adlandırdılar. 
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Azərbaycanda kimyanın inkişaf tarixi qədimdir. Azərbaycanın ilk  kimyaçı alimi 
Almaniyada təhsil almış Mövsümbəy Xanlarov. Ali məktəbdə  tədris ilə bağlı alimimiz 
isə ADU-nin kafedra  müdiri, professor  Sadıx Hüseynov olmuşdur. O, qeyri-üzvi  
kimyanın tədrisi ilə əlaqədar bir çox kitabların müəllifi olmuşdur. Bununla əlaqədar 
kimyanın tədrisi ilə bağlı prof. Məmməd Mövsümzadənin, prof. Həbibulla 
Şaxtaxtinskinin adlarını göstərmək olar.  

Azərbaycanda kimyanın elmi əsasını qoyanlardan Yusif Məmmədəliyevin, Əli 
Quliyevin, Ələddin Quliyevin, İbrahim Şıxıyevin,Murtuza Nağıyevin, Toğrul 
Şaxtaxtinskinin, Sahib Əliyevin və başqalarının adlarını fəxrlə çəkmək olar.  

 
ATOM─ MOLEKUL TƏLİMİ 

 
Atom molekul təlimi müasir təbiətşünaslığın əsasını təşkil edir. Atom haqqında 

irəli sürülən ilk təsəvvürlərə bizim eramızdan 1000 il əvvəl Misir, Hindistan və başqa 
şərq filosoflarının fəlsəfi fikirlərində rast gəlinir. Eramızdan əvvəl VI, V əsrlərdə 
yaşamış yunan filosofları: Levkip, Demokrit və Epikür tərəfindən bu fikirlər qəbul 
edilmiş və inkişaf etdirilmişdir.  

Yunan filosofları ilk dəfə olaraq dünyanın ilahi qüvvə tərəfindən yaradılması 
ideyasını qəbul etmiş və onun maddi vəhdət təşkil etməsi ideyasını irəli sürmüşlər. 

Bunların içərisində Levkip və Demokritin atomstik təlimi xüsusi yer tutur. Təlimə 
görə materiya gözlə görünməyən və daima hərəkətdə olan kiçik hissəciklərdən ─ atom-  
lardan təşkil olunmuşdur. (Yunanca “Atmos” bölünməz deməkdir). Atomlar müəyyən 
nisbətdə birləşərək maddi aləmi əmələ gətirir.   
 Lakin yunan filosoflarından Platon və xüsusilə Aristotel atomistik təlimi qəbul 
etmirdilər.  
 1647-ci ildə fransız filosofu Qassendi yunan filosoflarının atomstik təsəvvürlərini 
qəbul etmiş və bu təlimi inkişaf etdirərək daha iri hissəciklərin ─molekulların varlığı 
ideyasını irəli sürmüşdür. O, göstərirdi ki, atomlar bir-birilə birləşərək molekulları 
əməlkə gətirir və bütün maddələr belə molekullardan təşkil olunmuşdur.  
 Atom ─molekul təlimini daha da inkişaf etdirən, bu təliminbanisi olan və bu 
təlimi müntəzəm elmi sistemə salan M. V. Lomonosov olmuşdur.  
 M. V. Lomonosov 1741-ci ildə yazdığı “Riyazi kimyanın elementləri” əsərində 
maddələrin quruluşu haqqında korpuskulyar nəzəriyyə irəli sürmüşdür. Lomonosov öz 
mülahizələrinə əsaslanaraq maddələrin kiçik hissəciklərdən əmələ gəlməsi ideyasını 
qəbul etmişdir. Lomonosova görə hissəciklər iki növə ayrılır: “korpuskullar” 
(molekullar) və “elementlər” (atomlar). 
 Lomonosovun atom ─molekul təlimi aşağıdakı müddəalardan ibarətdir: 
 1) bütün maddələr molekullardan ibarətdir; molekullar daha kiçik hissəciklərdən 
─ atomlardan təşkil olunmuşdur.  
 2) Atom və molekullar daim hərəkətdədir; onlar müəyyən kütlə və ölçüləri ilə bir-
birindən fərqlənirlər.  
 3) Bəsit maddələrin molekulları eyni, mürəkkəb maddələrin molekulları müxtəlif 
atomlardan təşkil olunmuşdur.  
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 Atom ─molekul haqqındakı təlim, atom və molekul məfhumlarının tərifi 1860-cı 
ildə Almaniyanın Karl sruye şəhərində kimyaçılarının beynəlxalq qrultayında qəbul 
edilmişdir.  
 Atom haqqında təlimin inkişafında ingilis alimi Con Daltonun xidmətləri 
olmuşdur. Daltonun xidmətləri aşağıdakılardır: 
 1) Atom çəkisi (kütləsi) anlayışını kimya elminə ilk dəfə o daxil etmişdir.  
 2) O vaxt məlum olan elementlərin atom çəkilərini təyin etmişdir.  
 3) Lomonosovdan 67 il sonra 1808-ci ildə yeni atom molekul təlimini irəli 
sürmüşdür.  
 4) Atom haqqında təsəvvürlərə əsaslanaraq həndəsi nisbətlər qanununu kəşf 
etmişdir.  
 5) İlk dəfə maddələrin tərkibini kimyəvi formullarla ifadə etməyi təklif etmişdir. 
 Daltonun ən böyük səhvi isə o idi ki, bəsit maddələrin molekul əmələ gətirməsini 
qəbul etmirdi.  
 Atom ─maddənin kimyəvi yolla bölünməyən ən kiçik hissəciyi olub, müəyyən 
kütlə, ölçü və xassələrlə xarakterizə olunur.  
 Kimyəvi elementin bütün xassələrini özündə saxlayan ən kiçik hissəciyinə atom 
deyilir.  
 Atomun kimyəvi xassələri onun quruluşu ilə müəyyən edildiyindən atomun 
müasir tərifi belədir: 
 Atom müsbət yüklü nüvədən və mənfi yüklü elektronlardan ibarət olan 
elektroneytral hissəcikdir.  
 Molekul atomun əksinə olaraq bölünəndir. Maddənin bütün kimyəvi xassələrini  
özündə saxlayan ən kiçik hissəcikdir.  
 

KİMYƏVİ ANLAYIŞLAR VƏ KİMYANIN ƏSAS QANUNLARI 
 

 Kimyanın əsas anlayışları aşağıdakılardır: 
 Kimyəvi element, bəsit və mürəkkəb maddə, allotropiya, atom, molekul, nisbi 
atom və nisbi molekul kütlələri, mol, molyar kütlə, kimyəvi işarə və formul, kimyəvi 
tənlik, valentlik, oksidləşmə dərəcəsi, ekvivalent, ekvivalent kütlə.  
 Kimyəvi element. Nüvəsinin müsbət yükü, eyni olan atom növüdür. Nüvənin  
yükünün qiyməti elementin dövri sistemdəki sıra nömrəsinə uyğun gəldiyindən,  
kimyəvi elementə belə tərif də vermək olar:  
 Kimyəvi element sıra nömrəsi eyni olan atom növüdür. Məsələn, sıra nömrəsi 11 
olan natrium kimyəvi elementi dedikdə, nüvəsində 11 müsbət yük (proton) və nüvə 
ətrafında 11 elektronu olan atom növü başa düşülür.  
 Elementlər şərti olaraq metallara və qeyri-metallara bölünür. Bu bölgünü ilk 
dəfə İsveç alimi Bertselius 1814-cü ildə irəli sürmüşdür. Mühitdən asılı olaraq bəzi 
elementlər amfoter (ikili) xassələr göstərdiyindən onlara amfoter elementlər deyilir.  
 Hələlik bizə məlum olan 108 elementdən 89-a rast gəlir, qalanları süni yolla alınır 
Elementlər yer qabığında müxtəlif miqdarla yayılmışlar. Ən geniş yayılmış qeyri-
metallar- oksigen (49,1 %), silisium (27 %), metallardan isə alüminium (7,59 %) və 
dəmirdir (4,28 %).    
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                 ATOM- MOLEKUL TƏLİMİ 

Atom- molekul təlimi müasir təbiətşünaslığın əsasını təskil edir. Atom haqqında 
irəli sürülən ilk təsəvvürlər bizim eramızdan 1000 il əvvəl Misir, Hindistan və başqa 
sərq filosoflarının fəlsəfi fikirlərində rast gəlinir. Eramızdan əvvəl VI, V, IV əsrlərdə 
yasamış yunan filosofları Levkipp, Demokrit və Epikür tərəfindən bu fikirlər qgbul 
edilmiş və inkişaf etdirilmişdir. 

Yunan filosofları ilk dəfə olaraq dünyanın ilahi qüvvə tərəfindən yaraıilmasını 
qəbul etmiş və onun maddi vəhdət təşkil etməsi ideyasını irəli sürmüşlər. 

Bunların içərisində Levkipp və Demokritin atomistik təlimi xtüsusi yei tutur. 
Təlimə görə materiya gözlə görünməyən və daima hərəkətdə olan kiçik 
hissəciklərdən— atomlardan təşkil olunmuşdur. (Yunanca "atmos" bölünməz  demək-
dir). Atomlar müəyyən nisbətdə birləşərək maddi aləmi əmələ gətirir. 

Lakin yunan filosoflarından Platon və xüsusilə Aristotel atomistik təlimi qəbul 
etmirdilər. 

1647-ci ildə fransız filosofu Qassendi yunan filosoflarının atomstik təsəvvürlərini 
qəbul etmiş və bu təlimi inkişaf etdirərək daha iri hissəciklərin —molekulların varlığı 
ideyasnı irəli sürmüşdür. O, göstərirdi ki, atomlar bir-birilə birləşərək molekulları əmələ 
gətirir və bütün maddlər belə molekllardan təşkil olunmuşdur. 

Atom —molekul təlimini daha da inkisaf etdirən, bu təlimin banisi olan va onu 
miintəzəm elmi sistemə salan   M. V. Lomonosov olmuşdur. 

M. V. Lomonosov 1741-ci ildə yazdığı "Riyazi kimyanın elementləri" 
əsərində maddələrin quruluşu haqqmda korpuskulyar nəzəriyyə irəli sürmüşdür. 
Lomonosov öz mühazirələrinə asaslanaraq maddələrin kiçik hissəciklərdən əmələ 
gəlməsi ideyasını qəbul etmisdir. Lomonosova görə hissəciklər iki növə ayrılır: 
"korpuskullar" (molekullar) və "elementlər" (atomlar). 

Lomonosovun atom —molekul təlimi aşağıdakı müddəalardan ibarətdir: 

1) Bütün maddələr molekullardan ibarətdir; molekullar daha kiçik hissəciklərdən 
— atomlardan təşkil olunmuşdur. 

2) Atom va molekullar daim hərəkətdədir; onlar müəyyən kütlə və ölçüləri ilə 
bir-birindən fərqlənirlər. 

3) Bəsit maddələrin molekulları eyni, mürəkkəb maddlərin molekulları müxtəlif 
atomlardan təşkil olunmuşdur. 

Atom —molekul haqqındakı təlim, atom , molekul və digər məfhumlarm ətraflı 
tərifi 1860-ci ildə Almaniyanın Karlsruye şəhərində kecirilmiş kimyaçıların 
beynəlxalq qurultayında qəbul edilmişdir. 

Canh orqanizmin əsas tərkibi H, C, N, va 0 elementlərindən təşkil olunub. Bu 
elementlər orqanogen ( orqanizmi təşkil edən ) elementler deyilir. Kosmosda ən çox 
yayılmış elementlər isə H və He-dur. 
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Maddələr bəsit va mürəkkəb olmaqla iki yerə bölünür. .Bəsit maddə molekulları 
- eyni, mürəkkəb maddə molekulları isə - müxtəlif element atomlarından əmələ gəlir. 
Mürəkkəb maddələrə həmçinin kimyəvi birləşmələr də deyilir. 

Bəsit maddəni kimyəvi element əmələ gətirir. Lakin, buna baxmayaraq bu iki 
məvhumları qarışdırmaq olmaz. Bele ki, element - atom və molekulu, bəsit maddə isə 
konkret olaraq maddəni xarakterizə edir. Bəsit maddə elementin təbiətdə sərbəst halda 
yaşayan formasıdır. Bəsit maddə - sıxlığı, həllolma qabiliyyəti, ərimə və qaynama 
temperaturları və s. , kimyəvi element isə nüvəsinin müsbət yüklü, sıra nömrəsi, 
oksidləşmə dərəcəsi, izotop tərkibi və s. ilə səciyyələnir. 

Eyni bir element bir neçe bəsit maddə əmələ gətirə bilər. Bu hadisə allotropiya 
(modifikasiya, səkildəyişmə), alınan maddələr isə allotropik səkildəyişmə adlanır. Məs. 
oksigen və ozon. 

Allotropiya 2 səbəbdən baş verə bilər: 

1. Molekulda atomların sayının müxtəlifliyindən ( məs. Cb   və O3) 
2. Maddələrin kristall quruluşunun müxtəlifliyindən ( məs. almaz, qrafit, 

karbin və polikumulen). 

Atomların kütlələri olduqca kiçikdir. Məs. hidrogenin mütləq kütləsi 1,674 1027 
kq-dır. Bu səbəbdən kimyəvi hesablamalarda bunlardan istifadə etmək əlverişli deyil və 
çox  çətinliklər törədir. Buna görə elementin nisbi atom kütləsi kəmiyyətindən istifadə 
edilir. Nisbi atom kütləsi ( Ar) elementin atom kütləsinin 12 C izotopunun kütləsinin 
1/12 hissəsinə nisbətidir. I2 C izotopunun kütləsinin 1/12 hissəsi atom kütlə vahidi 
(a.k.v. ) adlanır. Nəzərə alsaq ki, 12 C izotopunun bir atomunun kütləsi 20 ∙1024 kq-dır, 
onda onun 1/12 hissəsinin kütləsi olacaq : 1,66 10- 27 kq. Məhz bu miqdar a.k.v. adlanır. 
Elementin nisbi atom kütləsi dedikdə, onun bir atomunun l2C izotopunun kütləsinin 
1/12-dən, yəni 1,66 10 -27 kq-dan neçə dəfə ağır olduğunu göstərir. Məs. Ar ( Cu) = 64 
a.k.v.. Bu, o deməkdir ki, misin bir atomunun kütləsi 1,66 10 -27 kq-dan 64 dəfə ağırdır. 

Molekulun qramlarla ifadə olunan kütləsi də çox kiçik kəmiyyətdir. Məs. bir su 
molekulunun kütləsi 28,348 ∙ 10 -24 kq-dır. Bu səbəbdən hesablamalarda nisbi molekul 
kütləsindən istifadə edilir. Nisbi molekul kütləsi (Mr ) maddənin molekul kütləsinin 
12C izotopunun kütləsinin l/12 hissəsinə nisbətidir. Maddənin nisbi molekul kütləsi 
dedikdə, maddənin bir molekulunun kütləsinin 12C izotopunun kütləsinin 1/12-dən (1,66 
∙ 10'27) neçə -dəfə ağır olduğunu göstərir. Məs. Mr ( H2SO4 ) = 98 a.k.v. Bu, o deməkdir 
ki, sulfat turşusunun bir molekulunun kütləsi 1,66 10-27 kq-dan 98 dəfə ağırdır. 

MOL ( v - nü ) – maddənin miqdar vahididir. Bu miqdar 0,012 kq (12q) 12C 
izotopundakı atomların sayı qədər hissəcikləri (molekul, atom, ion, elektron və s.) olan 
maddə miqdarıdır. Məlum olmuşdur ki, bu miqdar 6,02 ∙ 1023 - dür. Müəyyən edilmişdir 
ki, bütün maddələrin l molunda məhz bu sayda hissəciklər vardır. Bu ədəd Avoqadro 
ədədi adlanır. Deməli, mol dedikdə, 6,02∙1023 sayda hissəcikləri olan maddə 
miqdarı nəzərdə tutulmalıdır. Mol bütün hissəciklərə şamil edilir. Məs. 

1 mol H atomu =    6,02 ∙ 1023 sayda atom 
1 mol CI-ionu =    6,02∙1023 sayda ion 
1 mol O2 molekulu    =     6,02 ∙ 1023 sayda molekul 
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MOLYAR KÜTLƏ ( M ). Maddənin bir molunun kütləsidir. Qramlarala ifadə 
edilir. Qiymətcə elementin nisbi atom kütləsinə, yaxud maddənin nisbi molekul 
kütləsinə bərabərdir. Molyar kütlə ilə maddənin mol miqdarı arasında aşağıdakı asılılıq 
vardır: 

m  
M   =   —- 

V 
m -   maddənin  kütləsi, q və ya kq , v – maddə miqdarı, mol.  Deməli, molyar 

kütlə   q/mol, yaxud kq/mol ilə ifadə olunur. _ 
 KİMYƏVİ İŞARƏLƏR. Elementlərin adlarının  göstəricisidir. Elementlərin 
latınca adlarından  istifadə edilir ; ilk, yaxud ilk iki hərfdən istifadə edilir. 

Kimyəvi işarə göstərir : 

1. Elementin adını 
2. onun bir atomunu 
3 nisbi atom kütləsini  
4. bir molunu 
5. molyar kütləsini 

 KİMYƏVİ FORMULLAR. Maddələrin  tərkibinin  göstəricisidir. Maddənin 
miqdarı və vəsfi tərkibinin kimyəvi isarələrlə göstərilməsidir. Buna empirik formul da 
deyilir. Kimyəvi formul göstərir : 

1. Maddənin adını 
2. onun bir molekulunu 
3. nisbi molekul kütləsini 
4. bir molunu 
5. molyar kütləsini 
6. hansı elementlərdən təşkil olunduğunu 
7.tərkibində olan element atomlarının sayını 

 KİMYƏVİ TƏNLİKLƏR. Kimyəvi reaksiyaların kimyəvi işarə və 
kimyəvi formullarla göstərilməsidir. 

KİMYANIN   ƏSAS QANUNLARI   aşağıdakılardır : 

1. Maddə kütləsinin saxlanması qanunu 
2. Tərkibin sabitliyi qanunu 
3. Həndəsi nisbətlər qanunu 
4. Ekvivalentlər qanunu 
5. Həcm nisbətlər qanunu 
6. Avoqadro qanunu 

Bu qanunlar stexiometrik qanunlar adlanır. Stexiometriya - kimyanın bir 
bölməsi olub, reaksiyaya daxil olan maddələr arasındakı kütlə və həcm nisbətlərini 
öyrənir. 
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1. MADDƏ KÜTLƏSİNİN SAXLANMASI qanunu 1748-ci ildə M. 
Lomonosov tərəfindən kəşf edilmişdir. 1756-ci ildən tətbiq edilir. Qanunun 
tərifi : Reaksiyaya daxil olan maddələrin kütləsi, reaksiya nəticəsində alınan 
maddələrin kütləsinə barabərdir. Bir faktı xatırlatmaq maraqlıdir : Hələ 
1673-cü ildə böyük ing. alimi R.Boyl belə bir təcrübə aparmışdır. O, müxtəlif 
metalları açıq qabda qızdırarkən müşahidə etmişdir ki, metalın sonrakı kütləsi, 
qızdırmadan əvvəlki kütləsindən ağır gəlir. Alim havanın rolunu nəzərə 
almadığından düzgün nəticə çıxarmamışdır. O, hesab edir ki, metalın kütləsinin 
artmasına səbəb hansısa bir «od materiyası» dır ki, qızdırma zamanı metalla 
birləşərək kütləsini artırır. 

Bu hadisədən 75 il sonra həmin təcrübəni Lomonosov Boyldan fərqli olaraq 
qapalı qabda aparır . Qabın ağzını açan zaman alim müşahidə edir ki, hava güclü 
axınla qabın içərisinə daxil olur. O, bu nəticəyə gəlir ki, metalın kütləsinin artmasına 
səbəb havanın müəyyən hissəsinin metalla birləşməsidir. Bununla maddə kütləsinin 
saxlanmasi qanunu kəşf edilir. Bir qədər sonra Lavuaze həmin hava hissəsinin məhz 
oksigen olduğunu bəyan edir. 

2. TƏRKİBİN SABİTLİYİ QANUNU 1799-1801-ci illərdə fr.alimi 
Prust tərəfindən kəşf edilmişdir : Istənilən saf maddə alınma üsulundan asılı olma-
yaraq sabit vəsfi və miqdari tərkibə malikdir. Məs. su müxtəlif üsullarla alınır : 

1. Elementlərdən 
2. Turşuların parçalanmasından 
3. Əsasların parçalanmasından 
4. .Neytrallaşma reaksiyalarından 
5. Bütün üzvi maddələrin yanmasından və s. 

Lakin bütün bunlara baxmayaraq suyun keyfiyyət və kəmiyyət tərkibi sabit 
olaraq qalır : 2 hissə hidrogen və 1 hissə oksigen. 

 3. HƏNDƏSİ NİSBƏTLƏR QANUNU 1803-cü ildə ing. alimi C. Dalton 
tərəfindən kəşf edilib : Əgər iki element bir-birilə bir neçə birləşmə əmələ gətirərsə, 
elementlərdən birinin eyni kütləsilə birləşmiş digər elementin kütlələri arsındakı 
nisbət kiçik tam ədədlərin nisbəti, kimidir. 
Məs. azot oksidləri misalında bunu nəzərdən keçirək. 

 

N2O 2 14   : 16 
NO  14 : 16 
N2O3 2 14 : 16  3 
NO2  14 : 16  2 
N2O5 2 14 : 16  5 

Azotun  14 qramına düşən oksigenin kütlə nisbətləri olacaqdır :  8 : 16 : 24 : 32 : 40. 
Hər tərəfi 8-ə bölsək alarıq :  1:2:3:4:5. 

4. EKVİVALENTLƏR QANUNU 1803-cü ildə alman alimi Rixter tərəfindən 
kəşf edilmişdir. Alim turşu və əsaslar arasmda apardığı çoxsaylı təcrübələr nəticəsində 
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müəyyən etdi ki, kimyəvi proseslərdə maddələrin ancaq müəyyən kütlə nisbətləri 
iştirak edir. Beləliklə ektivalentlər qanunu kəşf edilir: Maddələr bir-birilə 
ektivalentlərinə mütənasib kütlə nisbətlərində qarşılıqlı təsirdə olurlar. Qanunun 
riyazi ifadəsi belədir : 

m1 E1 
1. Bərk maddələr üçün:  -----    =     -----  

m2 E2 
V1 VE1 

2. Qaz maddələr üçün : —   =   — 
V2 VE 2 

m E 
3. Bərk və qaz maddələr üçün:  -----    =      ------  

V VE 
Kimyəvi elementin və ya maddənin ekvivalenti, onun elə miqdarna deyilir ki, 

bu miqdar hidrogenin 1 molu ilə birləşsin, yaxud birləşmələrdə əvəz etsin. Ekvivalent 
vahidi -    mol, ekvivalent kütlə vahidi isə  q/mol - dur. 

HBr   ;          H20 ;              NH3 
1:1              1:1/2                1:1/3  

Deməli, bu birləşmələrdə Br, O və N - un ekvivalenti  müvafiq olaraq 
1,   1/2   və 1/3 - dür. 

Ekvivalent kütlə (mE) elementin bir ekvivalentinin kütləsidir. Onda 
yazarıq : 

m E ( B r )     =     1-79,9 q/mol     =    79,9 q 

mE ( O )       =    1/2  ∙  16 q/mol     =      8q 

 mE ( N )      =     1/3 • 14 q/mol    =    4, 67 q Ekvivalent   

həcm maddənin bir ekvivalentinin həcmidir 

V E ( H2)    =   11,2 1    ( hidrogenin ekvivalenti  1-dir) 

V E ( O2 )    =     5,61     ( oksigenin ekvivalenti 8 - dir) 

Hər hansı elementin nəzəri ekvivalenti   Kekule düsturu ilə tapılır : 

             A 
E =     ------  

                                          Val.  
A - atom kütləsi, Val. -   elementin valenti. 
 

27 24 
E(A1)      =    -------  =    9 ; E(Mg) ..=      ----------     =     12   və s. 

3 2 
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5. HƏCM NİSBƏTLƏRİ QANUNU -1808-ci ildə fr. alimi Gey- 
Lüssak tərəfindən kəşf edilib : Sabit temperatur və təzyiqdə reaksiyaya 
girən qazların və qaz hahında alınan maddələrin həcmlərinin bir-birinə nisbəti 
sadə tam ədədlərin nisbəti kimidir :  

H2      +      Cl2  -------- ►   2HC1    ; 3H2      +     N2-------- >2 NH3 
1 : 1 : 2  3 : 1 : 2  

           6.     AVOQADRO  QANUNU 1811-ci ildə  ital. alimi Avoqadro tərəfindən   
kəşf  edilib : Eyni   şəraitdə   müxtəlif qazların  bərabər həcmlərində bərabər sayda 
molekullar var. Qanun 1860-ci ilədək dünya alimləri tərəfindən qəbul olunmamışdır. 
Buna səbəb məşhur isveç alimi Bertseliusun elektrokimyəvi nəzəriyyəsinin hakim 
mövqedə olmasi idi. Avoqadro qanunu bu nəzəriyyəyə zidd çıxırdı. Qanuna ilk tərəfdar 
çıxan alim 1814-cü ildə Amper olmuşdur. 

Avoqadro qanunundan 2 nəticə çıxır: 
1. Eyni şəraitdə müxtəlif qazların bərabər sayda molekulları bərabər həcm 

tutur 
2. Normal şaraitdə hər hansı bir qazın 1 molu eyni həcm tutur. 

Müəyyən edilmişdir ki, normal şəraitdə bütün qazların 1 molunun tutduğu həcm 
eyni olub, 22,4 l-ə bərabərdir. Bu həcm qazın molyar həcmi adlanır. Qanunun riyazi 
ifadəsi belədir : 

m1 M1 

m2               M2  
 

 m1,  m2   -   həcmləri eyni olan müxtəlif qazların kütlələri,  M1,  M2  -qazların mol-
yar kütlələri. 

m1                                                                             M1 

 ----  =   D ( nisbi sıxlıq) isə, onda     D   =    -------     olar.    M1=M2∙D 
m2                                                                             M2 

Deməli bir qazın digər qaza görə nisbi sıxlığı məlum olarsa, onda həmin qazın 
molekul kütləsini tapmaq olar. Adətən qaz halında olan maddələrin molekul kütlələri 
hidrogenə və ya havaya görə tapılır. 

M     =     2 D H 2       ; M      =        29 ∙ D hava 

 Bu düsturlar Avoqadro qanunun nəticələrinə əsaslanır. 

 
            Şərait qeyri-normal olarsa qazın molekul kütləsi Klapeyron-Mendeleyev 
tənliyilə tapılır :  
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                                                m 
                   PV   =          RT 

                                                                M  

Burada: P-təzyiq, V-həcm, m, M- qazın müvafiq olaraq kütləsi və molyar həcmi, R-
universal qaz sabiti ( 8,31 C/mol),   T-mütləq temperatur  ( 273 K ) 
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МЮВЗУ    2 

 
АТОМУН  ГУРУЛУШУ   ВЯ  ТЯРКИБИ.  АТОМ ЩАГГЫНДА 

НЯЗЯРИЙЙЯЛЯР.  КВАНТ ЯДЯДЛЯРИ. ЕЛЕКТРОN  ОРБИТАЛЛАРЫ 
 
                                                 ПЛАН 
 

1. Атом  щаггында  илкин  тясяввцрляр 
2. Атомун  мцряккяблийини  сцбут едян фактлар 
3. Атом  моделляри 
4. Атомун планетар модели. Резерфордун ишляри 
5. Атом гурулушунун  Бор  нязярийyяси 
6. Чохелектронлу  атомларын гурулуш  нязяриййяси. Зоммерфелдин  ишляри 
7.  Дуалистик  нязяриййя. Атомун икили  –  корпускул-дальа тябияти. Де Бройлун  

ишляри 
8. Щейзенбергин  гейри-мцяййянлик  принсипи 
9. Атомун  нювляри : изотоп, изобар, изотон 

10.  Нцвя  реаксийалары 
11.  Квант  ядядляри 
12.  Паули  вя минимум енержи  принсипляри 
13.  Клечковски  вя  Щунд  гайдалары. 
 
 

АТОМ  ЩАГГЫНДА  ИЛКИН  ТЯСЯВВЦРЛЯР 
 
      Кимйа  елми йарандыьы эцндян  2  мцщцм тялимин  бюйцк ролу олмушдур. 

Бунлардан  бири  атом,  диэяри ися  валентлик  щаггында  тялимдир. Бу тялимлярин 
инкишафында ерамыздан яввял йашамыш гядим йунан философларынын бюйцк  хидмятляри 
олмушдур. Илк дюврлярдя атом  дедикдя,  маддялярин бюлцнмяйян кичик 
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щиссяъикляри,  елемент  дедикдя ися маддяни  ямяля эятирян  диэяр  щиссяъикляр  
нязярдя тутулурду. 

       Атом щаггында  илк тясяввцрляр  щяля  бизим ерадан яввял дцнйанын бир чох 
юлкяляриндя, о ъцмлядян  Йунаныстанда,  Мисирдя,  Щиндистанда  вя с. йаранмышдыр. 
Бизим  ерадан  яввял  ХЫЫ  ясрдя  йашамыш  Мох  Сидонскинин  вя  б.е.я.  Х   ясрдя 
йашамыш Щиндистан  философу  Канаданын ясярляридя атом  щаггында илк мялумалар  
верилир. Бунунла  йанашы б.е.я. ХЫЫ ясрдя   чин ялйазмаларында илк «беш материйа» 
щаггында  (су, од, аьаъ, торпаг, гызыл)  щаггында  мцяййян гейдляр вардыр. 

       Каинаты  йарадан илк материйалар  щаггында гядим  йунан философлары  
мцхтялиф  фикирляр иряли  сцрмцшляр. Мяс. Фалес -  суйу, Анаксимандр – оду, 
Анаксиман – щаваны, Ксенофон ися  илк материйа кими торпаьы щесаб едирди. Щяр 
шейи даими щярякятдя вя дяйишмядя  эюрян Щероклит   илк материйанын од олдуьуна 
инанырды:  

«Дцнйаны  щеч кяс йаратмамышдыр. О, ганунауйьун аловланан вя сюнян од 
олмуш, оддур вя од олаъагдыр». 

       Философ Емпедокл  материйанын 4 нювцнц эюстярир ; су, од, щава вя торпаг. 
Материйанын бу нювляри сонралар  «елемент»  адландырылмышдыр. 

       Философ  Левкипп вя тялябяси  Демокрит  эюстярирди к, каинаты тяшкил едян 
материйа атомлардан  вя боршлуглардан  ибарятдир. Бу тялими инкишаф етдирян 
Епикцр эюстярир ки,    атомлар юз чякиляриня   эюря бир-бириндян фярглянирляр. 

        Идеалист  философлар олан  Платон вя тялябяси  Аристотел  мяшщур  йунан 
философларынын ахырынъы нцмайяндяляри олараг, илк дяфя елементляр  ситемини 
йаратмагла тябиятин башланьыъынын 4  елемент олдуьуну : сц, од, щава, торпаг 
эюстярмишяр. Бунларын  бир-бириля биляшмясиндян  истилик, гураглыг, сойуг вя рцтубят  
ямяля эялир.  

       Азярбайъaнıн дащи шаири  вя философу  Низами Эянъяви  суйу илк материйанын 
башланьыъы  щесаб  едирди. 

        Бюйцк рус алими Ломоносовун да елементляр вя онларын 
системляшдирилмяси  щаггында  фикирляри олмушдур. Ломоносова эюря материйа  2 ъцр  
щиссяъиклярдян ямяля эялмишдир. Онлардан бири маддянин бцтцн хассялярини юзцндя 
сахлайан «корпускуллар», диъяри ися  «елементлярдир». Елементляр  ириляшяряк 
корпускуллар ямяля эятирир. Елемент дедикдя – атом, корпускул дедикдя ися  
молекул нязярдя тутулурду. Франсыз алими  Лавуазе  маддянин  ахырынъы бюлцнмя 
сярщяддини  елемент адландырмаьы  тяклиф  едирди. 

