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ТЕМА: S ~ элементы 

Вопросы, изучаемые на лекции:

1. Водород. Общая характеристика. Особенности положения в ПСЭ.
2. Химические свойства водорода.
3. Вода, ее физичесгеис и химические свойства.
4. S -  элементы I группы. Общая характеристика щелочных метал

лов.
5. Нахождение в природе н получение щелочных металлов.
6. Физические и химические свойства щелочных металлов.
7. Общая характеристика S -  элементов П группы.
8. Особые свойства бериллии.
9. Нахождение в природе и получение металлов ПА группы.
1 ©.Физические и химические свойства S — элементов II группы.
1 (.Важнейшие соединения S -  элементов I и П групп.
И.Биологнческаи роль и применение и медицине соединений S - эле

ментов.

Лекция 1

Рассмотрение химии элементов начинается с изучения S -  элементов. К 
ним относятся S -  элементы I группы (щелочные металлы), S -  элементы 
П группы, а также водород и гелий.

Водород. Общая характеристика.
Особенности положения в периодической системе элементов

Электронная формула атома водорода 1S!, радиус атома 0,046 нм. 
Водород занимает особое положение в ПСЭ. Его можно поместить и в (, и 
в YII группы. Водород располагается в 1 группе ПСЭ, так как:
- у него один валентный электрон;
- он является S -  элементом;
- валентный электрон он сравнительно легко отдает, проявляя 

восстановительные свойства (как и щелочные металлы);
По другим параметрам водород ближе к элементам VII группы, то 

есть галогенам:
- как и галогенам для завершения внешнего энергетического уровня ато

му Н не хват ает одного электрона;
- реагируя с металлами, водород присоединяет электрон от партнера с 

образованием аниона ИГ, проявляя при этом окислительные свойства 
(как и галогены):



s

" как и галогены, водород образует устойчивую при обычных условиях
двухатомную молекулу Н2;

- значение энергии ионизации атома водорода (13,6 эв) велико и оно на
много больше энергии ионизации атомов щелочных металлов и близка
к галогенам;

- водород (как и галогены) считается неметаллом.
В соединениях Н может иметь степень окисления, равную -1 и +1. 
Водород имеет несколько изотопов: протий Н, дейтерий Д и тритий Т с 

массовыми числами соответственно 1, 2, 3. Протий и дейтерий - стабиль
ные изотопы. Тритий нестоек, его период полураспада равен 12,26 года. В 
природных соединениях протий и дейтерий в среднем содержатся в атом
ном соотношении 6800: 1.

Водород широко распространен в природе. В свободном состоянии 
водород на Земле содержится в незначительных количествах (в вулкани
ческих газах и газах при добывании нефти). Но в виде соединений он 
встречается в составе воды, угля, нефти и входит во все животные и рас
тительные организмы. В земной коре его Г/ атомных % (или по массе 1%). 
Водород - самый распространенный элемент космоса. Он составляет до 'А 
массы Солнца и многих звезд.

Физические свойства водорода

Водород - бесцветный газ, не имеющий запаха, самый легкий из всех га
зов: а 14,3 раз легче воздуха. Молекулы водорода имеют небольшие размеры, 
подвижны, обладают высокой прочностью (энершя диссоциации молекулы 
равна 436 кДж/моль) и малой поляризуемостью. Поэтому для него характерны 
низкие температуры плавлении (-259°С) и кипения (-252,6°), а также очень ма
лая растворимость его в воде (18 мл И2 в 1 л Н20  при 20°С). Но водород обла
дает одним удивительным свойством - он внедряется в кристаллические струк
туры некоторых металлов (Pd, Pt, Ni) -  примерно 1 объем палладия поглощает 
850 объемов Н2. Особенно велика способность водорода диффундировать в 
металлах при высоких температурах и высоком давлении. При этом структура 
металла нарушается и прочность его уменьшается.

Химические свойства водорода

В обычных условиях водород благодаря прочности молекул Н2 
сравнительно малоактивен и непосредственно взаимодействует лишь со 
фтором:

Н, + Гг = 2HF.
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При нагревании вступает во взаимодействие со многими неметалла
ми:

t° t°
И2 + Ci, = 2НС1; 2И2 + С «-* СН»

t°
2Н2 + 0 2 = 2Н-,0;

ł°, Kat t°
3H2 + N2 2NH, И2 + S = H2S.

Во всех этих реакциях водород проявляет свойства восстановителя. Вос
становительная способность водорода используется также для получения 
некоторых простых веществ из оксидов или галогенидов:

t°
CuO + Н2 = Cu + Н20;

f
SiCl4 + 2H2 = Si + 4HCI.

При взаимодействии со щелочными и щелочноземельными метал
лами водород проявляет- свойства окислителя, при этом образуются гидри
ды металлов.

t° f
Н°2 + 2Na = 2NaH', Са. + Н2 = СаН2

Гидриды щелочных и щелочноземельных металлов -  это соли, связь 
в них ионная. Они очень реакционноспособны и при действии на них воды 
практически полностью подвергаются гидролизу: N»H + Н ,0 —* NaOH + 
НгТ-

Код», ее физические и химические свойства

Чистая вода представляет собой бесцветную прозрачную жидкость. 
Вода -  это самое важное вещество в природе, в том числе для живых орга
низмов. Орг анизм человека на 65 -  70% состоит из воды, в которой рас
творены все другие вещества, необходимые для жизнедеятельности орга
низма, Кроме того, вода в организме представляет собой среду, в которой 
протекают многие биохимические процессы, обеспечивающие жизнедея
тельность организма; вода сама принимает участие в целом ряде биохими
ческих процессов (гидролиз белков, жиров, углеводов и др.). Человек без 
воды живет всего 7-8 суток. При потере 10% воды происходит самоотрав
ление организма продуктами разложения, а при потере 20-21% воды - 
смерть.
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Молекула воды имеет угловое строение, валентный угол равен 
104,5°.
Молекула воды сильно полярна, поэтому вода растворяет многие вещества 
и это самый лучший растворитель на Земле. Молекулы: воды сильно ассо
циированы между собой вследствие способности образовывать водород
ные связи. .Для жидкого состояния воды характерны ассоциаты (НгО)п, где 
«п» чаще всего равно 2-4. Благодаря процессам ассоциации вода имеет ряд 
характерных свойств: высокие температуры кипения и плавления. Кроме 
того, при переходе коды из твердого состояния в жидкое плотность увели
чивается (в отличие от большинства других веществ) и максимальная 
плотность воды при +4°С. Чистая вода почти не проводит электрический 
ток, то есть является очень слабым электролитом. Вода обладает аномаль
но высокой теплоемкостью (4,18 Дж/г • К), то есть медленно нагревается и 
охлаждается, являясь регулятором температуры на Земле (это важно для 
процессов, протекающих в живом организме).

Природная вода никогда не бывает чистой. Проходя слой Земли, во
да захватывает соли и другие вещества, поэтому имеет определенный со
став минеральных веществ, который бывает различным как в качествен
ном, так и количественном соотношениях. Такая вода называется мине
ральной и она в зависимости от состава применяется для лечения различ
ных заболеваний.

.Для очистки воды от различных примесей воду подвергают простой 
перегонке (дистилляции). Этот процесс заключается в непрерывном на
гревании воды в перегонном кубе (дистилляторе) с отводом образующего
ся водяного пара и его последующей конденсации. В итоге получается 
дистиллированная вода, в которой почти нет примесей. Такая вода исполь
зуется как растворитель для приготовления растворов различных веществ 
в лабораторной практике, при научных исследованиях, а также в медицине 
и фармации для приготовления водных растворов различных лекарствен
ных веществ.

В химическом отношении вода - довольно реакционноспособное 
вещество. Большинство процессов растворения, диссоциации и гидролиза 
веществ идут в воде. Поэтому при обычных условиях вода реагирует со 
многими веществами (как с простыми, так и сложными).

Наиболее активные металлы (щелочные и щелочноземельные) реа
гируют с водой с выделением Н>

2Ма + 2 НОН -♦ 2NaOH + Н2.
Оксиды многих металлов и неметаллов реагируют с водой, образуя 

кислоты и основания: Na20  + НОН —» 2NaOH,
t°

Р20 , + ЗНОН 2НзР04.
Неметаллы (С12, С, S, Si и др.) реагируют с водой или водяным па

ром:
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Cl2 + НОН <-* HC1 + н е ю .
Многие соли и некоторые органические вещества (сложные эфиры, 

крахмал и другие) подвергаются гидролитическому разложению водой: 
К2СОз + НОН КНСОз + КОН.

При растворении многих веществ их молекулы или ионы связыва
ются с молекулами воды и образуют гидраты. Гидраты, образующиеся в 
результате донорно-акцепторного взаимодействия, называются акваком
плексами - это один т  основных типов комплексных соединений 
[А1(Н20)б]аз, [Со(Н20)б]С12.

Гидраты, как правило, нестойкие соединения, и при выпаривании 
раствора во многих случаях разлагаются. Но иногда гидраты настолько 
прочны, что при выделении растворенного вещества из раствора вода вхо
дит в состав его кристаллов. Получаются кристаллогидраты, а содержа
щаяся в них вода называется кристаллизационной. Примеры: CuSCV5H20 , 
Na2SCV10H2O, AICI3 6H2O и др.

S -  элементы I груши»!

S - элементами I группы являются щелочные металлы. Они называ
ются так потому, что их гидроксиды являются щелочами (то есть раство
римыми основаниями).

Общая характеристика щелочных метал дои

У S -  элементов 1 группы особенно резко изменяются основные па
раметры атомов (см. таблицу 1). Радиус атома S -  элементов сильно уве 
личнвается с возрастанием порядкового номера элемента в группе, радиус 
иона тоже. Резкое увеличение радиуса атома, влечет за собой сильное 
уменьшение энергии ионизации сверху вниз. Энергия ионизации характе
ризует способность атома отдавать электрон, го есть восстановительную 
способность нейтрального атома, поэтому восстановительные свойства 
сверху вниз в подгруппе увеличиваются.

У щелочных металлов по сравнению с элементами друг их подгрупп 
наибольшие размеры атомов и ионов, а энергии ионизации наиболее низ
кие, поэтому у них наиболее сильно выражены металлические свойства к 
они будут самыми сильными восстановителями.
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Таблица 1
Эле
мент

Элек
тронная
формула
валент

ного
уровня

Ра
диус
ато
ма,
нм.

Ради
ус
иона
Э \
нм.

Энергия
иониза

ции
Э° -> Э+, 

эв.

Относи
тельная
электро
отрица

тельность
(ОЭО)

Энергия 
диссоциации 
двухатомных 

молекул 
Эг, ккал/моль

н
(для

сравне
ния)

i
1S1 0,046 13,6 2,1 104,0

Li 2S1 0,155 0,068 5,39 1,00 25,5
Na 3S1 0,189 0,098 5,14 0,93 17,3
К 4S1 0,236 0,133 4,34 0,91 11,8
R b 5S1 0,248 0,149 - 0,89 10,8
Cs 6S' 0,268 0,165 3,89 0,86 10,0
Fr 7S1 0,280 0,175 - 0,86 -

Щелочные металлы образуют двухатомные молекулы Ме2, но проч
ность связи мала (см. табл. I), поэтому в обычных условиях состояние 
этих веществ атомарное. В парообразном состоянии обнаружены Ыг, № 2, 
Kjj. Энергия диссоциации двухатомных молекул сверху вниз в подгруппе 
уменьшается (водород выпадает из этой закономерности* он имеет боль
шую энергию ионизации и энергию диссоциации, так как у него один 
единственный электрон, радиус атома очень мал и электрон прочнее 
удерживается ядром).

В соединениях щелочные металлы проявляют единственную С.О. =+1.
Характер связи с другими элементами, как правило, ионный. При

чем, так как относительная электроотрицательносгь и энергия ионизации 
сверху вниз в подгруппе уменьшаются (см. табл. I), то повышается сте
пень ионности химических связей в однотипных соединениях.

