§ 35. Валентность (атомность) элементов. Типы форм со​единений. Атом каждого элемента может соединяться с атомами других элементов, но далеко не во всяких количественных отно​шениях, и факты указывают, что здесь существуют довольно узкие пределы. Вот несколько примеров: 1. атом хлора может соединиться только с 1 атомом водорода
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Подобное же различие в способности удерживать при себе неодинаковое количество других атомов наблюдается во всем ряду элементов. Но форм различных комбинаций оказывается очень немного; так, по отношению к водороду все типичные комбинации и ограничиваются вышеуказанными формами,
то есть: RH, RH2, RH3, RH4.
(R здесь обозначает атом элемента, соединяющегося с водо​родом.)
Наиболее разнообразными являются комбинации элементов с кислородом, но и они исчерпываются следующими главными восемью формами.
R2O, R2O2 (или RO), R2O3, R2O4 (или RO2), R2O5, R2O6 (или RO3), R2O7 и R2O8 (или RO4).
Способность атома элемента присоединять к себе то или иное количество атомов других элементов   называется   валентностью  (или   атомностью).
Свойство валентность по своей сущности до последнего времени было мало определенным.
Только в последнее время, когда наука начала знакомиться со схемой строения атома (см. §§ 19 и 57), валентность начали отождествлять с электрической зарядностью иона.
Как уже было сказано, современная наука представляет себе каждый атом состоящим из ядра, сложенного из положительных и отрицательных электрических зарядов, причем первые (поло​жительные) в нем преобладают. Вокруг такого ядра по одной или нескольким орбитам с огромными скоростями вращаются электроны (атомы отрицательного электричества), числом равные числу свободных положительных зарядов в ядре. Таким обра​зом атом электрически нейтрален. Теоретические исследова​ния таких атомных систем привели к заключению, что они будут устойчивы только в том случае, если электроны будут не беспорядочно сгруппированы, а образуют вокруг ядра не​сколько концентрических орбит.
Ясно, что из этих колец одно будет внешним по отношению к ядру, а все другие кольца будут внутренними. В дальнейшем теоретические исследования (Коссель) привели к утверждению, что на внешнем кольце число электронов не может быть больше 8.
Наибольшую устойчивость атом приобретает, если во внешнем кольце будет 8 электронов. Если же внешнее кольцо содержит менее 8 электронов, то атом стремится или приобрести недо​стающее до 8 число электронов из другой системы, или, наоборот, отдает их другой системе с тем, чтобы после ухода всех элек​тронов с внешнего кольца внутреннее кольцо с 8 электронами «тало внешним. При потере того или иного количества элек​тронов положительные заряды ядра соответственно уже не будут уравновешиваться отрицательными зарядами, бывшая до того электронейтралъность нарушится, и остаток (ион) станет элек​троположительным. Если же атом присоединяет к себе дополни​тельно электроны (недостающее их количество до 8 на внешнее кольцо), то получается система (ион) электроотрицательная.
Число потерянных или приобретенных элек​тронов (атомов отрицательного электричества) и опреде​ляет зарядность атомов-ионов. С изложенной точки зрения электрическая зарядность и есть валент​ность, и величина зарядности есть величина валентности. Максимум электронов во внешнем кольце соответствует макси​мальной валентности, равной, как было сказано, 8. У однова​лентных элементов во внешнем кольце один электрон, у двува​лентных— два электрона и т. д.
Вот схема распределения электронов в отдельных рядах пер​вых 27 элементов Менделеевской системы; схема эта впервые была дана Бором, но позднее исправлена и дополнена
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Более крупным шрифтом без скобок в этой схеме указано общее количество электронов в каждом атоме, в скобках же указаны количества электронов в каждом их ряде, причем количество так называемых валентных электронов во внешнем ряду напечатано мелким шрифтом и подчеркнуто черточкой.
Эта схема не единственная; существуют и другие схемы, предложенные различными авторами, что и понятно, так как вопросы о числе электронных рядов, о числе электронов в от​дельных сферах, о размерах радиусов этих сфер и пр. отли​чаются чрезвычайной сложностью, а разрешение их в настоящее время только еще начинается.