         Мцасир  кимйанын ясасыны  атом-молекул нязяриййяси тяшкил едир. Илк беля 
бир  нязяриййяни  1741-ъи илдя  Ломоносов иряли сцрмцшдцр. 

 
АТОМУН  МЦРЯККЯБЛИЙИНИ  СЦБУТ  ЕДЯН  ФАКТЛАР 

 
           ХЫХ ясрин ахырларынадяк атом бюлцнмяз  щесаб едилирди. Щяля 

Д.Менделейев 1871-ъи илдя узагэюрянликдя демиşдир :  « Щялялик атомун 
мцряккяб тяркибя малик олмасы щаггында  тяръцби ясас йохдур. Лакин тяртиб 
етдийим дюври асылылыг, чох эуман ки, атомун мцряккяб олмасы етималыны тясдиг едя 
биляр». 

          Електронун, електролизин, радиоактивли-йин, фотоеффект, газларын електрик 
кечирмяси, термоелектрон  емиссийасы вя с. щадисялярин, еляъя дя атом 
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спектрлляринин, рентэен шцасынын  кяшфи  атомун мцряккяб гурулуша малик  олмасыны 
тясдиг етди. 

          Бу кяшфляря ясасланан инэ. алими  Стоней  1874-ъц илдя нязяри олараг 
билдирди ки, маддялярин тяркибиня мянфи йцклц  електрикя малик щиссяъикляр дахилдир. 
Сонралар алим ( 1891)  бу щиссяъикляри  електрон адландырды.  

           Атомун мцряккяблийини тясдиq едян илк тяърцби факт  катод шцаларынын 
кяшфи олду. Бц шцалар  1879-ъу илдя инэ. алими  Крукс тяряфиндян кяшф едилмишдир. 
Алим мцяййян етди ки, катод  шцалары мянфи  йцклц щиссяъикляр селиндян ибарятдир. 
Сонракы тятгигатлар эюстярди ки, металлары кюзяртдикдя, щятта гяляви металлары 
ишыгландырдыгда, онлардан електрик йцклц щиссяъикляр сели айрылыр. 

          1897-ъи илдя мяшщур инэ. алими Ъ.Томсон катод шцалары щиссяъикляринин 
йцкцнц ( 4,8 .10-10 електростатик йцк  ващиди)  вя  кцтлясинт     ( 9,11.  10-28 г ,   йахуд 
1,602. 10-19 кл )  тяйин  едяряк ону Стонейин тяклифи иля  електрон адландырды. 

          1896-ъы илдя фр. алими А. Беккерел уран филизи цзяриндя фосфорессенсийа  
щадисясини юйряняркян   мцшащидя етди ки, филиз габагъадан шцаландырылмадыьы щалда 
беля юзцндян шца бурахыр. Бунунла Беккерел атомун мцряккяблийини сцбут едян 
йени бир кяшфя – радиоактивлийин кяшфиня имза атды.  Сонралар бу щадисяни Марийа вя 
Пйер Кцриляр даща ятрафлы юйрянмишляр. Онлар эюстярмишдляр ки, урана йахын  
елемент олан ториум да юзцндян шца бурахыр. Уран филизи цзяриндя эениш тятгигатлар 
апаран алимляр тезликля  даща эцълц ралиоактивлийя малик 2 йени елемент  -  полониум 
вя радиуму  кяшф  едирляр. 

         1920-ъи илдя инэ. алими Резерфорд мцяййян едир ки, радиоактив шцалар  
електрик  вя магнит сащясиндя   3 нюв шца айырыр ;  алфа, бета вя гамма шцалары. Бу 
шцалар тябият етибариля бир-бириндян кяскин сурятдя фярглянирляр, беля ки, алфа шцалар 
мцсбят, бета – мянфи, гамма  шцалар ися йцксцздцр. Алфа шцаларын сцряти санийядя      
20.000 км, бета  – 100.000 км, гамма шцаларынкы ися даща артыгдыр. Кичик дальа 
узунлуьуна малик олан  гамма шцалары електромагнит дальаларыдыр вя олдугъа 
йцксяк нцфузетмя габилиййятлидир. 

       Резерфорд мцяййян етмишдир ки, радиоактив шцаланма заманы бир елемент 
диэяр елементя чеврилир. 

       Инэ.  алимляри Ф. Содди  вя К. Файанс    - вя   - парчаланма сащясиндя 
тятгигатлар апараркян   Йердяйишмя  ганунуну кяшф едирляр. Онлар мцяййян 
етмишляр ки,  алфа- парчаланма заманы ямяля эялян йени елементин сыра нюмряси 
дюври системдя 2 ващид азалыр, бета парчаланма заманы ися – бир ващид артыр. 
Гамма парчаланмада  елементлярин йцкц вя кцтлясиндя щеч бир дяйишиклик баш 
вермир. 

      1895-ъи илдя  алман алими Рентэен тяряфиндян  йени  х- шцаларын ( сонралар 
рентэен шцасы адландыпылмышдыр) кяшфи  атомун  мцряккяб бир систем олдуьуну бир 
даща сцбута йетирди. Рентэен катод шцаларынын тябиятини юйряняркян мцяййян 
етмишгдир ки, шцшя борунун катод шцасы дцшян щиссяси  юзцндян йени шца бурахыр. 
Рентэен шцалары, дальа узунлуьу эюрцнян ишыг шцаларынын дальа узунлуьундан   
кичик олан електромагнит дальаларыдыр. Катод шцаларынын мцхтялиф маддя  
молекулларына чырпылмасындан ямяля эялян рентэен шцаларынын дальа узунлуьу 
маддялярин мцхтялифлийиндян асылы олараг фяргли олур. Платин вя волфрамын бурахдыьы 
шцалар даща интенсив олдуьундан онлардан рентэен боруларында антикатод кими 
истифадя едирляр. 
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       Бцтцн бу фактлар атомун мцряккяб бир ситем олдуьуну сцбут етди.  
        
       Електронун кцтляси ян йцнэцл елемент олан щидроэенин кцтлясиндян 1840  

дяфя кичикдир. Бурадан беля  бир нятиъяйя эялмяк олур ки, атомун кцтляси 
електронун кцтлясиля мцяййян олуна билмяз. Демяли, атомун дахилиндя онун 
кцтлясини мыяййян едян диэяр щиссяъикляр дя олмалыдыр. Ялбяття, бу, алимляри 
дцшцндцрмяйя билмязди. Диэяр тяряфдян атом бцтювлцкля електронейтрал олмагла  
йцкц сыфра бярабярдир. 

       Атомун мцряккяблийи сцбут олундугдан сонра, дцнйа алимлярини атомун 
щансы моделя малик олмасы фикри дцшцндцнмяйя башлады. Илк дяфя беля бир модел 
1901-ъи илдя Перрен (Франса)  тяряфиндян иряли сцрцлдц. О, атому миниатцр планетляр 
системиня  бянзядирди. Даща сонра  Келвин ( 1902, Инэилтяря),  Ленард (1903, алман) 
вя  Нагаока ( 1904, йапон) юз моделлярини иряли сцрдцляр. Нагаока атому  Сатурн 
планетиня бянзядяряк эюстярирди ки, атом мцсбят йцклц щиссяъиклярдян ибарят олуб, 
ятрафында  електронлар фырланыр. Юзлцйцндя дяйярли моделляр олса да, бу 
моделлярдян щеч бири елементин хассяляринин онун атомунун гурулушу иля ялагясини  
изащ едя билмяди. Бу мясяляни   1904-ъц илдя инэ. алими   Ъ. Томсон щялл етди. О, 
електронун кцтлясини вя йцкцнц щесабламаьа  мцвяффяг олду. 

        
          1911-ъи илдя  Резерфорд тяърцбя йолу иля Томсон моделинин щягигятя 

уйьун олдуьуну сцбут етди. О, назик метал лювщяляри алфа-щиссяъиклярля 
бомбардман едяркян мцшащидя етди ки, щиссяъиклярин яксяриййяти юз щярякят 
истигамятини дяйяшмядийи щалда, чох аз гисми мцяййян буъаг алтында юз щярякят 
трайекторийасыны дяйишир. Буна алфа-щиссяъиклярин сяпялянмяси щадисяси дейилир. 
Електронун кцтляси алфа-щиссяъийин кцтлясиндян 7500 дяфя кичик олдуьундан о. алфа 
щиссяъиклярин истигамятини дяйишя билмяз. Одур ки, алфа щиссяъиклярин истигамятини 
дяйишян щиссяъик  чох бюйцк сыхлыьа малик мцсбят йцклц щиссяъик олмалыдыр. Алим бу 
щиссяъийи нцвя адландырды. Бцтцн бунлар щаггында дяриндян фикирляшян дащи алим  
атомун планетар моделини  иряли сцрцр. Бу моделя эюря атомун мяркязиндя 
мцсбят йцклц нцвя йерляшир, онун ятрафында ися електронлар щярякят едир. 

       Мцяййян  едилмишдир  ки,  нцвянин   юлчцсц  ( 10-13 см),   атомун  
юлчцсцндян   ( 10-8 см)  100.000 дяфя кичикдир. Лакин буна бахмайараг атомун 
кцтлясинин  99,97%-и нцвядя топланмышдыр. Мцгайися цчцн дейяк : атому диаметри  
100 м олан бир кцря гядяр бюйцтсяк , нцвянин диамери 1мм олар. Нцвя олдугъа 
бюйцк сыхлыьа маликдир. Яэяр  1см3 нцвяни бир йеря топламаг мцмкцн олсайды 
онун кцтляси  116 мин тон оларды. 

       1932-ъи илдя инэ. алими Чедвик нейтрону кяшф етдикдян сонра, кечмиш совет 
алимляри  Д.Иваненко, Е.Гапон вя алман алими Щейзенберг нцвянин протон вя 
нейтронлардан ибарят олдуьуну тяърцби фактларла субута йетиряряк  нцвянин 
протон-нейтрон нязяриййясини иряли сцрцрляр. Протон вя нейтрон бирликдя  нуклон 
адландырылыр. Протон мцсбят йцклцдцр вя онун мцтляг гиймяти елктронун йцкцня 
бярабярдир. Нейтрон йцксцз щиссяъикдир. Протонла  нейтронун кцтляси тяхминян 
ейни олуб ващидя бярабярдир. Нцвянин йцкц протонларын сайы иля, кцтляси ися протон 
вя нейтронларын цмуми ъямиля мцяййян олунур: 
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А  =   З  +  Н 
 
       Бурада  А – елементин кцтля ядяди, З- протонларын, Н-  нейтронларын 

сайыдыр. 
       Резерфордун планетар нязяриййяси атомун гурулушунун юйрянилмясиндя 

бюйцк наилиййят олса да, бязи тяърцби фактлары изащ едя билмяди. Беля ки, классик 
електродинамиканын ганунларына эюря нцвя ятафында фырланан електрон, фасилясиз 
олараг енержи шцаландырмалыдыр. Енержиси  тцкянян  електрон ,нящайат, нцвя цзяриня 
дцшмяли вя бунунла атом юз мювъудлуьуну итирмяли иди. Анъан мялумдур ки, бу 
щадится баш вермир. Диэяр тяряфдян планетар модел  кюзярдилмиш ъисимлярин атом 
спектрляринин фасиляли (дискрет)  характер дашымасыны да изащ едя билмяди. 

      ХХ ясрин яввялляриндя тядгигатлар эюстярди ки, енержи удуланда, йахуд 
шцалананда фасилясиз дейил, дискрет шякилдя, мцяййян щиссялярля – квантларла удулур, 
шцаланыр вя с. 

      Бу щадися юз изащыны  1913-ъц илдя Данимарка алими Н. Борун 
нязяриййясиндя тапды. Бор юз нязяриййясини иряли сцряркян Планкын квант 
нязяриййясиня (1900), Резерфордун планетар молделиня вя атом спеткрляриня 
ясасланмышдыр. Квант нязяриййясиня эюря атом фасилясиз йох, мцяййян порсийаларла 
– квантларла енержи шцаландырыр. 

                                   Е  =  щ   
              
       бурада,  щ – Планк сабити,  6,625  10-34 Ъ/ сан,   - шцаланма  тезлийи, Е – 

енержидир. Шца енержисинин квантлары – фотонлар адланыр. 
      Бор  нязяриййясинин  3  постулаты вар : 
     Ы. Електронлар нцвя ятафында истянилян йердя йох, анъаг мцяййян стасионар 

орбитляр цзря щярякят едир. Бу орбитляр  квант  орбитляри  адланыр. Няр орбитя 
мцяййян енержи Е1, Е2, Е3  вя с. мцвафиг эялир.  

     Ы  порстулатын рийази ифадяси белядир: 
                                   щ 
                мвр  =   --------- 
                               2   
    бурада  мвр   -   електронун щярякят мигдары моменти,  щ- Планк сабити,  2  

- чеврянин узунлуьу,  н – баш квант ядяди. Тянликдян беля ифадя чыхыр :  Електронун 
чевря  цзря  щярякят  мигдары  моменти  фасилясиз  йох,   сычрайышла   дяйишир. 

      
      ЫЫ. Електронлар бу стасионар орбитлярдя щярякят едяркян, атом енержи 

шцаландырмыр. 
       
     ЫЫЫ.  Атом анъаг о щалда енержи шцаландырыр ,  йахуд удур  ки, електрон бир 

ордитдян диэяр  ордитя  кечир 
Е  =  Е2 – Е1 

 
         Електрон  нцвядян ня гядяр узугда оларса, атомун енержи ещтийаты бир о 

гядяр чох олар. Нормал щалда атом ян аз енержийя малик олур. Атома енержи 
верилярся, бу щалда електрон нцвядян даща узаг мясафяйя ютцрцлцр вя атом 
щяйяъанланмыш вязиййятя кечир. Верилян енержи чох оларса, бу щалда атом ионлашар. 
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Щяйяъанланмыш щалда атом чох йашайа билмядийиндян електрон юз яввялки 
вязиййятиня гайыдыр вя бу заман атом юзундян енержи шцаландырыр.        

         Бор постулатлары експериментал йолла 1913-ъц илдя Франк вя Щертс 
тяряфиндян тясдиг едилди. 

        Юз нязяриййясиня ясасланан Бор, щидроэен атомунун гурулуш 
нязяриййфясини  ишляйиб  щазырламыш  вя  електронун  енержисини  щесабламышдыр. 

        
         Бор нязяриййяси чохелекторонлу атомларын гурулушуну изащ едя билмяди. 

Бу мясяляни алман алими Зоммерфелдин ( 1916-1925)  нязяриййяси щялл етди. 
Нязяриййяйя эюря атомда стасионар орбитляр няинки – даиряви, щятта еллептик  
формада олурлар. Бунунла о, атомда йарымсявиййялярин дя варлыьыны, 
мювъудлуьуну иряли сцрдц. 

          
       Атом гурулушунун  мцасир нязяриййяси икили тябият ( дуалистик)  

тясяввцрляриня, йяни аtомун корпускулйар-дальа тябиятиня малик олмасына 
ясасланыр. Щяля илк дяфя 1905-ъи илдя дащи Ейнштейн ишыьын икили тябиятя малик 
олмасыны мцяййян етмишдир. Ишыьын корпускулйар хассяси  -   фотоеффект щадисясиля, 
йяни металларын гыздырылдыгда вя йа шцаландырылдыгда юзляриндян електрон 
бурахмасы,  дальа тябияти ися  интерференсийасы вя дифраксийасы иля  сцбут олунур. 

       
       1924-ъц илдя де  Бройл (Франса)  мцяййян етди ки, икили тябият тяк фотонлар 

цчцн йох, диэяр мадди щиссяъикляр цчцн дя хасдыр. О, Планк вя Ейнштейн 
тянликляриндян истифадя етмякля  юз тянлйини  йарадыр 

                                                                
                       щ 
             =  ------       де  Бройл тянлийи 
                      мв 
 
    бурада    - щиссяъийин дальа узунлуьу  ( 10-8 см),   щ – Планк сабити, м – 

щиссяъийин кцтляси,  в – щиссяъийин сцряти. 
 
       Йухарыдакылара ясасланан алман алими Щейзенберг 1925-ъи илдя гейри-

мцяййянлик принсипини иряли сцрцр. Принсипдя дейилир : « Атомда електронун сцрятини  
вя йерини ейни анда мцяййян етмяк гейри-мцмкцндцр».  

                                            щ 
                  Х       В    =   --------            
                                            м 
 
       бурада   Х – електронун вязиййяти,  В – електронун сцряти,   м – електронун 

кцтляси. 
       1925-1926-ъы иллярдя  Шрединэер (Австрийа)  микрообйектлярин щярякятини 

юйрянян йени квант механикасыны ишляйиб щазырлады вя електронун дальавари 
щярякятини характеризя едян тянлик верди.  

       Квант механикасына эюря електрон дальавари олдуьундан нцвя ятрафында 
ону електрон  булуду кими тясяввцр етмяк лазымдыр. 

       Електрон нцвя ятрафында щярякят едяркян 2-гцввя йараныр : 
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1.Мяркяздянгачма (кулон) гцввяси : 
  

                                         мв2 
                                           р                                                         

            
2. Електростатик ъазибя гцввяси                       

                                             
                          е2 

                            р2     
 
      Бу гцввяляр бир-бириня бярабяр олур  вя нцвя гцввяляри адланыр 
 
                мв2                е2             
                          р                   р2                   

 

        Атомларын бир нечя нювц вардыр :  изотоплар, изобарлар вя изотонлар. 
        Изотоп    - ейни елементлярин кцтляляри мцхтялиф олан атомлар нювцдцр. 

Мяс. щидроэенин кцтля ядядляри  1, 2, 3 олан изотоплары : протиум, дейтериум вя 
тритиум. 

        Гейд :  Щидроэенин изотопларыны илк дяфя  инэ. алими Содди кяшф етмишдир. 
Щазырда 280 – давамлы,  1500 – радиоактив изотоплар вардыр. 

        Изобар  -  мцхтялиф елементлярин кцтля ядядляри ейни олан атомлар 
нювцдцр . Мяс. кцтля ядядляри 40 олан аргон, калиум вя калсиум 

        Изотоплар -  мцхтялиф елементлярин нейтронларынын сайы ейни олан атомлар 
нювцдцр. Мяс.  нейтронларынын сайы ейни олан бариум  вя лантан. 

       
       Атом нцвяляринин елементар щиссяъик-лярля (протон, нейтрон,  - 

щиссяъик вя с.),  йахуд бир-бириля гаршылыглы тясири нятиъясиндя эедян чеврилмяляр  
нцвя реаксийалары адланыр. Илк сцни нцвя реаксийасыны 1919-ъу илдя Резерфорд 
щяйата кечирмишдир.  О, азот атомуну   - щиссяъиклярля шцаландырмагла 
оксиэенин изотопуну алмышдыр. 

 
         N14

7  +   (  He4
2 )            O17

8  +  п (  H1
1 )   

                     
Тянлик гыса шякилдя беля йазылыр :  
                              N14

7 (  ; п )  O17
8  

                                                                                                 
         Сцни радиоактив изотопу илк дяфя  Ирен  вя  Фредерих Жолио Кцри аиляси 

алмышдыр.  Онлар алцминиуму   - щиссяъиклярля шцаландырмагла фосфорун  кцтля 
ядяди 30 олан изотопуну алмышлар: 

 
Al27

13   +                 P30
15    +   n1

0  
     Тянлик гыса щалда беля йазылыр; 

Al27
13 ( , n1

0  ) P30
15
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        Фосфорун радиоактив изотопу йенидян парчаланараг позитрон ( е+ )  
бурахараг силисиу-мун давамлы изотопуна чеврилир 

          
P30

15                Si30
14 + е+z 

                    
 
      Радиоактив изотоплар  тиббдя, биолоэийа-да, реаксийа механихмляринин 

юйрянилмясиндя, металларда деффектлярин ашкар едилмясиндя, археоложи 
обйектлярин вя минералларын йашынын тяйин едилмясиндя  вя с. истифадя едилир.  

      Аьыр елемент атомларынын нейтронларла парчаланмасы атом 
енерэетикасынын ясасыны тяшкил едир.  1 кг уран парчаландыгда айрылан енержи,  
2.000.000 кг (2.000тон)  даш кюмцрцн йанмасындан айрылан енержийя 
ективалентдир. 

      Тянзимлянян нцвя реаксийалары нцвя реакторларында апарылыр ки, бундан 
да атом енержиси алынмасында истифадя олунур. 

 
КВАНТ    ЯДЯДЛЯРИ 

 
      Атомда електронун вязиййяти вя енерэетик щалы    4  -  квант ядядиля 

характеризя олунур 
        1.  Баш  квант  ядяди   (  н  ) 
        2.  Орбитал ( азимутал,    ялавя )  квант  ядяди    (  л ) 
        3.  Магнит  квант  ядяди    (  м л  ) 
        4. Спин  кван ядяди     (   м с  ) 
       Електронлар  орбиталларда щярякят едяркян  електрон сявиййяси  

(тябягяси) , башга сюзля десяк, енерэетик сявиййяляр  ямяля эятирир. Бу 
сявиййяляр нцвяйя йахын тяряфдян  рягямлярля ( 1, 2, 3, …),  йахуд латын  
щярфляриля  (К, Л, М, Н, О, П,  Э)  эюстярилир. Бунлара  баш квант ядядляри дейилир. 
Баш квант ядядляри енерэетик сявиййялярдя елекронун цмуми енежисини 
характеризя едир. Ы сявиййянин 

електрону -  ян аз,  нцвядян ян узаг мясафядя олан  електрон ися ян чох 
енержийя малик олур. 

         Енерэетик сявиййялярин сайы дюврцн нюмрясиня уйьун эялир. 
Сявиййялярдя олан електронларын максимум  сайы    Н=   2н2  дцстуру иля тапылыр ( 
Паули). Бурада н – дюврцн сайыдыр 

 
                    н   =  1   ися,      Н  =  2 
                    н   =  2   ися,      Н  =  8 
                    н   =  3   ися,      Н  =   18 
                    н   =  4   ися,      Н  =   32   вя с.   олар. 
 
        Енерэетик сявиййяляр йарымсявиййяляря бюлцнцр ки, бунлар да латын 

щярфляриля -   с, п, д, ф  эюстярилир. 
Ы енерэетик сявиййя  1 йарымсявиййядян  -  с  
ЫЫ    енерэ.  сяв.      2  й.с.   -    с  вя п  
ЫЫЫ    енерэ. сяв.      3  й. с.   -    с,  п  вя  д  
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ЫВ    енерэ.  сяв.     4  й.с.    -    с,  п,  д вя  ф        
             
      Йарымсявиййялярин сайы  л  =  н – 1  дцстцрц иля тапылыр 
                     

             н   =    1   ися,       л   =   н – 1 =  1 – 1 =   0    (  с  )   
           н   =    2   ися,   л =  2 – 1 =  1   (  0, 1 вя йа  с, п ) 
           н   =  3 ися, л  =  3 – 1  =  2 ( 0, 1, 2 вя йа с, п, д ) 
           н   =  4 ися, л =  4 – 1  =  3 ( 0, 1, 2, 3 вя йа с, п, д, ф ) 

      
       Йарымсявиййяляр дя юз нювбясиндя  орбиталлара бюлцнцр .  
                    

     С  й.с.    -    бир   с   ордиталындан 
         П  й.с.    -    цч    п   орбиталындан :   пх, пй,  пз 

              Д  й.с.    -    беш   д   орбиталындан  
         Ф  й.с.    -     йедди   ф   орбиталындан ибарятдир 

 
       Орбитал  квант ядяди  -  електронун щярякят мигдары моментини вя 

електрон булудунун формаасыны  характеризя едир.  С -  орбитал  -  шар,  п – орбитал  
-  гантелябянзяр, д – орбитал   -   дюрдлячякли чичяйябянзяр ,  ф-  орбитал ися даща  
мцряккяб формайа   маликдир.   

 
       Йарымсявиййялярдя електронларын максимум сайы  Н = 2 ( 2л + 1 ) 

дцстуру иля тапылыр  ( Паули ). 
   л   =   0   ися,    Н  =  2,            с2 
   л   =   1   ися,    Н  =  6              п6  

     л   =   2   ися,    Н  =  10            д10 
   л   =   3    ися,   Н  =  14            ф14    
 

        Магнит квант ядяди   -   орбиталларан  фязада  истигамятини мцяййян 
едир. Мцяййян едилмишдир ки, магнит вя електрик  сащяляриндя атомун спектрал 
хяттляри (  Штарк  вя Зееман  еффектляри  )  артыр.  Бу,  електронун магнит хассяйя 
малик олмасыны эюстярир.  Магнит квант ядяди   мл  =  2л + 1  дцстуру иля тапылыр 

 
л      =   0   ися,            мл     =   1 
л      =    1   ися,           м л       =   3 
л      =    2   ися,           м  л      =   5 
л      =    3   ися,           м л       =   7 

 
         Бу рягямляр йарымсявиййялярдя квант гяфясляринин сайыны  эюстярир. 

Беля ися дейя билярик  : 
 

   S й.с. – дя  1 ;   П й.с. –дя  -   3 ;   Д й.с. –дя   -   5;   Ф й.с. –дя ися  7 квант 
гяфяси вар. 

         
         Електрон атомда няинки  нцвя ятрафын-да, еляъя дя юз оху ятрафында да 

саат ягряби вя онун якси  истигамятиндя  1800  буъаг алтында фырланыр : мс =    1/2  
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Бу, спин кванt ядяди адланыр. Спин кван ядядини  инэ. адимляри Уленбек вя 

Гаудсмит  кяшф етмишляр. Спин квант ядядляри  ох ишаряляриля дя эюстярилир :        
 

 
 

ПАУЛИ  ВЯ МИНИМУМ  ЕНЕРЖИ  ПРИНСИПЛЯРИ , КЛЕЧКОВСКИ   ВЯ 
ЩУНД  ГАЙДАЛАРЫ 

 
       Енерэетик сявиййялярин електронларла   

dолмасы Паули, минимум енержи принсипляри, Клечковски вя Щунд гайдалары 
ясасында  эедир. 

        1925-ъи илдя Исвеч алими  Паули  юз принсипини иряли сцрцр. Принсипдя 
дейилир  :  

« Атомда  еля ики електрон тапмаг олмаз ки, онларын  4  квант  ядядляринин  
дюрдц дя ейни олсун». 

         Тябиятдя  щяр шей дайаныглы вязиййятя мейл  едир. Бу щалда дахили енержи  
минимум щяддя олур.  

         Квант сявиййялярин електронларла долмасы енерэетик сявиййялярдя  1-… 
7 , йарымсявиййялярдя ися   с        п          д         ф  ардыъыллыьы иля  эедир.  Лакин 
нцвя йцкц  +19 олан К-дан  башлайараг бу ардыъыллыг позулур ; беля ки,  3д 
орбитал явязиня  4 с  орбитал електронла долур. 

        Бу  «уйьунсузлуг»  Клечковскинин  2 гайдасында юз щяллини тапды. 
        
       1.  Атомда електронларла илк нювбядя     н + л  ъями  кичик  олан  

орбиталлар долур. Мяс.  3д  вя  4с  орбиталлар цчцн йазарыг : 
    3д  орбитал цчцн :    н + л =  3 + 2  =   5 
4с   орбитал  цчцн:  н +  л  =   4   +   0   =   4. 
    Демяли  4с орбиталында  н + л  ъями  даща аз  ( 4 ) олдуьундан  илк нювбядя 

бу орбитал електронла долаъагдыр. 
 
      ЫЫ.    Яэяр  н + л  ъями щяр ики орбитал цчцн ейни оларса, илк нювбядя баш 

квант ядядинин гиймяти аз олан орбитал електронла  долаъагдыр. Мяс. 3д вя 4п 
орбиталлары цчцн йазарыг : 

          3д  орбитал цчцн :    н + л = 3 + 2 =  5 
          4п  орбитал  цчцн:    н + л = 4  + 1 = 5 

   Демяли,  3д  орбиталында  баш квант ядядинин гиймяти даща аз ( 3 ) 
олдуьундан юнъя 3д орбиталы  електронла  долаъагдыр. 

 
       Атом  спектрляринин , хцсусиля дя атомун спектрал хяттляринин  магнит вя 

електрик сащяляриндя парчланмасынын анализинин нятиъяляриня ясасланараг алман 
алими  Щунд  ашаьыдакы гайданы иряли сцрцр  :  « Ейни спинли електронлар  максимум 
сайда квант гяфясляри тутмаьа чалышыр». Башга сюзля десяк,  електронлар 
орбиталларда еля йерляшир ки, онларын спин квант ядядляринин ъями  максимум     
олсун. Демяли, електронлар  яввялъя  орбиталлары  тяк-тяк  долдурур, сонра  ися якс 
спинли електронлар  орбиталлара  дахил олур.  
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                                     Mövzu 3 

 
                       Dövri qanun və dövri sistem 

 
                                     P l a n 

 
1. Mendeleyevə qədərki alimlərin dövri qanun haqqında işləri. 
2. Mendeleyev dövri qanunun yaradıcısı kimi 
3. Dövri qanunun klassik və müasir tərifi. Mozlinin işləri. 
4. Dövri sistem, onun quruluşu. 
5. Elementlərin xassələrinin dövrlər və qruplar üzrə dəyişməsi. 
6. Atomların xassələrindəki dövrlilik: atom radiusu, ionlaşma enerjisi, elektron     

qohumluğu, elektromənfilik, oksidləşmə dərəcəsi  
7. Dövri qanunun əhəmiyyəti. 

 
 
 

Hələ XII əsrə qədər elmə cəmi 11 element: Au, Ag, Sn, Pb, Cu, Zn, Sb, S, C, Fe 
məlum idi: XII-XVI əsrlərdə yeni 2 element də əlavə olundu; As və Bi. Artıq 1850-ci 
ildə ele-mentlərin sayı 58 oldu.  

XIX əsrin I yarısından başlayaraq dünya alimləri o dövrdə məlum olan elementlərin 
fiziki-kimyəvi xassələrini kifayət qədər öyrəndikcə, həmin elementləri sistemləşdirərək 
təsnif halına salmağa çalışmışlar. Mendeleyevdən əvvəl bir sıra alimlər, o cümlədən 
Debereyner, Şankurtua, Lenser, Nyulends, Odlinq, Lotar-Meyer elementlər 
sistemini yaratmaq və onların təsnifatını vermək təşəbbüsündə olmuşlar. İlk dəfə 1814-
cü ildə məşhur İsveç alimi Bertselius elementləri 2 sinfə bölməyi təklif edir:  

 
1. Metallar.  
2. Qeyri-metallar.  
 
Əlbəttə, bu, məlum olan elementlərin ən sadə təsnifatı idi. 1829-cu ildə alman alimi 

Debereyner triadalar sistemini irəli sürür.  
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1857-ci il Lensen məlum olan 60 elementi 20 triadada yerləşdirərək, onları cədvəl 
halına salır.  

1863-cü ildə fransız alimi Nyulends elementləri ekvivalent çəkilərinə görə bir sıraya 
düzdükdə hər sırada 7-ci elementdən sonra gələn 8-ci elementin xassələrini 1-ci 
elementin xassələrinə oxşadığını müşahidə etdi və bu qanunauyğunluğu o, “oktavalar” 
qanunu adlandırdı.  