Нахождение о природе к получение щелочных металлов

Щелочные металлы в природе находятся только в виде соединений, 
так как очень активны. Наиболее широко представлены калий и натрий, 
меньше литий. Рубидий и цезий - рассеянные элементы и содержатся в не
которых минералах калия и лития (сопутствуют им). Франций - радиоак
тивный элемент, получают искусственно (для наиболее долгоживущего 
изотопа период полураспада Х\П_ = 20 минут).

Важнейшие минералы литая: сподумен LiA)(Si03)2 и амблигонит - 
LiAl(P04)F. Важнейшие минералы натрия: NaCI - каменная соль (в земле),
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есть NaCl н в морской воде; Na3[AlF6] -  криолит, Na2B40 7 • 10 Н20  — бура, 
Na2SO« • 10 Н20  - глауберова соль, NaNC>3 -  чилийская селтра и другие. 
Минералы калия: КО -  сильвин, NaCl • КО -  сильвинит, КС1 ■ MgCl2 • 
6Н20  -  карналлит, KN03 -  индийская селитра.

Натрий и литий получают электролитом расплавов солей (реже 
NaOH). Металлы выделяются на катоде.

Калий чаще всего получают восстановлением из расплавов КО или 
КОН натрием: t°

КОН + Na = К + NaOH.
Рубидий и цезий получают восстановлением их из хлоридов кальци

ем или термическим разложением соединений: 2RbC1 + Ca = СаСЬ. + 2Rr.

Физические и химические свойства щелочных металлов

Щелочные металлы - легкие серебристо-белые металлы (Cs - золота • 
сто-желтый). Плотность лития, натрия и калия меньше, чем у воды. Они 
легко режутся ножом (очень мягки), имеют невысокие Т кипения и Т 
плавления. Щелочные металлы очень активны и легко окисляются, поэто
му их хранят или в вакууме, или в керосине, с которым они не взаимодей
ствуют. Но цезий и рубидий хранят только в запаянных сосудах (вакууме).

Химические свойства: это - самые активные металлы, причем их хи
мическая активность увеличивается в группе сверху вниз. Они легко взаи
модействуют с Oj, причем рубидий и цезий самовоспламеняются, а калий 
тотчас окисляется. Все щелочные металлы располагаются в начале ряда 
стандартных электродных потенциалов металлов, поэтому легко реагиру
ют с водой и кислотами, вытесняя водород:

2Na + 2НОН — 2NaOH + Н2,
причем калий в воде самовоспламеняется, а рубидий и цезий опускаются 
на дно и реакция сопровождается взрывом. Эти реакции характеризуют 
высокую химическую активность щелочных металлов и то, что она воз
растает в группе от лития к цезию.

о 2
-------------- , L.i.O, Na20 2, К 0 2

Me н-
ГаЬ

МеГ а!
t°, Н2

-------------> МсН
t°, S, Р, Si

_----------- > сульфиды, фосфиды, силициды
t°, м2

Me3N (литий реагирует при обычных условиях).
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Общая характеристик» S-элементо© П группы

К S -  элементам П группы относятся: Be, Mg, Ca, Sr, Ba и Ra; Ca. 
Sr и Ba называются еще щелочноземельными металлами, так как их осно
вания проявляют щелочные свойства, а оксиды этих элементов раньше на
зывались землями.

Таблица 2
Эле
мент

Электрон
ная
формула
валентного
уровня

Радиус
атома,
нм

Радиус- 
иона 
Э , нм

Энергия 
ионизации 
(Э° Э+)> 

эв.

о э о
(относительная
электроогрица-
тельность).

tie 2» 0,113 0,034 9,32 1,47
I Mg 3S2 0.160 0,074 7,65 1,23
I Ca 4S2 0,197 0,104 6,11 1,04
! Sr 5S2 0,215 0,120 5,69 0,99

Ba ~6t T 0,221 0,133 5.21 0,97 •
i Ra 1 ¥ 0,235 0,144 5,28 0,97

Закономерности проявления периодичности у S -  элементов П груп
пы такие же, как и у S-элементоз I группы. Валентная структура nS2, то 
есть на внешнем электронном уровне - два электрона, которые атомы лег
ко отдают.

Радиус атома и радиус ионз сверху вниз в группе увеличиваются, а 
энергия ионизации сильно уменьшается, относительная электроотрица
тельность тоже уменьшается, поэтому химическая активность сверху вниз 
в группе возрастает.

В соединениях S -  элементы П группы проявляют с.о. = +2.
Характер связи с другими элементами: для Be не обнаружены со

единения с ионной связью, для остальных элементов более характерна 
ионная связь, причем в группе сверху вниз степень иониости связи в одно
типных соединениях увеличивается.
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Особые свойства бериллия

У бериллия на прсдвнешнсм электронном уровне находится всего 2 
электрона. Кроме того, радиус атома и иона у него намного меньше, чем у 
остальных S-элементов П группы, а энергия ионизации намного больше. 
Поэтому ои по сравнению с остальными S-элементами П группы мало ак 
тивен. Оксид и гидроксид бериллия проявляют амфотерные свойства.

Бериллий во многом сходен с алюминием (диагональное сходство). 
Ионные связи не образует, а образует только ковалентные связи. Простых 
ионов BeŁ* не образует, а образует комплексные ионы [Ве(ОН)4]*, 
[Be(H20)4]2i, [BeF4]J , где ковалентность его равна 4. Для него характерно 
к.ч. = 4 (Sp3 -гибридизация валентных орбиталей).

Нахождение в природе и получение металлов П Л группы

В свободном виде металлы данной подгруппы в природе не встре
чаются, так как очень активны. Важнейшие минералы: BcjAl^SiCb)* - бе
рилл; MgC03 -  магнезит; MgCCVCaCOj -  доломит; KCl-Mg02-6H20  -  
карналлит'. Барий, стронций и кальций в земной коре встречаются в виде 
карбонатов, сульфатов, фосфатов, фторидов, силикатов. Радий встречается 
в урановых рудах.

Получение: получают, как правило, электролизом расплавов солей 
(аналогично щелочным металлам): электролиз расплава ВеСЬ, электролиз 
расплава MgCl2, электролиз расплава хлоридов кальция и стронция. Барий 
высокой чистоты получают алюминотсрмическим методом из ВаО.

Физические н химические свойства S -  элементов П группы.

Физические свойства: S -  элементы П группы - металлы, менее мяг
кие, чем щелочные металлы (радий режется ножом, остальные - нет). Они 
тяжелее воды, тугоплавки. Щелочноземельные металлы на воздухе актив
ны, поэтому хранятся, как правило, в нейтральных средах; Be и Mg по
крываются оксидной пленкой и устойчивы на воздухе.

Химические свойства: Ca, Sr и Ва легхо окисляются кислородом, а 
Be и Mg покрываются оксидной пленкой и для того, чтобы они прореаги
ровали с 0 2, необходимо нагревание.

Все они в ряду стандартных электродных потенциалов металлов 
стоят до водорода, но Be пракгически не растворяется в воде, так как по-
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крыт защитной пленкой; a Mg с холодной водой не реагирует. Са и ею 
аналоги похожи на натрий и калий и хорошо реагируют с водой, кислота
ми и активными неметаллами уже при обычных условиях. В реакциях S -  
элементов П группы с азотом, водородом, углеродом и кремнием требует
ся наг ревание. Химическая активность в ряду Ca -  Sr - Ba увеличивается. 
Be с водородом непосредственно не реагирует.

о2
—  -------------► МсО

н2о
-— —-----— ► Ме(ОН)2 + Н2

Га12
Me + |----------------- - МеГа12

i t°, Н2
[•------- ----------»МеН2
t°, S, Р, С, Si, n 2

—  -----------♦ MeS, Me3N2, МеэРг, CaC2, MfoSi
Вс, являясь амфотерным, растворяется в кислотах и растворах щело

чей с выделением Н2.
Be + 2НС1 т 4Н20  - » [Ве(Н20 )4]С12 + Н2 

Be + 2NaOH + 2Н20  -> Na2[Be(OH)4] + Н2.

Пганейгаие соединении S-элементов I и П групп

/. Оксиды.

Оксиды щелочных металлов Ме20  получают или окислением лития ки
слородом или восстановлением пероксидов; t°

Na20 2 + 2Na —> 2Na20.
Оксиды Me20  - это твердые кристаллические вещества. Проявляют ти

пичные свойства основных оксидов. Легко растворяются в воде с выделе
нием большого количества тепла: Ме20  + Н20  —► 2МеОИ.

Оксиды МеО (то есть S-элементов Г1 группы) получают окислением 
металлов кислородом или термическим разложением карбонатов и нитра
тов:

2Ме + 0 2 -» 2МеО,
1°

СаСОз -> СаО 4- С 02.
МеО -  это твердые вещества. ВеО н MgO практически в воде не рас

творяются, остальные ^створяются с образованием соответствующих гид
роксидов:

МеО + Н20  —* Ме(ОН)2.
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Будучи амфотерным оксидом, ВеО реагирует с кислотами и щело
чами:

ВеО + 2HCI + ЗН20  -+ [Вг(Н20)4]С12. 
ВеО + 2NaOM + Н20  -* Na2[Be(OH)4].

2. Гидроксиды.

Гидроксиды щелочных металлов МеОН получают непосредственным 
растворением оксидов в воде (аналогично и для щелочноземельных ме
таллов):

К ,0 + Н20  -+ 2КОН или ВаО + Н ,0 -» Ва(ОН)2.
В промышленности можно получить (например, МаОЯ) электролизом 

водных растворов солей (NaCl и др.). В лаборатории можно получить по 
реакции:

2Na + 2НОН -* 2NaOH + Н2.
BefOH)? и Mg(OH)j получают косвенно - подщелачиванием растворов 

солей:
MgCb + 2NaOH - > Mg(OH)2 + 2NaCI.

МеОН -  это твердые очень гигроскопические вещества, хорошо рас
творяются в воде (хуже растворяется гидроксид лития), при этом ионизи
рованы в растворе практически нацело и являются самыми сильными ос
нованиями. Проявляют все свойства щелочей. Растворимость и термиче
ская устойчивость Ме(ОМ)2 увеличивается в ряду Be(OH)2 Ba(OH)2. 
Гидроксид бериллия в воде не растворяется, a Mg(OH)2 растворяется очень 
мало. Основные свойства от Ве(ОН)2 к Ва(ОН)2 увеличиваются и Ва(ОН)2 
похож на NaOH, то есть сильное основание.

Ве(ОН)2 - амфотерный гидроксид, причем является и слабым основани
ем, и слабой кислотой (кислотные свойства выражены слабее основных): 

Ве(ОН), + 2НС1 + 2Н20  [Ве(Н20),]С(2
Ве(ОИ)? + 2NaOH <-> Na2[Be(OH)4].

i. Соли $  -  элементов.
Большинство солей щелочных металлов хорошо растворимы в воде (за 

исключением МаИСО,, Li3P04, LiF и др ).
По катиону гидролиз солей S -  элементов I группы не протекает, так 

как - это катионы сильных, оснований. Гидролиз этих солей протекает по 
аниону слабой кислоты, например, Na2C 03, KCN и др.:

С,\Г+ НОН +-> HCN + ОН".
Число растворимых солей для S-элементов П группы намного меньше, 

чем щелочных металлов. Карбонаты щелочноземельных металлов практи
чески нерастворимы в воде. Растворимость сульфатов, хлоридов и фосфа
тов от Mg до Ва~ уменьшается и BaS04 не растворяется даже в кислотах.
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Гидролиз солей S-элементов П группы: по катиону подвергаются гид
ролизу соли бериллия и очень незначительно соли магния, так как Ве(ОН)?
- слабое основание, я Mg(OH)2 -  основание средней силы.

[Ве(Н20 )4]24 + НОН [Ве(И20)зОН] + Н30 +.
L н+_,„Т

По аниону подвергаются гидролизу бериллаты, например, 
К2| Ве(ОН)4] и соли остальных S -  элементов П группы, образованные ела* 
быми кислотами. Бернллагы сильно гидролизуются и существуют в вод
ном растворе только при большом избытке щелочи:

[Ве(ОН )4]3' + НОН <--• [Ве(0Н)3(Н20)]“+ ОН~. 
т.™  н+„ !