Химическое соединение с излагаемой точки зрения происходит вследствие притяжения между атомами-ионами, электрически противоположно заряженными, и число разноименных зарядов у соединяющихся ионов должно быть одинаково (эквивалентность есть равнозарядность). Напр., если ион натрия встречается с ионом хлора, то он отдает свой единственный во внешнем кольце электрон и становится электроположительным однозарядным ионом (катионом), причем у него внутреннее кольцо с 8 элек​тронами теперь становится внешним и система делается наиболее устойчивой; а ион хлора приобретает от натрия в свое внешнее кольцо электрон и становится электроотрицательным одноза​рядным ионом (анионом), доведя через это свое внешнее кольцо тоже до 8 электронов, т. е. тоже до наибольшей устойчивости; однако полного разрыва между перетянутыми электронами и их первоначальным ядром не происходит: образовавшиеся же про​тивоположно заряженные ионы натрия и хлора притягиваются друг к другу и дают электрически нейтральное химическое соединение (теория Косселя).
Таким образом самый химический процесс теперь сводится к предварительному передвижению электронов, иначе — к взаим​ному проникновению наружных частей атомов и последующему притяжению противоположно электрически-заряженных масс, т. е. к переходу из неустойчивого состояния в устойчивое. А таковые переходы всегда сопровождаются потерей (затратой) известной доли потенциальной (запасной) энергии; эта-то потенциальная энергия, освобождающаяся при переходе электронов от одних атомов к другим, и является источником той теплоты, которая выделяется при образовании химических соединений.
Совершенно недеятельные элементы («благородные» газы нулевой группы), по теории Косселя, потому и недеятельны, что во внешней сфере их атомов уже находится 8 электронов, обусловливающих особую устойчивость системы: атомы, достигшие такой устойчивости, химически действовать уже не могут.
Таким образом, по Косселю, «электрические силы притя​жения принципиально вполне способны выражать силы валентно​сти и заставляют сильно сомневаться, чтобы наряду с электриче​скими силами при сцеплении молекул действовали еще другие».
В общем атомы элементов, по Косселю, стремятся путем присоединения недостающих до 8 числа электронов (валентность отрицательная) или путем отдачи их (валентность по​ложительная) до обнажения следующей за внешней сферой орбиты с 8 электронами нритти к такому же устойчивому рав​новесию, в котором находятся атомы благородных газов (в ну​левой группе). Так, напр., ионы К’ и Na’ легко отдают по одному электрону, ион Са’’ отдает два электрона, ион алюминия — три и т. д., а ион хлора с тою же целью стремится присоединить один электрон, чтобы притти в состояние с 8 электронами — состояние наибольшей устойчивости; ион серы с той же целью принимает два электрона, ион фосфора — три электрона. Ионы стоящих посредине периодической системы элементов, напр. С и Si, могут достичь такого равновесия или путем отдачи четырех электронов, или путем присоединения стольких же электронов: и действительно, их химический характер именно таков, напр. углерод образует и СН4 (С’’’’Н•4) и ССl4 (C•••Cl’4).
Но указанным поведением не ограничивается способность атомов к превращениям атомы могут достигать числа 8 элек​тронов и другим приемом, напр. тот же хлор, имеющий всего 17 электронов, может 1 из них отдать, и тогда он становится, положительным семивалентным, как это видно из соеди​нения Сl2O7, или сера — в SO3 становится шестивалентной, фосфор в Р2O5 — пятивалентным и т. д., а напр. в водородистых соединениях они электроотрицательны.
Валентность, как видно из сказанного, является свойством меняющимся, во-первых, в зависимости от природы присоединяющегося элемента, а во-вторых, и по отношению к одному и тому же элементу — от тех условий, при которых происходит взаимодействие; например, в ранее упомянутых примерах азот может с кислородом образовать, по закону кратных отношений, следующие комбинации: N2O3, N2O4, N2O3; N2O2•N2O; no отно​шению к хлору, например, фосфор образует или РСl5 или РСl3 и т. д. Впрочем, разнообразие комбинаций, вызываемых валент​ностью, как упомянуто выше, очень невелико: до сих пор пре​имущественно известны комбинации, образующиеся по типу или водородистых или кислородных соединений.