1864-cü ildə alman alimi Lotar-Meyer atom çəkiləri, valentlikləri və xassələri uyğun 
gələn 28 elementi 6 sütunda qruplaşdıraraq, özünün yeni sistemini yaratdı və cədvələ 
dövrlər də əlavə etdi. Onun tərtib etdiyi dövr 2-ci dövrdən başlayırdı. Hidrogen 
elementindən başlayan dövri göstərməyə cəsarət etmirdi. Digər tərəfdən bir sıra 
elementləri cədvəlində düzgün yerləşdirməmişdir. Həmçinin Meyer elementlərin 
xassələrinin onların atom çəkilərindən asılılığını da deməyə inamsız yanaşırdı. Onun bu 
sistemində atom çəkilərinin artması istiqamətində elementlərin xassələri, onun özü də 
hiss etmədən dövri olaraq dəyişir. Lakin o, bunu tam mənasında dərk etmirdi, yəni 
özünə inanmırdı. Odur ki, onun bu sistemi ancaq 1870-ci ildə çap olundu 
(Mendeleyevdən sonra). 

  
     Elementlərin belə bir təbii və elmi sistemini tərtib edən rus alimi  

D. İ. Mendeleyev olmuşdur. O, bu sahədə 1861─1869-cu illər arasında böyük   
tədqiqat işləri aparmışdır.  

 
D. İ. Mendeleyev “Kimyanın əsasları” adlı kitabında yazır: “Atom kütləsi 

elementlərin elə bir xassəsidir ki, bundan onun bütün başqa xassələri də asılıdır”. Buna 
əsaslanaraq Mendeleyev elementlərin kimyəvi xassələrinin onların atom kütlələri ilə 
əlaqələndirən qanunu yaratmağı qarşısına əsas məqsəd qoymuşdur. Odur ki, D. İ. 
Mendeleyev o vaxt məlum olan 63 elementi atom kütlələrinin artması ardıcıllığı ilə bir 
sıraya düzərək müşahidə etmişdir ki, müəyyən intervaldan sonra elementlərin oxşar 
xassələri dövri sürətdə təkrar olunur. D İ. Mendeleyev müşahidə etdiyi bu 
qanunauyğunluğu aşağıdakı kimi ifadə etmişdir:  

“Elementlərin, eləcə də onların əmələ gətirdikləri birləşmələrin forma və xassələri 
elementlərin atom kütlələrindən dövri sürətdə asılıdır”.  Bu qanunun düzgün tarixi 1 
mart 1869-cu ildən hesab olunur.  

D. İ. Mendeleyev apardığı tədqiqatın sonrakı mərhələsində oxşar elementləri 
qruplara ayırmış, bir çox elementlərin atom kütlələrini dəyişmiş, hələ o zaman 
tapılmamış elementlərə cədvəldə yer vermiş və nəticədə elə bir sistem yaratmışdır ki, bu 
sistem dövri qanunu özündə tam əks etdirə bilir.  

Buna görə D. İ. Mendeleyev elementləri atom kütlələrinin artmasına əsaslanaraq 
üfiqi xətlər üzrə elə düzdü ki, oxşar elementlər alt-alta düşsün. O, təkrar olunan belə 
cərgələrə dövrlər adı verdi və beləliklə dövri sistemi tərtib etdi. 

D. İ. Mendeleyev dövri sistemdən məntiqi nəticə çıxararaq bəzi elementlərin 
kəşf ediləcəyini irəlicədən xəbər verdi. O, elementləri ətraflı izah edərək onları şərti 
olaraq ekabor (skandium), ekaalüminium (qallium) və ekasilisium (germanium) 
adlandırdı (“eka” elementin birinci analoqu- oxşarı kimi işlədilir). Mendeleyev bu 
elementlərin atom kütlələrini və bir sıra fiziki xassələrini 4 qonşu elementin xassələrinə 
əsasən müəyyənləşdirmişdir. Bu elementlərin hər üçü onun sağlığında kəşf edildi və 
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sonrakı təcrübi tədqiqatlar nəticəsində müəyyən edildi ki, həmin elementlərin xassələri 
Mendeleyevin qabaqcadan söylədiyi xassələrlə eynidir.  

 
1875-ci ildə fransa alimi Lekok de Buabodran qalliumu, 1879-cu ildə isveç 

alimi Nilson skandiumu, 1886-cı ildə alman alimi K. Vinkler germaniumu kəşf etdi. 
Mendeleyev bu alimləri dövri qanunu əsl təsdiq edənlər adlandırmışdır.  

 
Dövri qanun təbiətin əsas qanunlarından biridir. Öz əhəmiyyətinə görə bu qanunu 

Nyutonun cazibə qanunu, Darvinin təkamül təlimi və A. Eynşteynin nisbilik prinsipi ilə 
müqayisə etmək olar. 

Böyük təbiətşünas F. Engels Mendeleyevin kəşf etdiyi dövri qanuna yüksək 
qiymət vermişdir: Daha doğrusu onun dediyinə görə, Mendeleyev Hegelin kəmiyyətin 
keyfiyyətə keçməsi qanununu kortəbii olaraq tədbiq edərək, elmdə böyük rəşadət 
qazanmışdır. O, Mendeleyevin bu kəşfini vaxtilə məlum olmayan neptun planetinin 
yerini müəyyən etmiş və onun orbitini hesablamış Leveryenin kəşfi ilə bərabər 
qiymətləndirmiş və onunla yanaşı qoymuşdur. Bu, dövri qanuna verilmiş böyük qiymət 
idi.  

 
Mendeleyev öz cədvəlində elementləri dövrlər, qruplar və sıralar üzrə 

yerləşdirmişdir. Dövri sistemdə 10 üfiqi cərgədən ibarət 7 dövr vardır. Birinci dövrdən 
başqa qalan dövrlərin hamısı qələvi metalla başlayıb, təsirsiz qazla qurtarır. I, II və III 
dövrlər kiçik, qalan dövrlər isə böyük dövrlər adlanır. Kiçik dövrlər bir sıradan 
(cərgədən), böyük dövrlər isə cüt və tək olmaqla iki sıradan (cərgədən) təşkil 
olunmuşdur. V1 və VII dövrlərdə iki əlavə sıra ayıraraq cədvəlin aşağı hissəsində 
yerləşdirmişdir. Bu sıraların hər birində 14 element vardır və özləri də lantanoidlər (58-
71) və aktinoidlər (90-103) adlanırlar. 

 
Sıra nömrəsi tək olan dövrlərdə olan elementlərin sayı     21n ,  sıra  
                                                                                                                                                                              2   

nömrəsi cüt dövrlərdə olan elementlərin sayı isə     22n  düsturları əsasında  
                                                                              2   

hesablanır. Bu düstürda  n-in qiymətini yerinə yazmaqla tapırıq ki, I dövrdə 2, II və III 
dövrlərdə isə 8, IV və V dövrlərdə 18, VI dövrdə isə 32 element var. Məşhur nüvə 
tədqiqatçıları Flerov (rus) və Sibork (ABŞ) elmi yolla əsaslandıraraq VII dövrdə isə 32 
elementin olmasını bildirmişlər və VIII dövrün də başlanması ehtimalını bildirmişlər.   
        Dövri sistem 8 şaquli qruplardan təşkil olunmuşdur. Burada hər qrup əsas və 
əlavə olmaqla yarımqruplara ayrılmışdır. Əsas qruplar A qrupu, əlavə yarımqruplar isə 
B qrupu adlandırılır. B qrup elementləri metallardan təşkil olunmuşdur.  
        Təsirsiz qazlar adlandırılan elementlər əvvəllər birləşmələri alınmadığına görə 
cədvəldə sıfır qrupunda yerləşdirilmişdir. Hazırda bu qazların bəzilərinin birləşmələri 
alınmış və onlar VIII A qrupuna daxil edilmişdir.  
          
        Bir tarixi fakta nəzər salaq. Hələ təsirsiz qazın ilk kəşf olunan nümayəndəsi 
arqonun kəşfindən 11 il əvvəl, 1883-cü ildə öz inqilabi hərəkətinə görə təcridxanaya 
salınan rus inqilabçı alim N. Morozov təsirsiz qazların mövcud olması barədə 
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qabaqcadan fikir söyləməklə yanaşı, hətta nəzəri yolla onların atom kütlələrini 
hesablamış və dövri sistemdə yerini də göstərmişdir. Ancaq bu barədə mətbuat 1905-ci 
ildə Morozov azadlığa buraxıldıqdan sonra məlumat almışdır.  
         Qrupun nömrəsi elementin oksigenə görə baş valentini göstərir. Bəzi elementlər 
bu cəhətdən müstəsnalıq göstərir. Məs, I qrupda yerləşən mis iki, qızıl isə üç valentli 
birləşmələr əmələ gətirmək qabiliyyətinə malikdir. VII qrupda yerləşməsinə 
baxmayaraq flüor həmişə birləşmələrdə birvalentli olur. VIII qrup elementlərindən 
yalnız osmium və rutenium 8 valentli birləşmələr əmələ gətirir  
və s. Elementlərin oksigenə görə baş valenti qrupdan qrupa keçdikcə bir vahid artır. 
IVA, VA, VI A və VII A qrup elementləri hidrogenlə uçucu birləşmələr əmələ gətirmək 
qabiliyyətinə malikdir. Bu birləşmələrdə elementlərin valentliyi qrupdan qrupa keçdikcə 
bir vahid azalır. Məs, CH4, NH3, H2O, HF və s.-də olduğu kimidir. Elementlərin 
oksigenə və hidrogenə görə valentliklərinin cəmi 8-ə bərabərdir. Məs, azotun oksigenə 
görə valenti 5, hidrogenə görə isə 3. A quplarda atom radiusu böyüdükcə elementlərin 
metallıq xassəsi, soldan sağa getdikcə isə qeyri-metallıq xassəsi artır (güclənir). 
Elementlərin dövri sistemdə tutduğu mövqe onların atomlarının quruluşu ilə 
əlaqədardır. Məs, elementin elektron təbəqələrinin sayı həmin elementin yerləşdiyi 
dövrün nömrəsinə bərabərdir. Odur ki, 2-ci dövr elementlərində elektronlar iki elektron 
təbəqəsində (K, L), 3-cü dövr elementlərində elektronlar üç elektron təbəqəsində (K, L, 
M) paylanmışdır.  
          
           Atomların elektron buludlarının quruluşundan asılı olaraq elementləri 4 “ailəyə” 
bölmək (ayırmaq) olur: s. p, d və f- elementlərinə. Atomların s orbitalları elektronla 
tamamlanan elementlərə s elementlər deyilir. Atomlarının p orbitalları elektronla 
tamamlanan elementlərə p elementləri deyilir. III A─VIII A qrup elementləri p 
elementləridir. S və p elementlərində atomların xarici təbəqələri elektronla dolur və 
həmin təbəqələrdə elektronların maksimum sayı elementin yerləşdiyi qrupun nömrəsinə 
bərabər olur. Atomlarının d orbitalları elektronla tamamlanan elementlərə d elementləri 
deyilir. Dövri sistemin bütün  B qrupu elementləri d elementləridir. Atomlarının f 
orbitalları elektronla tamamlanan elementlərə isə f elementləri deyilir. Bura 
lantanoidlər və aktinoidlər daxildir.       d Elementlərində elektronlar xaricdən ikinci, f 
elementlərində isə üçüncü təbəqəyə daxil olur. Məlumdur ki, elementin sıra nömrəsi 
atomun bütün xassələrini ifadə edən ən mühüm bir kəmiyyəti- nüvənin yükünü 
göstərir. Bu qanunauyğunluq 1912-ci ildə ingilis alimi Mozli tərəfindən təcrübi yolla 
sübut edilmişdir. Mozli göstərmişdir ki, Mendeleyev Ar və K, Te və İ, Co və Ni 
elementlərinin atom kütlələrinin artması sırası ilə yerləşdirməsi prinsipini pozsa da 
onların xassələrinin dəyişməsini nəzərə alaraq yerləşdirilməsində düzgün hərəkət 
etmişdir. Çünki elementlərin bütün xassələri onun nüvəsinin yükü ilə müəyyən edilir. 
Buna əsasən dövri qanunun müasir tərifi belədir:  
        Elementlərin, eləcə də onların birləşmələrinin forma və xassələri nüvənin 
yükündən dövri sürətdə asılıdır. 
         Element atomlarının xassələrindəki dövrilük onların ölçüləri (atom radiusu), 
ionlaşma enerjisi, elektrona qohumluq, elektromənfilik və oksidləşmə dərəcəsi ilə 
xarakterizə olunur.  
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         Atomun ölçüsü və atom radiusu – atom nüvəsi ilə valent elektronu arasındakı 
məsafədir, hansı ki, dövr üzrə soldan sağa azalır, qruplar üzrə isə yuxarıdan aşağı 
gəldikcə artır.  
         
         İonlaşma enerjisi – normal atomdan elektronu qoparmaq üçün sərf olunan enerji 
olub, Ev/atom və ya kC/mol ilə ifadə olunur.  
 

A0 + J  A+ + e- 
 

        Çoxelektronlu atomlarda ionlaşma enerjisi J1< J2< J3... ardıcıllığı ilə artır. Yəni, ilk 
elektronun ayrılmasına ən az enerji sərf olunduğu halda, növbəti elektronların 
qoparılması üçün getdikcə daha artıq enerji sərfi tələb olunur. İonlaşma enerjisi 
dövrlərdə soldan sağa artır. Qruplarda isə yuxarıdan aşağı azalır. Bu, əlbəttdə atom 
radiusunun dəyişməsilə izah edilə bilər.  
        
        Elektrona qohumluq – normal atoma elektron birləşərkən ayrılan enerjinin 
miqdarı ilə xarakterizə olunur və eV/atom,  
 

A0 + e-  A- + E 
 

        Elektrona qohumluq dövrlər üzrə soldan sağa artır, qruplar üzrə yuxarıdan aşağı isə 
azalır.  
         
        Elektromənfilik – atomun özünə elektron birləşdirməsi qabiliyyəti olub, ilk dəfə 
1932-ci ildə amerika alimi Polinq tərəfindən irəli sürülmüşdür. Elektromənfilik (X) 
ionlaşma enerjisi (J) ilə elektrona qohumluğun (E) cəmilə xarakterizə olunur.  
 

X= J + E 
 

       Elektromənfilik dövrlərdən soldan sağa artır, qruplarda isə yuxarıdan aşağı azalır. 
Elektromənfilik metallarda 0,7─1,8, qeyri-metallarda 1,8─4,0 intervalında dəyişir. 
Elektromənfiliyi ən böyük olan element flüordur.  
      
        Oksidləşmə dərəcəsi – element atomunun şərti yükünü ifadə edir. (Digər 
bölmələrdə ətraflı danışılır). 
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Mövzu 4.  
Kimyəvi rabitə 

P l a n  
 

1. Kimyəvi rabitə haqqında təlim. 
2. Kimyəvi rabitənin tipləri: molekuldaxili və molekullararası. 
3. Molekuldaxili kimyəvi rabitənin növləri: ion, kovalent metal rabitəsi. 
4. Kovalent rabitənin əmələgəlmə mexanizmi: mübadilə və donor-akseptor 

mexanizmi. 
5. Kovalent rabitənin xarakterik xassələri; rabitənin uzunluğu, rabitənin enerjisi, 

doymuşluq, rabitənin istiqamətliliyi. 
6. Hibridləşmə və növləri. 
7. Molekullararası kimyəvi rabitə və növləri:  

   a) Elektrostatik qarşılıqlı təsir və tipləri. 
     b) Donor-akseptor qarşılıqlı təsir. 

   c) Hidrogen rabitəsi, tipləri: molekullararası və molekuldaxili 
8. Kristal qəfəsin tipləri: atom, molekul, ion, metal. 
9. Maddənin kristal və amorf halı. Polimorf və izomorf maddələr 
 
 
 

Kimyəvi rabitə və tipləri. 
 

 Kimyəvi rabitə haqqında təlim müasir kimyanın əsas problemlərindən biridir. Bu 
təlimi bilmədən  
   

a) kimyəvi rabitənin əmələ gəlməsini 
b) birləşmənin fiziki-kimyəvi xassələrini 
c) birləşmənin quruluşunu 
d) reaksiya qabiliyyətini və s. 

anlamaq qeyri mümkündür.  
          Kimyəvi rabitə atomların qarşılıqlı təsiri nəticəsində yaranır. Bu zaman əmələ 
gələn molekulların təbiəti kimyəvi rabitənin növündən asılı olur. Çünki kimyəvi 
rabitənin əmələ gəlməsi sistemdə qarşılıqlı təsirdə olan atomların potensial enerjisinin 
azalması hesabına başa gəlir. 
         Kimyəvi rabitə əmələ gələrkən ayrılan enerji əmələgəlmə enerjisi, bu rabitənin 
qırılmasına tələb olunan enerji isə parçalanma enerjisi adlanır. 
         Kimyəvi rabitənin 2 əsas tipi var: 

1. Molekuldaxili kimyəvi rabitə  
2. Molekullararası kimyəvi rabitə   

        Molekuldaxili kimyəvi rabitə 3 növə bölünür: 
1. İon rabitəsi       
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2. Kovalent rabitə   
3. Metal rabitəsi   

      İon rabitəsi . İon rabitəsi elektromənfiliyinə görə bir-birindən kəskin fərqlənən 
atomlar arasında, yəni aktiv metallarla aktiv qeyri-metallar arasında əmələ gəlir. İon 
rabitəsinin əmələgəlmə mexanizmi 1916-cı ildə alman alimi V. Kosselin irəli sürdüyü 
heteropolyar nəzəriyyə əsasında izah olunur. Bu nəzəriyyəyə görə ion rabitəsi 
elektronun bir atomdan başqa atoma keçdiyi zaman yaranır və nəticədə hər iki atom 
qonşu təsirsiz qazın davamlı konfiqurasiyasını yaradır. Belə ki, xarici elektron təbəqəsi, 
elektron verən atom üçün özündən əvvəl, elektron qəbul edən atom üçün isə özündən 
sonra gələn təsirsiz qazın elektron konfiqurasiyasına malik olur. Misal olaraq NaCl 
molekulunun əmələ gəlməsini nəzərdən keçirək: natrium və xlor atomlarının quruluşu 
aşağıdakı kimidir: 

  
   Na  +11     2,8,1     və Cl  +17    2,8,7  
 
Buradan aydın olur ki, natrium və xlor atomları tamamlanmamış energetik 

səviyyəyə malikdir. Bunların öz energetik vəziyyətlərini tamamlaması üçün, natriumun 
1 elektron verməsi 7 elektron almasından daha asandır. Bununla əlaqədar olaraq, xlor 
atomunun 1 elektron qəbul etməsi, 7 elektron verməsindən daha asandır. Deyilənləri 
sxematik olaraq aşağıdakı kimi yazmaq olar: 

 
   Na – e- = Na+  
 

   Na+11   2   8   1 – 1e- = + 11)    2 8 0   
 

 
   Cl + e- = Cl-  
    
   Cl+17   2   8   7 + 1e- =  17 )      2  8 8 

 
 

Nəticədə natrium ionu xlor ionunu cəzb edir və NaCl molekulu əmələ gəlir. 
    
    Na+  +Cl- = NaCl 
 
İonların bir-birini cəzb etməsi yolu ilə əmələ gələn birləşmələrə heteropolyar və 

yaxud ion birləşmələri deyilir. 
Elektrostatik cazbetmə ilə əmələ gələn ionlar arasındakı kimyəvi rabitəyə elek-

trovalent və ya ion rabitəsi deyilir.  
İon rabitəli birləşmələr qələvi və qələvi-torpaq metalları ilə halogenlər arasında 

daha asan əmələ gəlir. Burada da yenə atomlar arasında yaranan rabitə bütünlüklə ion 
rabitəsi olmur. Məsələn, rentgenoqrafik tədqiqatlara əsasən müəyyən edilmişdir ki, LİF  
molekulunda elektron buludunun təxminən 0,1 hissəsi ionlararası sərhəddə qalır. 
Deməli, litiumla flüor arasında yaranan rabitənin 90% -i ion, 10%-i isə kovalent 
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rabitədən ibarətdir. Odur ki, həmin ionların  faktiki yükü +1 və -1 deyil, +0,9 və -0,9-
dur. Buna effektiv yük deyilir. 

Kimyəvi rabitənin öyrənilməsində Kosselin nəzəriyyəsi böyük rol oynamışdır. 
Buna baxmayaraq hazırda onun tətbiqi məhduddur. Belə ki, müəyyən edilmişdir ki, 
kimyəvi rabitənin davamlı olması üçün səkkiz elektronlu konfiqurasiya heç də zəruri 
deyil. Həqiqətən də reaksiya nəticəsində əmələ gələn bir çox yollar məlumdur ki, 
onların xarici elektron təbəqəsindəki elektronların sayı səkkiz, səkkizdən az, on səkkiz 
və ya on səkkizdən azdır. Məsələn, ikivalentli manqan və sink ionlarının elektron 
konfiqurasiyası uyğun olaraq belədir:  Mn 2) 8) 13), Zn 2) 8) 18). Bu ionlar nəinki 
birləşmədə, hətta məhlulda belə davamlıdır. 

Kovalent rabitə (kovalent-ümumiləşmiş deməkdir). Kovalent rabitə nəzəriyyəsinin 
də əsasını ion rabitəsində olduğu kimi davamlı 8-elektronlu təbəqənin yaranması təşkil 
edir. Lakin burada ion rabitəsindən fərqli olaraq davamlı elektron təbəqəsi yaranarkən 
elektron mübadiləsi baş vermir, hər iki atom üçün eyni olan ümumi ortaq elektron cütü 
yaranır. 

Kovalent rabitə başlıca olaraq qeyri-metal atomları arasında yaranır. Bu atomlar 
eyni yaxud müxtəlif elementlərə məxsus ola bilər. Buna görə kovalent rabitəni 2 tipə 
ayırırlar:  

1. Qeyri-polyar kovalent rabitə (QPKR) 
2. Polyar kovalent rabitə 

QPKR-yaranmasında eyni elmentin, PKR-nin yaranmasında isə müxtəlif 
elementlərin atomları iştirak edir. Kosselə görə H2, N2, Cl2, H2O, CH4 və s. molekulların  
əmələ gəlmə mexanizmi izah edilmir. Bu molekulların mövcud olmasını əsaslandırmaq 
üçün amerika alimi  C.Lyuis 1916-ci ildə  öz nəzəriyyəsini irəli sürmüşdür. Onun bu 
nəzəriyyəsində rabitənin əmələ gəlməsinin əsasını təsirsiz qazlarda olduğu kimi 8 
elektronlu (okted) təbəqənin yaranması təşkil edir. Lakin Lyuisə görə bu zaman, yəni 
belə halda rabitə, atomlar arasında əmələ gələn bir və ya bir neçə elektron cütü hesabına 
yaranır. Daha doğrusu ion rabitəsindən fərqli olaraq davamlı təbəqə yaranarkan elektron 
mübadiləsi baş vermir, hər iki atom üçün  eyni olan ümumi ortaq elektron cütü yaranır  
və bunun hesabına atomlar  rabitə saxlayır. Bunu xlor molekulunun əmələ gəlməsi 
misalı əsasında izah edək. 

Aydın olmaq üçün xlor atomunun xarici elektronlarını nöqtələrlə göstərək  
(:




Cl ·),xlor atomlarının hər biri bir elektron ortaya qoyur və həmin elektronlar hər iki 

xlor atomu üçün ortaq elektronlar olur və xlor atomlarının hər iki nüvəsinin ətrafında 
fırlanır.   

                       
                                 :




Cl · + ·




Cl : ═   :




Cl  :




Cl : və ya Cl-Cl (Cl2) 

 
          İkiqat və üçqat rabitəli atomlarda ortaq elektronların sayı 4 və 6  olur. 

 
 
            :




O · + ·




O :  ═    ·




O : : 




O :  və yaxud O=O (O2) 
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           :




N · +  ·




N : ═     : N    N:  və ya N        N (N2) 

 
          Atomların arasındakı rabitələrin sayı artdıqca molekulun davamlılığı artır. Eyni 
adlı iki atoma məxsus olan ortaq elektron cütü vasitəsilə əmələ gəlmiş molekullara 
homopolyar (qeyri-polyar) və ya atom birləşmələri deyilir. Ortaq elektron cütü 
vasitəsilə əmələ gələn kimyəvi rabitəyə kovalent və ya atom rabitəsi deyilir. Qeyri-
polyar rabitələrdə elektron cütü hər iki atoma eyni cür mənsub olur.  
          Kovalent rabitə möhkəm olur, lakin bu tip birləşmələri qızdırdıqda parçalanır. 
Kovalent rabitə polyar xarakterdə ola bilər. Bu zaman polyar rabitələrdə elektron cütü 
birləşməni əmələ gətirən atomlardan birinə daha çox meyl edir. Bu tip birləşmələrə 
HCI, H2O, HNO3 və s. misal göstərmək olar.  
         HCI molekulunun əmələgəlmə mexanizmini aşağıdakı sxem ilə göstərmək olar:  
     H· + ·




CI : =   H :




CI : 

 
 Göründüyü kimi burada elektron cütü xlor atomuna doğru meyl edir.  
 Müəyyən şəraitdə polyar rabitələr ion rabitəsinə çevrilə bilər, başqa sözlə, ümumi 

olan elektron cütü tamamilə atomlardan birinə keçə bilər. Məsələn, hidrogen –xloridin 
suda həll edilməsində olduğu kimi. Elektron cütünün bir tərəfə doğru meyl göstərməsi, 
molekulda müsbət və mənfi yüklərin qeyri-simmetrik paylanmasına səbəb olur. 
Bununla əlaqədar olaraq, molekulun bir qütbündə müsbət, digərində isə mənfi yüklər 
olur. Belə molekullar polyar-dipol (müsbət və mənfi qütblərdən ibarət) adlanır. 

Qeyri-polyar molekulda elektrik yükləri simmetrik paylanmış olur. Buraya, yəni 
belə molekullara H2, CI2, F2, N2, O2, CO2, CH4, C6H6 və s. aiddir.  

Kovalent rabitə iki mexanizm üzrə əmələ gəlir:  
1. Mübadilə mexanizmi 
2. Donor-akseptor mexanizmi 
 
Yuxarıda qeyd olunan QPKR və PKR-lər mübadilə mexanizmi üzrə yaranır.  
Donor-akseptor mexanizmi ilə əmələ gələn birləşmənin xarakter nümunəsi kimi 

NH 

4
, BH 

4
, PH 

4
 ionlarının yaranmasını göstərə bilərik.  

 
                                                                                   + 

 :



N : +  +     :




 :  

                                                                                 
 

 
                                            – 

     :



  + :       : 




 :            və s. 

                                      
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Rabitə əmələ gətirərkən öz elektron cütünü verən atom (N, : 


 ) ─ donor, bu 
elektron cütünü alan atom (



 ,  ) ─ akseptor adlanır. Kovalent rabitənin belə növü 
donor-akseptor rabitəsi (DAR) adlanır. DAR-nin təbiətini Verner (alman, 1893) 
öyrənmişdir.  

Üç və daha çox elementdən ibarət olan birləşmələrdə kimyəvi rabitələr də qarışıq 
tipli ola bilər. Məsələn, Na2SO4 molekulunda natriumla oksigen arasında rabitə ion, 
oksigen ilə kükürd arasında rabitə isə kovalent rabitədir.  
Metal H2 rabitəsi (polyar rabitə) .                                  
         a ─                
                          S   
         a ─       
      Polyar rabitə və polyar molekul anlayışlarını bir-birindən ayırmaq (fərqləndirmək) 
lazımdır. İki atomlu molekullarda bu anlayışlar uyğun gəlir. Məsələn, HCl molekulu 
buna misal ola bilər.  Üç atomlu molekullarda isə rabitə polyar olduğu halda , molekul 
qeyri-polyar ola bilər. Məsələn, CO2 molekulunda rabitə polyar, molekul isə xətti 
quruluşa malik olduğundan qeyri-polyar olur.  
 
 
                                           








OCO ::::            O═   C  ═ O 

 
 Kovalent rabitənin xarakter xassələri aşağıdakılardır:  rabitənin uzunluğu, rabitə 
enerjisi, doymuşluq, rabitənin istiqamətliliyi.  
 Rabitənin uzunluğu -  atom nüvələri arasındakı məsafədir.  
 Rabitə enerjisi – rabitəni qırmaq üçün sərf olunan enerji miqdarıdır. 
 Doymuşluq – atomun müəyyən sayda rabitə əmələ gətirə bilmək qabiliyyətidir. 
Məs, H-1, C-4 və s. rabitə əmələ gətirir. 
  

Rabitənin istiqamətliliyi – molekulun fəza quruluşunu müəyyən edir. 
 HCl molekulunun əmələ gəlməsində  H-atomunun  s, xlor atomunun bir p-orbitalı 
iştirak edir. Molekul xətti formadadır. Su  molekulu bucaq, NH3 molekulu  piramida, 
CH4 molekulu tetraedrik formadadır.  
 Atom orbitallarının örtülməsi, istiqaməti və simmetriyasından asılı olaraq 
rabitələr   ( siqma) ,  (pi) və  (delta) tiplərə bölünür. 
  - rabitə-orbitalların düz xətt boyunca atom nüvələrini birləşdirilməsi 
nəticəsində əmələ gəlir: s-s, s-p, p-p, p-d və s. 
  - rabitə orbitalların yandan bir-birini örtməsi nəticəsində əmələ gəlir: p-p,   p-d, 
d-d və s. 
  - rabitə d-d orbitalların bir-birini özünə məxsus  formada örtməsi sayəsində 
əmələ gəlir. 
 

3. Metal rabitəsi. Metal rabitəsi metallarda mövcud olan rabitədir. Bu tip rabitə 
metallar və onların əmələ gətirdikləri xəlitələr ( ərintilər) üçün xarakterikdir. 

ion kovalent 
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 Metal rabitəsinin əmələgəlmə  mexanizmi təxminən belədir. Metal atomlarında 
valent elektronları nüvə tərəfindən zəif cəzb olunduğu üçün, atomlar onları asanlıqla 
itirərək müsbət yüklü iona çevrilirlər. Atomlardan qopmuş nisbətən sərbəst elektronlar 
ümumiləşib “elektron qazı ”  şəklində kristal qəfəsinin müsbət ionları arasında hərəkət 
edərək onları birgə saxlayır. Metal rabitəsi kovalent rabitəyə oxşayır. Hər iki rabitə 
valent elektronlarının ümumiləşməsi hesabına əmələ gəlir. Lakin valent elektronları 
metalda bütün kristal üçün ümumi olduğu halda, kovalent rabitələri birləşmələrdə yalnız 
rabitə yaradan qonşu atomlar üçün ümumi olur. 

 Bu səbəbdən metal rabitəsi möhkəmliliyi  
və istiqamətliliyi ilə  kovalent rabitədən 
fərqlənir. Metalların yüksək elektrik keçiriciliyi, 
istilik keçirməsi, yüksək ərimə temperaturu, 
işığı əks etdirilməsi xassələri  metal rabitəsi ilə 
əlaqəlidir. 

 
 
 
 
 



 31

HİBRİDLƏŞMƏ 
 

Kovalent rabitənin əmələ gəlməsində müxtəlif vəziyyətlərdə olan elektronlar məs., 
s və p də iştirak edir. Belə güman etmək olar ki, bu rabitələr qiymətcə bir-birindən fərqli 
olar. Lakin təcrübə göstərir ki, onlar eyni qiymətlidir. Bu hadisə hibridləşmə hadisəsi 
adlanır.  

Deməli hibridləşmə - müxtəlif orbitallardan eyni enerji və formaya malik 
orbitalların əmələ gəlməsi prosesidir. Alınan orbitallar hibrid orbitallar adlanır.  

Valent orbitalların hibridləşməsinin BeCl2, BCl3, CH4 molekullarının əmələ gəlməsi 
misalında nəzərdən keçirək. 