При взаимодействии ВеГ2 с фторидами щелочных металлов образу
ются комплексные фгоробериллаты:

BeF2 + 2K.F = К.2 [BcF4J -  тетрафторобериллат калия.
А гом бериллия в этом комплексе находится в состоянии Sp3 -  гибридиза
ции, поэтому ион [BeF*]2' имеет форму теграэдра. Вообще нужно отме
тить, что способность к комплексное разованию у S элементов П группы 
выше, чем у щелочных металлов.

Биологическая роль и применение в медицине соединений
s-элемеитои

Из s -  элементов в организме человека наибольшее значение имеют: 
N a \ К", Ca2”, Mg"*. Они участвуют в создании буферных систем организ
ма, обеспечении необходимого осмотического давления, возникновении 
мембранных потенциалов, в передаче нервных импульсов (Na+, К”), струк- 
турообразованни (Mg"\ Ca" ).

Натрий и капий'. ионы натрия и калия распределены по всему орга
низму человека причем ионы натрия входят преимущественно в состав 
межклеточных жидкостей, ионы калия находятся главным образом внутри 
клеток. Л . .•

Подсчитано, что в организме человека содержится 25 грамм К и 70 
грамм Na (на 70 кг массы человека). От концентрации обоих ионов зави
сит чувствительность (проводимость) нервов, сократительная способность 
мышц; введение ионов К* способствует расслаблению сердечной мышцы 
между сокращениями сердца. Хлорид натрия служит источником образо
вания соляной кислоты в желудке. Гидрокарбонат натрия входит в состав 
карбонатного буфера, поддерживающего КЩР в жидких средах организ
ма

Из солей натрия и калия наибольшее значение для медицины имеют
следующие соединения:
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Хлорид натрия (NaCl) - раствор хлорида натрия (0,9% - физиологи
ческий раствор) применяется для внутривенных вливаний при больших 
кровопотерях. Кроме того, NaCl употребляете* для ингаляций, для лече
ния катаральных состояний некоторых слизистых оболочек.

Сульфат натрия -  Na;>S04 • 10Н-О (глауберова соль) - бесцветные 
прозрачные кристаллы горьковато -  соленого вкуса. В медицине эта соль 
применяется как слабительное средство и как противоядие при отравлении 
солями бария и свинца, с которыми даст нерастворимые осадки 6aS04 н 
PbSCV

Na2S 04 + ВаСЬ = BaSO„j + 2NaCl 
Na2SO., + РвС12 = PbS0 4  + 2NaCl

Гидрокарбонат натрия -  NaIICOt - белый кристаллический поро
шок. Применяется в порошках, таблетках и растворах при повышенной 
кислотности желудочного сока, подагре, диабете, катарах верхних дыха
тельных путей. Водный раствор гидрокарбоната натрия вводят внутривен
но при заболеваниях, сопровождающихся ацидозом. Наружно он примени 
стен, как слабая щелочь при ожогах кислотами, промываний и ингаляций 
при насморке, конькжтивитах. стоматитах, ларингитах.

Виннокаменная соль KUCJIjOg -  белый кристаллический порошок, 
растворим в горячей воде. Применяется в микстурах и порошках как лег
кое слабительное.

Ацетат калия СН}СООК -  кристаллический порошок белого цвета, 
легко расплывается яа воз,пухе, является мочегонным средством, хорошо 
действует при сердечных и почечных отеках.

Иодид калия используется для лечения глазных заболеваний -  ката
ракты, глаукомы. Часто иодид калия используют при отравлении солями 
ртути.

Карбонат лития -  применяют при лечении психических заболева
ний и шизофрении. Действие основано иа замене ионов калия, прини
мающих участие в проведении нервных импульсов, на ионы лития. При 
этом строго контролируется концентрация иона [Li+J, так как он является 
токсичным.

Магний и кальций. По своим характеристикам их ионы в большей 
степени отличаются друг от друга, чем ионы натрия и калия. Так, ион маг
ния по сравнению с ионами кальция проявляет большую тенденцию к об
разованию ковалентных донорно-акцепторных связей с различными элек
тро донорными атомами (N, О), входящими в состав биологических мак
ромолекул (белки, нуклеиновые кислоты). Ионы магния образуют в клет
ках комплексы с нуклеиновыми кислотами, участвуют в передаче нервно
го импульса, сокращении мышц, метаболизме углеводов. Магний можно 
назвать- центральным элементом энергетических процессов, связанных с 
окислительным фосфорилированием.



7
6

3
 Ś

ó
17

Избыток магния играет роль депрессора нервного возбуждения, не
доелгаток -  вызывает судорожные приступы в результате повышенной воз
будимости двигательных и чувствительных нервов.

Активность большинства ферментов переноса (трансфераз) зависит 
от наличия ионов магния. Магний - один из основных активаторов фер
ментативных процессов. В частности, он активирует ферменты синтеза и 
распада АТФ, участвует в переносе фосфатных групп. Магний входит в 
состав хлорофилла; субъединицы рибосом связаны ионами магния. Со
держание магния в организме около 42 грамм.

Кальций -  один из наиболее распространенных -элементов в орга
низме человека. Содержание его в организме составляет около 1700 грамм 
на 70 кг массы. Ионы кальция участвуют в структурообразовании (Са со
ставляет основу костной ткани), в сокращении мышц, функционировании 
нервной системы. Or содержания кальция зависит проницаемость клеточ
ных мембран. Кальций нужен для роста костей и зубов, образования моло
ка у кормящих женщин, регулирования нормального ритма сокращения 

[> сердца, осуществления процесса свертывания крови. Свертывание крови 
можно ускорить, вводя в организм избыточное количество солей кальция. 
На процессы всасывания и усвоения кальция значительное влияние оказы
вает витамин Д.

Ежедневная доза Са, необходимая организму, составляет примерно 
i грамм. При понижении в крови содержания кальция он начинает вымы
ваться кровыо из костной ткани, что в свою очередь приводит к искривле
нию костей скелета. Недостаток Са в плазме крови можег вызвать судоро
ги мышц и даже конвульсии (сильные судороги всех мышц).

Образование камней в желчных и мочевыводящих путях, склероти
ческие изменения кровеносных сосудов также связаны с отложением в ор
ганизме солей Са в результате нарушения нормальной жизнедеятельности 
организма.

Ионы кальция (RCa2< = 0 ,104 нм) могут замещаться сходными по 
размерам ионами ряда щелочноземельных элементов, например, ионами 
стронция (Rs,2+ = 0,120 нм) и лантана (RLa3+ -  0,104 нм). Замещение ионов 
Са в организме ионами кадмия, марганца и особенно стронция приводит к 
тяжелым профессиональным заболеваниям. Особенно опасен стронций, 
оседающий в результате обмена с кальцием в костных тканях организма. 
Извлечь стронций практически невозможно. Повышение радиоактивного 
фона биосферы может вызвать появление в атмосфере продукта деления 
тяжелых элементов Sr90. Оседая в костях, последний облучает костный 
мозг и проявляет канцерогенную активность.

Из соединений Са и Mg большое значение имеют следующие: 
Са(ОИ)2 -  используется в санитарной практике для дезинфекции. В форме 
известковой воды (насыщенный водный раствор Са(ОН)п) применяется 
наружно в качестве противовоспалительного, вяжущего и дезинфицирую-
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щего средства. При наружном употреблении известковую воду обычно 
смешивают с каким-нибудь маслом, используя в виде эмульсий от ожогов, 
а также при некоторых кожных заболеваниях в виде жидких мазей.

Сульфат магния (горькая соль) MgSOj ■ 7HJO применяется внутрь, 
как слабительное. Его слабительное действие объясняется задерживаю
щим влиянием на всасывание воды из кишечника. Вследствие осмотиче
ского давления, создаваемого этой солью, вода удерживается в просвете 
кишечника и способствует более быстрому продвижению кишечног о со
держимого. Сульфат магния применяют при лечении столбняка, судорож
ных состояний. При гипертонической болезни его вводят в/в, а как желче
гонное средство -  в двенадцатиперстную кишку.

Хлорид кальция (СаС1?)  и глюконат кальция получили широкое 
применение в качестве противоаллергических и противоогечпых средств. 
Противоаллергическое и противсюгечиое свойство кальция обусловлено 
тем, что он понижает проницаемость стенок капилляров.

Жженый гит: (2CaSOyH/) )  получается пу тем прокаливания при
родного гипса CaSO* ■ 2Н20. При замешивании с водой он быстро тверде
ет, превращаясь опять в кристаллический гипс. На этом свойстве основано 
его применение в медицине для гипсовых повязок при переломах костей.

Карбонат кальция (CeCOj) применяется внутрь не только как каль
циевый препарат, но и как средство, адсорбирующее и нейтрализующее 
кислоты. Особо чистый препарат идет для изготовления зубного порошка.

Гидроксиду карбонам магния (3MgCOyMg(OH)2'3U /)) применяется 
наружно к качестве присыпки.

Оксид магния (MgO) применяется в малых дозах, как слабительное 
средство при отравлении кислотами. Входит в состав зубных порошков, 
применяется при повышенной кислотности желудочного сока.

Все соединения бария, кроме BaSO,i, ядовиты. Сульфат бария 
вследствие своей нерастворимости и благодаря способности сильно по
глощать рентгеновские излучения в виде суспензии применяется при рент
геноскопии желудочно-кишечного тракта.

H}Oi -  пероксид водорода -  3% раствор применяется наружно в ка
честве дезинфицирующего средства (дезинфицирующие свойства основа
ны на окислительных свойствах HjOj).

Препараты на основе соединений s-элементов, 
применяемые в стоматологии

Для профилактики кариеса применяют препараты: кальция глюко
нат, кальция лактат, кальция глицерофосфат.

Ремодешп -  препарат, синтезированный из природных материалов, 
содержит комплекс макро- и микроэлементов, необходимых для ре ми нс-
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рализации эмали: кальция 4,35%, фосфора 1;36%, магния 0,15%, а также 
микроэлементы (марганец, железо, цинк, медь и др.).

Препараты, приготовленные на основе гидроксида кальция С'з(ОН)?, 
используют » качестве одонтотропных веществ, действие которых основа
но на стимуляции защитных свойств пульпы зуба, проявлением которых 
является образование вторичного дентина. Кроме этого, гидроксид каль
ция оказывает противовоспалительное дейст вие вследствие нейтрализации 
кислой реакции среды. Высокая концентрация гидроксид-ионов обеспечи
вает бактерицидное действие. К препаратам, содержащим гидроксид каль
ция, откосятся следующие: кальмеиин, кальцнн-паста, кальксид и др.

Для профилактики кариеса местно применяют препараты стронция, 
в частности стронция хлорид (SrCIj). Его используют в виде 25% водного 
раствора для втирания в предварительно высушенную поверхность зуба.

При гиперестезии дентина в качестве обезболивающих средств при
меняют натрия карбонат (No>CO<), натрия гидрокарбонат (NaHCOi), 
магния карбонат (MgCOJ в различных комбинациях с другими лекарст
венными веществами для аппликаций и втираний в твердые ткани зуба.



Лекция 2

И Щ А : ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ V» В 

Вопросы, изучаемые на лекции:

1. Общей характеристика d ~  элементов VI группы.
2. Нахождение в природе и получение хром », молибдена и вольфрама.
3. Физические свойства металлов.
4. Химические свойства хрома, молибдена и вольфрама.
5. Важнейшие соединения элементов подгруппы хрома: а) соединения 

Э (П); б) соединения Э (Ш); в) соединения Э (VI),
6. Пероксид хрома.

Побочная подгруппа VJ группы представлена следующими элементами: 
Сг, Мо и W. Все они являются d-элементами, так как у них застраивается 
электронами d-подуровень предвиешнего уровня. Валентными электронами 
этих элементов являются электроны внешнего S-подуровня и предвиешнего d- 
подуровня - всего 6 электронов.