Для показания меры валентности элемента избрана единица сравнения, и именно опять атом водорода; атом водорода принимается одновалентным, потому что еще неизвестен такой элемент, которого потребовалось бы более одного атома для замещения одного атома водорода или для соединения с ним. С электронной точки зрения атом водорода, как уже сказано, имеет во внешней сфере только один электрон, который, уходя от атома, и дает одновалентный положительный остаток — ион. Валентность других элементов определяется так: сколько атомов водорода может присоединить к себе или заместить собою атом элемента, столько валентным он и считается: так, относительно водорода, например, Сl — одновалентен (НСl), О — двувалентен (Н2O), N — трехвалентен (H3N) и С — четырехвалентен (СН4). Если элемент с водородом не соединяется, то его валентность измеряют количеством присоединяющихся атомов других элемен​тов, валентность которых известна. Например из формулы АlСl3 , следует, что Al трехвалентен, так как Сl по Н одновалентен; или из формулы СO2 следует, что С — четырехвалентен, так как О по Н двувалентный атом; число действующих валентностей у двух соединяющихся между собою (или заменяющих друг друга) элементов одно и то же. Валентность среди элементов обычно наблюдается в пределах 1—8,
Хотя валентность для одного и того же элемента нередко бывает величиной переменной, но, оказывается, лишь в известных пределах: для каждого элемента всегда существует известный maximum валентности, определяющий раз​личные комбинации этого элемента с другими. По этому макси​муму валентности все элементы и могут быть разделены на 8 групп: одновалентные, двувалентные, трехвалентные и т. д.

Соединения, в которых атом проявляет свою максимальную ва​лентность, называются «насыщенными» или «предельными».
Когда атом проявляет не все имеющиеся у него валентности (не весь maximum), то, как говорят, получается «ненасы​щенное» или «непредельное» соединение; при этом пред​ставляют, что в таких соединениях непроявленные атомом ва​лентности находятся в потенциальном (скрытом, запасном) состоянии и могут быть при подходящих условиях вызваны к деятельности, т. е. к присоединению дополнительных атомов.
И действительно, почти все ненасыщенные соединения могут вступать в реакции прямого соединения. Например, С имеет maximum — 4 валентности, но образует и соединение СО, где С двувалентен; СО очень легко присоединяет к себе один атом О и переходит в СO2, где С уже четырехвалентен. Насыщенные соединения обычно не способны к реакциям соединения.
Валентность обусловливает не только формы соединении атомов, но она же управляет и реакциями обмена или замещения одного элемента другим: только при равном количестве валентностей может происходить обмен. Как правило, принимают, что атом, переходя из одного соединения в другое, своей валентности не изменяет. Так, в частице воды — Н2O легко можно заме​нить водород металлом натрием, но замена эта может происхо​дить только при следующем условии: каждые 23 весовые части натрия (23—атомный вес Na) из каждых 18 весовых частей воды вытесняют 1 весовую часть водорода (1— атомный вес Н) т. е., другими словами, каждый атом натрия может вытеснить только один атом водорода: H2O+Na = NaOH+H, или Н2O+Na2=Na2O+Н2; атом же, например, кальция (40 вес. ч.) вытеснит два атома водорода (2 вес. части): Н2О+Са=СаO+Н2. Натрий, следовательно, элемент одновалентный, а кальций — двувалентный.
Объединяя все сказанное выше, можно определить валент​ность так: валентностью атома называется его способность соединяться с определенным числом атомов водорода (или другого одновалентного элемента) или замещать собою определенное число атомов водорода (или другого одновалент​ного элемента).
Количества элементов, могущие соединяться друг с другом или заменять друг друга в соединениях, называются экви​валентными или иначе — равнозначными, равноценными. В целях сравнимости условились называть эквивалентом количество элемента, могущее соединяться с 1 весовою частью водорода (или, что то асе, с 8 вес. ч. кислорода) или замещать ее, а потому эквивалент одновалентных элементов равен их атомному весу, а эквивалент многова​лентных элементов равен их атомному весу, де​ленному на валентность.