1. BeCl2. 
Be4 -un elektron konfiqurasiyası. 

a) Normal hal: 1s2 2s2 2p0 
b) Həyəcanlanmış hal: 1s2 2s1 001 222 zyx ppp  

 s və p elektronlar arasında  hibridləşmə həyəcanlanmış halda baş verir. 
 

 
 
 
 
 
 

 
        Belə hibrid vəziyyətində Be, iki  Cl atomu ilə  birləşərək BeCl2 molekulunu əmələ 
gətirməlidir. 

 
 
 
 

 
2.  BCl3 

             
             B1 -un elektron konfiqurasiyası 

  a) Normal hal: 1s2 2s2 001 222 zyx ppp  
  b) Həyəcanlanmış hal: 1s2 2s1 011 222 zyx ppp  
B atomunun hibridləşməsində bir s  və iki p – elektron iştirak edir. 
 

 
 
 
 
 

 
 

Hibridləşmə  

s + p orbitallar           
sp- hibridləşmə 

iki sp hibrid orbitalı 

Hibridləşmə 

s-p-p orbitallar sp2– hibridləşmə  
üç s-p2 hibrid orbitalı 
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Bu hibrid orbitalları üç  Cl atomı ilə BCl3 molekulunu əmələ gətirir. 
 
 

 
 
 
 
 
 
 

           3. CH4 
C6  -nun elektron konfiqurasiyası 

  a) Normal hal: 1s2 2s2 2p2 

  b) Həyəcanlanmış hal: 1s2 2s1 111 222 zyx ppp  
C atomunun  hibridləşməsində bir s və üç p – elektronları iştirak edir. 
 

 
 
 
 
 
 
 
C atomu belə hibrid vəziyyətində üç H atomu ilə birləşərək CH4 molekulunu 

əmələ gətirir. 
 
 
 
 
 
 
 
Molekullararası qarşılıqlı təsir qüvvəsinin  (MQTQ) ilk dəfə 1871-ci ildə holland 

alimi Van-der Vaals  müşahidə etmişdir.  
Bu qüvvələrin 3 tipi var: 

1) Elektrostatik qarşılıqlı təsir (Van-der Vaals qüvvələri)- EQT 
2) Dopnor-akseptor qarşılıqlı təsir –DAQT 
3) Hidrogen rabitəsi –HR 
 

1. EQT-nin 3 növü var: 
a) Oriyentasiya qarşılıqlı təsir-OQT 
b) İnduksiya qarşılıqlı təsir – İQT 
c) Dispers qarşılıqlı təsir – DQT 
 

hibridləşmə 

s-p-p-p orbitallar 
sp3 hibridləşmə  

 dörd sp3 hibrid orbitalları 
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OQT- polyar molekullar arasında (Kis, 1912) , İQT- polyar və qeyri-polyar 
molekullar  (Debay, 1920) , DQT isə qeyri-polyar molekullar (London, 1930) arasında 
yaranır.  

MQTQ hesabına əmələ gələn birləşmələrə: H2, N2, O2, SO2, Hhal2, CO2, P4, S8,  və 
sair göstərə bilərik. 

2. DAQT- birində istifadə olunmamış elektron cütü , digərində sərbəst orbital olan 
molekullar arasında baş verir. Məs., (BeCl2)n, (BCl3)n, (AlCl3)n. 
həmçinin; NH3 və BF3; NH3 və HCl; CuSO4 və NH3; AlCl3 və NH3  və s. 

   
H3N: + BF3 → H3N+: BF 

3   
CuSO4 + 4NH3 → [Cu(NH3)4] SO4  

 
  3. Hidrogen rabitəsi – bir birləşmənin H- atomu ilə digər birləşmənin 

elektronmənfiliyi  böyük olan atomu arasında yaranır. Üç nöqtə ilə göstərilir:  
 

H-F + HF + …→H-F…H-F … 
Bu rabitə iki eyni, yaxud müxtəlif molekullar arasında eləcə də bir molekul daxilində 

baş verə bilər. Bu səbəbdən iki tipə bölünür:  
 

1. Molekullararası HR:  
 
H─O: + H─ O: +  H─ O: + … → H ─O:… H─O:…H─O:… 

                │            │             │                      │           │           │ 
                H            H             H                      H           H           H 
 

               O              H-O                                           O...H─O 
CH3-C               +                  C─CH3 → CH3─C                           C─CH3 
               O-H              O                                            O─H...O 
 
 
2. Molekuldaxili HR: 
  
                                                                                               O 
                                 H                                                  N 
                           C                                                                  O                                  
                  O              ;               
 
                                  H                                                  O      H 
                            O             
                   
 
 
                           C                                            
                    CH                             
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                                H 
                         O 
 
Maddələr 4 aqreqat halda olur: bərk, maye, qaz və plazma. Bərk maddə kristal və 

amorf olur. Kristal maddələr müəyyən həndəsi formaya və anizatrop xassələrə ( 
mexaniki, elektrik, optiki) və ərimə , qaynama temperaturuna, amorf maddələr isə bu 
xassələrə malik deyil və xüsusi özlülüyə qadirdirlər.( Məs., şüşə, rezin, yapışqan, 
kanifol, plastik kütlələr, mum və sair.). 

Kristal qəfəsin (KQ)  4 tipi var:  
1) İon KQ 
2) Atom KQ 
3) Molekul KQ 
4) Metal KQ 

 
1. İKQ-in künclərində ionlar olur. Məs., əksər qeyri-üzvi birləşmələr , qələvi, 

qələvi-torpaq metalların hallogenidləri  və s.  
2. AKQ-ın künclərində atomlar olur. Məs., B, almaz, Si, Ge, Sn, Pb, AlN, Zn və 

s. Atomlar arasında kovalent rabitə mövcuddur. 
3. MKQ-in künclərində molekullar olur. Məs., J2, buz, S8, P4, təsisiz qazlar, 

H2,N2, HCl, CO2, naftalin. Molekullar arasında  Van-der- Vaals qüvvələri mövcuddur. 
4. MKQ-in künclərində növbə ilə metal atomu və ion olur, aralarında sərbəst 

elektronlar delokallaşmış rabitə yaradır.  
 Kristallaşma şəraitindən asılı olaraq eyni maddə quruluş və forması müxtəlif olan 
kristallar əmələ gətirir.Bu hadisə- polimorfizm , maddələr-polimorf maddələr adlanır: 
CaCO3, SiO2 , Al2O3, NH4NO3 və s. 
 Müxtəlif maddənin eyni quruluş və formaya malik kristal əmələ gətirməsi 
hadisəsi- izomorfizm , maddələr- izomorf maddələr adlanır:  
 

KAl(SO4)2· 12 H2O və KCr(SO4)2· 12 H2O ; 
BaSO4 və RaSO4  ; MgCO3 və ZnCO3 
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Mövzu 5 

Kimyəvi kinetika 
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P L A N 

 
1. Kimyəvi reaksiyanın sürəti 
2. Homogen reaksiyaların sürəti 
3. Heterogen reaksiyaların sürəti 
4. Kimyəvi reaksiyanın sürətinə təsir edən amillər 
5. Qatılığın reaksiya sürətinə təsiri 
6. Temperaturun reaksiya sürətinə təsiri 
7. Katalizatorun reaksiya sürətinə təsiri 
8. Homogen, heterogen kataliz 
9. Kimyəvi tarazlıq. Le - Şatelye prinsipi. 

 
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.  
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Homogen reaksiyanın sürətini: Vhomogen, heterogen reaksiyanın sürətini 
Vheterogen, reaksiya zamanı alınan maddə mollarının sayını n, sistemin həcmi V, zaman t, 
faza səthinin sahəsi s, dəyişilmə fərqini   ilə işarə etsək 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     o zaman 

                   V                                            V 
 
                   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/1), zaman isə saniyə və ya dəqiqə ilə ölçülür.  
       Tutaq ki, reaksiyaya daxil olan maddələrini birinin ilk qatılığı 1 mol/1, 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         qatılıq   
reaksiyaya daxil olan maddələrin qatılığı tədricən azalır, alınan        
maddələrin qatılığı isə artır. Nəticədə reaksiyanın sürəti azalır  1C  
(şəkil 1).                                                                                       C2 

       Tutaq ki, sabit həcm və sabit temperaturda reaksiyaya daxil  
olan maddələrdən birinin qatılığı t1 zamanda C1 və t2 zamanda isə           1t     2t     zaman   
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 hesab-   
ladıqda C2 < C1 olduğundan tənlikdə mənfi işarə, əmələ gələn maddələrin qatılı-
ğının 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 sürəti arası kəsilmədən dəyişərsə, ani sürəti, yəni həqiqi sürəti  bilmək 
lazımdır. 
      C2 - C1 fərqi nə qədər kiçik vaxt ərzində ölçülərsə, yəni t sıfıra yaxınlaşdıqdca , 
  (Δt  0)  reaksiyanın orta sürəti  də bir o qədər həqiqi sürətə yaxınlaşar: 
 
                                                          Δ C                          d C 
                                      υhəqiqi  ═ ±  ───   ═  Δ t 0 ± ─── 
                                                         Δ t                                d 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 
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      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 
 
                             V ═ k [NO]2 [Cl2];    υ ═  k C 2

NO · C CL 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
═ υt 1

·  
            

Burada υt 1  və υt 2  ─ reaksiyanın başlanğıc və son temperaturlarına müvafiq 

sürətləridir. ─ temperatur əmsalıdır.             
          Qanunun qrafiki ifadəsi:                      
  

          V. Hoff  qaydası ancaq endotermik  proseslər 
üçün özünü doğruldur.                                                                                                V3 
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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.  

 HJ molekulunun əmələgəlmə mexanizmini nəzərdən keçirək:                
                 
                                                                                                                            HJ 
      H2              
      →                             →  
       J2                          I        II          III 
             

      Aktiv  komponentlər 
 

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 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 

V1 

v2 

t1 t2 t3 
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2KClO3   2MnO  2KCl + 3O2 
2H2O2   .duzm u    2H2O + O2 

 
 Heterogen katalizdə reaksiyaya girən maddələrlə katalizator eynifazalı 

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

 
                                               pt 
   N2 + 3H2 → 2NH3 
   2H2O2 2, yaxudMnOC  2H2O +O2 
   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: 
 
                                            X : Y → X · + Y· 
 
Heterolitik (qeyri-bərabər) parçalanmada isə ionlar əmələ gəlir: 
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                                            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. 

Zəncirvari reaksiya nəzəriyyəsini Nobel mükafatları laureatları N.Semyonov və 
Z.Xinşelvud (ing.) işləyib hazırlamışdır. 

 
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 
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2HJ = H2 + J2 
H2 + J2          2HJ 
 
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+ 
 
 

      K=                                                      
                                                                   
 
 
 
 

[H+][CH3COO] 

[CH3COOH] 
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                                                 МЮВЗУ   6 
 
         
                            ДИСПЕРС   СИСТЕМЛЯР.  МЯЩЛУЛЛАР      
 
 
                                                   ПЛАН 
 

1. Дисперс  системляр ,  онларын  нювляри 
2. Мящлуллар,  онларын агрегат  щаллары 
3. Маддялярин щяллолмасы , щяллолманын температурдан асылылыьы 
4. Пайланма  гануну 
5. Щенри  гануну.  Парсиал  тязйиг 
6. Мящлуллар  щаггында  нязяриййяляр 
7. Мящлулларын  гатылыьы. Доймуш, доймамыш,   ифрат доймуш  мящлуллар 
8. Мящлулларын  гатылыьынын  ифадя  цсуллары 
9.  Гейри-електролитлярин дуру  мящлулларынын  хассяляри 

                 10.  Раул  вя  Вант – Щофф  ганунлары 
 
 
                    Бир  маддянин  кичик щиссяъикляр шяклиндя дiэяр маддя мцщитиндя 

пайланмасындан алынан систем  дисперс  систем  адланыр. Пайланан маддя – 
дисперс  фаза, мцщит  ися дисперс мцщит щесаб олунур. 

                   Щиссяъиклярин юлчцсцндян асылы олараг дисперс системляр  3  група  
бюлцнцр : 

         
       1.   Кобуд  дисперс  системляр.  

 
                Щиссяъиклярин юлчцсц  100 нм-дян (нанометр) вя йа   1 мк-дан (микрон) 

бюйцк олур.  ( 1 нм = 10-9 м =  10-7 см ;    1 мк  =  10-4 см ).  Щиссяъiкляр ади 
эюзля эюрцнцр. Суспензийа вя емулсийа буна мисал ола биляр. Беля систем 
давамсыз олур. 

                 
                Мцщит  майе,  пайланмыш щиссяъикляр щялл олмайан бярк маддяляр 

олдугда систем -  суспензийа адланыр. Мяс.  буланыг су. Мящлул сакит щалда 
олдугда, онда щялл олан щиссяъикляр сыхлыьындан асылы олараг , йа чюкцнтц 
щалында, йа да мящлулун сятщиндя айрылыр. 
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                Мцщит вя пайланмыш щиссяъикляр майе олдугда, беля систем емулсийа 

адланыр.   Мяс. сцд вя онун тяркибиндя олан йаь. Сцд сахландыгда тяркибиндя 
олан йаь гаймаг шяклиндя цст щиссядя айрылыр. 
 
 2.    Инъя  дисперс  системляр. 
 
         Щиссяъиклярин юлчцсц  1– 100 нм арасында дяйишир. Беля дисперс систем  
коллоид мящлул  вя зол адланыр. Желатин, кисел, йумуртанын суда  мящлулу вя с. 
коллоид мящлула мисал ола биляр. Щиссяъикляр анъаг микроскопла эюрцнцр. 

                 3.  Мящлуллар.   
 
                  Щиссяъиклярин юлчцсц  1 нм-дян кичик олур,  щятта микроскопла да 

эюрмяк мцмкцн олмур. Мящлуллар щялледиъи вя щялл олан маддялярдян ибарят 
олан биръинсли  системдир. Башга тяриф дя вермяк олар : мящлуллар – ики вя даща 
артыг компонентдян  вя онларын гарышылыглы тясир мящсулларындан  ибарят олан  
щомоэен  системдир. Мяс.  сулфат туршусунун суда мящлулунда  су ( щялледиъи), 
сулфат туршусу вя щидратлашмыш  Щ+ ,   ЩС04 -,  С042-  ионлары  олур. 

 
                  Мящлуллар агрегат щалына   эюря   3  група  бюлцнцр :  газ,  майе  вя 

бярк  мящлуллар. Бу  щалда щялледиъи - мигдары чох олан маддяляр щесаб едилир. 
Щава  газ мящлулунун ян бариз  нцмунясидир. Щавада азот газынын мигдары 
даща чох (78%) олдуьундан,  о -   щялледиъи , диэяр газлар ися ( О2,  Ъ02, Ар  вя 
с. ) щялл олан маддялярдир. 

                  Тябии сулар, ган,  лимфа, щцъейрялярарасы мящлуллар  вя с. бир сюзля 
щялледиъиси су олан мящлуллар -  майе  мящлуллар щесаб едилир. Бярк  мящлуллара  
яринтиляри, дямир пуллары, тябии минераллары  вя с.  мисал эюстяря билярик. 

 
                  Маддялярин щяллолма габилиййяти, щялледиъинин мцяййян мигдарында 

щяллолма дяряъясиндян асылы олуб,  3  група бюлцнцр :   
 
                  а.  Йахшы  щялл  оланлар   -  ади температурда  100 гр  суда  10 гр-адяк  

маддя щялл оларса 
                  б.  Пис  щялл оланлар  -   100 гр  суда  1 гр-адяк  маддя  щялл оларса 
                  ъ.  Практики  щялл олмайанлар  -   100  гр  суда  0,01  гр-а  гядяр  маддя  

щялл  оларса                                                                                     
 
                Цмумиййятля практики олараг суда щялл олмайан маддя  йохдур. 
 
                 
                     МАДДЯЛЯРИН  ЩЯЛЛ ОЛМАСЫ  ВЯ  ЩЯЛЛОЛМАНЫН       
                                        ТЕМПЕРАТУРДАН  АСЫЛЫЛЫЬЫ 
 
                  Маддялярин суда щялл олмасы илк нювбядя онун тяркибиндян вя 

гурулушундан асылыдыр. Мцяййян едилмишдир ки,  «охшар – охшарда»  щялл олур. 
Мяс. Гейри-полйар вя аз полйар щялледиълярдя еля бирляшмяляр йахшы щялл олур 
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ки, онларын молекуллары гейри-полйар вя йа аз полйар олсун. Полйарлыьы чох олан 
маддяляр ( су, гейри-цзви  дузлар вя с.) беля щялледиъилярдя щялл олмур. Яксиня, 
полйарльы чох олан щялледиъилярдя – су, спирт, майе аммонйак вя с.  -   полйар, 
йахуд ион типли маддяляр йахшы, гейри-полйар маддяляр ися пис щяллолур. 

                     
                   Температур бу вя йа диэяр дяряъядя щяллолмайа тясир едир. Температур 

артдыгъа бир сыра бярк маддялярин, мяс. К, Пб, щямчинин аммониум – нитрат 
дузларынын щяллолма габилиййяти артыр, бязи бирляшмялярдя ися температур щялл 
олмайа аз тясир эюстярир. Мяс. 00

 Ъ-дя 100 гр  суда  35,6 г  НаЪл щялл олдуьу 
щалда, 1000Ъ-дя бу мигдлар  ъями 3,5 г артыр. Температур  Ли-сулфат вя Ъа- 
асета-тын щялл олмасына щятта мянфи  тясир эюстярир. Кристаллщидратларын щяллолма 
габилий-йяти мцяййян температура гядяр артдыгдан сонра азалар. Бу, онларын 
ашаьы щидрат-лашмыш вязиййятя кечмясиля изащ олунур. 

                    Майелярдян етил спирти, асетон, сиркя туршусу, нитрат, хлорид, сулфат 
туршулуры суда истянилян нисбятдя щялл олур. Бязян щяллолма заманы мящлулун 
цмуми щяъми азалыр. Мяс. 500 мл су иля 500 мл спиртин гарышыьындан 1000 мл 
йох , 965 мл мящлул алыныр. Ялбяття бу, молекуллар арасында щидроэен 
рабитясинин йаранмасы иля ялагядардыр. (Менделеевин докторлуг иши бундан 
бящс едир ).  

 
                     Бир-бириля гарышмайан  2 щялледиъидя 3-ъц маддянин щяллолма габилййя-

тини юйрянян фр. алими  М. Бертло вя Йункфлейм  пайланма  гануну кяшф 
етмишляр : Ейни температур вя тязйигдя бир-бириля гарышмайан 2 щялледиъидя  
цчцнъц маддянин щялл олмасындан алынан мящлулларын гатылыглaрынын нисбяти, 
щялл олан маддянин гатылыьындан асылы олмайыб  сабит  кямиййятдир : 

 
                        Ъ1 
                       -----   =    К,       бурада  Ъ1 вя Ъ2 – щялл олан маддянин мцвафиг      
                        Ъ2 
                                                  щялледиъилярдяки гатылыьы, К-пайланма ямсалы. 
 
                  Пайланма ганунундан екстраксийа просесиндя – мящлулда бир 

маддянин диэяр щялледиъинин  васитясиля айрылмасында  истифадя едилир.Мяс. 
ичярисиндя йод олан суйа бензол ялавя етсяк, йод бензолда даща йахшы щялл 
олдуьундан тядриъян бензола кечир. 

 
                   Газларын суда щяллолма габилиййяти дя мцхтялифдир  Мяс. Нормал 

шяраитдя 1 л суда 21,7 мл  Щ2,  23,5 мл Н2,  49 мл 02,  80 мл С02,  500 мл ЩЪл,  
1300 мл НЩ3 щялл олур.  Бир гайда олараг температур артдыгъа газларын суда 
щялл олмасы  азалыр.        

          
                   Газларын майелярдя щялл олмасынын тязйигдян асылылыьы 1803-ъц илдя 

Щенри тяряфиндян мцяййян едилмиш вя Щенри гануну иля ифадя едилир :  Сабит 
температурда газларын майелярдя щяллолма габилиййяти, онун мящлул 
цзяриндяки тязйиги иля дцз мцтянасибдир. Бу ганун щяллолма габилиййяти аз 
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олан вя щялледиъи иля реаксийайа эирмяйян   газлара шамил едилир. Ганунун 
рийази ифадяси белядир : 

 
                                                 Ъ  =  К П 
 
                   Бурада :  Ъ – газын мящлулдакы гатылыьы,  П- газын тязйиги,  К- 

мцтянасиблик ямсалы олуб, Щенри ямсалы да адланыр. Газ гарышыьынын щяллолмасы 
заманы,  тязйиг  «парсиал тязйиг»  ифадясиля явяз  олунур. Буну Далтон 
юйряндийиндян ганун – Щенри-Далтон  гануну адланыр.  Парсиал тязйиг  газ 
гарышыьында щяр бир газын тякликдя эюстярдийи тязйигдир. Мялумдур ки, щавада 
тяхминян 20%  02,  80% Н2 вардыр. Демяли щавада онларын парсиал тязйиги   0,2 
вя 0,8 атм.  олаъагдыр : 

 
                                1. 20                                              1. 80 
              П (02)   =  -------- =  0,2 атм.        П(Н2)  =  ---------  =   0,8  атм. 
                                 100                                               100 
 
 
                        МЯЩЛУЛЛАР  ЩАГГЫНДА  НЯЗЯРИЙЙЯЛЯР 
 
          Мящлуллар  щаггында  3  нязяриййя мювъуддур : 
                 
                 1. Физики  нязяриййя 
                 2. Кимйяви  нязяриййя 
                 3  Физики-кимйяви  нязяриййя 
         
                  Физики нязяриййя  Вант-Щофф вя С. Аррениус тяряфиндян 1887-ъи илдя иряли 

сцрцлмцшдцр. Нязяриййядя щялл олан маддя щиссяъикляриля щялледиъи арасында 
гаршылыглы тясир инкар едилир, нязяря алынмыр. Башга сюзля десяк, физики 
нязяриййя мящлуллара маддялярин механики гарышыьы кими бахырды. 

                   
                  Щямин ил Д. Менделейев мящлулларын кимйяви нязяриййясини – щидрат 

нязяриййясини иряли сцрцр. Бу нязяриййяйя эюря мящлул щялл олан маддя 
щиссяъикляри иля щялледиъи арасында гаршылыглы тясирдян ямяля эялян системдир. 
Алынан бирляшмяни алим  -  солватлар  адладырмышдыр, Щялледиъи су оларса – 
бирляшмяляр щидратлар адланыр. Бу бирляшмяляр анъаг мящлулда мювъуддурлар 
: 

 
                      На+(Щ20)6 ,  С042- (Щ20)6,   Ъа2+( Щ20)6,  Фе2+ (Щ20)6   вя с. 
 
                   Бязи маддяляр суда щялл едилдикдя, йахуд бухарлагдырылдыгда щялледиъи 

молекуллары щялл олан маддялярин тяркибиндя галыр. Беля маддяляр 
кристалщидратлар адланыр :  

                    ЪуС04. 5Щ20,    ЪаЪл2. 6Щ20,   МнЪл2. 4Щ20,  НиС04. 7Щ20,   ЗнС04. 7Щ20 
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                   Бу нязяриййялярин щяр бири айры-айры груп бирляшмляря тятбиг едиля биляр. 
Мяс. физики нязяриййя  -  идеал мящлуллар цчцн, кимйяви нязяриййя ися  ион 
гурулушлу вя  полйар маддялярин мящлуллары цчцн доьрудур. 

                  
                    Идеал газларда олдуьу кими идеал мящлулларда да айры-айры 

компонентляр арасында гаршылыглы тясир гцввяси нязяря алынмыр. Бу 
мящлулларда истилик еффекти йаранмыр.  Мисал олараг майе карбощидроэенляр  
гарышыьындан ибарят олан бензини, керосини, бензол- толуол  гарышыьыны вя с.  
эюстярмяк олар. 

                  Щазырда мящлуллара физики-кимйяви систем кими бахылыр. Бу нязяриййянин 
мцяллифляри Каблуков  вя Кистйаковскидир. 

 
                    
                                        МЯЩЛУЛЛАРЫН   ГАТЫЛЫЬЫ  
 
                 Щялледиъи вя йа  мящлулун  мцяййян мигдарында щялл олан маддя 

мигдарына   
        мящлулун гатылыьы дейилир. Щялл олан маддянин мигдарына эюря мящлуллар – 

доймамыш, доймуш  вя  ифрат  доймуш  мящлуллара бюлцнцр. 
                 Сабит температурда щялледиъинин мцяййян мигдарында щялл олмуш 

маддянин артыг мигдары щялл олурса, беля мящлул доймамыш мящлул, маддянин 
артыг мигдары щялл олмурса ися – доймуш мящлул адланыр. Маддялярин, отаг 
температурундан йцксяк температурда щазырланмыш мящлулуну сойутдугда 
ифрат доймуш мящлул алыныр.Сойутма просеси еля апарылмалыдыр ки, мящлулда 
кристаллашма баш вермясин. Ифрат доймуш  мящлулларда  щялл олмуш маддянин 
мигдары доймуш мящлулдакындан чох олур. Беля мящлул давамсыз олур вя 
азаъыг титряйишдян, йахуд мящлула аз мигдарда салынмыш  кристалл щиссяъийин 
тясириндян кристаллашма просеси баш верир. İfrat doymuş məhlulu rus alimi Lovits 
öyrənmişdir. 

              
               Мящлулун гатылыьыны дягиг ифадя етмяк цчцн  ашаьыдакы     5 цсулдан 

истифадя едилир : 
             

1. Фаизли гатылыг вя йа фаизли мящлул – мящлулун 100 грамында щялл олмуш  
        маддянин грамларла мигдарыдыр. Ашаьыдакы дцтурла ифадя олунур : 
 
                                        м 
                         Ъ%  =   ------- . 100%    
                                        м 1  
 
                  бурада ,  м – щялл олан маддянин, м1 – мящлулун кцтлясидир. 

             
                  м 1 =    В  олдуьундан  йазарыг: 
 
                                                  м 
                                     Ъ% =  -------  · 100 
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                                                  В 
 
              Бурада,    - мящлулун сыхлыьы,  В  -  мящлулун щяъмидир. 
              Мясяля.  10 гр шякярдян вя 100 гр судан ибарят олан мящлулун гатылыьыны 

тапаг:  
        
              Щялли : Юнъя мящллулун кцтляси тапылыр :   м 1 = 100  +  10  =   110 гр  мящлул 
                                                   
                                                   10 
                                     Ъ%  =  ------- . 100 =  9,9 % 
                                                   110 
 
               2.  Молйар гатылыг вя йа молйар мящлул – мящлулун 1 литриндя щялл олан 
         маддянин мол сайы иля ифадя олунур. Ашаьыдакы дцстурла щесабланыр  
                                                
                                                   н 
                                    ЪМ  =  ------ 
                                                  В 
 
              Бурада,  н – щялл олан маддя молларынын  сайы,   В – мящлулун щяъмидир 
 
                               м                                         м 
                    н  =  ------  олдуьундан,   ЪМ =  -------    олар.   
                               М                                       МВ 
 
              Бурада ,  М – щялл олан маддянин молйар   кцтляси,  м – онун кцтлясидир. 
 
              Мящлулун щяъми миллилитрля верилярся, молйар гатылыг ашаьыдакы дцстурла 

щесабланыр: 
 
                                           м  . 1000 
                              ЪМ  =  -------------- 
                                           М В 
 
                 Молйар мящлул щазырламаг цчцн  маддянин 1 молунун кцтлясини (M) 

билмяк лазымдыр. Мяс. 1 мол  НаЩЪ03 –цн  кцтляси  84 грамдыр. Бу мигдар 
суда щялл едилир вя цзяриня 1литр  олунъайадяк су ялавя едлир. Беля мящлулун 
гатылыьы   1молйардыр – 1М. 

   
3. Нормал  гатылыг вя йа нормал мящлул -  Мящлулун 1 литриндя щялл олмуш 

маддянин грам еквивалентлярля мигдарыдыр. Ашаьыдакы дцстурла щесабланыр 
 

                                                       м 
                                           ЪН =  ------                                       
                                                     Е В                                    
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                                                                                                м  . 1000 
                 Мящлулун щяъми мл – ля верилярся, онда :  ЪН = ------------    олар 
                                                                                                    Е В 
                   Бурада , м – щялл олан маддянин кцтляси, Е – маддянин грам  

еквиваленти, В – мящлулун щяъмидир. 
                  Нормал мящлул  щазырламаг цчцн маддянин 1 молунун еквивалентини 

бирлмяк лазымдыр. 
 
                 Ясасларын грам еквиваленти онларын молйар кцтлясинин , ясасын тяркбиндя 

олан  0Щ- групларынын сайына бюлцнмясиндян алынан кямиййятя бярабярдир 
 
                                                          
                                                           74 
                             Е ( Ъа (0Щ)2 )  = ------  =   37 г  
                                                            2 
 
                 Туршуларын грам еквиваленти  онларын молйар кцтлясинин  туршунун 

ясаслыьына (йахуд Щ-атомларынын сайны) бюлцнмясиндян алынан кямиййятя 
бярабярдир. 

 
                                                         98 
                             Е (Щ2С04 )   =   --------  =   49 г 
                                                          2 
 
                    Дузларын грам  еквиваленти  онларын молйар кцтлясинин дузун тякибиндя  
олан метал атомларынын сайынын металын валентиня вурма щасилиня бюлцнмясиндян 
алынан кямиййятя бярабярдир 
                                                               
                                                               342 
                              Е ( Ал2(С04)3 )   =   -------  =    57 г  
                                                                2.3  
 
                  4.  Молйал гатылыг вя йа молйал мящлул -   щялледиъинин 1000  грамында  

щялл олан маддянин молларынын сайы иля ифадя олунур вя рийази олараг беля 
эюстярилир 

 
                                                            м .  1000 
                                                Ъм =  ------------ 
                                                              М  В  
                   
                   Бурада ,  м -  щялл олан маддянин , м 1  -   щялледиъинин кцтляси,  М – щялл 

олан маддянин молйар кцтлясидир. Молйа мящлулун щазырланмасында 
температур нязяря алынмыр. 1000 грам  щялледиъидя 1 мол маддя  щяллолурса,  
демяли, щямин  мящлулу 1 молйал мящлулдур,  мол / кг иля ифадя олунур. 
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                  5. Титрли  гатылыг вя йа  титрли  мящлул  -  мящлулун    1  мл-дя   щялл   олмуш 
маддянин грамларла мигдарыны эюстярир вя ашаьыдакы формулла ифадя едилир  

 
                                                    м               ЪН . Е 
                                     Т  =   ------------ =  ----------      
                                                  1000             1000 
                    
                  Бурада,  Т – мящлулун титри,  м -  1000 мл мящлулда щялл олмуш 

маддянин кцтляси,  ЪН  -  мящлулун нормал гатылыьы,  Е – щялл олмуш  маддянин 
еквивалентидир.    

                  Мящлулун нормал гатылыьы  вя маддянин еквиваленти мялум оларса, 
мящлулун 1мл-дя  олан  маддянин  мигдарыны, башга сюзля десяк,   мящлулун 
титрини  щесабламаг олар. 