Электронная конфигурация внешнего уровня и предвиешнего d- 
подуровня: Cr -  3d54S‘; Mo -  4d55S!; W -  StfeS2.

d-элементы 6 группы занимают 4 место в своей декаде d-элементов, 
поэтому d-тюдуровень должен содержать 4 электрона, а на внешнем уровне 
должны находиться два s-электрона, как это и наблюдается для вольфрама. 
Для Х)юма и молибдена имеет место «проскок» одного s электрона с внешнего 
уровня на предвнешннй d-подуровень, в результата чего каждая d -  орбиталь 
будет занята одним электроном, что соответствует наиболее устойчивому 
состоянию атома,

Ш Ш 1Х П  (n -O d — *  Ш И Ш Ш  О» -  1 )d
nS £Ш  ns QJ

Таблица 3
Основные параметры атомон элементов VI В группы

Радиус атома га, 
нм

Радиус иона6+г э , нм
Е э ° - э ,

эВ
Аг химическая 

активность i
Сг 0,127 0,035 6,76 52. умень- I 

шается j
- 3

Мо 0,137 0,065 7,10 %
W 0,140 0,065 7,98 184

Анализируя эти данные, можно сказать, что наблюдается общая для 
всех d-элементов закономерность: радиусы атомов сверху вниз в
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подгруппе увеличиваются, но незначительно. Поскольку масса атомов в 
том же ряду сильно возрастает, то это приводит к уплотнению 
электронных оболочек у молибдена и особенно у вольфрама. Вырвать 
электрон из тахой уплотненной структуры труднее, поэтому энергия 
ионизации при переходе от хрома к вольфраму возрастает, вследствие чего 
химическая активность элементов сверху вниз в подгруппе уменьшается. 
Ввиду того, что молибден и вольфрам имеют примерно одинаковый 
атомный и ионный радиусы, по свойствам они ближе друг к другу, чем к 
хрому.

В соединениях хром и его аналоги проявляют' степени окисления 
(С.О.) О, +1, +2, +3, +4, +5 и +6. Максимальная С.О. соответствует числу 
валентных электронов. Характерные С.О. хрома +3 и в меньшей мере +6 и 
+2. У молибдена и вольфрама, как и у других 4d- и 5d- элементов, 
наиболее характерна высшая С.О., то есть +6. Таким образом, для 
элементов подгруппы Сг наблюдается общая для d — элементов 
закономерность: повышение в группе сверху вниз устойчивой С.О. 
Поэтому окислительная способность соединений, где элементы проявляют 
высшую С.О., равную +6, сверху вниз в подгруппе уменьшается, так как 
устойчивость соединений в этом ряду увеличивается. Например, в ряду 
кислот:

Н2СЮ4
Н,Мо04
H2W04

устойчивость
увеличивается

Сг
Мо*
W+G

окислительная способность 
уменьшается

Для Сг, Mo, W наиболее типичны координационные числа 6 и 4. 
Известны также производные, в которых к.ч. Мо и W достигает 8.

Примеры: [Ci(OFI)4] [Cr(HiO)«]3'
[MoF6f  [MoI\s]2"
[WF8]2

При этом в образовании связей могут участвовать d-орбитали 
предвнешнего уровня, а также S- и р-орбитали внешнего уровня.

Характер связи элементов подгруппы Сг в соединениях 
определяется во многом С.О. элемента. Для Cr, Mo, W при низких С.О. 
(+1, +2) характерны ионные связи, а при высоких С.О. — ковалентные 
связи, В соответствии с этим Сг+20  -  основной оксид, Сг2+3Оэ -  
амфотерный, а Сг'6Оз -  кислотный. Аналогично Сг(ОН )2 -  основание, 
Сг(ОН); -  амфотерный гидроксид, FIjCrO,! -  кислота.

Нахождение в природе и получение хрома, молибдена и вольфрама

Содержание хрома в земной коре составляет 0,02% (масс), 
молибдена -  10 :,% (масс), вольфрам -  7 • 10"‘% (масс). Основной рудой 
хрома является хромистый железняк Fe(CrOj)2 (хромит). Молибден
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встречается в виде минерала молибденита MoS2 (молибденовый блеск), а 
также молибдатов: РвМо04 (вульфенит) и MgMo04. Важнейшие
вольфрамовые руды -  вольфрамит (смесь FeW04 и MnW04), шеелит 
CaW04 и стольцит PbW04.

Для получения чистого хрома сначала получают оксид С ь0 3> 
который загем восстанавливают ашомотермическим способом:

t°
Cr-Oj + 2А1 А12Оз + 2Сг.

Для целей металлургии хром получают в виде сплава с железом 
(феррохром). Для этого хромистый железняк восстанавливают углем в 
электрической печи.

t°
Fe(CtO;:)2 + 4С —► Fe + 2Cr + 4СО.

Молибден и вольфрам получают, перевода перечисленные выше 
минералы в оксиды, из которых металл восстанавливают водородом при 
высоких температурах:

t°
2MoSj + 70г -» 2MoOj + 4S02 

t°
M0O3 + 3H2 -> Mo t- 3H20 .

Физические соойствя металлов

Fi виде простых веществ хром, молибден и вольфрам -  серовато- 
белые блестящие металлы. Все они тугоплавки, а вольфрам является 
самым тугоплавким из металлов (Т ш,= 3380°С).

Электропроводность металлов при переходе от хрома к вольфраму в 
целом увеличивается и составляет для молибдена и вольфрама 
приблизительно 30% электропроводности серебра. На свойства металлов а 
большой степени влияют примеси. Так, технический хром один из самых 
твердых металлов, в то время как чистый хром пластичен.

Химические свойстве хрома, молибдена и вольфрама.

Химическая активность в ряду Cr -  Mo -  W заметно понижается. 
При обычных условиях все три металла заметно взаимодействуют лишь со 
фтором:

Me + 3F2 —* MeF6 (CrF3).
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В обычных условиях эти металлы устойчивы к кислороду воздуха и
воде.

В ряду стандартных электродных потенциалов металлов хром стоит 
до водорода между цинком и железом, молибден также до водорода, но 
недалеко от него, а вольфрам находится после водорода. Поэтому хром 
вытесняет водород из разбавленных ИС1 и H2S04.

Cr + 2НС1 -> СгСЬ + Н2Т 
Сг + H2SO4 CrSOj +

В концентрированных H2S04 и HNOj на холоду хром пассивируется. 
При нагревании хром медленно растворяется в этих кислотах

е
2Сг + 6H2SO4 — Cr2(S04>3 + 3S02|  + 6Н2О.

Соляная кислота и разбавленная H2S04 на Мо и W не действуют. 
Молибден растворяется лишь в горячей конц. H2SC>4. Вольфрам 
растворяется только в горячей смеси плавиковой и азотной кислот

Э° + 2HN+5Oj + 8HF Ы2 [Э*Р*] + 2N+20  +• 4Н20 , где Э = Mo, W. 
При высокой температуре, особенно в мелкораздробленном 

состоянии, Сг, Мо, W довольно легко окисляются многими неметаллами:
t°

Сг +

5-0- —г Сг2Оч
V

S - » CrS 
t°

4j СЬ —>■ СгСЬ 
t°

a N; —г сплавы 
t°

t  С —» сплавы
При этом в случае хрома образуются чаще всего соединения с 

наиболее устойчивой С.О. хрома (+3). При взаимодействии Мо и W с 
неметаллами, как правило, образуются соединения, в которых С.О. 
элемента равна +6.

Общим дня элементов подгруппы хрома является отсутствие 
взаимодействия с водородом.

Важнейшие соединении элементов подгруппы хрома

(.Соединения Э (13), то есть С.О. = л 2,

1.Черный оксид_хрома (П) СЮ получить очень трудно. Он
образуется при окислении амальгамы хрома (то есть оксидной пленки ист) 
воздухом при обычных условиях: Сг + Vi 0 2 —* СгО.
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При нагревании окисление продолжается до Cr2Oj.
СЮ -  неустойчивое соединение основного характера:

Crf) + 2НС1 CiC’b -i- HjO
2.Гидроксид хрома (ГО 0 ( 0 10? -  нерастворимое в воде желто*; 

вещество, которое получают подщелачиванием растворов солей хрома (П): 
CtCI2 + 2NaOH -> Сг(ОМ)21 + 2NaCl.

Гидроксид хрома (П) имеет основной характер, го есть 
взаимодействует только с кислотами и не растворяется в растворах 
щелочей:

Сг(ОН)2 + 2 Н С 1 С г С Ь  + 21-ЬО.
Сг(ОН)г является слабым основанием.
Сг (П) образует ряд комплексов. Для хрома в С.О. +2 характерно 

координационное число 6. Например, в водных растворах ион Сг3̂  
гидратируется, образуя аквакомплексы синего цвета [Сг(Н20 )6]3+. 
Галогениды хрома (П) поглощают газообразный аммиак, образуя 
аммиакаты:

Cr CI2 + 6NH, -<• [0(№Ь)<,] С12.

П. Сосдгятсния Э (Ш), го есть С.О, ~ +3

У хрома С.О. +3 в соединениях является наиболее устойчивой, 
i i  Оксид хрома ОШ СгЮя получают:

а) при накаливании порошка металлического хрома на воздухе:
f

4Сг + ЗОз — 2Сг20 3
б) прокаливанием оксида хрома С VI) или бихромата аммония:

t° f
4СЮ3 — 2Сг20 3 + 302 (МН4)2 Сг2С>7 ~+ Сг20 3 + N2 + 4Н20;

в) при нагревании гидроксида хрома (Ш):
t°

2Сг(ОН)з — Сг20 3 + ЗН20 .
Аморфный оксид Сг2Оз -  темно-зеленый порошок. Кристаллическая 

модификация Сг2Оэ — черный порошок. Он отличается высокой 
тугоплавкостью, химически инертен. В воде, кислотах и растворах 
щелочей не растворяется. Однако, при сплавлении оксида Сг (Ш) со 
щелочами и основными оксидами образуются соли метахромисгой 
кислоты:

t° t°
Сг2Оз + 2КОН -* 2К Сг02 + Н20; Сг20 3 + СаО -* Са (СЮ2)2.

При сплавлении Сг2Оэ с дисульфатом калия образуется 
сульфат хрома (Ш).
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t°
3K2S20 , = 3K2S04 + 3S03; 

+ t°
Cr20 3 + 3S03 -  Cr:i(S04b

Сг2Оз + 3K2S2Cb = Cr2(S04)j + 3K2S04.
Эти реакции показывают амфотерный характер Сг2Оэ.

2. Ги проксид хоома П1Л СгЮНЬ осаждают из растворов солей хрома (Ш) 
щелочами » виде объемистого студенистого серовато-зеленоватого 
осадка, нерастворимого в воде.

Сгв + ЗОН -> Cr(OH)3i;
CrC:i. + 3NaOH -* CitOHbi + 3NaCl.

Г идрокснд хрома Сг(ОН)3 имеет амфотерный характер и 
свежеполученный гидроксид хрома (Ш) легко растворяется в кислотах и в 
растворах щелочей.

Сг(ОН)3 г ЗНС1 ♦-*■ CrCl, + ЗН20  
Сг(ОН)3 + NaOH Na [Сг(ОН)4].

Основные и особенно кислотные свойства гидроксида хрома (Ш) 
выражены слабо. Поэтому соли С г3 подвергаются в растворах 
значительному гидролизу, а растворимые хромиты при отсутствии 
избытка щелочи гндролизовакы практически нацело.

Сг3+ + НОН ^  Сг(ОН)24 + Н+;
[Cr(OH)6f  + НОН [Сг(ОН)5 Н20 ]2 + ОН .

Квасны. Сг (Ш), как и А1 (111), образует с активными металлами и NH4+ 
двойные соли -  квасцы. Пример: KCr (S04)v 12 НгО и (NH4)Cr (SO^-12 Н20. 
Они образуются при взаимодействии растворов М2+ S0 4 и Cr2(S04b- В 
растворе это соли диссоциируют:

KCr(S04)2 *-* К* + Сг3+ + 2 S042.
Далее идет гидролиз по катиону Сг1'.

Сг34 + Н20  <-> Сг(ОН)2+ + Н+ - кислая среда.
Сг (Ш) как и Сг (П) - яктиюозй комплексообразователь.