Элементы с переменной валентностью имеют и различные эквиваленты, напр., олово (атомн. в. 119) с хлором образует два соединения — SnCl2 и SnCl4, т. е. оно и двух- и четырехвалентно, и в первом случае  его эквивалент равен 119/2=59,5,
а во втором119/4=29,75.
Практически валентность определяется или анализом хими​ческих соединений элементов, или при реакциях обмена. Так, если требуется определить валентность атома цинка, отвеши​вают на точных весах какое-либо его количество (напр. 1 г); затем кладут его в колбу, последнюю затыкают пробкой с двумя отверстиями, в одно из которых плотно вставлена воронка с краном, а в другое — тоже плотно вставлена отводная трубка; конец отводной трубки подводится под эвдиометрическую трубку, заполненную водой. Когда прибор вполне готов, через воронку с краном приливают разведенную серную кислоту (H2SO4): сей​час же начинается реакция по уравнению: Zn+H2SO4 = Н2+ZnSO4; выделяющийся водород собирается в эвдиометрической трубке. Когда весь цинк прореагирует, измеряют объем выде​лившегося водорода и, приведя его к 0° и 760 мм давления, по справочнику вычисляют его вес. Зная, какое весовое коли​чество водорода вытеснил 1 г Zn, умножают это количество на атомный вес Zn, т. е. на 65,38 и узнают, сколько по весу водорода он вытеснил; в данном случае получается 2 грамма. Отсюда понятно, что атом цинка двувалентен, или что его эквивалент равен 65,38/2=32,69.   Когда в сложных соединениях приходится определять валентность отдельных частей его (радика​лов), то сначала определяют эта части — они яснее обозначаются в реакциях обмена, напр. H2SO4 при них раскалывается на Н2 и SO4, или, напр., NaOH— раскалывается на Na и ОН; эти части целиком и переходят при химических превращениях. Отсюда можно валентность одной части (радикала) определить по валент​ности другой. Если радикал SO4 в серной кислоте соединен с Н2, значит он двувалентен; ОН в NaOH, соединенный с одно​валентным Na, признается одновалентным.
Валентность, обусловливая формы соединений атомов, этим самым резко влияет и на свойства образующегося соединения; факты, подтверждающие это, будут приведены далее.
Валентность в истории развития учения о веществе сыграла еще следующую важную роль: она позволила научной мысли проникнуть внутрь частиц химических соединений и узнать, в каком отношении находятся в частицах атомы, позволила рас​суждать, как говорят, о строении частицы. 
В развитии учения о строении частиц химических соединений участвовали, главным образом, англичанин Купер, немец Кекуле и русский хвмик Бутлеров.

* Здесь учение о валентности изложено лишь в том объеме, каковой необходим для понимания более простых «атомных» соединений. Теория (Вернера), поясняющая строение сложных — «комплексных» соединений, изложена

* В дальнейшем будут указаны и такие примеры, где это правило не со​блюдается,
*Значок ' обозначает отрицательный заряд, а значок • обозначает поло​жительный заряд.
* Впервые Гельмгольц еще в 1881 году высказал мысль, что каждой единице валентности всегда соответствует строго определенный эквивалент электричества или положительного или отрицательного и что молекула всякого электронейтрального соединения может образоваться исключительно под влия​нием электрического притяжения, которое испытывает каждая единица поло​жительной валентности одного атома со стороны единицы валентности отри​цательной другого атома. В дальнейшем Аббег и Бодлендер уже раз​вивают новое понятие об электросродстве (Electroaffinitat) и об электровалентности, различая электровалентность положительную (вследствие потери электронов) и электровалентность отрицательную (вслед​ствие приобретения электронов), причем сумма той и другой у одного и того же атома всегда равна 8. Позднее в развитии этого взгляда приняли участив: Томсон, Штарк, Ретзерфорд, Бор, Коссель, Борн, Лауе и др. С исторической точки зрения следует заметить, что новейшие толкова​ния валентности как «электросродства», примыкают к старейшей (в начале XIX века) теории Берцелиуса. Берцелиус все элементы делил на электроположительные и электроотрицательные, и в реакциях соединения он видел лишь притяжение противоположно-наэлектризованных масс.
*О Менделеевской системе см. далее §46