                      
                     ГЕЙРИ-ЕЛЕКТРОЛИТЛЯРИН  ДУРУ  МЯЩЛУЛЛАРЫНЫН     
                                                         ХАССЯЛЯРИ 
             
                    Мялумдур ки, мящлул вя йа щяр щансы майе цзяриндя щямишя мцяййян 

температура мцвафиг  вя щямин майе иля таразлыгда   олан доймуш бухар олур 
ки, онлар да бухар тязйигляриня маликдирляр . Щямин щялледиъийя учуъу 
олмайан маддя дахил едилярся, бу заман системин таразлыьы позулар вя 
щялледиъинин бухар тязйиги ися бу щалда ашаьы дцшяр. Бу асылылыьы  фр.алими Раул 
юйрянмиш ( 1887) вя юзцнцн 1- ганунунда якс етдирмишдир :  Мящлул цзяриндя 
доймуш бухар тязйигинин саф щялледиъийя нисбятян ашаьы дцшмяси , щялл олан 
маддянин мол пайы иля дцз мцтянасибдир 

 
                                                  
                                                    П1   =    П0 Ъ 
 
                Бурада  П1 -  щялледиъинин мящлул цзяриндяки бухар тязйиги, П – саф 

щялледиъи цзяриндяки бухар  тязйиги,  Ъ  - мящлулун мол щиссялярля  гатылыьыдыр 
              
               Раулун  ЫЫ гануну мящлулун гайнама вя донма  температурларына 

ясасланыр :    Гейри-електролит мящлулларынын  гайнама температурунун 
артмасы вя донма температурунун ашаьы дцшмяси  онларын молйал гатылыьы иля 
дцз мцтянасибдир.  

 
                                              т  =   КЪ  вя  йахуд  

 
                            Тгай.   =    Е Ъ,                   Т дон.  =   КЪ 
 
                 Бурада   Е – ебулиоскопик   сабит,  К  - криоскопик  сабитдир 
                 Яэяр  1000 грам суда  1 мол маддя щялл оларса, суйун гайнама 

температуру  0,520Ъ артар,  донма температуру ися  1,860Ъ  ашаьы дцшяр,  
йяни    
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                             Т гай.  =  100  +  0,52  =   100,520 

                                             Т дон.  =    -  1, 860  олар 
             
                    Газларда  олдуьу  кими  чох  дуру    мящлулларда  да  щялл  олан   маддя 

щиссяъикляри  хаотик щярякятдядир.  Гаты мящлула    су, йахуд    дуру мящлул 
ялавя едилярся, щялл олан маддя щиссяъикляри гаты  мящлулдан – суйа,  су  
щиссяъикляри  ися дуру мящлулдан -  гаты мящлула кечяъякдик. Бу щадися – 
диффузийа адланры.   Яэяр бу ики майе арасына  йарымсыздырыъы   аракясмя 
гойсаг,  бу  щалда  биртяряфли диффузийа щадисяси баш веряр, йяни  су   
щиссяъикляри дуру мящлулдан гаты мящлула кечяр. Беля биртяряфли диффузийа – 
осмос,  йаранан тязйиг ися осмос тязйиги адланыр. 

 
                   Осмос  тязйиги  Вант-Нофф ганыны иля характеризя олунур: Мящлулун ос- 

мос тязйиги щялл олан маддянин газ щала кечдикдя ейни температурда мящлу-  
лун щяъминя бярабяр щяъмдя эюстяря биляъяйи тязйигя  бярабярдир.  

 
                                                   
                                                  нРТ           н    
               ПВ  =  нРТ;     П =  -------;      -------  =  Ъ ися, онда      П  =  ЪРТ 
                                                    В              В    
         
                    Бурада,  Р – универсал  газ  сабити,  8,31 Ъ/мол,   Т – мцтляг 

температур,   Ъ – гатылыгдыр. 
                    
                  Осмос тязйиги температур вя гатылыгдаг асылы олдуьу щалда , щялледиъинин 

вя щялл олан маддянин тябиятиндян демяк олар ки,  асылы дейил. Бу сябябдян 
мцхтяlиф гейри-електролитлярин  екви-молйар мящлулларынын  осмос тязйигляри  
ейни олур. Мяс. карбамид, глисерин, шякяр вя с. Бу кими гейри-електролитлярин 1 
молйар мящлулларынын осмос тязйигляри ейни олуб - 24,4 атм. бярабярдир. 
Осмос тязйигляри бярабяр олан беля мящлуллар  -  изотоник мящлуллар адланыр. 

                   Раул  вя  Вант-Щофф  ганунлары анъаг гейри-електролитлярин гаты 
мящлуллары вя електролитlərin duru  мящлуллары цчцн доьрудур.  Бу ганунлара 
табе олан мящлуллара  идеал мящлуллар дейилир.  

 
                  Осмос   щадисясиндян мцхтялиф мягсядляр цчцн,  мяс.  щялл олан 

маддянин молекул кцтлясинин тяйин едилмясиндя ,  суйун  тямизлянмясиндя вя 
с.  истифадя едилир.         

                 Осмос щадисясинин ъанлы  организмдя  ролу хцсусиля бюйцкдцр. 
Щцъейрялярин диварлары йармсыздырыъы хассяйя малик олдуьундан  ( биоложи 
мембранлар ),  суйун  вя диэяр маддялярин торпагдан битки организминя 
кечмяси мящз  осмос   щадисясиля  баьлыдыр. 
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2. Електролитик диссосиасийа  нязяриййяси  вя   онун  мцддяалары 
3. Диссосиасийа  дяряъяси,  она  тясир  едян   амилляр 
4. Електролитлярин  диссосиасийасы  :  туршу,   ясас   вя  дузларын  

диссосиасийасы 
5. Ион -  молекулйар  тянликляр 
6. Дузларын  щидролизи 
 
 

           Електролитляр  вя  гейри – електролитляр. 
  
                Електриккечириъилик илк дяфя бярк маддяляр сащясиндя юйрянилмишдир.  
Бу ишдя илк тяшяббцсц  Прибалтика алими  Грутгус  щяйата кечирмишдир. О, 1818-
ъи илдя мцяййян етмишдир ки,  яринтилярин електрик кечирмясиня сябяб  електрик 
ъяряйанынын тясири нятиъясинлдя онларын молекулларынын мцсбят вя мянфи йцклц 
щиссяъикляря парчаланмасыдыр,  щансы ки, сонра  мцвафиг електродлар тяряфиндян 
ъязб олунур.  
             ХЫХ ясрин орталарында инэ. алими  Фарадей  мцхтялиф мящлулларын 
електриккечириъилийи  сащясиндя апардыьы тятгигатлардан о нятиъяйя эялир ки,  
онлардан бязиляри електрик ъяряйаныны кечирир, бязиляри ися  кечирмир. Буна 
сябяб кими алим  мящлулда електрик ъяряйанынын тясириндян йцклц щиссяъиклярин 
ямяля эялмясини  эюстярир. Щямин щиссяъикляри   алим  «ионлар»   адландырыр  вя 
елмя електролит  вя гейри-електролит  анлайышларыны дахил едир. О,  мящлуллары 
електрик ъяряйаны кечирян маддяляри -  електролитляр, мящлуллары електрик 
ъяряйаныны  кечирмяйян  маддяляри ися  гейри-електролитляр адландырыр. 
Фарадей беля щейаб едирди ки, електролиз заманы електролит мящлулларында 
ямяля эялян ионлар електродлара доьру щярякят едир ки, мящз бунун да 
нятиъясиндя мящлул електрики кечирир. Демяли, яринтиляр вя суда мящлуллары 
електрик ъяряйаныны кечирян маддяляр елекролитляр   адланыр.  Дуз, туршу вя 
ясасларын яксяриййяти  електролитлярдир. Цзви маддялярин  чоху истяр яримиш, 
истярся дя мящлул щалында електрики кечирмядикляриндян  гейри-електролитляр   
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щесаб олунур. Електролит мящлуллар Вант-Щофф вя  Раул  ганунларына  табе 
олмурлар. Мяс.  НаЪл – ин  криоскопик цсулла тяйин едилмиш молекул кцтляси, 
онун щягиги молекул кцтлясиндян ики   дяфя чохдур. Диэяр  тяряфдян онун 
молйаl мящлулунун донма температурунун азалмасы Раул  ганунларына эюря 
1,860Ъ  олмалы иди. Яслиндя ися   щямин мящлулун донма температуру  бу 
рягямдян 2  дяфя чох олур. Ялбяття ки, буна сябяб   НаЪл молекулунун  На  
вя  Ъл ионларына айрылмасы иля ялягядардыр. 
          
         Електролитик  диссосиасийа   нязяриййяси.    
 
           Електролит мящлулларын  Вант-Щофф  вя Раул  ганунларындан кянара 
чыхмасы сябяби  1887-ъи илдя  Исвеч  алими С. Аррениус тяряфиндян изащ едилди. 
Аррениус  мящлулларын електрик кечирмясини  юлчмякля, онларын осмос тязйигини 
вя буна ясасян дя  изотоник ямсалынын  гиймятини щесабламышдыр. Апардыьы 
мцшащидялярин ясасында о, Гротгусун  нязяриййясиндян   фяргли олараг  беля 
бир нятиъяйя эялмишдир ки, мящлулда  електролит молекулларын  даща кичик 
щиссяъикляря парчаланмасы  електрик ъяряйанын тясири олмадан  баш верир. 
Аррениус  мящлулун   електриккечирмя габилййяти иля онун осмос тязйиги 
арасындакы ялагяни изащ етмяк      цчцн електролитик диссосиасийа нязяриййясини 
иряли сцрцр.  Бу нязяриййяйя эюря електролиляр суда щялл оларкян  електрик йцклц 
щиссяъикляр  -  ионлара  диссосиасийа едир.  
            (Алим бу кяшфиня эюря олдугъа чох тясирляря мяруз галыр. Ону щятта 
акад. Клеве тящгир едяряк  дяли  адландырыр. Вя  чох мараглыдыр ки,  бу кяшфиня 
эюря 1903-ъц илдя  Нобел мцкайатына лайиг эюрцлян алимя  мцкафаты мящз 
Клеве тягдим етмишдир ).  
             
            Електролитик диссосисасийа  нязяриййясинин мцддяалары  
ашаьыдакылардыр : 
 
           1. Електролитляр суда щялл оларкян онларын молекуллары мцsбят вя мянфи 
ионлара айрылыр. Мящлулдан    електрик ъяряйаны кечдикдя , мцсбят йцклц ионлар 
– катода,  мянфи  йцклц ионлар ися – анода доьру щярякят едир. Бу  сябябдян 
мцсбят йцклц  ионлар – катионлар, мянфи йцклц  ионлар ися – анионлар  адланыр. 
 
           2.  Диссосиасийа нятиъясиндя ямяля эялян катионларын мцсбят йцкляринин 
ъями, анионларын мянфи  йцкляринин  ъяминя  бярабяр олдуьундан мящлул 
бцтювлцкдя нейтралдыр. 
 

3. Диссосиасийа дюнян  просесдир. 
 
           Ионлар хассяъя атом  вя молекуллардан фярглянир. Мяс.  На атому 
сярбяст щалда суйу парчаладыьы щалда , ион щалда беля тясиря малик олмур, елеъя 
дя Ъл газы зящярли олдуьу щалда, ион  щалында  зярярсиздир. 
 
          Аррениус мящлулларын физики нязяриййясинин тяряфдары олдуьундан  щялл 
олан маддя  иля щялледиъи арасынлакы гаршылыглы тясири нязяр алмырды. Еля алимин 
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дя ян бюйцк сящви бунда иди. Буна эюря дя о, диссосиасийанын йаранма   
механизмини  изащ  едя  билмяди. 
          
             Електролитик диссосиасийа нязяриййясинин сонракы инкишафы рус 
алимляриндян Л.Писаржевски, В.Кистйаковски вя хцсусиля Н.Каблуковун 
хидмятляриля  ялагядардыр. 
            Менделейевин мящлулларын кимйяви нязяриййясиня ясасланараг  Н. 
Каблуков  1891-ъи илдя  эюстярмишдир ки, електролитин ионлара айрылмасына сябяб 
онун полйар су молекуллары иля гаршылыглы тясирдя олмасыдыр. Алимя эюря щяр 
щансы   бир дузу  ( мяс. НаЪл )  суда щялл етдикдя суйун полйар молекулларынын 
мянфи гцтбц иля  На+ - ионлары,  мцсбят гцтбляри иля ися  Ъл-  ионлары бир-бирини 
ъязб едир, нятиъядя кристалдан ионлар гопараг мящлула кечир  вя щидратлашма 
баш верир. 
 
                        НаЪл   +   нЩ20                На+ ( Щ20 ) н   +    Ъл – (Щ20 ) н-х 
 
          Катионларын юлчцсц  анионларын юлчцсцндян бюйцк олдуьу цчцн  онлар су 
молекулларыны   даща бюйцк  гцввя  иля  ъязб  едир.  
  
         Кристалл  гяфяси ион гурулушлу олан маддялярля йанашы, полйар ковалент 
рабитяли молекуллар да суда ионлара  айрылыр. Мяс.  ЩЪл  суда  щялл олдугда , 
суйун дипол молекулларынын тясириндян  онун гцтбляри арасындакы мясафя 
узаныр вя нятиъядя атомлар арасындакы радитя гырылыр  : бунунла мящлулда  Щ+ 
вя  Ъл-  ионлары ямяля эялир ки  , бунлар да щидратлашмыш ионлар  щалында олур. 
 
          Диссоссасийа   дяряъяси  вя  диссосиасийа сабити 
            
         Гцввятли електролитляр там  диссосиасийа етдикляри щалда, зяиф 
електролитлярин диссосиасийасы  дюнян  просесдир. Бу сябябдян дя диссосиасийа 
дяряъяси анлайышы ямяля эялир. Диссосиасийа  дяряъяси (  )   -  ионлара айрылан 
молекулларын     (н)         щялл олмуш молекулларын цмуми сайына   (Н)   олан 
нисбятиня  дейилир.                

 
                                 н 

                                 =   ---- .   100 
                                           Н 
 
         Диссосиасийа дяряъясинин гиймятиня эюря електролитляр     3  група  
бюлцнцрляр: 
        
               1.  Зяиф  електролитляр      (            20%  ) 
  
                    НЩ40Щ,  ЪЩ3Ъ00Щ,  Щ2Ъ03,  Щ2С  вя  с. 
 
              2.  Орта  гцввятли  електролитляр      (   =  20 – 50 % )  
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                    Щ3П04,  Щ2Ъ204 ,  Мэ ( 0Щ ) 2   вя  с. 
 
              3.  Гцввятли  електролитляр   (            50 %  )  
 
                    К 0Щ,  На 0Щ,  ЩЪл,  Щ2С04,  ЩН03,  НаЪл   вя  с. 
        
         
              Диссосиaсiйа дяряъясиня ашаьыдакы амилляр тяср эюстярир : 
  

1. Щялл олан маддянин вя  щялледиъинин  тябияти 
2. Маддялярин гатылыьы 
3. Температур 
 

           Диссосисасиа дяряъясинин температурдан асылылыьыны  алман алими  
Оствалд  юйрянмиш вя  дурулушма  гануну  кяшф  етмишдир  :  Мящлул  ня  
гядяр  дуру оларса ,  диссосиасийа  дяряъяси  бир  о гядяр  бюйцк олар  
 
                                                     

                                                     =  
C
K  

                                                     
 
            Бурада  К  -  диссосиасийа  сабитидир. 
 
           Зяиф  електролитин  диссосиасийасы цмуми олараг  ашаьыдакы кими  
эюстярилир  : 
 
                                     АБ                  А +   +    Б- 

 

           Беля  таразлыг системиня   кцтлялярин тясири гануну тятбиг етсяк,  йаза 
билярик : 
                                                      / А+ /   /  Б-  / 
                                   К      =       ------------------ 
                                                          /  АБ / 
          
         Таразлыг  сабити олан  К – бу  щалда  диссосиасийа  сабити  адланыр. 
          Диссосиасийа сабити електролитлярин ионлара длиссосиасийа етмясини 
характеризя едир. Онун  гиймяти бюйцк олдугъа,  електролит бир о гядяр йахшы  
диссосиасийа едир. Диссосиасийа  сабити  гатылыгдан асылы олмайыб, електролитин,  
щялледиъинин тябиятиндян  вя температурдан асылыдыр. 
 
             Електролитлярин  диссосиасийасы. 
 
             Айры – айры електролитлярин диссосиасийа дяряъясини юлчмякля мцяййян 
едилмишдир ки,  онларын ионлара айрылма габилиййяти, щятта мящлулун гатылыьы ейни 
олдугда беля, мцхтялифдир. Мяс. гатылыьы  0,1 н    олан мящлулда ЩЪл вя ЩН03  
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туршулары тамамиля ионлара парчландыьы щалда , Щ2Ъ03  вя  ЩЪН  туршулары зяиф 
диссосиасийа едирляр. Гялявилярин вя дузларын яксярййяти   йахшы диссосиасийа 
едир. 
           
            Електролитик диссоси асийа нязяриййясиня эюря  туршулар – мящлулда  
Щ+    вя туршу галыьы ионлары ямяля эятирян  електролитляря  дейилир. 
 
                                   ЩЪл               Щ+   +    Ъл-  
          
           Чохясаслы  туршулар  пилляли  диссосиасийа едирляр 
 
                                 Щ2Ъ03             Щ+    +    ЩЪ03- 
               
                                 ЩЪ03-                     Щ+       +     Ъ032- 
 
             Електролитик  диссосиасийа нязяриййясиня эюря   ясаслар  - мящлулда 
метал  вя щидрокисид ионларына диссосиасийа едян електролитляря дейилир. 
Чохтуршулу  ясаслар  пилляли диссосиасийа едирляр 
 
                             На 0Щ              На+       +    0Щ-  
 
                       Ъу ( 0Щ )2               Ъу 0Щ+  +    0Щ- 

 

                              Ъу 0Щ +                  Ъу 2+     +     0Щ-   
 
              Електролитик диссосиасийа нязяриййясиня  эюря  дузлар  метал  вя туршу 
галыьы  ионларына диссосиасийа едян електролитлярдир. Дузлар  бир  мярщялядя 
диссосиасийа  едирляр .  
 
                                  К Ъл               К+    +    Ъл – 
 
                               НЩ4Ъл               НЩ4+    +     Ъл- 
 
                      Ал2 ( С04 ) 3                2Ал 3+    +      3С042- 

 
 
             Ион  -  молекулйар  тянликляр. 
 
              Електролитик  диссосиасийа  нязяриййясиня эюря електрoлитляр суда  щялл 
олдугда, онларын молекуллары дейил, щидратлашмыш ионлары иштирак едир.  Одур ки,  
мящлулда апарылан реаkсийалар  айры- айры ионлар арасында эедир вя  
маддялярин тябиятиндян асылы олараг реаксийалар  дюнян  вя дюнмяйян олурлар. 
              
             Реаксийа цчцн эютцрцлян маддяляр гцввятли електролитляр олдугда, 
мящлулда онлар йалныз ион шяклиндя мювъуд олур. Бу сябябдян дя мящлулда 
щеч бир дяйишиклик олмур. 
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                   На Ъл     +    Щ20                   На 0Щ    +     ЩЪл 
 
       На+    +    Ъл-     +    Щ20                      На+    +   0Щ-    +     Щ+   +    Ъл- 

 

             Реаксийа нятиъясиндя ямяля эялян маддялярдян бири чюкцнтц, газ, 
зяиф диссосиасийа едян маддя, йахуд  комплекс бирляшмя олдугда , реaксийа 
ахыра гядяр эедяр ( Бертолле  гайдасы ). 
 
                                    
 
         ДУЗЛАРЫН   ЩИДРОЛИЗИ 
 
            Щидролиз  -   Маддялярин су  иля мцбадиля реаксийасыдыр. Бу заман зяиф 
електролитляр  ямяля эялир.  
             Дузларын  щидролизи  заманы  туршу  вя  ясас  алыныр. Буна    эюря 
дузлара  туршу вя ясасларын гаршылыглы тясир мящсулу кими бахылыр. 
              
            Туршу  вя  ясасларын тябиятиндян асылы олараг дузлары  4  типя бюлмяк  
олар: 
 
          1.  Гцввятли  ясас вя  гцввятли  туршудан ямяля эялян дузлар. Беля дузлар  
щидролизя уьрамыр. Буна  сябяб реаксийа заманы  зяиф електролитлярин 
алынмамасыдыр. Мис.  КЪл,  На2 С04,  Ъа ( Н03 )2   вя  с.  Мящлул  нейтрал  
реаксийа эюстярир.              пЩ  =  7   олур. 
 
                          К Ъл    +    Щ0Щ              К 0Щ    +     ЩЪл 
 
             К +    +     Ъл -   +   Щ0Щ              К +   +    0Щ -    +    Щ+   +   Ъл-      
           
                                             Щ2 0               Щ+     +    0Щ- 
 
           
          2.   Гцввятли  туршу  вя  зяиф ясасдан ямяля эялян   дузлар. Беля дузлар  
катиона  эюря щидролизя уьрайырлар .  Мящлул  турш  мцщит эюстярир.  пЩ      7   
олур. 
 
             
              а .     НЩ4 Ъл    +    Щ0Щ                НЩ4 0Щ    +    ЩЪл   
 
            НЩ4+    +    Ъл-   +   Щ0Щ                 НЩ4 0Щ    +    Щ+   +   Ъл-  
 
                            НЩ4+   +   Щ0Щ                 НЩ4 0Щ    +    Щ+    
 
 
             б .      Ъу Ъл2      +   Щ0Щ                 Ъу 0Щ Ъл   +   ЩЪл 
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            Ъу2 +    +    2Ъл-    +   Щ0Щ                 Ъу 0Щ+    +   Ъл-   +   Щ+    +   Ъл-  
 
                             Ъу2+    +   Щ0Щ                 Ъу 0Щ+    +   Щ+  
 
 
                      Ъу 0Щ Ъл    +   Щ0Щ                Ъу ( 0Щ ) 2   +    Щ Ъл 
 
              Ъу 0Щ+   +   Ъл-  +   Щ0Щ                Ъу ( 0Щ ) 2   +  Щ+  +   Ъл- 
 
                          Ъу 0Щ+    +   Щ0Щ                Ъу ( 0Щ ) 2   +  Щ+     
 
 
         3.   Зяиф  туршу  вя  гцввятли  ясасдан ямяля эялян  дузлар.  Беля дузлар  
аниона  эюря щидролизя уьрайыр.  Мящлул  гяляви  реаксийа  эюстярир.  пЩ       7   
олур. 
 
               
            а .      К ЪН       +     Щ0Щ            К 0Щ    +     ЩЪН 
 
                К+   +   ЪН-   +    Щ0Щ             К+   +   0Щ-   +   ЩЪН 
                       
                         ЪН-     +      Щ0Щ            ЩЪН    +     0Щ-   
 
 
         б .   На2 Ъ03     +       Щ0Щ             На ЩЪ03     +      На 0Щ 
 
            2На+   +   Ъ032-  +  Щ0Щ             На+   +   ЩЪ03-   +   На+   +   0Щ-   
 
                           Ъ032-    +  Щ0Щ             ЩЪ03-  +   0Щ- 
 
 
                 На ЩЪ03         +  Щ0Щ           На 0Щ    +    Щ2 Ъ03 
 
              На+   +   ЩЪ03-  +  Щ0Щ           На+  +   0Щ-   +   Щ2 Ъ03   
 
                             Щ Ъ03-  +  Щ0Щ           Щ2 Ъ03    +   0Щ-   
 
 
         4.   Зяиф  ясас  вя  зяиф  туршудан  ямяля  эялян  дузлар.  Беля  дузлар  
катиона  вя аниона   эюря  щидролизя уьрайырлар.  пЩ   =   7 олур.  Щидролиз 
заманы зяиф  туршу  вя  зяиф  ясас алыныр. 
 
 
               а .    НЩ4 ЪЩ3Ъ00      +      Щ0Щ           НЩ40Щ    +    ЪЩ3Ъ00Щ 
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                 НЩ4+   +    ЪЩ3Ъ00-  +     Щ0Щ           НЩ4 0Щ    +    ЪЩ3 Ъ00Щ 
 
 
             б .   ( НЩ4 )2 С        +   Щ0Щ              НЩ4 ЩС    +    НЩ4 0Щ 
 
                   2 НЩ4+   +   С2-  +   Щ0Щ              НЩ4+    +   ЩС-    +    НЩ4 0Щ 
 
 
                    НЩ4 ЩС           +   Щ0Щ              НЩ4 0Щ    +     Щ2 С 
 
                 НЩ4+    +    ЩС-  +    Щ0Щ             НЩ4 0Щ     +    Щ2 С    
 
 
         Мярщяляли  щидролиз  заманы ахырынъы  мярщяляляр  зяиф  эедир. 
  
         Ал3+ ,  Ър3+ ,   Фе3+   ионларынын   сулфид  вя  карбонат  дузларынын щидролизи 
дюнмяйян  просесдир. Бу  щалда  сулфид  вя карбонат  дузларынын явязиня  
щямин металларын щидрокисид  чюкцнтцляри  алыныр.  
 
     2 Ал Ъл3   +   3 На2 С    +   6 Щ20            2 Ал ( 0Щ )3  +   3Щ2С   +   6 НаЪл         
 
     2 Ал Ъл3    +   3 На2Ъ03  +  3 Щ20           2 Ал ( 0Щ )3      +  3Ъ02   +  6 НаЪл    
             
         Дузларын  щидролизинин мигдари  характеризяси  щидролиз  дяряъяси  ( щ  )   
вя щидролиз сабити   -    Кщ   иля мцяййян  олунур. 
 
                                                 Ъщ 

                                    щ  =  ------- 
                                                  Ъ 
 
     Бурада   Ъщ  -   щидролизя уьрайан молекулларын  сайы,  Ъ  -  щялл олан маддя 
молекулларынын  цмуми  сайы 
 
                                  К А    +    Щ0Щ            К 0Щ    +    Щ А 
 
     тянлийи  цчцн  щидролиз  сабитини  йазаг : 
 
                                                            /К 0Щ/  /  Щ А / 
                                            Кщ   =    ----------------------- 
                                                                   /  К А / 
 
     Щидролиз  ъанлы организмлярин щяйат фяалиййятиндя  бюйцк  рол ойнайыр, 
сянайедя ися  гиймятли  мящсулларын   алынмасында  истифадя едилир. 
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         Mövzu 8 
 

Oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları  
 
                                                 Plan 
 
1. Oksidləşmə dərəcəsi. 
 
2. Oksidləşmə dərəcəsinə görə reaksiyaların tipləri 
 
3. Oksidləşmə-reduksiya  nəzəriyyəsi və onun müddəaları 
 
4. Müxtəlif birləşmələrdə elementin oksidləşmə və reduksiya qabiliyyəti 
 
5. Elementlərin dövrlər və qruplar üzrə oksidləşmə və reduksiya xassələrinin                              
    dəyişməsi. 
 
6. Oksidləşmə-reduksiya reaksiyası tənliklərinin tərtibi ardıcıllığı. 
 
7. Elektron balansı üsulu. 
 
8. Oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının  tipləri. 
 
 
        Oksidləşmə dərəcəsi 
  
           Molekulda atomun vəziyyətini xarakterizə etmək üçün “oksidləşmə dərəcəsi” 
anlayışından istifadə edilir. Bu anlayış kimyanın əsas anlayışlarından biridir. 
 Oksidləşmə dərəcəsi  dedikdə element atomunun birləşmədəki yükü nəzərdə 
tutulur. Bu zaman şərti olaraq molekulun yalnız ionlardan təşkil olunduğu qəbul edilir. 
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Deməli, oksidləşmə dərəcəsi anlayışı şərtidir. Çünki bildiyimiz kimi əksər birləşmələr 
ion xarakterli deyildir. 
 Oksidləşmə dərəcəsinin sinonimi olaraq oksidləşmə ədədi, elektrokimyəvi 
valentlik, oksidləşmə halı və s. işlədilir. 
 Birləşmədə elementin oksidləşmə dərəcəsi elektromüsbət atomlar üçün verdiyi 
elektronların sayı qədər müsbət, elektromənfi atomlar üçün isə aldığı elektronların sayı 
qədər mənfi olur. Neytral atom və qeyri-polyar bəsit molekullarda oksidləşmə dərəcəsi  
sıfır qəbul edilir. Beləliklə, oksidləşmə dərəcəsi müsbət, mənfi və sıfır qiymət ala bilər. 
Molekulda atomların oksidləşmə dərəcəsi aşağıdakı kimi  göstərilir. 
 
    Mg+2O,    Al+3Cl 1

3
 ,   H 0

2  
 Burada maqneziumun oksidləşmə dərəcəsi +2, oksigeninki  -2, hidrogeninki 0-
dır. 
 

Molekulda atomların oksidləşmə dərəcələrinin cəbri cəmi sıfra bərabərdir. Bunu 
nəzərə alaraq mürəkkəb birləşmədə atomlardan birinin oksidləşmə dərəcəsi məlum 
olmazsa, onu  X  ilə işarə edib aşağıdakı misallarda olduğu kimi tapmaq olar. 

 
   H 1

3
 Px O 2

4
  (+1) 3+x+(-2)4=0           X=+5 

    
   Ca+2(H 1

2
 P O 2

4
 )2   2+[ (+1)2+x+(-2) 4 ]2= 0 

   2+4 + 2X ─ 16 = 0 
   2x = 10    x=+5 
    
   Al 3

2
 (SO 2

4
 )3        (+3) 2 [x+(-2)4]3=0 

   6 +3x -24 = 0 
   x=+6 
 Bir çox halda eyni element atomunun oksidləşmə dərəcəsi həmin atomun 
valentliyindən fərqlənir. Bunu üzvi və bəzi qeyri-üzvi birləşmələrdə daha aydın görmək 
olur. Üzvi birləşmələrdə karbon həmişə dördvalentli olduğu halda onun oksidləşmə 
dərəcəsi müxtəlif olur. Məsələn; 
       Oksidləşmə dərəcəsi  valentlik 
 CxO 2

2
                 x +2(-2) = 0  x =+4            4 

 CxH 1
4
      x +4(+4) = 0  x =-4             4 

 C x
2 H 1

4
     2x+4(+1) = 0  x =-2       4 

 C x
2 H 1

5
 O-2H+1        2x+6(+1)+(-2)=0   x=-2       4 

 H+Cx H+1O-2     (+1) 2+x+(-2)=0   x =0       4 
  

Göründüyü kimi bu birləşmələrdə karbonun valenti oksidləşmə dərəcəsinə uyğun 
gəlmir. 

Atomların oksidləşmə dərəcəsi anlayışından oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının 
əmsallaşdırılmasında geniş istifadə edilir. 

 
Oksidləşmə- reduksiya reaksiyaları. 
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Kimyəvi reaksiyaları iki qrupa bölmək olar. Birinci qrup reaksiyalarda iştirak 

edən atom və ya ionların oksidləşmə dərəcəsi dəyişmir. Bu qrupa mübadilə, eləcə də bir 
sıra parçalanma və birləşmə reaksiyaları daxildir. 

 
  Pb(NO3)2   +    Na2SO4    =    PbSO4 + 2NaNO3 
  HCl   +   NaOH   =     NaCl    +   H2O 
  MgCO3     =     MgO     +     CO2 
  P2O5      +     H2O    =    H3PO4 
 
İkinci qrup reaksiyalarda atom və ya ionlar arasında elektron mübadiləsi gedir. 

Bu da onların oksidləşmə dərəcəsinin dəyişməsinə səbəb olur. 
 
   2Na0    +   S0    =    Na 

2 S-2 
   Fe0    +    Cu+2SO4  =   Fe+2SO4    +    Cu0  
 
Elektron mübadiləsi nəticəsində reaksiyada iştirak edən atom və ya ionların 

oksidləşmə dərəcəsinin dəyişməsi ilə gedən reaksiyalara  oksidləşmə-reduksiya 
reaksiyaları  deyilir. 

Atom özündən elektron verdikdə müsbət, elektron qəbul etdikdə isə mənfi yüklü 
iona çevrilir. Bu halda verilən və ya qəbul edilən elektronların sayı atomun oksidləşmə 
dərəcəsini göstərir. Elektronun verilməsi oksidləşmə, qəbul edilməsi isə reduksiya 
adlanır. 