Координационное число Сг (Ш) равно 6 и 4.
Примеры: аквакомплекс [Сг(Н20 )п]34 - сине-фиолетовый цвет;

гмдроксокомплскс [Сг(ОН)е]3 - изумрудно-зеленый цвет; 
амннокомплекс [Cr(NH3)e]3+ - фиолетовый цвет.
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Ш. Соединении Э (VI), то есть С.О. -  +6

Соединения, в которых С.О. элемента ража +6, наиболее характерна 
дли Mo, W и в меньшей степени для Сг.

I) оксвды_ЭОз (СгОз, MoOj и WO-j).
МоС'Ь и WOj образуются при накаливании металлов на воздухе:

f
2Э + 302 -* 2Э03

C'tOj может быть получен лишь косвенным путем, так как при 
нагревании Сг в воздухе образуется Сг20 3.

CrOj осаждается при добавлении избытка концентрированной H2SO4 
к насыщенному раствору хромата:

К , Cr04 + H2S04 ,onu = С»Оз1 + к2 so4 + н2о
MoOj -  бесцветные кристаллы;
WOj -  светло-желтые кристаллы;
СгОз -  темно-красные кристаллы.
М0О3 и W03 устойчивы и при нагревании в газовую фату переходят 

без разложения. При нагревании СгОз легко разлагается, выделяя Oj.
t°

4 СгОз —* 2 Сг2Оз т  302.
СгОз легко растворяется в воде, образу* хромовую кислоту 

Сг03+Н20 - к Н 2Сг04.
МоОз и W 03 в воде не растворяются. Кислотная природа этих 

оксидов проявляется при растворении в растворах щелочей:
Э 03 + 2КОН -»• К2Э04 + Н20.

При этом образуются соли соответственно хромовой, молибденовой 
и вольфрамовой кислот. 2

2) Гидрок(Лщы.Э^ЛШ,

Н2С г04, Н2 Мо()4, H2W 04.

Хромовую кислоту получают, растворяя СгОз в Н20. Молибденовую 
и вольфрамовую кислоты получают косвенным путем - подкислением 
растворов их солей:

(NH4)-Mo0 4 + 2HNO3 H7M0O4J, + 2NH4NO3.
Сила кислот в ряду И2СЮ4 - Н2Мо04 - H2W 04 -  убывает.
Хромовая кислота HjCitX, ~ кислота средней силы (Ki =:2•l0‘',K riЗ■10',), 

в сво6одж>м состоянии не выделена.
Н-.М0О4 выделена в свободном ви де. Это - белый порошок, почти не 

растворим в воде. Константы первой ступени кислотной и основной 
диссоциации Н2Мо04 имеют порядок соответственно КГ и 10 в .
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гсдш ь

Большинство соней кислот Н2Э04 малорастворимы в Н.О. Хорошо 
растворяются лишь соли Na+ и К '. Хромиты окрашены а желтый цвет иона, 
СЮ Д молибдаты и вольфраматы бесцветны. Все соли хромовых кислот 
ядовиты.

При подкислении раствора хромата образуется гидрохромзт, 
который очень неустойчив и, выделяя воду, превращается в бихромат;

2 СЮ42 + 2Н" *•* 2Н СгО, «  Сг20 72' + Н20.
При этом желтая окраска раствора сменяется на оранжевую, 

характерную для иона Cr2(V". Это равновесие очень подвижно. Его можно 
сместить изменением pH среды: прибавление к раствору кислот (ионов Н*) 
смещает равновесие » сторону образования дихромата, а прибавление 
щелочи - влево (за счет связывания ионов 1-Г). Таким образом, в 
присутствии избытка ионов ОН' в растворе практически существуют 
только ионы СЮ Д а при избытке ионов водорода - ионы С г ^ .

2К2 СЮ4 4 H2S04 -► К2 Сг2От + Кг S04 + Н20;
Кг СггО, + 2.КОН -» 2К- CiO„ + Н7О.

Двухромовая кислота Н2Сг30 7 значительно сильнее 
хромовой, К2 = 2-10'**. В свободном виде также не выделена.

Соединения Cr (VI) - сильные окислители, переходят в 
окислительно-восстановительных реакциях в производные Сг(Ш). 
Наиболее сильно окислительные свойства Cr(Vl) выражены в кислой 
среде.

K2 Сг20 7 + 6KJ + 7 H2S04 -» Cr2(SC)4b + 3 h  + 4K2SC>4 + 7НгО.
При этом оранжевый цвет раствори бихромата калия сменяется на 

зеленый или зеленовато-фиолетовый цвет растворов Сг3̂ .
В противоположность хрому, окислительные свойства производных 

Mo(VI) и W (VI) даже в кислой треде проявляются лишь при 
взаимодействии с наиболее сальными воагтановителями, например с 
водородом в момент выделения.

Пероксид хрома

При обработке кислого раствора хромата или дихромата пероксидом 
водорода образуется пероксид хрома СтСНОг): или Ст0 5.

Cr, О,* + 41Ь02 + 2Н = 2СЮ (02)2 + 5И20.
СЮ (0 2)2 -  голубого цвета, в водном растворе нестоек и распадается на 
кислород и аквакомплексы [Ci(H20)s],+

Пероксид хрома устойчив в эфире и образует пероксо-комплеке
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СЮ (Ог)2 • L, где L -  эфир, пиридин и др. Эти комплексы имеют форму 
пентагональиой пирамиды с атомом кислорода в вершине:

О

Пероксид хрома в своем составе содержит две пероксидные группы 
(-0 -0 -), за счет которых проявляет окислительные свойства.
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Лекция 3

ТЕМА: ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ VII В 

Воа|К1Ш , изучаемые и» лекции:

1. Общая характеристика d -  мемиков VII группы.
2. Иахоадеине и природе в получение шргаиця, технеция и рения.
3. Ф ю ш ш к  и химические оювстсм.

Вахиейанк соединения марганца.
5. Комплексные соединений марганца.
6, Окиашгеяьно-а«м:ста1:овитоя8»ные свойства соцщ синй марганца.

015щдез характеристика Л ~ элементов VII группы

К элементам группы VII В относятся марганец (Мп). технеций (Тс) и 
рений (Re). Как и все d -  элементы марганец, технеций и рений являются
металлами,

В таблице приведены некоторые параметры атомов марганца и его 
аналогов:

Таблица 4

;
Радиус 
атома 
г, им

Радиус иона
+2Г э т нм

Радиус
иона
4-7Г э > ИМ

Е э ° - .э  » 
эВ

Химическая
активность

Мп 0,130 0,052 0,046

fOТГiL_ уменьшается
Тс 0,136 - 0,056 7,28
Re 0,137 0,072 0,056 7,87 1

Как видно из таблицы. закономерности изменения радиусов атомов и 
ионоа, а также энергии ионшацин (Е э° э*) — обычные для подгруппы 
d-элементов: радиусы частиц сверху вниз в подгруппе незначительно увеличи
ваются. При этом радиусы атомов и ионов технеция и рения практически оди
наковы; энергия ионизации атомов в группе сверху вниз, в общем, возрастает. 
Химическая активность в подгруппе марганца сверху вниз с возрастанием 
атомной массы уменьшается: наиболее активен марганец, а технеций и ре
ний малоактивны и близки между собой но свойствам. В ряду стандарт
ных электродных потенциалов металлов марганец стоит до водорода, а 
технеций и рений располагаются после водорода.

Электронная валентная конфигурация марганца, технеция и рения 
такова: (п — 1) d5n S2,
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Ш ЗШ ЕШ
(n -  1 >d

то есть эти элементы имеют наполовину заполненный предвнешний 
d — подуровень и два электрона на S — орбитали наружного электронного 
слоя -  всего семь валентных электронов.

В соединениях элементы подгруппы марганца проявляют перемен
ную степень окисления: 0, +2, +3, +4, +5, +6, +7. Максимальная степень 
окисления совпадает с числом валентных электронов или с номером груп- 
ПЫ'о Н>ЛеБую степсяь окисления марганец имеет в карбониле марганца 
Мп ;ДСО)1ц. Для марганца наиболее характерны степени окисления +2, +4,, 
+6 и +7, при этом в солях самая устойчивая степень окисления марганца 
+2 (Мп504), а в оксидах самая устойчивая степень окисления +4 (Мп02). 
Наиболее устойчивые соединения технеция и рения содержат эти элемен
ты в степени окисления +7.

Характер связи марганца, технеция и р ен т  в соединениях с другими 
атомами изменяется в зависимости от их степени окисления: от ионного 
характера связи для низких степеней окисления (+2) до ковалентного ха
рактера связи -  в высоких степенях окисления (+6, +7). Причина такого 
изменения характера связи заключается в следующем: с увеличением сте 
пени окисления марганца от +2 до +7 уменьшается радиус иона, а заряд 
частицы растет, поэтому увеличивается поляризующая способность мар
ганца и связь приобретает «се более ковален тный характер.

Нахождение в природе и 
получение марганца, технеции и рении

Содержание марганца в земной коре составляет 9 • 10 'О,
рения -  10 %. Марганец широко распространен в природе. Важнейшими 
его минералами являются оксиды: МпСЪ -  пиролюзит; МщО, -  брау- 
нит; Мп(0 4 -  гаусманит.

В природе также встречаются другие соединения марганца: MnS -  
марганцевый олеск, MnS2 -  гауэрит, МпСО, -  марганцевый шпат (родох
розит), MnSiOj -  родонит (орлец).

Помимо собственных руд, марганец входит в состав руд других ме
таллов, главным образом, железа. Он содержится в небольших количест
вах в почве, минеральных водах, в растительных и живых организмах.

Рений -  один из наиболее редких и рассеянных элементов. Он не об
разует самостоятельных месторождений, а содержится как примесь в 
минералах других мегаплов, например, в молибдените MoS2. Впервые 
рений был выделен в 1928 году из молибденовой руды.



Технеций -  радиоактивный элемент, его получают искусственно с 
помощью я .черных превращений (“технеций” означает “искусственный”). 
Он был выделен в 1961 году из урановой руды как один из продуктов де
ления (распада) урана (6,2% от общей массы осколков деления урана). 

Существует несколько способов получения марганца.
1) В металлургии получают марганец восстановлением его оксидов угле

родом или кремнием (кремнийтермия).
f  1°

MnOj + 2С —» Mn + 2СО МпОг + Si —* Mn + Si02
(Полученный марганец содержит некоторое количество углерода или 
кремния).
2) Если в качестве исходного сырья применяют смесь пиролюзита с окси

дами железа, то при восстановлении углеродом образуется сплав мар
ганца с железом -  ферромарганец.

f
МпО; + FpjOj + 5С —» Mn + 2Fe + 5СО

__ ____ у
ферромарганец

Так как Мп, в основном, используют как добавку в различных сортах ста
ли (марганцовистые стали стойки к ударам и истиранию), то обычно вы
плавляют в металлургии не чистый марганец, а ферромарганец.
3) Ч истый марганец полу чают алюмотермией:

1°
ЗМп30 4 + 8А1 4АЬ03 + 9Мп
(МпОз не применяют в этой реакции, так как реакция протекает очень 

бурно).
4) Марганец получают также электролизом водного раствора Мп$04. При 

этом марганец выделяется на катоде.
Ежегодно подучают миллионы тони марганца.

Рений получают восстановлением водородом из перренатов калия или ам
мония.

t°
2NH4Re04 + 4Н3 -> 2Re + N: + 8Н20  

t°
2łCRe04 + 7Hj —» 2K.OH + 2Re + 6H?0 (рений отделяют от КОИ промыва
нием водой). Ежегодное производство рения измеряется тоннами (рений - 
очень дорогой металл).

Физические и химические свойства

Марганец, технеций и рений -  серебристо-белые, твердые и стойкие 
на воздухе металлы. Марганец по внешнему виду напоминает железо, ре-



ннй -  платину. Эти металлы имеют высокие температуры плавления и ки
пения. Особенно тугоплавок рений, имеющий температуру плавления 
3180 С, уступающий в этом лишь вольфраму. Содержащий примеси мар
ганец хрупок. Однако очень чистый марганец можно прокатывать и штам
повать.