 
Oksidləşmə-reduksiya reaksiyası nəzəriyyəsinin 3 müddəası var: 
 
1. Atom, molekul, ionun özündən elektron verməsi – oksidləşmə, əksinə özünə 

elektron birləşdirməsi – reduksiya adlanır. 
        
 AI                                             0 – 3e  → Al+3 
 H 0

2 –  2 e→ 2H+  oksıdləşmə 
 Fe+2– e→ Fe+3 
 
      S0 + 2 e→ S-2 
 Cl 0

2 + 2 e→ 2Cl-    reduksıya 
 N+5 + 2e→ N+3 
 
2. Özündən elektron verən atom və ya ionlar reduksiyaedici adlanır və reduksiya 

zamanı oksidləşir. Elektron qəbul edən atom və ya ionlar oksidləşdirici adlanır və 
reaksiya nəticəsində reduksiya olunur. 

3. Oksidləşmə  reduksiya ilə, reduksiya isə oksidləşmə prosesi ilə müşayiət 
olunur.  

Qeyd etmək lazımdır ki, maddənin tərkibinə daxil olan element özünün ən aşağı 
oksidləşmə dərəcəsinə malik olduğu halda elektron qəbul edə bilməz. Deməli, bu halda 
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o, yalnız elektron verməli və buna görə də reduksiyaedici  xassə göstərməlidir(HJ, H2S, 
NH3 və s.). Bəzi birləşmələrdə ion özünün orta oksidləşmə dərəcəsi vəziyyətində iştirak 
edir. Belə halda o, şəraitdən asılı olaraq ya oksidləşdirici, ya da reduksiyaedici xassə 
daşıya bilər. Məsələn, azot amonyakda -3, nitrit turşusunda +3, nitrat turşusunda isə +5 
oksidləşmə dərəcəsinə malikdir. Deyilənlərə əsasən kimyəvi reaksiyalarda amonyak 
yalnız reduksiyaedici, nitrat turşusu isə yalnız oksidləşdirici xassə göstərməlidir. Nitrit 
turşusu isə həm oksidləşdirici, həm də reduksiyaedici xassə daşıya bilər. Hər iki xassəyə 
malik olan birləşmələrə  misal olaraq H2SO4, K2MnO4, H3PO3, MnO2 və s. göstərmək 
olar. 

D.İ. Mendeleyevin elementlərin dövri sistemində soldan sağa getdikcə 
elementlərin reduksiyaedici xassəsi zəifləyir, oksidləşdirici xassəsi isə güclənir və 
halogenlərdə maksimuma çatır. 

Metallarda I A, II A, eləcə də bütün B qrup elementləri kimyəvi reaksiyalarda bir 
və ya iki elektron verərək yalnız reduksiyaedici xassə göstərir. Eyni qrup elementlərin 
sıra nömrəsi artdıqca, onların reduksiyaedici xassələri də qüvvətlənir. Məsələn, VI A 
qrup elementi olan kükürdün oksidləşdirici xassəsi  oksigenə nisbətən zəifdir. Tellur isə 
bəzi reaksiyalarda özünü reduksiyaedici kimi aparır. Bu da onunla izah edilir ki, eyni 
qrup daxilində atomların radiusları artdıqca, xarici elektron təbəqəsində yerləşən 
elektronların nüvə ilə əlaqəsi zəifləyir və onlar atom tərəfindən daha asan verilir. 
Halogenlərdən ən yüksək elektromənfiliyə malik olan flüordur, buna görə də o, bütün 
reaksiyalarda oksidləşdirici xassə daşıyır. Elektromənfiliyi nisbətən kiçik olan oksigen 
yalnız flüora elektron verərək reduksiyaedici xassə göstərir. Digər qeyri- metallar isə 
reduksiyaedici xassə daşıyır. Məsələn, kükürd metallarla reaksiyada oksidləşdirici, 
oksigenlə birləşdikdə isə reduksiyaedici xassə göstərir. 

 
                Zn0   +    S0    =    Zn+2S-2;        S0   +   O 0

2   =   S+2O 2
2
  

 
Mürəkkəb ionların  (MnO 1

4
 , Cr2O 2

7
 ,ClO 1

4
 ,NO 1

3
  və s.) tərkibində metal və ya 

qeyri- metal atomları yüksək oksidləşmə dərəcəsinə malik olduqda onlar yalnız 
oksidləşdirici xassə göstərir. Həm də bu xassəni daşıyan yüksək valentli atom deyil, 
bütünlüklə aniondur. Başqa sözlə desək, məhlulda Mn+7, Cl+6, Cl+5, N+5, və s. kimi 
ionlar olmur. Bu yazılışda həmin element atomlarının göstərdiyi oksidləşmə dərəcəsi 
nəzərdə tutulur. 

Ən çox tətbiq edilən oksidləşdirici və reduksiyaedicilər cədvəldə verilmişdir. 
 

Bəzi oksidləşdirici və reduksiyaedicilər. 
 

Oksidləşdiricilər Reduksiyaedicilər 

O2, O3, H2O2 və duzları, qatı  H2SO4, 
HNO3 +  HCl,  HNO3 +HF. Halogenlər, 
Mn2O7, MnO2, K2MnO4, KMnO4 , 
CrO3, xromat və bixromatlar, 
hipoxloritlər, xlorat və perxloratlar, 
elektrik cərəyanı (anodla)  

Metal atomları, hidrogen, halogenid 
ionları, karbon, CO, H2S, və duzları, 
SO2, H2SO3 və duzları, SnCl2, FeSO4, 
FeCl2, MnSO4, Cr2(SO4)3, HNO2, NH3, 
N2H4,  NH2OH, NO, H3PO4, H3AsO3, 
aldehidlər, spirtlər, qarışqa və oksalat 
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turşuları, qlükoza və s. elektrik 
cərəyanı  (katodda) 

 
Oksidləşmə - reduksiya reaksiyalarının tənliklərini düzəltmək üçün iki üsuldan 

istifadə olunur: 
 
1. Elektron balansı üsulu 
2. İon – elektron üsulu. 
 
Hər iki üsulda reduksiyaedicinin verdiyi elektronların sayı oksidləşdiricinin qəbul 

etdiyi elektronların sayına bərabər olmalıdır. Elektron balansı üsulu ilə oksidləşmə - 
reduksiya reaksiyalarının tənliklərinin düzəldilməsi aşağıdakı mərhələlər üzrə aparılır. 

1. Reaksiyaya daxil olan və reaksiyadan alınan maddələrin formulları yazılır və 
reaksiyanın istiqaməti oxla göstərilir. 

 
   2 KJ   +   Cl2    →   2 KCl   +    J2 
 
2. Oksidləşmə dərəcəsini dəyişən atom və ya ionların oksidləşmə dərəcəsi təyin 

edilir və tapılan rəqəmlər onların kimyəvi işarəsi üstündə yazılır. 
 
   K0 J-   +     Cl 0

2    →     KCl+1    +    J 0
2  

 
3. Elektron tənliyi tərtib edilir, verilən və qəbul edilən elektronların sayını 

bərabərləşdirmək üçün tapılan əmsalların yeri dəyişdirilir və mümkün olan hallarda 
onların arasında ixtisar aparılır. 

 
Reduksiyaedici       J-1 - 1ē = J0             2     oksidləşmə 
Oksidləşdirici     Cl 0

2 + 2ē = 2Cl-1         1        reduksiya 
 
4. Tapılan əmsallar oksidləşdirici və reduksiyaedicinin qarışısında yazılır, tənliyin 

hər iki tərəfi bərabərləşdirilir və ox işarəsi bərabərlik işarəsi ilə əvəz olunur. 
 
   2KJ   +    Cl2    =   2KCl   +   J2 
 
Oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının tənliklərini tərtib etdikdə yadda saxlamaq 

lazımdır ki, reaksiya neytral mühitdə  gedirsə - suyun, turşu mühitdə gedirsə -  turşunun, 
əsasi mühitdə gedirsə,  əsasın miqdarı tənliyə sonradan əlavə edilə bilər. 

  
 Cu0  +    HN+5O3                Cu+2(NO3)2   +  NO+2   +   H2O 
 
   Cu0 - 2ē → Cu+2 3 
  
   N+5 +3ē → N+2        2 
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 3Cu  +   2HNO3                    3Cu(NO3)2 +  2NO   +   H2O 
 
Tənlikdən aydın olur ki, misin üç atomunun oksidləşməsinə iki mol nitrat turşusu 

sərf olunur. Reaksiya nəticəsində üç mol mis 2-nitratın alınması göstərir ki, nitrat 
turşusunun altı molu duzun əmələ gəlməsinə sərf olunmuşdur. Deməli, reaksiyada 
səkkiz mol turşu iştirak edir. 

 
 3Cu   +   2HNO3   +    6HNO3                  3Cu(NO3)2 +  2NO   +  4H2O 
 
Bəzi hallarda reaksiyada oksidləşmə dərəcəsi dəyişən elementlər çox olur. 

Məsələn, reaksiyada iki reduksiyaedici iştirak edərsə, reduksiyaedicilərin verdiyi 
elektronların hamısı bir oksidləşdirici tərəfindən qəbul edilir. 

 
 Fe+2(Cr+3O2)2   +   Na2CO3  +   O 0

2   →   Fe 3
2
 O3  +   Na2Cr+6O4   +  CO 2

2
  

    
        Fe+2-1ē = Fe+3 
reduksiyaedicilər:             7        4 

     2Cr+3 -6ē = 2Cr+6 
  

oksudləşdirici:          O 0
2 + 4ē = 2Cr+6         4        7 

 
Elektron tənliyindən göründüyü kimi reduksiyaedicilərin verdiyi yeddi elektron 

oksigen atomları tərəfindən qəbul edilmişdir. 
  
 4Fe(CrO2)2 +  8 Na2CO3  +  7O2 =  2Fe2O3  +  8Na2CrO4   +   8CO2 

 
Üzvi birləşmələrin iştirakı ilə gedən oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının  

tənlikləri də qeyri-üzvi birləşmələrin iştirakı ilə gedən reaksiyaların tənlikləri kimi  
tərtib edilir. 

 
     C6H12O6   +   KMn+7O4   +  H2SO4 →  C+4O2  +   Mn+2SO4  +  K2SO4 +  H2O 

 
   6C0 -24ē = 6C+4 2 5 
   Mn+7 +5ē =Mn+2 5 2 
 
5C6H12O6 + 24KMnO4 +36H2SO4 → 30CO2 +24MnSO4 + 12K2SO4 +66H2O 
  
İon-elektron üsulu (yarımreaksiya) elektrolitlərin sulu məhlullarında  gedən 

oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarına tətbiq edilir. Bu üsul reduksiyaedicinin 
oksidləşməsi və oksidləşdiricinin reduksiya olunması proseslərinin  ion tənliklərinin 
tərtib edilməsinə əsaslanır ki, bunlar da sonradan vahid tənlik şəklində ümumiləşdirilir. 
Tənliklərdə qüvvətli elektrolitlər ion şəklində, zəif və qeyri-elektrolitlər, eləcə də 
çöküntü və qaz  halında ayrılan maddələr molekul şəklində yazılır. 
          Oksidləşmə-reduksiya reaksiyalarının aşağıdakı növləri məlumdur. 
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1. Atomlararası və ya molekullararası oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. Bu 
reaksiyalarda oksidləşdirici və reduksiyaedici müxtəlif maddələr olur. Yuxarıda 
göstərilən oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları da bu qrupa aiddir. Xüsusi hal kommu-
tasiya adlanır. 

2. Molekuldaxili oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. Bu halda oksidləşdirici və 
reduksiyaedici eyni birləşmənin tərkibinə daxil olur. Onlar müxtəlif və eyni elementlər 
olaq bilər. 

 
  2NaN+5O 2

3
  = 2NaN+3O2 +  O 0

2  
  N+5 + 2ē = N+3    2 1 
  O-2 - 2ē = O0    2 1    2 

 
   

2KCl+5O 2
3
  = 2KCl-1 +  3O 0

2   
  Cl+5 + 6ē = Cl-1   6 1 
  3O-2 - 6ē = 3O0   6 1     2 

 

3. Öz-özünə oksidləşmə-reduksiya reaksiyaları. Bu halda oksidləşdirici, həm 
də reduksiyaedici eyni  oksidləşmə dərəcəsinə malik olan eyni elementin atomları və ya 
ionlarıdır. 

 
 HN+3O2 = HN+5O3  +  2N+2O  +  H2O  
  N+3 -2ē = N+2    2 1 
 N+3 + 1ē = N+2    1 2    3 

 

Belə reaksiyalara disproporsiya (dismutasiya) reaksiyaları da deyilir. 
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                        МЕТАЛЛАРЫН КОРРОЗИЙАСЫ. 
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                                        ПЛАН 
 

1. Електрокимйяви  просесляр. 
2. Потенсиаллар  фярги  -   електрод  потенсиалы 
3. Галваник  елементляр 
4. Ъу – Зн  системи  цчцн  галваник  елемент 
5. Нернст  тянлийи/ Elektrik hərəkət qüvvəsi 
6. Металларын эярэинлик  сырасы 
7. Електролиз,  електролиз  ганунлары 
8. Металларын  коррозийасы 
9. Коррозийадан  мцщафизя 
 
 
ЕЛЕКТРОКИМЙЯВИ  ПРОСЕСЛЯР 
 

         Кимйяви  енержинин  електрик  енержисиня вя йа яксиня  чеврилмяси 
просесляри  електрокимйяви просесляр адланыр.  
         Кимйяви енержинин електрик енержисиня чеврилмяси просеси практики олараг 
галваник елементлярдя баш верир. Галваник елементлярдя електрик ъяряйанынын 
ямяляэялмя механизмини изащ етмяк цчцн мювъуд олан нязяриййялярдян ян 
садяси алман алими  Нернст  тяряфиндян иряли сцрцлмцшдцр. 
         Мялумдур ки, металларын кристал гяфясляринин кцнъляриндя  мцсбят йцклц 
ионлар йерляшир, валент електронлары ися онларын араларында сярбяст шярякят едир. 
Метал лювщя суйа салындыгда, онун сятщиндяки ионлар суйун полйар 
молекулларынын тясириндян гопараг щидратлашмыш щалда су мцщцтиня кечир. 
Нятиъядя лювщянин йахынлыьында мящлул -  мцсбят  йцклянир, металын   цзяриндя 
ися мянфи  йцк ямяля ъялир. 
 
 
 
                                                         + -   - + - - 
                                                  - -  -+-    -  +-- 
                                                  - - - + -   -  +- - 
                                                  - - - + -   -  +- -          
                                                  - - - + -   -  +- -  
 
 
                                                                                                                                  
Металын сятщиндя електронларын сайы артдыгъа,мящлула кечян ионлар йенидян  
ъязб  

       
       олунур, нятиъядя металдан мящлула вя мящлулдан метала кечян ионлар 
арасында 
       таразлыг щалы йараныр. 
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             Ме   +    н Щ20                Ме+н    ( Щ20 )   +   е- 
                                                    Щидратлашмыш метал      електронлар 
                                                            Иону ( мящлулда)          (металда) 
 
        Ъязб олунмуш метал ионлары таразлыг щалында металын сятщиндя икигат 
електрик тябягяси ямяля эятирир.  Нятиъядя  металла мящлулуn сятщиндя 
потенсиаллар         фярги йараныр. Буна електрод потенсиалы вя йа таразлыг 
потенсиалы да дейилир. 
         
        Метал юз дуз мящлулуна салынарса, онунла мящлул арасында да щямчинин 
потенсиаллар фярги йаранар. Фярз едяк,  Зн металы юз дуз мящлулуна дахил 
едилмишдир. Мящлулда метал ионлары   мювъуд олдуьундан металдан мящлула 
кечян метал ионларынын сайы нисбятян аз олаъагдыр. Бяля ися мящлулда метал 
ионларынын гатылыьыны  еля артырмаг олар ки, нятиъядя метал ионлары мящлула   
кечя    билмясин. 
 
       Активлийи  аз  олан  Ъу  лювщяни юз дуз мящллулуна дахил етсяк, йухарыдакы 
просесин якси мцшащидя едиляъякдир, йяни метал ионлары мящлулдан метала 
кечяъякдир. Бу заман  метал- мящлул сярщяддиндя потенсиаллар фярги 
йаранаъагдыр. Метал лювщя мусбят, мящлул ися мянфи йцкляняъякдир. Беляликля                    
ашаьыдакы нятиъяйя эялмяк олур:  Актив металлар юз дуз мящлулларында      -  
мянфи,   аз  актив металлар ися , яксиня  мцсбят йцклянир.  Беля шяраит галваинк 
елементлярдя      йараныр. 
 
       ГАЛВАНИК  ЕЛЕМЕНТЛЯР 
 
          Кимйяви  реаксийа нятиъясиндя електрик ъяряйанынын   ямяля эялмясини 
илк дяфя итал. алими  Галвани  1789-ъу илдя мцшащидя етмишдир. О, дямир 
шябякяйя бяркидилмиш мис  мяфтилдян асылан гурбаьанын айаьында ъярращиййя 
ямялиййаты апарылан заман эюрмцшдцр ки, щяр дяфя гурбаьанын айаьы дямир 
шябякяйя тохундугда, язяляляри йыьылыр. Алм   бунун сябябини изащ  едя 
билмяди. 
       
          Тяърцбядян  дцзэцн нятиъя чыхаран  диэяр италй. алими Волта олмушдур. 
О, буну беля изащ етмишдир ки, метал електролит мящлулуна тохундугда, 
електрик ъяряйаны йараныр, бу ися гурбаьанын язяляляринин йыьылмасына сябяб 
олур. Електролит     вязифясини язяля тохумаларындакы майе эюрцр. Бунунла да 
електрик ъяряйаны мянбяйи кими истифадя едилян ементентляр Галванинин 
шяряфиня  галваник елементляр адландырылды. 
        
           Илк галваник елемент   Волта тяряфиндян тяклиф едилмишдир. Бу елемент   
10%-ли  Щ2С04  туршусу иля щопдурулмуш, мащуд парчасы васитясиля  бир-
бириндян айрылан  Зн вя Ъу  лювщяляриндян ибарятдир. Зн иля туршу арасында 
просес эедир вя  Зн ионлары мящлула кечир  вя  металын сятщи мянфи йцклянир. 
Диэяр тяряфдян                           туршунун диссосиасийасындан айрылан  Щ+  
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ионлары  Ъу металына доьру щярякят  едяряк  онун мцсбят  йцклянмясиня 
сябяб олур. Дювря гапандыгда електронлар  Зн-дян  Ъу-я кечяряк  
адсорбсийа олунмуш Щ – ионларыны редуксийа едир, нятиъядя електрод  
цзяриндя сярбяст     щидроэен топланыр. 
 
        Ъу-Зн галванк елементи иля таныш олаг. 
      
        Зн вя  Ъу  лювщяляри мцвафиг олараг                                                                                                                            
ЗнС04  вя  ЪуС04  мящлулларына салыныр. Металлар бир-бириндян аракясмя 
васитясиля айрылыр. Даща актив олан Зн металы мящлула Зн ионлары бурахыр. 
Мис електроду цзяриндя ися   Ъу ионлары топланыр. Беляликля Зн – мянфи, 
Ъу                          лювщя ися  мцсбят йцклянир. Дювря гапандыгда, 
електронлар                                                                           синкдян мися 
кечяряк мис ионларыны нейтраллашдырыр. Нятиъядя синк щялл олдугъа, мис 
електроду цзяриндя сярбяст мис  топланыр. Електронларын  синкдян мися 
кечмяси дюврядя  електрик ъяряйанынын  ямяля эялмясиня сябяб олур 
 
                               Зн0   -    2 е-                Зн+2       оксидляшмя 
 
                              Ъу+2  +  2 е-               Ъу0        редуксийа    
 
 Вя йа            Зн0    +     Ъу+2                  Зн+2   +    Ъу0 
 
       Галваник елементи ашаьыдакы електрокимйяви схем шяклиндя эюстяря 
билярик 
 
                   (-) Зн      Зн+2             Ъу+2         Ъу0  (+)    
                      електрод        М  я  щ  л  у  л                електрод 
 
  бурада  гоша  хятт мясамяли аракясмяни  эюстярир. 
 
           Ямяля эялян потенсиаллар фярги елементин електрик щярякят гцввясини 
(е.щ.г.)  мцяййян едир. Яэяр гатылыг 1 мол/ л оларса,  онда е.щ.г. = Е01 -  Е02  
олар. 
          Бурада Е01    вя  Е02   -  мцвафиг олараг металларын стандарт електрод 
потенсилларыдыр. 
 
        Зн-Ъу  системи цчцн йаза билярик 
 
                 Е.щ.г.  =   Е0Ъу  -   Е0Зн  =  ( -0,34в )  -  ( -0,76в) =  1,10в 
 
       Яэяр металларын гатылыьы 1 молдан фяргли оларса, бу   щалда  е.щ.г.  Nернст 
тянлийи иля щесабланыр 
                                                      Р Т      
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                          Е  =     Е0    +  ----------- .  лн Ъ 
                                                       н Ф 
бурада  Е  - металын електрод  потенсиалы,  Е0 – металын      стандарт електрод 
потенсиалы, Р – универсал газ сабитити,    Т- мцтляг температур, н – валентлик,  Ф 
– Фарадей ядяди,   Ъ -    1 литр  мящлулда олан метал ионларынын гатылыьыдыр 
 
   Гиймятляри йериня йазсаг, онда аларыг 
 
                                                    0,059 
                      Е   =    Е0    +     ---------- .  лэ Ъ    
                                                      н 
          
 
         МЕТАЛЛАРЫН  ЭЯРЭИНЛИК  СЯРАСЫ 
 
          Металларын ян ясас хассяляриндян бири валент електронларыны  асанлыгла 
вермяляридир. Бу хасся бцтцн металларда ейни  олмайыб онларын активлийиля 
ялагядардыр. 1865-ъи илдя рус алими Бекетов металлары  онларын активлийинин 
азалмасы истигамятиндя бир сырайа дцзяряк ону сыхышдырыъы сыра ( эярэинлик 
сырасы) адландыырмышдыр. Щазырда бу сыраны  металларын стандарт електрод 
потенсиаллары сырасы адландырырлар 
 
   Ли, К, Ъа, На, Мэ, Ал, Мн, Зн, Ър, Фе, Ни, Сн, Пб,  / Щ /,  Ъу, Щэ, Аэ, Пт, 
Ау  
 
       Эярэинлик сырасы  металларын ашаьыдакы кимйяви хассялярини характеризя 
едир                    
 

1. Щяр бир метал юзцнdян сонра эялян металлары онларын дуз 
мящлулларындан сыхышдырыб чыхарыр. 

2. Сырада щидроэендян яввял  йерляшян     металлар   оксидляшдириъи олмайан 
дуру туршулардан щидроэени сыхарыр. 

3. Сырада  солдан саьа эетдикъя , йяни металларын електрод потенсиалларынын 
гиймяти артдыгъа,   оларын  кимйяви  активлийи  аzalır  вя   с. 

 
          Гейд етмяк лазымдыр ки, дюври системдя елементлярин кимйяви активлийи 
ионлашма енержиси иля мцяййян олундуьу щалда, стандарт  електрод 
потенсиаллары сырсында бу активлик ашаьыдакы 3  мярщялядян асылыдыр 

 
1. Сублимасийа  енержиси 
2. Ионлашма енержиси 
3. Щидратлашма енержиси 
 

                1 вя ЫЫ  просесляр  -   ендотермик,  ЫЫЫ просес  ися  екзотермикдир.  Бу 
енержилярин  ъями ня qядяр аз оларса, метал бир о гядяр актив олар.  Бу  
сябябдян  Ли  сырада    1-ъи   йердя   дурур. 
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                 ЕЛЕКТРОЛИЗ 
 
                   Яримиш вя йа мящлул щалында електролитлярдян електрик ъяряйаны кечдикдя  

 електродлар цзяриндя эедян оксидляшмя-редуксийа просеси  електролиз  адланыр. 
Електролиз нятиъясиндя електрик енержиси  кимйяви енержийя  чеврилир.  
          Електролиз просесини апармаг цчцн яримиш вя йа мящлул щалында олан 
електролитя електродлар  дахил едилир вя  онлар сабит ъяряйан мянбяйи иля 
бирляшдирилир. Дювря гапандыгда  ионларын низамсыз щярякяти мцяййян низамлы 
щярякятля явяз олунур. Бу заман мцсбят ионлар – катода,  мянфи ионлар ися – 
анода доьру щярякят едир. Катоdда – редуксийа, аноdда ися оксидляшмя 
просеси баш верир. Щяр ики електродларда  ионлар йцксцзляшир.   Мис. 

 
 
                                                            На 0Щ (яринти) 
 
 
                    (-) К                             На+        0Щ-                                           А (+) 

 
     На+  +  1е-  =  На0                                                40Щ-  -  4е- = 02 + 2Щ20 

       
       Електролизин    молекулйар  тянлийи белядир:      
 

                             4 На 0Щ                  4На   +   02   +   2Щ20 
 

        Електролитлярин суда мящлулларынын електроизи бир гядяр мцряккябдир, 
беля ки, бу щалда  просесдя щямчинин су молекуллары да иштирак едир. Мис. На 
Ъл мящлулунун електролизини  нязярдян кечиряк. 

 
                                                    На Ъл  ( мящлул ) 
 
 
            ( - )  К                        На+   +   Ъл-                                А ( + ) 
 
        2Щ20  +  2е-   =  Щ2 +  20Щ-                                   2Ъл-  -  2е-  =   Ъл2   
 
         2На+  +  2  0Щ-  =  2На 0Щ 
 
        Електролизин  молекулйар тянлийини  йазаг: 
 
                  2НаЪл   +   2Щ20                    Щ2  +   2На0Щ   +   02 
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         Анион  оксиэенли оларса,  щяр ики електродларда  су молекуллары  иштрирак  
едяъякдир.  Мисс.  На2С04 
 
 
                                                 На 2 С04  ( мящлул ) 
 
 
      (-) К                               2На+  +  С042-                              А ( + ) 
 
       2Щ20  +  2е-   =     Щ2 +  20Щ-                                          2Щ20   -  4е-  =    02  +  4Щ+ 
 
         2На+  +   20Щ-  =    2На0Щ                              2Щ+   +   С042- =      Щ2 С04   
 
      Електролизин молекулйар тянлийини йазаг: 
 
        2На2С04    +  6 Щ20                      2Щ2  +  4На 0Щ   +   02   +   2 Щ2С04    
 
       Сулу мящлулларда катодда метал катионларынын редуксийасы заманы 

ашаьыдакылары билмяк ваъибдир : 
 

1. Ли -  …  Ал –адяк ( Ал дя дахил олмагла )  металларын явязиня  су 
молекуллары редуксийа олунур 

2. Ъу -…  Ау  металларын  юзляри там редуксийа олунурлар 
3. Ал -..  Щ-ядяк олан металлар  су молекулары  иля бирликдя редуксийа 

олунурлар. 
 
                  Тяърцбя эюстярир ки,  1-валентли  иону йцксцзляшдирмяк цчцн  1,602 . 10- 19  
Кл 

    електрик йцкц тяляб олунур.  1 мол цчцн бу рягям  1,602  10-19 х  6,02 . 1023 = 
96500  Кл.  Бу,  Фарадей  ядяди адланыр. Яэяр ион 2-валентли оларса, бу рягям 
2 дяфя, 3-валентли   оларса-   3 дяфя  вя с . артыг  олаъагдыр.          

            
              Фаралдей бу щадисяни юйряняркян 2  ганун кяшф едир : 
 

1. Електролиз заманы електродларда айрылан маддялярин мигдары , електро-
литдян кечян електрик йцкцнцн мигдары  иля  дцз   мцтянасибдир. 

2. Мцхтялиф бирляşмялярин електролизи заманы ейни мигдарда електрик йцкц 
елекродларда  екvивалент  мигдарда  маддя  айырыр 

 
           Щяр ики ганунун имумиляшдрилмиш рийази формулу белядир 
 
                                                             ЕЫт 
                                               м   =   ---------   
                                                            96500 
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             Бурада,  м -  елетродларда айрылан маддя  мигдары,   Ы -  електрик 
ъяряйаны, А0 ,   
      Е -  кимйяви  еквивалент. 
 
            МЕТАЛЛАРЫН    КОРРОЗИЙАСЫ. 
 
           Коррозийа  металларын ятраф мцщитин тясириндян даьылмасы олуб,  юз-юзцня 
баш 
  верян оксидляшмя редуксийа просесидир. 
         Эетмя механизминя эюря  коррозийа  2  типя бюлцнцр : 
 

1. Кимйяви  коррозийа 
2. Електрокимйяви  коррозийа 

 
              Кимйяви  коррозийа   а).  гуру  газларын    ( 02, Щ2С,  С02,  Ъ02  вя с. )    вя    
   б).  гейри  електролитлярин  ( нефт, керосин, бензин,  сцрткц  йаьлары  вя с ) тясириндян 
йараныр. 
             Електрокимйяви  коррозийа електролит  мцщитиндя баш  верир. Мисал олараг  
Фе-ин Ъу  иля хлорид туршусу  мцщитиндя контактыны эюстярмяк олар.  
             
            Дямирин рцтубятли щавада коррозийасы  65% артыг. Температурун артмасы 
щямчинин коррозийанын сцрятини атырыр 
             
           Ал  иля  Ъу  рцтубятли щавада контактда олдугда , щямчинин корррозийа баш 
верир. 
 
                    Коррозийадан  мцщафизя цсуллары ашаьыдаклардыр 
 

1. Горуйуъу юртцк  ( Зн, Сн, Пб, Ни вя Ър иля ) 
2. Леэирлянмя -  метала   гейри-актив  компонентлярин гатылмасы  ( мяс. 

Ър, Ни, Ти, В  вя с. ) 
3. Мцщитин тяркибинин дяйишдирилмяси  -   електролитя коррозийаны лянэидян 

маддялярин    -   инэибиторларын   гатылмасы. Вя с . 
 
 
                                                  ЯДЯБИЙЙАТ 
 
                   

1. В. М. Аббасов вя б.  «Цмуми кимйанын  ясаслары»,  Бакы, 2000 
2. Я. В. Ялийев  вя  б.  «Цмуми вя гейри-цзви кимйа», Бакы, 1987 
3. З. Ш. Гарайев  «Гейри-цзви  кимйа» ,  Бакы 1983 
4. И. У. Лятифов    вя б.  «Кимйа»,  Бакы,  1993 
5. Ш. Я. Мусайев  вя  б.  «Цмуми  кимйа», Ы щисся,  Бакы,  1989. 
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Mövzu 10:    K O M P L E K S  B İ R L Ə Ş M Ə L Ə R 
 
                                                    P L A N 
 

1. Kompleks birləşmələrinin əsas xüsusiyyətləri və 
əmələgəlmə  mexanizmi. 

2. Kompleks birləşmələrin quruluşu haqqında Verner 
nəzəriy-yəsi. (1893).. 

3. Kompleks birləşmələr haqqında müasir nəzəriyyələr: 
      a) İon və kovalent rabitə nəzəriyyəsi     
      b) Valent rabitələr nəzəriyyəsi 
      c) Kristal sahə nəzəriyyəsi 
      d) Molekulyar orbitallar nəzəriyyəsi 
      q) Liqand sahə nəzəriyyəsi 
4. Kompleks birləşmələrin əsas növləri. 
5. Kompleks birləşmələrdə izomerlik. 
6. Kompleks birləşmələrin adlanma qaydası. 
7. Kompleks birləşmələrin  əhəmiyyəti və bioloji rolu. 

 
 

Kompleks birləşmələrin əmələgəlmə mexanizmi. 

 
 Bəzi birləşmələr valent etibarı ilə doymuş olmasına baxmayaraq, onlar öz 

aralarında birləşərək daha mürəkkəb molekulları əmələ gətirir. 

 Məsələn, HCI məhluluna ammonyak qazı buraxdıqda qaz turşuda həll olaraq yeni 

davamlı birləşmə əmələ gətirir.  

HCI + NH3 = NH4CI 

 Həmçinin mis 2-sulfat məhluluna ammonium-hidroksid əlavə etdikdə göy rəngli 

çöküntü əmələ gəlir:  

2CuSO4 + 2NH4OH = Cu2(OH)2SO4  + (NH4)2 SO4 

 Əmələ gələn çöküntü qələvinin artığında həll olur və yeni tərkibli birləşmə əmələ 

gətirir: [Cu(NH3)4]SO4 
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 NH4CI,  [Cu(NH3)4]SO4  və digər bir çox birləşmələrin əmələgəlmə mexanizmini 

klassik valentlik nəzəriyyəsi ilə izah etmək mümkün olmur.  

 Məsələn, ion rabitəsi əks yüklü ionların elektrostatik qarşılıqlı cazibəsi zamanı 

yaranır. 

 Kovalent rabitə şərikli elektron cütü hesabına yaranır. 

 Bizim misalda  [Cu(NH3)4] SO4 tərkibli maddənin quruluşunu rabitələrlə yazsaq 

 

  NH3 
                                                        NH3                           O 
                                                                    Cu           S  
                                                        NH3                           O 

  NH3 
 

 Cu atomunun 6 valentli olması aydın görünür. Bu isə valentliyin yaranması 

haqqında mövcud olan nəzəriyyələrə zidd olur və bunun mexanizmi uzun müddət izah 

oluna bilmirdi. 

 Nəhayət 1893-cü ildə İsveçrə alimi Alfred Verner yeni nəzəriyyə irəli sürdü. 

Onun nəzəriyyəsinə görə bir sıra metal atomları əsas valentliklərindən başqa əlavə 

valentliklər hesabına başqa atomları və ya neytral molekulları özünə birləşdirə bilir. 

 Bu zaman əlavə valentliklərin sayı əsas valentliklərin sayının minimum iki , 

maksimum üç mislinə bərabər olur. Dövri sistemdə əlavə yarımqrup elementləri bir 

qayda olaraq kompleksəmələgətirici elementlər olub xaricdən ikinci elektron 

təbəqəsində olan boş orbitalların hesabına asanlıqla əlavə valentlik yaradırlar. 

 Belə birləşmələr əmələ gələrkən əsas valentliklər ion rabitəsi hesabına yarandığı 

halda əlavə valentlik donor akseptor rabitəsi hesabına yaranır.  

 Bütün bu deyilənləri nəzərə alaraq kompleks birləşmələrə tərif verə bilərik.  

 Birləşmə əmələ gələrkən ion rabitəsi ilə yanaşı ən azı bir donor-akseptor 

rabitəsi (bu isə özlüyündə koordinativ rabitənin bir növüdür) yaranarsa belə 

birləşmələrə kompleks və ya koordinasion birləşmələr deyilir. Donor-akseptor 

rabitəsinə bəzən də koordinativ rabitə deyilir. 

 Kompleks birləşmələrdə özünə əks işarəli ion və ya neytral molekul birləşdirən  

 iona kompleksəmələgətirici ion deyilir. Belə ion adətən müsbət yüklü olur və metal- 
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Fe+2 

lardır. 

 Vernerin nəzəriyyəsindən istifadə edərək sarı qan duzu adlanan və analitik 

kimyada iki valentli dəmirin təyinində istifadə olunan K4 [Fe (CN)6] birləşməsinə 

aşağıdakı quruluş sxemini vermək olar: 

 

                      CN    
                   ─ CN        │       CN  ─       Burada 2Fe  kompleks əmələ gətiricidir.                                   

                                        
                   ─ CN          │          CN  ─   
 CN  

 
  

Sonrakı tədqiqatlar nəticəsində kompleks əmələ gətiricinin əhatəsində olan ion və 
neytral molekullara liqand (adent) adı verilmişdir. Liqand latın sözü olub, Liqare- 
birləşdirmək sözündən yaranmışdır. 

Tərkibindən göründüyü kimi sarı qan duzunda iki metal atomu vardır. Belə 
birləşmələrə misal olaraq  KMgCl3  tərkibli karnallit mineralını da göstərmək olar. Bu, 
təbii birləşmə olub tərkibində adətən 6 molekul su saxlayır və kristalhidrat adlanır. 

Sarı qan duzu ilə karnallit mineralı arasında fərq ondan ibarətdir ki, KMgCl3 suda 
dissosasiya edərkən, yəni ionlarına dağılarkən məhlulda 2 metal ionu əmələ gəlir: 

 
KMgCl3 → K+ + Mg2+ + 3 Cl- 

 

 Sarı qan duzu isə dissosasiya edərkən 2 metal ionu əmələ gəlmır: 

                             4
664 )(4)( CNFeKCNFeK  

 
  4

6)(CNFe  komleks ion adlanır.Buradan da kompleks birləşmələrə əlavə bir tərif 
də vermək olar.Dissosiasiya etdikdə məhlulda kompleks ion əmələ gətirən birləşmələrə 
kompleks birləşmələr deyilir. 
 Aşağıdakı cədvəldə kompleks birləşmələrdə ən çox təsadüf edilən liqandlar 
verilmişdir. Onlar neytral molekullar və ionlar ola bilərlər. 
 
Neytral molekullar İonlar 
CO –karbonil Cl- - xloro 
NH3- amin və ya ammonyak  OH- - hidrokso 
H2O- akva CN—siano 
NO -nitrozil CNS- - rodano 
 NO 

2  - nitro 
 PO 3

4  - fosfato  
 C6H5COO- - benzoato 
 CH3COO- - asetato 
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 Kompleks birləşmələrdə kompleksəmələgətirici  ion liqandla birlikdə daxili 
sferanı, əks işarəli ion isə xarici sferanı təşkil edir. 
   443 )( SONHCu - birləşməsində düz mötərizənin içərisi daxili sfera, SO 2

4  ionu isə 
xarici sfera adlanır.  
 Kompleks birləşmələrdə əsas və əlavə valentliklərin sayına kompleks 
əmələgətiricinin  koordinasiya ədədi deyilir. Bu ədəd bir qayda olaraq liqandların sayına 
bərabər olur.  

İki dəfə Nobel mükafatı laureatı Laynus Polinq (mükafatın birini  oğlu ilə birlikdə 
almışdır) koordinasiya ədədinə liqand ədədi deməyi  təklif etmişdir. Bu ədədlərdən ən 
çox rast gəlinəni 2, 4, 6 olur. Bundan başqa koordinasiya ədədi 3, 8, 12 olan bir 
birləşmələr də məlumdur. 

 Bəzən bir metal ionu bir neçə koordinasiya ədədi yarada bilir. Məsələn Cu 
elementinin 2, 4, 6 koordinasiya  ədədli birləşmələri mövcuddur. 

 Kompleks birləşmələrdə kompleks əmələgətirici elementə mərkəzi atom 
deyilir. 

Bizim göstərdiyimiz kompleks birləşmələr sadə quruluşlu olduğundan quruluşları 
Vernerin  koordinasiya nəzəriyyəsi ilə asan izah olunur. 

Amma elə mürəkkəb quruluşlu kompleks birləşmələr vardır ki, onların 
əmələgəlmə mexanizmini və quruluşlarını izah etmək üçün yeni nəzəriyyələr işlənib 
hazırlanmışdır. 

Bunlar mövzunun planında verilmişdir və sizin tədris proqramına əsasən yalnız 
adları çəkilir. 

Kompleks birləşmələr tərkib və xassələrinə görə 4 qrupa ayrılır. 
1. Amiakatlar. Belə komplekslərdə liqandlar ammonyak molekullarından 

ibarətdir. Məsələn:   243 )( ClNHCu ,   443 )( SONHCu ;  ClNHAg 23 )( ,  ClNHPt 43 )( 2 və s. 
2. Akvokomplekslər. Liqandlar su molekulları olub kompleks birləşmələrin 

daxili sferasında  və eləcə də xarici sferada  yerləşə bilir. 
 Məsələn;  
                             362 ')( ClOHCr ,   262 ')( ClOHMg ,   362 ')( ClOHAl  
 
3. Asidokomplekslər. Belə kompleks birləşmələrdə liqandlar müxtəlif turşu 

anionlarından ibarət olur. 
    OHCOOCHCu 223 4)(  ,   24)( ClCNCu  ,   NHCCOOCHNi .5523 2)(   
 

4. Tsiklik və ya xelat komplekslər. Mərkəzi atom (kompleksəmələgətirici)  eyni 
liqandın iki və ya çox donor atomu ilə birləşərsə, belə komplekslər xelat adlanır. (xelat 
sözünün mənası xərçəng deməkdir). 
 Məsələn Benzoy turşusu, sirkə turşusu xelat əmələgətiricidir. 
 

Kompleks birləşmələrdə izomerlik. 
 
 İzomerlik latınca izo- eyni, mer- ölçü sözlərindən düzəldilmişdir ki, kimyada eyni 
tərkib mənasını verir. 
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Cr 

│ 

 Kompleks birləşmələrdə izomerlik hadisəsi də xarakterikdir. Bunlardan 
aşağıdakıları göstərmək olar. 
 1. Hidrat izomerliyi. Adından göründüyü kimi tərkibində su molekulları olan 
kompleks birləşmələrdə hidrat izomerliyi meydana çıxır. Bu zaman tərkibində olan su 
molekulları kompleks birləşmənin daxili və xarici sferasında müxtəlif cür paylanır. 
Məsələn,  
 

           I.   362 )( CIOHCr               üç izomer əmələ gətirir. 
                                     II.   252 )( CICIOHCr · OH 2  
                                     III.  CICIOHCr 242 )( · OH 22   
 
 2. Həndəsi izomerlik. Kompleks birləşmələrdə mərkəzi atoma nəzərən 
liqandların fəzada tutduqları vəziyyət müxtəlif olduqda həndəsi izomerlik yaranır. 
 Məsələn,   243 )( CINHCr  kompleksində iki izomer ola bilər. 
                                  C                                                            C  
     │                                                             │      
                       H3N NH3                                    

H 3 N            CI 

                       3   3  
                       H3N    │     NH3                                                                            3  
                                  C                                                              
                           trans izomer                                                  sis izomer 
 
           3. İon izomerliyi. Bu izomerlik zamanı kompleksin daxili və xarici sferasında 
yerləşən ionlar müxtəlif cür paylana bilər. Məsələn: 
                                           2243 )( ClBrNHPt ;   2243 )( BrClNHPt  
 

Kompleks birləşmələrin adlanma qaydası. 
 

  Nəzəri və tətbiqi kimyaya dair Beynəlxalq nomenklatura komissiyasının qəbul 
etdiyi qərara əsasən kompleks birləşmələr aşağıdakı ardıcıllıqla oxunur: 
 
  1. İlk növbədə kation, sonra isə anion adlandırılır. 
   2. Liqandların əvvəlcə mənfi, sonra neytral (yəni su, ammonyak, ammin və s.) və 
daha sonra müsbət yüklü hissəciklər adlandırılır. 
  3. Elektromənfi liqandları adlandırmaq üçün onların latınca adlarının axırına “O” 
hərfi əlavə edilir.  
  4. Kompleks birləşmələrdə eyni liqand bir neçə molekul olarsa onların miqdarı 
yunanca ədədlərin adından istifadə olunur. Məsələn, 1-mono, 2-biş, 3-tris, 4-tetra, 5-
penta, 6-heksa, 7-hepta, 8-okta və s. 
  5. Anion kompleks birləşmələrdə kompleks ionu adlandırmaq üçün kompleks 
əmələgətirici metalın axırına “at” şəkilçisi əlavə edilir və mötərizədə onun oksidləşmə 
dərəcəsi göstərilir. Məsələn, Ferrat, platinat, merkurat, kuprat və s. 
 

 Cr 
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Bəzi kompleks birləşmələrin adları. 
 

Kompleks birləşmələrin kimyəvi 
formulu 

Kompleks birləşmənin adı 

  363 )( CINHCo  
  443 )( SONHCu  
  462 )( SOOHFe  

 64 )(CNFeK  
 63 )(CNFeK  
 42 HgJK  

  423 )( CINHPt  

Heksaamin kobalt (III) xlorid 
Tetraamin kuprum (II) sulfat 
Heksaakva ferrium (II) sulfat 
Kalium heksasiano ferrat (II) 
Kalium heksasiano ferrat (III) 

Kalium tetrayodo merkurat (II) 
Diamin platin (IV) xlorid 

 
Kompleks birləşmələrin əhəmiyyəti və  

tətbiq sahələri 
 
 Kompleks birləşmələr canlı orqanizmdə müxtəlif funksiyalar daşıyır. Maddələr 
mübadiləsində əsas rol oynayan fermentlər mikroelementlərin kompleks birləşmələridir.  
 Orqanizmdə mühüm rol oynayan hemoqlobin iki valentli dəmirin kompleks 
birləşməsidir. O, oksigeni toxumalara daşıyır.  
 Planetimizdə həyatın varlığını təmin edən əsas kimyəvi proseslərdən biri 
fotosintez prosesidir ki, bu proses xlorofil tərəfindən həyata keçirilir. Xlorofil Mg2+ 
kationunun kompleks birləşməsidir.  
 Mədəaltı vəzin hazırladığı insulin hormonu karbohidratların mübadiləsində 
mühüm rol oynayır. O qanda şəkərin miqdarını tənzimləyir. İnsulin Zn (II) kationunun 
kompleks birləşməsidir.  
 Müəyyən edilmişdir ki, siankobalamin adlanan və hazırda B12 vitamini kimi 
tətbiq olunan birləşmə Co (II) kationunun kompleks birləşməsidir. O, orqanizmdə 
hemoqlobinin sintezində böyük rol oynayır.  
 Aşağıda xlorofilin, hemoqlobinin və B12 vitamininin quruluşları verilmişdir. 
Göründüyü kimi onların hər üçünün mərkəz hissəsində oxşarlıq vardır.  
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     Mövzu: 11 

Metallar. 
P l a n. 

  

1. Metallar. Ümumi xarakterizəsi 

2. Metalların fiziki xassələri. 

3. Metalların təbiətlə yayılması 

4. Metalların ümumi alınma üsulları. 

5. Metalların kimyəvi 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 başqa 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 elektron-ların 

yerləşməsi ilə əlaqədardır. 
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   Temperatur artdıqca metal ionlarının rəqsi hərəkəti güclənir, bu isə metaldakı 

sərbəst elektronların istiqamətlənmiş hərəkətinə mane olur, yəni metalın elektrik 

keçiriciliyi azalır- mütləq sıfır (T= -2730C) 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 aslıdır. 

 Civə və fransiumdan başqa bütün metallar adi temperaturda bərk maddələrdir. Ən 

asan əriyən metal civə (-380C) və ən çətin əriyən metal isə volframdır.(3390-

34100C). 10000C-dən yuxarı temperaturda əriyən metallar: Fe, Mn, Cr, Cu çətin, 

10000C-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. sixliği 5 q/sm3-dən kiçik olanlar isə yüngül metallar: Li, Na, Mg, Al adlanır. 

  

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. 
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 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 

(şilvin), NaCl · KCl (silvinit) və s. 

 

          Metalların alınma üsulları 
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 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· n H2O  ─boksid, Fe3O4 ─maqnetit (dəmir yanığı) 

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

 3) Karbonatlar: CaCO3─ əhəng daşı, FeCO3─siderid 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). 

  1) Cu2O + C 
t
 2Cu + CO 

  2) Fe2O3 + 3CO 
t
 2Fe + 3 CO2 

  3) 2ZnS + 3O2 
t
 2ZnO + 2SO2 

  4) ZnO +C 
t
 Zn + CO 

  5) FeCO3
t
 FeO + CO2 

  6) FeO +CO 
t
 Fe + CO2 

  7) Cr2O3 + 2Al 
t
 2Cr + Al2O3   (alüminotermiya) 

  8) MoO3 + 3H2 
t
 Mo + 3 H2O 

      WO3 + 3H2 
t
 W + 3 H2O   (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 
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  CuSO4 + Fe = Cu + Fe SO4  

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

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

  

3) Elektrometallurgiya ─ metal birləşmələrinin ərintilərindən metalların 

elektroliz yolu ilə alınması prosesi: 

2 NaCl    zele  2
K

Na + 2

A
Cl  

 ərinti 

22Al 3O    zele  
K
Al4  + 23

A
O  

 

            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 

   Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 

   Ca + H2SO4 = CaSO4 + H2 

                               Au + HCl  =  getmir 

   Cu + 2H2SO4 
t
  CuSO4 +SO2 + 2H2O 

           Qatı 

   Cu + 8HNO3 = Cu(NO3)2 +2NO + 4H2O 
    Duru 

   Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O 
    Qatı 
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Zn +  CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

2Na + H2 = 2NaH; Ca + H2 = CaH2 və s. 
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Mövzu 12. 
 

Dövrü sistemin I A, II A və III A yarımqrup 
elementləri. Hidrogen. 

 

P l a n. 
 1.  I A yarımqrup elementlərin ümumi xarakterizəsi. 

 2.  Na və K-un alınması. 

 3.   Na və K-un fiziki-kimyəvi xassələri. 

 4.  NaOH və KOH, xassələri, alınması. 

 5.  K- gübrəsinin bitkilərdə rolu. 

 6.  Hidrogen, ümumi xarakterizəsi. 

 7.  Hidrogenin təbiətdə yayılması. 

 8.  Hidrogenin laboratoriyada və sənayedə alınması. 

 9.  Hidrogenin xassələri. 

10. II A yarımqrup elementlərinin ümumi xarakterizəsi. 

11. Mq və Ca. Ümumi xarakterizəsi, birləşmələri, tətbiqi sahələri. 

  

 I qrupun əsas yarımqrupuna litium, natrium, kalium, rubidium, sezium və 
fransium elementləri daxildir. Bunlara qələvi metallar deyilir.  
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 Bu elementlərin atomlarının xarici kvant təbəqəsində 1 elektron s əlavə səviyyədə 
yerləşir, axırıncıdan əvvəlki təbəqə isə müvafiq təsirsiz qaz atomlarında xarici kvant 
təbəqəsinin davamlı elektron konfiqurasiyasından ─s2p6 ibarətdir. Qələvi metalların 
atomları xarici kvant təbəqəsindən valentlik elektronunu çox asanlıqla verirlər, 
bunlardan ionlaşma enerjisinin qiyməti bütün qalan metallarınkından azdır. Litiumdan  
seziuma keçdikdə elektron təbəqələrinin sayı və atomun radiusu artır, buna görə həmin 
istiqamətdə ionlaşma enerjisi də azalır. Beləliklə, yuxarıdan aşağıya doğru istiqamətdə 
litiumdan  seziuma doğru metalların valentlik elektronunu vermək qabiliyyəti artır, yəni 
onların reduksiyaedicilik aktivliyi çoxalır. Təbiətdə qələvi metallar ancaq birləşmələr 
şəklində tapılır. Na və K ən çox yayılmış elementlər olub, müxtəlif mineral və 
süxurların tərkibinə daxildir. NaCl böyük daş duz yataqları əmələ gətirir. Na-un geniş 
yayılan duzlarından biri də Na2SO4 · 10H2O (qlauber duzu) şəklində Xəzər dənizində 
çıxarılır. K birləşmələri böyük yataqlar halında az tapılır. Litium,  Rubidium və 
seziumun miqdarı təbiətdə Na vəK-un miqdarından xeyli azdır. Bu yarımqrupun 
sonuncu elementi olan fransiun təbiətdə aktiniumun radioaktiv dağılması nəticəsində 
alınır.  
  
 

Alınması 
 Natriumu əridilmiş  NaCl-in elektrolizindən alırlar. Burada elektrodlarda 
aşağıdakı proseslər gedir: 
                                            Katod      Anod 
  2Na+ + 2ē → 2Na    2Cl- - 2ē → Cl2  
                  elek-z 

Ümumi şəkildə       2 NaCl           2Na 0  +Cl 0
2  

    
NaOH   ərintisinin elektrolizi zamanı katodda Na, anodda isə su və oksigen alınır. 
 
 Katod: 4Na+ + 4ē → 4Na0               Anod:  4 OH- - 4ē → O2 + 2H2O  
        elek-z 

Ümumi şəkildə:  4NaOH            4Na + O2 + 2H2O 
 
Kalium xlorid və kalium-hidroksidin elektrolizi də NaCl və NaOH olduğu 

kimidir. 
 

Na və K-un fiziki xassələri. 
Na və K sərbəst halda gümüşü ağ rəngli yumşaq və yüngül metaldır. Havada tez 

oksidləşdiyi üçün kerosində saxlanılır. Na-un kütlə ədədi 23 olan bir, kaliumun isə kütlə 
ədədi 39 və 41 olan 2 sabit izotopu və kütlə ədədi 40 olan bir radioaktiv izotopu vardır. 

 
Kimyəvi xassələri 
Na, K elementləri qüvvətli reduksiyaedicidir. Onlar asanlıqla halogenlərlə, 

O2, S, P və başqa qeyri-metallarla birləşir. 
 
  2Na + Cl2 = 2NaCl  
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  2Na + S = Na2S  

  2Na + H2 = 2NaH 

 Na və K adi şəraitdə suyu parçalayır, nəticədə hidrogeni çıxarır: 
 
 2Na + H2O = 2NaOH + H2↑ Na2O +H2O = 2NaOH 

 2K + H2O = 2KOH + H2↑ K2O +H2O = 2KOH 

Qələvi metallar yandıqda müvafiq peroksidlər əmələ gəlir: 
 
2Na + O2 = Na2O2;             2K + O2 = K2O2;           K + O2 = KO2 
 
Natrium- peroksid müxtəlif materialları ağartmaq üçün işlədilir. Bu onunla 

əlaqədardır ki, Na2O2-in hidrolizindən H2O2 əmələ gəlir: 

Na2O2 +2H2O = NaOH + 2NaOH + H2O2 

Na2O2 sualtı qayıqlarda işlədilir, çünki onun havadakı CO2 udub, oksigeni 

buraxmaq qabiliyyəti vardır: 

Na2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + O2  

NaOH və KOH-in xassələri, alınması 

Qələvi metalların hidroksidlərindən praktiki əhəmiyyəti olanı kaustik soda 
adı ilə məlum olan NaOH və KOH-dır. Na, K hidroksidləri suda həll olduğundan 
qələvi adlanır. NaOH və KOH  ağ rəngli kristal maddələrdir. Suda yaxşı həll 
olaraq çoxlu miqdarda istilik verirlər, suda həll edildikdə tamamilə dissosiasiya 
edilir. Qələvilər havada rütubəti və CO2 – karbon qazını udur. Buna görə də 
bunlardan qazları qurutmaqda istifadə edirlər. 

2NaOH +CO2 = Na2CO3 + H2O 

2KOH +CO2 = K2CO3 + H2O 

NaOH və KOH başlıca olaraq NaCl və KCl-in suda məhlullarının 
elektrolizindən alınır; anodda Cl, katodda isə H2 ayrılır, məhlul isə qələvi xassə 
göstərir. 

NaCl   Na+ + Cl-  H2O  H+ +OH- 
2Cl- - 2ē → 2Cl0→ Cl2   2H+ + 2ē → 2H0 → H2 

Ümumi şəkildə 2NaCl + 2H2O = Cl2+ H2 + 2 NaOH  
NaCl-dan kimya sənayesində soda, xlor, xlorid turşusu və başqa kimya 

məhsullarının istehsalı üçün istifadə olunur. Bundan başqa sabunbişirmədə və 
yeyinti sənayesində tez xarab olan məhsulların konservləşdirilməsində işlədilir. 

Na2CO3 və ya soda, kimya sənayesinin ən mühüm məhsuludur. Şüşə 
istehsalı üçün çox miqdarda sodadan istifadə olunur. Bundan başqa soda 
toxuculuq, kağız, neft, sabunbişirmə və başqa sənaye sahələrində həmçinin suyun 
yumşalmasında işlədilir. 
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NaHCO3-çay sodası, natrium - bikarbonat və ya natrium-hidrokarbonat 
tibbdə və qənnadı sənayesində işlədilir. Kalium- karbonat və ya potaş K2CO3  
bitki külünün tərkibinə daxil olub, xüsusi növ şüşə istehsalında çoxlu miqdarda 
tətbiq edilir. K gübrələri olaraq təbii minerallardan istifadə olunur. KCl · NaCl 
─silvinit, KCl · MgSO4 · 3H2O ─ kainit, həmçinin təbii birləşmələrin kimyəvi 
emal edilməsi yolu ilə alınan KCl və K2SO4 duzları, Kalium-nitrat KNO3 və ya 
kalium şorası qara barıt istehsalı üçün tətbiq edilir.  

K, P, N kimi bitkilərin məhsuldarlığını artıran əsas elementlərdən biridir. 
Ona görə K-a çox vaxt məhsul elementi də deyilir. Alimlər hesablamışlar ki, 
bütün dünya tütün, şəkər çuğunduru kartof və başqa mədəni bitkilər bir il ərzində 
torpaqdan 30 mln. tondan artıq K mənimsəyir. K-un çatışmazlığı sulu karbonların 
əmələ gəlməsini azaldır, şəkər çuğundurunda şəkərin, kartofda isə nişastanın 
azalmasına səbəb olur. Kalium  hüceyrələrin bölünməsi prosesi tez gedən cavan 
bitkilər üçün daha çox lazımdır. K bitkilərdə ion şəklində olur. O, 
karbohidratlarin, zülalların və başqa mühüm birləşmələrin əmələ gəlməsi və 
çevrilməsi proseslərini nizama salınmasında böyük rol oynayır. Kalium 
çatışmadıqda bitkilərin yarpaqları ölgün olur və torpaqda kifayət qədər rütubət 
olmadıqda bu hal daha da sürətlənir. Kalium zülal, karbohidrat və yağların 
sintezinə ümumiyyətlə kənd təsərrüfatı bitkilərinin vegetativ orqanlarının 
inkişafına və ümumi məhsuldarlığın artmasına müsbət təsir göstərir. Bitkilərin 
həyatında kaliumun fizioloji rolu bir sıra təcrübələr əsasında təsdiq olunmuşdur.  

Hidrogen  
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 halogenlərin 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

1H, 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 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 
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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. 
          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, belə ki, 1 sm3 
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palladium 3000 sm3-dək hidrogen udur. 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 
qlafından 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-2 = Cu0 + H2O 

Hidrogen molekulu termiki dissosiasiyaya qalibdir. 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 –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) birləşmələrin əmələ 
gətirir. Duzlara oxşadığından onlara düzvari hidridlər deyilir. Qızdırılmış və yaxud 
közərdilmiş metalın üzərindən hidrogen keçirsək metal hidridləri ala bilərik: 

          1ē 

Na0 + H0 = Na+H- 
     2ē 

Ca0 + H0 = Ca 2 H 1
2
  

 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 (K+H-, Na+H-) fərqli olaraq kovalent hidridlər də (SiH4, BH3) məlumdur. 
 İon hidridləri hidroliz zamanı əsaslar əmələ gətirir: 
    Na+H- + H+OH = NaOH + H2↑ 
 
 Kovalent hidridlər hidroliz zamanı özlərini turşular kimi aparırlar: 
    SiH4 + 4HOH = H4SiO4 + 4H2↑ 
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 Əsa və turşu xassəli hidridlər qarşılıqlı təsirdə olduqda kompleks hidridlər əmələ 
gətirirlər: 
    Li+H- + BH 

3  = Li[BH4]- 
 BeH2, MgH2 və s. kimi keçid hidridləri də məlumdur. 
  

Hidrogenin tətbiqi  
 Hidrogenin tətbiqi sahələri çox genişdir. Hal-hazırda hidrogen sənaye miqyasında 
amonyak, 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. Silindrə hidrogen böyük 
təzyiq (100atm.) altında doldurulur. 
 II A yarımqrupuna daxildir: berilium, maqnezium, kalsium, stronsium, barium və 
radium. Bunlardan Ca, Sr, Ba- qələvi-torpaq metallar adlanır. Xarici energetik 
səviyyədə 2-elektronu (s2) var. Təbiətdə ən geniş yayılanı Ca və Mg-dur. Mineralların 
və dağ süxurlarının tərkibində rast gəlir. İonlaşma enerjisi (potensialı) ən böyük olan 
Be, ən az olan Ba-dur. Bu səbəbdən Ba güclü reduksiyaedicidir. 
 Mg əsasən magnezit─MgCO3; dolomit─MgCO3·CaCO3; kizerit─MgSO4·H2O; 
karnalit─KCl·MgCl2·6H2O, acı duz─MgSO4·7H2O və s. Ca isə ─ təbaşir, mərmər, 
əhəng daşı─CaCO3, dolomit─CaCO3·MgCO3; gips─CaSO4·2H2O; 
alebastr─CaSO4·0,5H2O; anhidrit─CaSO4; fosforit və apatit─Ca3(PO4)2 və s. 
mineralların tərkibinə daxildir. 

Mg alınır─ karnalit və ya MgCl2 ərintisinin elektrolizindən, yaxud: 
   MgO + C → Mg + CO2 
 Ca isə alınır─ CaCl2 cə CaF2 qarışığının ərintisinin elektrolizindən. 
 Mg─asanəriyən, gümüşü-ağ, yüngül, kimyəvi aktiv, güclü reduksiyaedici, 
oksigenə olduqca həris metaldır. Demək olar ki, bütün oksidlər oksigeni ayırır. 
Turşularla duzlar əmələ gətirir. əsasən istifadə sahəsi yüngül ərintilər metalurgiyasıdır. 
 Mg xlorofilin tərkibinə daxildir, fotosintezdə iştirak edir. 
 Ca kimyəvi aktiv metaldır. Neftdə, benzində saxlanılır. Su və mineral turşulardan 
çıxarır. 
 CaO─ sönməmiş əhəng adlanır. Ag, çətinəriyən (30000C) maddədir, su ilə 
Ca(OH)2 (sönmüş əhəng ) əmələ gətirir, CO2 və SiO2 ilə reaksiyaya girir, duzlar alınır: 
CaCO3, CaSiO3. CaCO3 suda həll olmur, lakin, CO2-in iştirakı ilə suda həll olan 
Ca(HCO3)2-a çevrilir. Ca qızdırıldıqda H2, C, N, P ilə müvafiq birləşmələr: CaH2, CaC2, 
Ca3N2, Ca3P2 əmələ gətirir. 
 Ca və Mg bikarbonat duzları suya codluq verir. Qızdırıldıqda codluq aradan 
qalxır.  
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Ca bitkilərdə və heyvan orqanizmlərində mühüm rol oynayır. Onun çatışmazlığı 
bitkilərin inkişafını ləngidir, yarpaqlar büzüşür, torpağın məhsuldarlığı azalır. 
Canlılarda raxitlik əmələ gəlir, ürəyin fəaliyyəti aşağı düşür.  
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Mövzu 13 

Dövri sistemin IV A yarımqrup 

elementləri. Karbon, silisium. 

Plan. 
1.  IV A yarımqrup elementlərin ümumi xarakterizəsi. 

2.  Karbon, xarakterizəsi, təbiətdə yayılması və təbii  

     birləşmələri. 

3.  Karbonun allotropik şəkildəyişməsi. 

4.  Karbonun kimyəvi xassələri. 

5.  Karbon oksidləri. 

6.  Karbon turşusu, mühüm duzları. 

7.  Silisium, xarakterizəsi. 

8.  Silisiumun təbiətdə yayılması və təbii birləşmələri. 

9.  Silisiumun alınması 

10. Silisiumun allotropik şəkildəyişməsi. 

11. Silisiumun kimyəvi xassələri. 

12. Silikat turşusu, onun mühüm duzları. 
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Karbon. 
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 MgCO3· CaCO3, dəmir şpatı və ya siderit FeCO3 və malaxit 

(CuOH)2CO3 kimi karbonatların da tərkibinə daxildir. Karbon, almaz, qrafit, karbin və 

polikumulendən ibarət allotropik şəkildəyişmələr əmələ gəlir.  