Химическая активность металлов в ряду Mn -  Тс -  Re уменьшается. 
Марганец (в виде куска) в обычных условиях довольно инертен благодаря 
покрывающей его оксидной пленке и устойчив к кислороду воздуха даже 
при нагревании. В раздробленном состоянии марганец окисляется кисло
родом воздуха при обычных условиях до оксида марганца (IV):

Мп + 0 ; ->  Мп02.
При нагревании марганец реагирует с галогенами, серой, азотом, фосфо 
ром, углеродом, кремнием, бором. С водородом марганец не взаимодейст
вует:

ł° t° t°
Mn +  CI2 —* M11CI2; Ми + S —♦  MnS; 3Mn + N, —* MnjN,

t° t°
3Mn + 2P — МщР2; 3Mn + C Mn,C.

Марганец реагирует с соляной кислотой и разбавленной H2S04 с вы
делением водорода:

Mn + 2НС1 -+ МпС12 + H2f Mn + 2Н+ —> Мп2н т H2f
Холодные концентрированные HNO? и H2S04 пассивируют марганец 

(не реагируют с ним), но при нагревании эти кислоты растворяют марга
нец:

ЗМп + 8HNO3 (конц.) —» 3Mn(NOj), + 2.NO + 4Н20  
t"

Mn + 2H2S04 (конц.) —* MnS04 + SO, + 2H20  
Марганец восстанавливает из растворов ионы менее активных металлов: 

Mn + CuS04 -♦ Cu + MnS04 Mn + Cu2 ' Cu + Mn2+.
Технеций и рений вступают в химическое взаимодействие с неме

таллами только при высоких температурах, причем с азотом и йодом не 
реагируют.

При этом в отличие от марганца они окисляются неметаллами до 
более высоких степеней окисления:

,° f
4Re + 702 -» 2Re20 7 4Тс + 70, -■» 2Тс20 7

t°
2Re + 7S — Re2S7 Re + 3F2 — ReF*
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В ряду стандартных электродных потенциалов металлов технеций и 
рений стоят после водорода, поэтому из кислот водород не вытесняют, но 
реагируют с азотной кислотой с образованием кислот HRe04 и НТс04.

3Re + 7HN03 — 3HRe04 + 7NO + 2Н20  
При этом образуется не соль, как в реакции HNOj с марганцем, а рениевая 
кислота, содержащая рений в высшей степени окисления.

Важнейшие соединении марганца

1.
1) Оксид марганца (П) МпО твердое зеленое вещество, практи

чески не растворяется в воде.
Получают МпО восстановлением оксида марганца (IV) или прокали

ванием гидроксида и карбоната марганца (П) в инертной атмосфере (иначе 
образующийся МпО окисляется):

t° t°
МпО, + Н, ->■ МпО + Н20  Мп(ОН)2 -» МпО + Н20

t°
МпСОз -> МпО + С 02
Оксид марганца (П) обладает ярко выраженными основными свойствами, 
легко растворяясь в кислотах: МпО + 2HCI —» МпО, + Н20

МпО + 2!Т -> Мп2+ + Н20 .
При длительном и сильном нагревании оксид марганца (П) растворяется в 
концентрированных растворах щелочей, образуя соли -  манганаты (П).

, t°
МпО + 4КОН (конц.) + Н20  —> К,[Мп(ОН)б]
МпО + 40НГ + Н20  - » [Мп(ОН)б)4'.

В этом проявляется чрезвычайно слабая амфотерность оксида мар
ганца (П).

2) Гидроксид марганца (П) Мп(ОН)2 -  твердое вещество белого 
цвета. Г идроксид марганца (П) выпадает в осадок при действии щелочей
на растворы солей Мп‘ .

МпС12 + 2NaOH -*■ Mn(OH)2|  + 2NaCl 
Мп2+ + 20Н‘ ---> Мп(ОН)2|.

На воздухе осадок Мп(ОН)2 быстро буреет вследствие окисления ки
слородом воздуха:

2Мп(ОН)2 +02 + 2Н20  -•* 2Мп(ОИ)4
легко

и затем Мп(ОН)4 Мп02 + 2Н20.
Мп(ОН)2 -  основание средней силы, хорошо растворяется в кислотах: 

Mn(OH), + H2S04 MnSO, + 2Н20  Мп(ОН)2 + 2Н+ +->Мп + + 2Н20 .
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Слабая змфотерность Мп(ОН)2 проявляется в том, что в жестких условиях 
он реагирует со щелочами: t°

Mn(OH)2 + 2NaOH (коиц.) <-» Na2[Mn(OH)4].
Первую константу ионизации Мп(ОИ)2 по кислотному тину оцени 

вают величиной порядка 10'19.

П- Соединения марганца П1П.

1) Оксид марганца (Ш) -  твердое вещество бурого «люта, в воде практиче
ски не растворяется. Псшучают его прокаливанием оксида марганца (IV) или 
медленном окислением МпО:

530 С мягко
4Мп0 2 - » 2Mn2Oj + CC 4MnO + 0 2 -> 2Мп2Оэ.

Оксид марганца (Ш) — амфотерное соединение с преобладанием основных 
свойств, растворяется в концентрированных кислотах и щелочах: 

холод
Мп20 3 + 3 H2S04 (конц.) Mn2(S0 4)3 + ЗИ20

t°
Мп20 3 + 6КОН (конц.) + ЗН20  -» 2Кз[Мп(ОИ)6].

2) I ндроксид марганца (Ш) Мп(ОН), -  соединение нестойкое, легко 
теряет воду, превращаясь в МпО(ОИ) -  твердое вещество бурого цвета:

Мп(ОН)3 -» МпО(ОН) + Н20
На воздухе МнО(ОН) быстро окисляется до оксида марганца (J V).

4 МпО(ОН) + 0 2 -т  4 Мп02 + 2Н20 ,
Гидроксид марганца (Ш) -  амфотерное соединение с преобладанием ос
новных свойств:

2 Мп(ОН)3 + 3 H2S04 (конц.) <-♦ Mn2(S04)3 + 6Н20
t°

Мп(ОН)з + ЗНаОН (коиц.) <-* Na3 [Мп(ОН)6].

Щ^Соедк нения марганца (ТУ)

1) Оксид марганца 0У)_Мп_СЬ - темно-бурое твердое практически 
не растворимое в воде вещество. Получают его окислением марганца или 
разложением нитрата марганца (П): t°

Mn + 0 2 Mn02 Mn(N03)2 -» Мп02 + 2NO)
Как наиболее стабильное кислородное соединение марганца, оксид мар

ганца (iV) подучается как конечный продукт в многочисленных реакциях.
Оксид марганца (IV) -  амфотерное соединение. Однако, как кислот

ные, так и основные свойства выражены слабо. Со щелочами и основными 
оксидами Мп0 2 реагирует при сплавлении:
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t° t°
M11O2 + CaO —> Ca M11O3 М1Ю2 + 4NaOH -+ Na4 Mn04 + 2H20

метаманганит ортоманганит
кальция натрия

Реагирует с концентрированными кислотами:
MnO; + 4НС1 (конц.) —S- МпСЦ + 2Н:0

%
МпС12 С12

2) Гидроксид марганца (IV) Мп(ОН)4 легко дегидратируется: 
легко

Мп(ОН)4 —* Мп02 + 2Н20  и поэтому в тех реакциях, где мы ожидаем его 
получения, выделяется Мп0 2.

Гидроксид марганца (IV) амфотерен и его часто рассматривают как 
очень слабую ма.ргаицеватистую кислоту: Н4Мп04 и Н2МпОз -  ортоформа 
и метаформа соответственно.

IV. Соединения марганца ( VI).
Оксид марг анца (VI) МпОэ при обычных условиях не существует. 
Марганцовистая кислота Н2Мп04 нестойкая и при ее получении дей

ствием концентрированной H2S04 на соли этой кислоты происходит бы
строе разложение марганцовистой кислоты:

2Н2Мп0 4 -*■ 2 Мп02 + 2Н20  + 0 2.
Даже в растворе Н2Мп04 сразу же диепропорционирует:

3 H2MnO„ -*■ MnOj + 2 HMn04 + 2НгО.
Соли этой кислоты, называемые манганатами, в сухом виде довольно ус
тойчивы. Известны манганзты щелочных и щелочноземельных металлов. 
Это соли зеленого цвета, образуют такие же зеленые растворы. Мангана- 
ты получаются при сплавлении Мп02 со щелочами в присутствии окисли
телей:

t°
2МгЮ2 + 4КОИ + 0 2 -> 2К2 Мп04 + 2Н20

f
Мп02 + 2КОН + KNOj -» К.2 Мп04 + KN02 + Н20.

Манганаты довольно устойчивы только в сильно щелочных раство
рах. В нейтральном и кислом растворах манганаты быстро диспропорции 
пируют: ЗК2 Mn 6Oj + 2Н20  —* 2К Мп+70 4 + Мп+40 2 + 4КОН.
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V .Соединения марганца (УЩ.

1) Оксид марганца (У II) Мп20 7 — зеленовато-бурая маслянистая жидкое гь, 
растворимая в воде, при этом образуется марганцевая кислота.

Мп:0 7 + Н20  = 2НМп0 4
Мп20 7 получают при действии концентрированной серной кислоты 

на твердый перманганат кали»:
2КМп0 4 (тв.) + 2H2S04 (копц.) = Мп20 7 + 2KHSO, + И2С.

Оксид марганца (VII) неустойчив: даже при слабом ударе взрывается, при 
нагревании выше 55°С легко и необратимо разлагается с выделением 
Ми02 и кислорода: >55°с

2Мп20 7 —* 4Мп0 2 + ЗОг.
Mn20 7 -  сильный окислитель. Вата, смоченная метиловым или эти

ловым спиртом, загорается при соприкосновении с оксидом марганца(У11).
Мп207 -  кислотный оксид и реагирует с основными оксидами и аде- 

л очами.
2КОН + Мл20 7 = 2КМп0 4 + Н20 .

2) Мартани*вая кислота НМп04 получается при растворении в большом 
количестве холодной воды оксида марганца (VII):

Мп20 7 + Н ,0 = 2НМп0 4.
По силе марганцевая кислота близка к серной кислопгс, но неустойчива и 
при ее получении (действием концентрированной серной кислоты на пер
манганаты) быстро разлагается: 2НМп04 —> Мп20 7 + Н20.

Марганцевая кислота известна только в водных растворах до 20%. 
При более высокой концентрации HM11O4 разлагается по механизму внут
римолекулярного разложения: 4НМп + 0 4' —*• 4Ми С2 + 3 0 /  + 2Н20.

Комплексные соединения марганца

Марганец в степенях окисления +2, +3 и +4 образует много ком
плексных соединений. Координационное число марганца равно 4, 5, 6. 
Склонность к комплсксообразованию и устойчивость комплексов увели
чивается от марганца (Щ к марганцу (IV). Например, устойчивость ком
плексов повышается в ряду K2[MnCl4], К2|МпС15], К2[МпС1е].

При взаимодействии марганца, МпО и Мп(ОН)2 с кислотами в вод
ном растворе образуются аквакомплексы [Мп(Н20 )ь]2+, придающие рас
творам розовую окраску. Из гидроксоманганатов (П) в свободном состоя
нии выделены К„[Мп(ОН),,], Ba2[Mn(OH)J и другие. Все они в водных рас
творах практически полностью разрушаются в результате гидролиза.

Известны также аммиакаты марганца (П), которые получаются, на
пример, по реакции: MnCl2 + 6 NK3 -» [Mn(NH3)<,]Cl2. Аммиакаты легко 
разрушаются водой и поэтому в растворах су шествуют при большом из
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бытке аммиака и солей аммония. Самыми устойчивыми комплексными со
единениями марганца являются комплексные цианиды, которые, напри
мер, можно получить по реакции:

MnCI2 + 2K.CN Mn(CNh! + 2КС1 
и затем: Mn(CN)2 + 4KCN —> K.4[Mn(CN)<,].

Окиелигельио-восстановятельиые свойства соединений марганца

Для соединений марганца очень характерны окислительно- 
восстановительные реакции. Марганец ( VII), имея высшую степень окис
ления, может быть только окислителем. В степенях окисления +2, +4 и +6 
марганец может проявлять окислительно-восстановительную двойствен
ность.

Соединения марганца (VII) — соли, оксид Мп20 2 •- сильные окисли
тели во всех средах, но наиболее сильные окислительные свойства они 
проявляют в кислой среде.

2КМп0 4 + 5Na2SO} + 3H2S04 -» 2MnS04 + 5Na2S04 + 3H20  + K2S04 
(кислая среда).

2КМп0 4 + Na2SOj + 2КОН -> 2К2МгЮ4 + Na2S04 + Н20  (щелочная
среда).

2KMn04 + 3Na2S03 + Н20  —► 2M!i02 + 3Na2S04 + 2КОН (нейтраль
ная среда).

Мп02 и К2Мп04 тоже проявляют сильные окислительные свойства 
(особенно в кислой среде).

Мп02 + Н20 2 + HjS04 — MnS04 + 0 2 + 2Н20 ;
К2Мп04 + 2 Н20 2 + 2H>S04 -» M11SO4 + 20г + 4Н20  + K2S04
Однако при взаимодействии с более сильными окислителями они 

проявляют восстановительные свойства:
2Мп0 2 + ЗРв02 + 6! INO) = 2НМп0 4 + 3Pb(N01)2 + 2Н20;
2 К2Мп04 +С12 = 2КМп04 + 2КС1.
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Лекция 4

TCMA: ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ V III1}

Вопросы, изучаемые на лекции:

1 Общая характеристика d-элемептоя VIII группы.
2. Семейство железа. Нахождение в природе н получение железа, ко

бальта и никеля.
3. Физические (в о й с ш  железа, кобальта и никеля.
4. Химические свойства железа, кобальта и никеля.
5. Важнейшие соединения элементов семейства железа.

Общая характеристика d-элсменто» VIII группы

Побочная подгруппа VIII группы периодической системы охватыва
ет три тройки (триады) d-элементов. Первую триаду обрзвуют элементы 
железо, кобальт и никель, вторую триаду -  рутений, родий и палладий, 
третью — осмий, иридий и платина. d-Элерленты VIII группы делятся так
же еще на 3 подгруппы: подгруппа железа, подгруппа кобальта и подгруп
па никеля.

Опыт показывает, что по свойствам Fe, Со , Ni, относящиеся к пер
вой триаде, очень сходны между собой и в то же время сильно отличаются 
от элементов двух других триад. Поэтому их обычно выделяют в семейс-т 
— Железа. Остальные шесть d-элементов VIII группы также имеют много 
общих свойств и в природе всегда встречаются вместе, поэтому их объе
диняют в семейство платиновых металлов

Таблица 5
----------Основные параметры атомов d-элсментоя УЩ группы

1
Радиус 
атома 
r„  им

■■7*о 2+Е Э /Э, •» Вг*лектш4е
электроны

По
д

гр
уп

па
же

ле
за Ре 0,126 7,87 -0,440 30*48-

Ru 0,134 7,36 - 4dT5Sr
Os 0,135 8,70 ->0,85 5d66ST

• £ -«
§ 1 а рС £-2

Со 0,125 7,86 -0,28 ^  3d74S2
Uii 0,134 7,46 +0,60 4ds5S'
J r 0,135 8,70 + 1.10 5d'6S2

a vi
1 э I I  

с  ы

_Ni__ 0,124 7,63 -0,250 з А з 7”
iPd 0,137 8,33 +0,83 4dl05S°
Pt 0,138 9,00 +1,20 5d96S'
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Анализируя эти данные, можно сказать, что наблюдается общая для 
всех d-элементов закономерность, а именно: в пределах каждой подгруп
пы (подгруппы железа, кобальта и подгруппы никеля) радиусы атомов 
сверху вниз увеличиваются, но незначительно. При этом в каждой под
группе радиусы атомов элементов семейства платиновых металлов (руте
ния и осмия; родия и иридия; палладия и платины) практически одинако
вы. Энергия ионизации (Е> ,д ) в каждой подгруппе сверху вниз, в общем, 
возрастает, вследствие чего химическая активность элементов в этом же 
ряду уменьшается. Восстановительная способность элементов в каждой 
подгруппе сверху вниз уменьшается; элементы семейства железа (Fe, Со , 
Ni) в ряду стандартных электродных потенциалов (Е°, в) стоят до водоро
да, а все элементы семейства платиновых металлов -  после водорода.

(3 соединениях d-элементы VIII группы проявляют переменную сте
пень окисления (от 0 до +8). Для элементов семейства железа характерны 
С.О. равные +2 и +3 (для железа еще +6). Для платиновых металлов наи
более типичные соединения, в которых их степень окисления равна +4, 
для палладия и платины характерна еще С.О. равная +2, а .для осмия и ру
тения +8.

Характер связи d-элементов VIII группы в соединениях с другими 
элементами определяется во многом степенью окисления элемента: от 
преимущественно ионного характера для низких степеней окисления до 
ковалентного в случае высоких С.О. Так, для железа (П) характерны в. ос
новном ионные соединения (FeSO*, FeCJ?), железо (VI) встречается лишь в 
виде оксоанионов -  Г’е0 4' \

Семейство железа.
Нахождение в природе и получение 

железа, кобальта и шипели

Железо -  самый распространенный после алюминия металл: на его 
долю приходится около 1,5% атомных (или 4% массовых) земной коры. 
Встречается железо в виде различных соединений: оксидов, сульфидов, 
силикатов. Химически чистое железо находят лишь в метеоритах. К важ
нейшим рудам железа относятся магнетит Fe30 4, гематит Fe20 3, лимонит 
Fe.Oi пН;0, сидерит FeC03, пирит или железный колчедан FeS; и др.

Содержание кобальта в земной коре -  0,001% (атомный), а содержа
ние никеля в земной коре -  0,003%. Кобальт и никель встречаются в при
роде в виде соединений с мышьяком и серой.

Ядро земли, по мнению ученых, состоит из железа и никеля.
Химически чистое железо можно получить электролизом водных 

растворов его солей (сульфатов и хлоридов). Очень чистое железо получа
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ется при термическом разложении без доступа воздуха пентакарбонила 
железа:

1°
[Fe(CO)5] = Fe + 5СО.

Железо можно получить также восстановлением оксидов железа водоро
дом или алюминием:

t° f
3FejQt + 8А1 -»■ 4А12Оэ + 9Fe; Fe2G3 + 3H2 2Fe + 3H20.

Получение чистых Со и Ni довольно затруднительно. В результате ряда 
операций получают оксиды, которые затем восстанавливают углем, водо
родом, иногда методом алюмотермии:

1° t°
NiO + С —> Ni + СО СоО + Н2 - * Со + Н20

Особо чистый кобальт и никель получают электролизом раствора 
сульфата кобальта или никеля, а также термическим разложением карбо
нилов кобальта или никеля:

t° f
Сог(СО)» -♦ 2Со + 8СО Ni(CO)4 - » Ni + 4СО

Физические свойства железа, кобальта и никеля

Это - металлы с характерными металлическими свойствами: метал
лический блеск, тугоплавки, прочны. Железо и никель относительно мяг 
ки. По сравнению с железом кобальт более тверд и хрупок. Железо отно
сительно легко проводит электрический ток (около 19% электропрозодно • 
ста серебра). Электропроводность и теплопроводность кобальта и никеля 
примерно в 7 раз ниже, чем у серебра.

Для элементов семейства железа особенно характерны ферромаг
нитные свойства. Кроме притягивания магнитом, важная особенность 
ферромагнитных веществ заключается в том, что под действием электри
ческого тока они сами становятся магнитами.

Химически* свойства железа, кобальта и никеля

По химическим свойствам железо, кобальт и никель являются ме
таллами средней активности, причем активность уменьшается в ряду 
Fe > Со > Ni. В отсутствие влага они довольно устойчивы и при обычных 
условиях заметно не реагируют даже с такими типичными неметаллами, 
как 0 2, S, С12, Вг2. Но при нагревании, особенно в мелкораздробленном со-
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стоянии, взаимодействие идет довольно энергично почти со всеми неме
таллами:

t°
3Fe + 2Oi -> Fe30 4 

t°
2Fe + 3C12 -> 2FeCl3

t°
2Co + 0 2-» 2CoO 

Fe + J2 FeJj

t°
2Ni + 0 2 2NiO 

t°
Fe + S —*• FeS

При взаимодействии с углеродом, кремнием, фосфором и азотом при 
нагревании образуются соответственно Fe3C, Fe3Si, Fe3P, Fe4N.

С водой при обычных условиях элементы семейства железа не взаи
модействуют. При сильном нагревании железо постепенно вытесняет из 
воды водород, превращаясь в оксид:

t°
3Fe + 4Н->0(гмр) —» Fe30 4 + 4Н2

С водородом элементы семейства Fe не реагируют. В ряду стандарт
ных электродных потенциалов металлов Fe, Со, Ni стоят до водорода, по
этому взаимодействуют с разбавленными кислотами с выделением водо
рода, причем активность уменьшается при переходе от Fe к Ni.

Fe + 2НС1 -* FeClj + Hjf (в отсутствие кислорода)
Fe + Н25 0 4(разб.) —► FeS04 + Н2.
В умеренно концентрированных H2SC4, HN03 железо окисляется до 

Fe (III):
Fe + 4HN03 = Fc(N03)3 + NO] + 2H20 .

В концентрированных H2S04, HN03 на холоду железо, кобальт и ни
кель пассивируются.

В обычных условиях в растворах щелочей все три металла не рас
творяются, но с горячим концентрированным раствором NaOH железо 
реагирует.

Fe + 4ЫаОН(конц) + 2Н20  Na4[Fe(OH)6] + Н2 
Кроме того: С, р

Fe + 5 СО -<• Fe(CO)5 Fe + CuS04 -+ Cu + FeS04.

Важнейшие соединения элементов семейства железа

I. Соединения типа Э(П), то есть С.О. = +2.
Т акая С.О. характерна для всех элементов семейства железа.

1) Оксиды ЭО.
Эти оксиды (FeO -  черного цвета, СоО -  серо-зеленого цвета и NiO — 
зеленого цвета) практически не растворимы в воде. Оксид железа (П)
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может быть получен нагреванием Fe20 3 в токе Н2 (или СО) или путем 
термического разложения оксалата железа (П) в отсутствие воздуха. 

t°
Fe2C>3 + Н2 (СО) -> 2FeO + 1ЬО (СО.,)

4°
Fe+2C+320 4 -*• Fe" 0  + С *02 + С "О
СоО и NiO получают разложением гидроксидов н карбонатов:

4°
CoCOj СоО + С02 

4" t°
Со(ОН)2 -> СоО + Н20  Ni(OH)2 — NiO + Н20

Оксид Со(ТТ) образуется также при взаимодействии простых веществ:
4°

2Со + 0 2 -» 2СоО.
Оксиды FeO, СоО, NiO взаимодействуют легко с кислотами 

ЭО + 2НС1 — ЭС12 + Н20  
ЭО + 2 Н /0  + ЗН20  — [Э(Н20 )6]2+

FеО и СоО при кипячении растворяются еще в концентрированных 
растворах щелочей, проявляя слабо амфотерный характер 

СоО + 2NaOH + Н20 — Na2[Co(OH)4J,
СоО + 20Н + Н20  — [Со(ОН)4]2 .

2) Гидроктды Э(ОН)2.
Так как оксиды ЭО в Н20  не растворяются, гидроксиды получаются 
косвенным путем. Общим методом получения Э(ОН)2, является взаи
модействие растворов солей Э(П) и щелочей: Э2+ + 20Н' -* Э(ОН )2(. 
Образующиеся при этом объемистые осадки -  белый Fe(OH)2, розово
красный Со(ОН)2 и зеленый Ni(OH)2 -  сильно отличаются яруг от друга 
по отношению к кислороду воздуха. В то время как Ni(OH)2 с ним не 
реагирует, а Со(ОН)2 окисляется лишь медленно, гидроксид Fe(OH)2 
быстро переходит в Fe(OH)3 бурого цвета.