 Almaz─ rəngsizdir, şəffafdır, x/s-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: 
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   CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2 

   Al4C3 +12HCl  = 4AlCl3 + 3CH4 

   

        Metal karbidlərini metal oksidləri ilə karbonun təsirindən də almaq olar. 

   CaO + C = 3CaC2 +CO 

   

                  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. 
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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 

 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 
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 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 

 

Silisium 

 
 Karbonun ən yaxın analoqu silisiumdur. Si dövri sistemin IV qrupunun əsas 

yarımqrupunda yerləşir. Kimyəvi işarəsi Si, sıra №-si 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 
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 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 

 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. 
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 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 ayılırr : 

    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: 

    Na2CO3 + 2HCl = H2SiO3 + 2NaCl 

 Metasilikat turşusu praktiki olaraq suda həll olmur, lakin asanlıqla rəngsiz kolloid 

məhlullar əmələ gətirir. 

 Metasilikat turşusunun duzlarından yalnız Na2SiO3 və K2SiO3 suda həll olur. 

Onlara həll olan şüşə, suda məhlullarına isə maye şüşə deyilir. Na və K silikatları, SiO2-

ni müvafiq qələvi və ya karbonatla birlikdə əritməklə alırlar: 

    SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O 

    SiO2 + K2CO3 = K2SiO3 + CO2↑ 

 Maye şüşə oda davamlı, yapışqan, turşuya davamlı sement və beton hazırlamaq 

üçün istifadə olunur. 

 

 

Ədəbiyyat 
 

 1. Ş. Ə. Mustafayev və b. “ Ümumi kimya”, I hissə, Bakı, 1989 



 99

 2. Z. Ş. Qarayev. “Qeyri-üzvi kimya” Bakı, 1983 

 3. İ. U. Lətifov və b. “ Kimya”, Bakı, 1993 

 4. V. M. Abbasov və b.  “Ümumi kimyanın əsasları” 

 
 

M ö v z u 14 
 

Dövri sistemin VA, VIA, VIIA  yarımqrup elementləri 
 

P l a n. 
 

1. Azot, təbii birləşmələri, alınması, fiziki xassələri 

2. Azot və NH3-ün kimyəvi xassələri 

3. Azot oksidləri, xassələri, alınması 

4. HNO3 alınması, xassələri, tətbiqi 

5. Fosfor, təbii birləşmələri, alınması 

6. Fosfor və PH3-ün kimyəvi xassələri 

7. Fosfor oksidləri, xassələri, alınması 

8. Fosforlu turşular, H3PO4, xassələri, duzları 

9. Oksigen, alınması, xassələri 

10.  Kükürd, təbii birləşmələri, oksidləri, xassələri 

11.  Kükürdlü turşular, H2SO4, alınması, xassələri 

12.  Flüor, alınması, birləşmələri, xassələri 

13.  Xlor, alınması, xassələri, birləşmələri 

 

V A YARIMQRUP ELEMENTLƏRİ 
 

Azot 
 

 Havada ən geniş yayılmış elementdir. Sıra nömrəsi 7, atom kütləsi 14 a.k.v olub, 
qeyri-metaldır. Elektron konfiqurasiyası 1s2 2s2 2p3 . İlk dəfə azot 1772-ci ildə ingilis 
alimi D. Rezerford tərəfindən kəşf edilmiş, Lavuazye onu bir element kimi öyrənmişdir. 
Sərbəst halda havada (78%) rast gəlir. Təbii birləşmələri NaNO3, Ca(NO3)2, NH4NO3, 
KNO3. Onlara şoralar deyilir.  
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NH4CI + NaNO2 → NaCI + NH4NO2 
 

NH4NO2 → 2H2O + N2 
 

 Sənayedə maye havadan alınır. Azot─ rəngsiz, iysiz, dadsız qazdır, oksigenə 
nisbətən suda az həll olur. 2 ─ stabil izotopu var: 14 və 15. Adi temperaturda ancaq Li 
ilə qarşılıqlı təsirə girir. Qızdırıldıqda Mg, Ca və s. metallarla, eləcə H2, O2 ilə 
reaksiyaya girir. H2 ilə birləşməsi NH3─ ammonyak ─ kəskin iyli qazdır, suda yaxşı həll 
olur. 
 Alınması ─Laboratoriyada: 
 

2NH4CI + Ca(OH)2 → 2NH3 + CaCI2 + 2H2O 
 

 Sənayedə:  
N2 + 3H2             2NH3  

 
 Azot metallarla nitridlər (Na3N, Ca3N2, Mg3N2, AIN), NH3 isə su ilə NH4OH, 
turşularla ammonium duzları əmələ gətirir.  
 

NH3 + HCI → NH4CI 
NH3 + HNO3 → NH4NO3 və s. 

 
 O2 ilə oksidləşir; 

4NH3 + 3O2 → 2N2 + 6H2O 
4NH3 + 5O2   pt   4NO + 6H2O 

 
 NH3 soda alınmasında istifadə olunur. 
 

NH3 + CO2 + H2O + NaCI → NH4CI + NaHCO3 
2NaHCO3 → Na2CO3 + CO2 + H2O 

 
 Azot oksidləri: Azot -5 oksid əmələ gətirir: N2O, NO, N2O3, NO2, N2O5. 
N2O rəngsiz, xoşiyli qazdır, alınır: 
 

NH4NO3 →  N2O + 2H2 O  
 N0:  3Cu + 8HNO3 → 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O 
 NO2:  Cu + 4HNO3 → Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O 
  2Pb(NO3)2 → 2PbO + O2 + 4NO2 
 
 N2O3 – tünd göy rəngli mayedir. 
 NO2-  boz qırmızı rəngli, qüvvətli zəhərli qazdır. 
 N2O5 – bərk ağ kristal maddədir. 
 

HNO3 + P2O5 → N2O5 + 2HPO3 
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 HNO3 – nitrat turşusu suda yaxşı həll olan rəngsiz mayedir. 
          Laboratoriyada:  
  

2NaNO3 + H2SO4 → Na2SO4 + 2HNO3 
 

 Sənayedə:  
4NH3 + 5O2 → 4NO + 6NO 

2NO + O2 → 2NO2 
4NO2 + 2H2O + O2 → 4HNO3 

 
 Qatı HNO3 işıqda parçalanır:  
 

4HNO3 → 4NO2 + 2H2O + O2 
 

 Metallarla təsirə girir. 
 

Pb + HNO3 → Pb(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O 
4Ag + 6HNO3 → 4AgNO3 + 3H2O + N2O3 

 
 Zn ilə qatılıqdan asılı olaraq: N2, N2O, NH3(NH4NO3) əmələ gətirir. S, P, C ilə 
təsiri zamanı; H2SO4, H3PO4, H2CO3 eləcə də NO alır. 
 HNO3 – üzvi boyaqların, nitroqliserin, nitrosellüloza, pikrin turşusu və s. 
alınmasında istifadə olunur.  
 
 

Fosfor 
 

 Fosfor ən ğeniş yayılmış elementlərdən biridir. Sıra nömrəsi 15, atom kütləsi 
31a.k.v. olan qeyri-metaldır. Elektron konfiqurasiyası belədir: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3. Fosfor 
ilk dəfə Hamburqlu əlkimyaçı T. Brand tərəfindən kəşf edilmişdir.  
 Təbiətdə tapılması. Fosforun həyat üçün müstəsna dərəcədə böyük əhəmiyyəti 
vardır, çünki bəzi zülali maddələrin (sinir və beyin toxumalarının), habelə sümüklərin 
və dişlərin tərkibinə daxildir. Təbiətdə fosfor birləşməsinə əsasən apatit mineralları və 
fosforit yataqları şəklində rast gəlir. Ca3(PO4)2 ∙ CaF2, Ca3(PO4)2  
 Alınması. Sərbəst fosforu Ca3(PO4)2, qumu və kömür tozunu müəyyən nisbətdə 
qarışdırıb elektrik peçində qızdırmaqla almaq olar: 
 

Ca3(PO4)2 + SiO2 = CaSiO3 + P2O5 
P2O5 + C = 2P + 5CO 

 
Ca3(PO4)2 + 3 SiO2 + 5C = 3 CaSiO3 + 2P+ 5CO 

 
 Fosfor buxar halında suyun altında qəbuledicidə toplanır. Buxar və maye (8000C) 
halında fosfor dörd atomludur. Molekulunun strukturu tetraedr şəklindədir. Fosforun II 
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allotropik şəkildəyişməsi məlumdur. Bunlardan ən çox öyrəniləni ağ, qırmızı, qara 
fosfordur. 
 Fosfor kimyəvi cəhətdən çox fəal elementdir. Oksigen, xlor, kükürd, Ca və bir 
çox metallarla təsirə girir.  
 

4P + 5O2 = 2P2O5 
2P + 3CI2 = 2PCI3 
2P + 3Ca = Ca3P2 

2P + 3Mg = Mg3P2 
 

 Fosforun metallarla birləşmələri fosfidlər adlanır. Azotdan fərqli olaraq fosfor 
hidrogenlə demək olar ki, birləşmir. Lakin bəzi fosfidləri su ilə parçaladıqda 
ammonyaka oxşayan PH3 fosfin alınır. 
 

Ca3P2 + 6H2O = 2PH3 + 3Ca(OH)2 
 

Fosfin rəngsiz və çox zəhərli qazdır (ər. t_ 1340C, qay. t_ 880C). Onun xoşa 
gəlməyən iyi vardır. Havada asanlıqla alışıb yanır və çox qüvvətli reduksiya-edicidir. 
Ammonyakın əksinə olaraq özünə birləşdirmə reaksiyaları fosfin üçün az xarakterikdir. 
Fosfonium (PH4) duzları yalnız bir neçə turşu (HCIO, HCI, HBr, HJ) üçün məlumdur və 
çox davamsızdır.  

Ammonyakın nisbətən, PH3 suda az həll olur. Su ilə reaksiyaya girmir. 
 
 

Fosforun oksidləri və turşuları. 
 

Şəraitdən asılı olaraq fosfor O2-lə iki oksid əmələ gətirir.  
1. P2O3- fosfor- 3- oksid və ya fosfid anhidridi. 2. P2O5-fosfor- 5- oksid və ya 

fosfat anhidridi. Fosfor artıqlaması ilə götürülən O2–də və ya havada yandıqda onun 
baş oksidi olan P2O5- fosfat anhidridi alınır.  

 
4P + 5O2 = 2P2O5 

 
Əksinə hava çatışmayan şəraitdə yanması və yavaş oksidləşməsilə P2O3-fos- 

fit anhidridi alınır: 
4P + 3O2 = 2P2O3 

 
 Fosfit anhidridi-mumaoxşar ağ kristal kütlədir. Havada qızdırıldıqda P2O5-ə 
çevrilir. Reaksiya işıq çıxması ilə davam edir ki, onu da qaranlıqda müşayət etmək olar. 
P2O3 su ilə yavaş reaksiyaya girərək fosfit turşusu əmələ gətirir.  
 

P2O5 +  H2O = 2HPO3 (metafosfat turşusu) 
P2O5 +  2H2O = H4P2O7 (pirofosfat turşusu) 
P2O5 + 3 H2O = 2H3PO4 (ortofosfat turşusu) 
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 Baş valentli fosfor turşusunun ən çox praktiki əhəmiyyəti olanı ortofosfat 
(H3PO4) turşusudur. Ortofosfat turşusu rəngsiz, şəffaf, kristal maddədir, suda yaxşı həll 
olur. Fosforun başqa törəmələrindən fərli olaraq H3PO4 zəhərli deyildir. 
 Metafosfat turşusunun suda məhlulunu qızdırdıqda H3PO4 alınır; 

P2O5 + 3 H2O = 2H3PO4 
 

 Sənayedə sulfat turşusunun Ca3(PO4)2-a təsiri ilə ortofosfat turşusu alınır: 
 

3H2SO4 + Ca3(PO4)2 = 3CaSO4 + 2H3PO4 
 

 Fosforun nitrat turşusu ilə oksidləşməsidən; 
 

3P + 5HNO3 + 2H2O = 3 H3PO4 + 5NO 
 

 Fosfat turşusu üçəsaslı, orta qüvvətli turşudur. O, aşağıdakı kimi dissosiasiya 
edir: 
 

H3PO4            H+ + H2PO4
-      - NaH2PO4 

                                  H2PO4
-           H+ + HPO4

2-      - Na2HPO4 
                                  HPO4

2- H+ + PO4
3- - Na3PO4 

 
 

VI A yarımqrup elementləri 
 

Osigen 
 

          VI qrupun əsas yarımqrupu aşağıdakı elementlərdən O2, S, Se, Te, Po ibarətdir. 
Oksigen yarımqrupu elementləri atomlarının xarici kvant təbəqəsində 6 elektron olur. 
Oksigenin sıra nömrəsi 8, elektron konfiqurasiyası belədir 1s2 2s2 2p4. Oksigen azotdan 
daha aktiv qeyri-metaldır. Elementin sıra nömrəsinin artması ilə atomlarının radiusu da 
böyüyür, bu isə elektrona olan qohumluğun azalmasına 
 səbəb olur.  
 Alınması: Sənaye miqyasında oksigen maye havadan alınır. Çox saf oksigeni 
suyun elektrolizi ilə alırlar. Laboratoriyada oksigeni Bertole duzunu və ya kalium 
permanqanatı qızdırmaqla almaq olar.  
 

2KCIO3 = 2KCI + 3O2 
2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2 

2NaNO3 = 2NaNO2 + O2↑ 
2HgO = 2Hg + O2 

 
 Oksigen iysiz, rəngsiz və dadsız qazdır, 1atm. təzyiqdə 100 həcm suda 3 l həcm 
O2 həll olur. Oksigenin, təsirsiz qazlar müstəsna olmaqla, bütün elementlərlə 
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birləşmələri məlumdur. Oksigen fəal elementlərdən olub, Au və Pt-dən başqa bütün 
metallarla bilavasitə birləşir və nəticədə oksid əmələ gətirir.  
 

2Ca + O2 = 2CaO 
4Fe + 3O2 = 2Fe2O3 
4Na + O2 = 2Na2O 

 
 Oksigen halogenlərdən başqa digər qeyri-metal atomları ilə birləşir və nəticədə 
turşu oksidi və ya duz əmələ gətirən oksidlər əmələ gəlir.  
 

S + O2 = SO2;  N2 + O2 = 2NO 
 

 Maddələrin oksigenlə birləşməsi oksidləşmə adlanır. Yanma, korroziya, çürümə 
və tənəffüs oksigenin iştirakı ilə gedən oksidləşmə-reduksiya prosesləridir. 
 Oksigen 2 allotropik modfikasiya əmələ gətirir; O2 və O3 (ozon) Ozon az 
miqdarda havada olur. Elektrik boşalması nəticəsində havanın oksigeni qismən ozona 
çevrilir. 
 

3O2 = 2O3 
 

 Şimşəkdən sonra havanın xoş  iyi havada az miqdarda ozon əmələ gəlməsi ilə 
izah edilir. Ozonun göyümtül rəngi və kəskin xarakterik  iyi olur. O, suda oksigendə 
yaxşı həll olur.  
 Oksigen həm də yüksək temperaturda da gümüşlə reaksiya girmir. Ozon  metal 
gümüşə təsirindən isə sürətlə oksidləşərək Ag2O2 əmələ gətirir.  
 

2Ag + 2O3 = Ag2O2+2O2 
Gümüş peroksid. 

 
 Ozon qüvvətli oksidləşdiricilik qabiliyyəti sayəsində mikroorqanizmləri tələf edir, 
içməli suyun və havanın zərərsizləşdirilməsi üçün dezinfeksiyaedici kimi tətbiq olunur.  

VII A Yarımqrup elementləri. 
 
 VII əsas yarımqrupuna flüor, xlor, brom, yod, astat daxildir. Bunlara halogenlər 
deyilir. Bu elementlərin  xarici elektron təbəqələrinin quruluşu oxşardır.  
 Aydındır ki, halogenlərdə xassələrin dövrü sürətdə təkrarı, xarici kvant 
təbəqəsindən oxşar elektron qruplarının təkrarı ilə əlaqədardır. Halogenlərin xarici kvant 
təbəqəsində yeddi elektron (s2 p5). Flüordan astata doğru hallogenlərin atomlarının 
radiusu böyüyür, oksidləşdiricilik qabiliyyəti, eləcə də elektromənfiliyi azalır. Astat 
asan oksidləşmə qabiliyyətinə görə metallara daxa çox oxşayır. 
 Flüor. Yer qabığında yalnız birləşmələr şəklində rast gəlir. Onun planeti-mizdə 
geniş yayılan minerallarından flüorit CaF2 və krioliti Na3AlF6 göstərmək olar. Flüorlu 
birləşmələrdə elektroliz etmək yolu ilə alırlar. Bu məqsəd üçün asan əriyən KF∙2HF 
tərkibli birləşmədən istifadə olunur. Flüor demək olar ki, rəngsiz, lakin qalın 
təbəqələrdə yaşımtıl sarı rəngli, kəskin iyli qazdır. 



 105

 Flüor elektromənfiliyi ən böyük olan qüvvətli qeyri metaldır. Flüor atomunun 
radiusunun kiçik olması, onun elektronaqohumluğunun  böyük olmasına səbəb olur. 
Flüor maddələrin çoxu ilə bilavasitə birləşir.  

2P + 5F2 = 2PF5                  S + 3F2 = SF6 
 
 Suyun hidrogeni ilə birləşir, atom halında oksigen ayrılır: 
 

F2 + H2O= 2HF + O 
 

 Bu zaman atom halında ayrılan oksigenin bir hissəsi  su ilə hidrogen peroksid, 
flüor ilə qaz halında F2O əmələ gətirir. F2O qaz halında şiddətli zəhərli maddədir. Suda 
demək olar ki, parçalanmır. Flüor hidrogenlə bilavasitə birləşir, reaksiya qaranlıqda, 
hətta soyuqda partlayışla gedir.  
 

H2 + F2 = 2HF  
 

 HF-u texnikada CaF2-də qatı H2SO4-ün təsiri ilə alırlar: 
 

CaF2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HF 
 

 HF asan uçucu mayedir, su ilə istənilən nisbətdə qarışır, kəskin iyilidir. Tənəffüs 
yollarını qıcıqlandırır. 
 Flüorid turşusu neft sənayesində yüksək keyfiyyətli benzin sintezində, 
mineralların alınmasında və s. işlənir. Flüor yüksək temperatura davamlı yağlayıcı 
maddələr və plastik kütlə istehsalında geniş tətbiq edilir. Canlı orqanizmin həyat 
fəaliyyətində flüorun əhəmiyyəti az deyil, sümüyün, dişin mina təbəqəsinin tərkibində 
flüor vardır. Bu, dişin, sümüyünün aşınmaya qarşı davamlılığını  artırır. Flüor az 
miqdarda qara ciyərdə, böyrəkdə, beyində, qanda olur. Flüor orqanizmə içməli su ilə 
daxil olur. Flüorun bir sıra birləşmələri Na2SiF6, NH4HF2 və kənd təsər-rüfatında 
ziyanvericilərlə mübarizə işində istifadə edilir.  
 Xlor  İlk dəfə 1774-cü ildə Şeyele tərəfindən alınmışdır. Təbiətdə NaCl (qalit), 
NaCl∙KCl (silvinit), KCl ∙ MgCl2 ∙ 6H2O (karnallit) minerallarında rast gəlir.  
 Laboratoriyada: 
 
                         OHClMnClHClMnO 2222 24   
 
 Sənayədə: 
 NaCl, CaCl2, MgCl2-duzlarının ərintilərinin elektrolizindən . 
 Xlor-yaşıl-sarı rəngli, kəskin iyli, havadan ağır qazdır. Demək olar ki, bütün 
metallarla reaksiyaya girir: 
 

                                                     
22

32 232
CuClClCu

SbClClSb

  
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 Hidrogenlə HCl-qazı əmələ gətirir. C, N və O2 ilə bilavasitə təsirə girmir. 
 
                                                     HClClH 222   
 
 HCl-kəskin iyli rəngsiz qazdır. Alınır: 
 
                                         HClSONaSOHNaCl

t
22 4242   

 
 Qırdırma  olmadıqda NaHSO4 alınır. 
 HCl-qazı suda həll olaraq turşuya çevrilir. 
 4KMnO ilə təsirə girərək Cl2 əmələ gətirir 
 
                                         OHClMnClKClHClKMnO 2224 8522162   
 
 HCl-turşusunun AgCl və Hg2Cl2 duzları həll olmur, PbCl2  isə az həll olur. Xlor 
O2 ilə birbaşa yox, dolayı yolla birləşərək Cl2O, Cl2O3, Cl2O5, Cl2O7 oksidləri əmələ 
gətirir. Bunlara HClO, HClO2, HClO3, HClO4  turşuları uyğun  gəlir. 
 

                                        

KClKClOKClO

OKClKClO

OHCaOClOHCaCl
suyuJavel

OHKClOKClKOHCl
HClOOHOCl

HClOHClOHCl

kat

t












43

23

2222

22

22

22

34

322

)(

2
2

  

Xlor və birləşmələr müxtrəlif sahələrdə istifadə olunur. 
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Dövri sistemin B yarımqrup 

 elementləri. 
 

Plan. 
 

 1. Əlavə yarımqrup elementləri haqqında qısa məlumat. 

 2. I B yarımqrup elementləri: Cu, Ag, Au. 

 3. II B yarımqrup elementləri: Zn, Cd, Hg. 

 4. VI B yarımqrup elementləri: Cr, Mo, W. 

 5. VII B yarımqrup elementləri: Mn, Tc, Re. 

 

 Bu elementlərə həmçinin d elementlər də deyilir. Dövri sistemdə onların sayı 35-

dir. Onların sıra nömrəsi artdıqca, axırdan əvvəlki d-orbitalında elektronların sayı artır. 

Hər d-elementindən əvvəl ya s, ya da p –elementlər yerləşir. Dövrlərdə solda sağa 

onların atom radiusu kiçilir, qruplarda isə, əksinə böyüyür. Bu elementlərin hamısı 

metaldır və oksidləşmə dərəcələri böyük olduğundan onlar müxtəlif kompleks 

birləşmələrin əmələ gəlməsində s və d elektronları vasitəsilə iştirak edirlər. Zn 

yarımqrup elementlərdə d-valent elektronlar olmadığından onlar müstəsnadır.  

Oksidləşmə dərəcəsi aşağı olanlar─ reduksiyaedici (məsələn: Te+2), yuxarı 

olanlar (məs. Cr+6, Mn+7) isə, güclü oksidləşdiricidirlər. D- elementlər bir- biri ilə 

birləşmə əmələ gətirirlər. Bele birləşmələr xlasterlər adlanır. 

 

 I B yarımqrup elementləri: 

 

Bura daxildir: Cu, Ag, Au. Xarıcı təbəqədə 1, xaricdən əvvəlki təbəqədə 18 

elektron olur: (n-1) s2 p6 d10 ns1. Cu üçün +2, Ag +1, Au +3 oksidləşmə dərəcəsi 

xarakterikdir. Bu ionların elektrona qohumluğu yüksəkdir. 

Təbiətdə sərbəst, eələcə də birləşmələr halda: Cu2S  (xalkozin), CuFeS2 (xal- 

kopirit),  (CuOH)2CO3 (malaxit), Ag2S (argentit),  AgCl (xlorargirit), AgBr 

(bromargirit),  Au- əsasən sərbəst halda rast gəlir. 
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Əsasən pirometalurgiya, eləcədə hidrometalurgiya üsulu üzrə alınır.  

Cu- elektronikada, ərintiləri- aviasiyada, maşınqayırmada istifadə edilir. Ən geniş 

istifadə edilən ərintisi ─ latun və tuncdur. Al ilə ərintisi olan Al-tuncu (90-95% Cu və 

10-5% Al) geniş işlədilir. 

Xassələri: Cu─ qırmızımtıl, Ag- ağ, Au- sarı metaldır. Elektriki yaxşı keçirirlər. 

Havada səthi əsasi dürlə ortülü olur: 

 

2Cu + O2 + H2O + CO2        (CuOH)2CO3 

 

Cu─ 2 oksid:  Cu2O  və CuO əmələ gətirir.(CuO─ 400-5000-də, Cu2O isə 

11000C-də), CuO və Cu(OH)2 amfoterdir. 

 

CuO + 2NaOH   Na2CuO2 + H2O 

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

 

Cu(OH)2─ oksidləşdirici xassəyə malikdir, aldehidləri turşuya oksidləşdirir. 

 

        O       O 
Cu(OH)2 + R    C     H          R      C      OH  +     Cu2O + 2H2O 

 

 Ag və Au- oksidlərini dolayı yolla alırlar. 

 

  AgNO3 + KOH   KNO3 + AgOH 

   2AgOH        Ag2O +  H2O  

 

 Ag 2O ─ ammonyaklı suda həll olur:  

 

  Ag2O + 4NH3 + H2O     2[Ag(NH3)2]OH 

 [Ag(NH3)2]OH ─ aldehidlərlə “Gümüş - güzgü” reaksiyasına girir. 

 Cu oksigenin iştirakı ilə  duru HCl və H2SO4 ilə təsirə girir. 
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  Cu + 4HCl +O2      CuCl2 + 2H2O 

  2Cu + 2H2SO4 + O2 → 2CuSO4 + 2H2O 

Ag havada oksidləşir: 

 4Ag + 2H2S + O2           2Ag2S + 2 H2O 

 Ag qabların qaralması məhz bununla əlaqədaedır. 

 Cu yarımqrupun bütün həll olan duzları zəhərlidir. 

 

 II  B yarımqrup elementləri: 

 
 Bura daxildir: Zn, Cd, Hg. Xarici təbəqədə 2, xaricdən əvvəlki təbəqədə 18 

elektron olur: (n-1) s2 p6 d10 ns2. Oksidləşmə dərəcələri  +2-dir, d-elektronları kimyəvi 

reaksiyalarda iştirak etmişdir. 

 Zn və Cd – ancaq birləşmələr halında, Hg isə həmçinin sərbəst halda rast gəlir:  

ZnS (sfalerit), ZnCO3, ZnSiO4, ZnO (sinkit), CdS, CdO, CdCO3, HgS (kinovar), HgO  

və s. 

 Bu metallar pirometalurgiya və elektrometalurgiya üsulları ilə alınır. 

 Zn ─ əsasən ərintilər halında, məs;  latun (60% Cu və 40% Zn), tompak  

(90%Cu və 10% Zn); neyzelberq (65% Cu, 20% Zn, 15% Ni) və s. istifadə edilir. 

 Xassələri:  Yüngül metal olub, səthi oksid təbəqəsi ilə örtülüb. ZnO və Zn(OH)2 

amfoterdir.  

 Zn ─ qatı qələvi məhlulunda həll olur: 

 

  Zn + 2KOH + 2H2O → K2[Zn(OH)2]  + H2 

 

 Cd(OH)2 da amfoterdir:  

 

  Cd(OH)2 + 4NaOH → Na4[Cd(OH)6] 

 Zn(OH)2 və Cd(OH)2       NH3-ün sulu məhlulunda həll olur. Zn və Cd ─ duru 

turşulardan H2-ni çıxarır. Qatı H2SO4 ilə H2S, duru HNO3 ilə NH4NO3 əmələ gəlir.  
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 Bu metalların bütün suda həll olan duzları zəhərlidir. 

VI B yarımqrup elementləri: 

 

Bura daxildir: Cr, Mo, W. Birləşmələrdə oksidləşmə dərəcələri “0”─ + 6- arasında olur;  

Crüçün +3 və +6, Mo, W üçün +6 xarakterikdir. Təbiətdə minerallarda rast gəlir. 

 Cr─ alınır: a) xromit (FeO · Cr2O3) mineralının C ilə reduksiyasından; b) 

alümotermiya reaksiyasından(Cr2O3 + Al); c) Cr2O3-ün elektrolizindən. 

 Mo, W─ pirometallurgiya üsulu ilə alınır. 

 Ərintilər halında müxtəlif məqsədlər üçün istifadə edilir: Məs. Cr (20%) və Ni 

(8%) ərintisi olan nixrom qızdırıcı, Mo- şüşə, W- lampa saplarının hazırlanmasında 

işlədilir. 

 Cr, Cr2O3, CrO2 , CrO3; Mo2O3, MoO3; WO2 , WO3,  oksidləri məlumdur. 

 Cr2O3- alınır: 

 

  4Cr +3O2→2Cr2O3 

  (NH4)2Cr2O7 →Cr2O3 +N2+H2O 

  2Cr(OH)3→Cr2O3+3H2O 

  Cr2O3 və Cr(OH)3  amfoterdir 

 Cr2O3+ 2NaOH→2NaCrO2 +H2O 

  Cr(OH)3 +3NaOH→ Na3{Cr(OH)6} 

 CrO3, MoO3, WO3  - turşu oksidləri 

 CrO3,+ H2O→ H2CrO4 və H2CrO4+ CrO3→H2Cr2O7 

 
H2CrO4  və H2Cr2O7 –turşuları ancaq məhlullarda mövcuddur, duzları isə 

davamlıdır. K2Cr2O7- xrompik  K2Cr2O7 +H2SO4 qarışığı isə “xrom qarışığı” adlanır. 
Xromat və bixromatlar PH- dan asılı olaraq bir- birinə çevrilirlər: 
  

2K2CrO4 + 2HCI→K2Cr2 O7 +2KCI +H2O 
K2Cr2O7 +2KOH→2K2CrO4 +H2O 

 
Gərginlik sırasında {H}-ə qədər yerləşdiklərindən H2O və turşularla reaksiyaya 

girir:  
 

2Cr + 6H2O → 2Cr(OH)3 + 3H2 
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Cr + H2SO4 → CrSO4 + H2 
 

Cr3(SO4)3 su ilə Cr2(SO) ∙ 18H2O kristalhidratı, K, Na- sulfatlarla Me2SO4 ∙ 
Cr3(SO4)3 ∙ 24H2O tərkibli zəy əmələ gətirir.  

 
VII B yarımqrup elementlər 

 
Bura daxildir: Mn, To, Re. Elektron konfiqurasiyası (n-1) d5 ns2. Xarakter 

oksidləşmə dərəcəsi: Mn: +2, +4, +7, Te və Re: +7. 
Tc (texnesium) –süni yolla alınan ilk elementdir. Mn təbiətdə MnO2 (pirolüzit), 

MnO2 ∙ nH2O (varnadit), Mn2O3 (braunit), Mn2O3 (manqanit) minerallarında rast gəlir 
(Re da həmçinin minerallarda). 

Mn- alüminotermiya, Re isə birləşmələrini H2 ilə reduksiyasından alınır. 
 

3Mn3O4 + 3AI → 9Mn + 4AI2O3 
Re2O7 + 7H2 → 2Re + 7H2O 

 
Mn- qara metallurgiyada, ərintiləri isə dəmiryol xətlərinin düzəldilməsində, Re + 

W ərintisi elektrik elektrik lampalarında istifadə olunur.  
H2MnO4, HmnO4 turşuları mövcuddur, çox davamsızdır, duzları davamlıdır. 

KmnO4 temperaturadan asılı olaraq parçalanır.  
 
                                                         K2MnO4 + MnO2 + O2 
 
KMnO4 
                                                           K2O + MnO2 + O2 
 

 
pH-dan asılı olaraq KMnO4 müxtəlif məhsullar əmələ gətiri. 
a) Turş mühitdə: Mn+2 duzu 
b) Neytral mühitdə: MnO2 

          c)  Qələvi mühitdə: KMnO4 
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