4Fe(OH)2 + 0 2 + 2Н20  — 4Fe(OH)3
В воде все эти гидроксиды 3(ОН)2 не растворяются, но легко рас

творяются в кислотах Э(ОН)2 + 2НС1 «-»■ ЭС1;; + 2Н20.
Ион Э + в растворе находится в виде аквакомплексов [Э(ОН2)6]2*. 
Fe(OH)2 и Со(ОН)2 проявляют амфотерные свойства, так как при ки

пячении растворяются в концентрированных растворах щелочей:
4“

2 NaOH„.ł№ +Со(ОН)2 = Na2[Co<OH)4]
4°

4NaOHKO„;l + Fe(OH)2=Na4[Fe(OH)<J
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Ni(OM);; в растворах щелочей не растворяется, проявляя лишь ос
новные свойства.
3). Сот.

Образуемые ионами Эъ соли сильных кислот (Cl',NOj\ S04 и др.) 
почти все хорошо растворяются в воде. В водных растворах подвергаются 
гидролизу, так. как Э(ОН)2 — слабые основания.

Э2+ + НОН ЗОН" + 1Г 
ЭОН+ + НОН «-* Э(ОН)2 + Н+

I — -— — ф

[Э(НгО)6}2+ + НОН «-* [Э(Н20 )50 Н]+ + н 3+о  
кислота основание 

, Реакция среды кислая.
Производные анионных комплексов железа и кобальта ферраты (П) 

и кобальтаты (П> водой полностью гидролизуются
——Н*-1

[Co(OH>4f  +НОН [Со(ОН)зН20 ]‘ + ОНГ.
основание кислота

К труднорастворимым солям относятся многие соли сравнительно 
слабых кислот, в частности производные анионов СОу и Р04 .

Железо, кобальт и никель в степени окисления +2 образуют 
множество комплексов- Для железа (П) наиболее типично 
координационное число 6, для кобальта (П) устойчивы координационные 
числа 6 и 4 и для никеля (П) также 6. Выше уже говорилось о катионных 
аквахомплексзх этих элементов [Э(ОН2)б]2+. Из катионных комплексов Э2+ 
известны также аминокомппексы [Э(МН3)б]2+. Аммиакаты образуются при 
взаимодействии аммиака с безводными соединениями Fe(H),Co(n) и 
Ni(I"l), например: ЭСь(тв) + 6NH3(r) = [3(NH3)e] Cl2.

За счет образования аммиакатов Ni(OH)2 легко растворяется в при- 
сутствии аммиака и солей аммония:

Mi(OH)2(TB.) + 6NH3(r) = [NKNH,)*] (ОН)2 (р)
Аммиакаты железа (П), кобальта (П) и никеля (П) устойчивы лишь в 

твердом состоянии и при большом избытке КН3. При растворении в воде 
аммиакаты легко разрушаются:

[Fe<NH3)6] С12 + 2Н20  <--> Fe<OH)2 + 4NH3 + 2NH4C1.
Из анионных комплексных соединений железа важное значение 

имеет K4[Fe(CN)6] («желтая кровяная соль»). Получается она при дейст
вии на растворы солей железа (П) растворимых цианидов (например, 
KCN). Вначале образуется белый осадок цианида железа (П):

Fe2’ + 2C N -F e(C N b |.
В избытке KCN осадок растворяется с образованием K.t[Fc(CN)6]: 

Fe(CN)2 + 4KCN = K4[Fe(CNk]



4 4

При растворении в воде комплексная соль диссоциирует на ионы ка
лия и чрезвычайно устойчивые ионы [Fe(CN)s]4' (К„ссг ̂ 4 • 10 36)

П. Соединения типа Э(Ш), то есть С.О.=+3.

Такая степень окисления наиболее характерна дня Fe.
При этом в ряду Fe — Со - Ni степень окисления равная +3 для элементов 
становится все менее характерной. Производные Fe+2 и Fe'3 приблизитель
но одинаково многочисленны как среди простых, так и среди комплекс
ных соединений. Для Со'3 известно много прочных комплексов, но лишь 
очень немного малоустойчивых простых солей. Наконец для Ni"3 известны 
лишь единичные комплексные производные.

1)Оксиды Э20 }.
Из этих оксидов в обычных условиях устойчив лишь Fe20 3. Буро-красный 
порошок РегОз может быть получен обезвоживанием его гидрата: 

t°
2Fe(OH)3 -» 3H20  + Fe2Oj
Кроме того, Fe20 3 встречается в природе в виде гематит а Fe20 3. 

Со20 3 и Ni20 3 можно получить дегидратацией Со(ОНЬ и Ni(OH)3 в специ
альных условиях: 

t°
2Со(ОН)з -» Со20 , + ЗН20

Со2Оз и Ni20 3 -  неустойчивые соединения, легко разлагаются. Так, Со20 3 
легко выделяет Ог с переходом в Со30 4:

6Со2Оз — 0 2 + 4Со30 4.
Fe20 3 растворяется в кислотах с образованием светло - фиолетовых аква 
комплексов |Ре(ОН2)б]3+:

Fe2Oj + 6HCI + 9Н20  -* 2[Fe(OH2)6]C!3.
При сплавлении Fe2Oj со щелочами или карбонатами щелочных ме

таллов образуются оксоферрагы (Ш) или ферриты (соли железистой ки
слоты HFe02):

t°
Na2C 03 + Fe20 3 = 2NaFe02 + СОД 

t°
2NaOH + Fe20 3 = 2NaFe02 + H20.
Ni20 3 и Co20 3, растворяясь в кислотах, проявляют окислительные 

свойства, окисляя соляную кислоту до хлора, а из кислородсодержащих 
кислот выделяют 0 2.

Ni203 + 6НС1 = 2NiCI2 + Cl2f + 3H20  
Ni2Os + 2HjS04 = 2NiSQ4 + l/2 0 2t  + 2H20
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2) Гидроксиды Э(ОН)з.
Fe(QH)3 получается при действии щелочей на растворы со

лей железа (Ш).
Г е3+ + ЗОН' -> Fe(OH)3|  - бурый осадок, в воде практически 

нерастворим.
Г е(ОН)3 можно получить и окислением Fe(OH)2

4Fe(OH}2 + 0 2 + 2Н20  = 4Ре(ОНЫ
Со(ОН)з можно получить окислением кислородом воздуха гидро

ксида Со(П):
4Со(ОН)2 + Ог + 2НгО = 4Со(ОНЫ.

Окисление Со(ОН)2 кислородом воздуха происходит гораздо мед
леннее, чем Fe(OH)2. Однако в присутствии сильных окислителей (NaCIO) 
окисление Со(ОИ)2 протекает быстрее:

2 Со(ОН)2 + NaCIO + Н20  = 2 Со(ОН)3]. + NaCI.
Гидроксид Ni(OH)2 кислородом воздуха не окисляется, поэтому чер

ный Ni(OH)3 образуется при действии щелочей на соли никеля в присутст
вии сильных окислителей:

2Ni{OH>2 + 2NaOH + Br2 = 2Ni(OH)3J + 2NaBr.
Гидроксид железа (UJ) растворяется в кислотах с образованием ак

вакомплексов [Fe(OH2V]3+:
Fe(OH)3 + ЗНС1 + 3H20  -> [Fe(OH2)6]Cl3.

При взаимодействии Со(ОН)3 и Ni(OH)3 и кислородсодержащихки- 
слот соли Э34 не образуются, а происходит восстановление Со и Ni до 
степени окисления +2 с выделением свободного 0 2:

4Со(ОН)3 + 4Н2$ 0 4 = 4CoSO* + 0 2f + 10Н2О.
Из HCI выделяется С12:

2Со(ОН)3 + 6HCI = 2СоС1; + СЬТ + 6Н20 . 
Свежеполученный Fe(OH)> заметно растворяется в концентрированных 
растворах щелочей, образуя гексагидроксоферраты (Ш).

Fe(OFI)3 + 3NaOH*OBa <- Na3[Fe(OH)6].
При сплавлении со щелочами образуются оксоферраты (Ш), назы

ваемые ферритами:
t°

NaOH + Fe(OH)3 NaFeO, + 2H20.

3)Соли Fe (Ш).
Соли Fe(III) получают окислением соответствующих солей Ре(П) 

азотной кислотой или Н20 2, КМп04, С12 и др., а также растворением в ки
слотах гидроксида железа (Ш).

10 FeS04 + 2КМп0 4 + 8H2S04 = 5Рег{804)з + K2S04 + 2MnS04 + 8Н20  
3H2S04 + 2Fe(OH)3 = Fe2(S04)3 + 6H20 .

Большинство солей хорошо растворимо в воде.
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Так как основные свойства Fc(OH)3 выражены очень слабо, соли Fe3+ в 
растворах подвергаются сильному гидролизу:

Fe3" + Н20  «-> Fe(OH)2" + Н+
Fe(OH)2' + Н20  *-*■ Ре(ОН)2" + Н+.
Fe(OHb+ + Н ,0 Fe(OH)3 + НГ.
Соль Na3[Fe(OH)6] еще сильнее подвергаете» гидролизу.
Сульфат железа (Ш) с сульфатами щелочных металлов и аммония обра

зует двойные соли -  квасцы, например, железоаммонийные квасиы 
(NH4)Fe($04)2 * 12HjO -  хорошо растворимые в воде кристаллы.

Ш. Соединения типа Э(\1).
Степень окисления +6 характерна лишь для Fe и проявляется в анио

нах Fe042'.
FeOj и H2Fe04 (железная кислота) не порчены, а. соли (ферраты) 

выделены. Их можно получить при окислении Fe или соответствующих 
соединений в концентрированном растворе щелочи при нагревании: 

2Fe(OH)3 + ЮКОН + 3Br2 -  2K,Fe04 + 6КВг + 8Н20  
Fe2Oj + 3KNOj + 4КОН = 2K2Fe04 + 3KN02 + 2H20.

Все ферраты являются очень сильными окислителями, особенно в кислой 
среде:

2 K2Fe04 + ЗНг02 + 5 H2S04 — Fe2(S04)3 + 302 + 2K;;S04 + 8Н20.
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Лекция 5

ТЕМА; ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ I В

Вопросы, изучаемые на лекции:

1„ Общая харяктеристнка элементов группы 1 В.
2. Нахождение в природе и получение меди, серебра и золота,
3. Физические и химические свойства простых веществ.
4. Важнейшие соединении элементов подгруппы меди.

Общая характеристика элементов группы I В

К элементам группы I В относятся медь (Си), серебро (Ag) н золото (Аи). 
Эти элементы в своем периоде являются предпоследними d-элементами и вро
де бы должны на предпоследнем d-подуровне иметь по 9 электронов. Однако 
вследствие устойчивости 4|0-конфигурации энергетически более выгодным 
оказывается переход (проскок) одного S-электрона на d-подуровень. Поэтому 
электронная валентная конфигурация этих атомов такова: (n -  l)d“ViS'.

Таблица 6
Основные параметры атомов элементов 1 В группы

Ва
лент
ная

струк
тура

Радиус
атома
г„нм

ТГ' О *Ej —»э 5 
эВ.

Радиус 
иона 

Гэ, ИМ

-Еэ+-->э1+
эВ.

Е„ В
Э++1е—>Э°

Хими
ческая 
актив- ! 
иость

Си 3d °4S' 0,128 7,73 0,098 20,29 0,52 Г нфумснь-
шается

Ag 4 d re5S1_ 0,144 7,37 0,113 21,5 0,799
An 5d,06S'

L
0,144 9,23

_
0,137 20,5 1,692

Как видно из таблицы, закономерности изменения основных
параметров атомов обычные для подгруппы d-элементов, а именно:

» радиус атома сверху вниз в подгруппе увеличивается, но незначи
тельно и у Ag и Au одинаков;

• энергия ионизации (Еэ° —* э ) атома сверху вниз в подгруппе в 
мелом увеличивается, поэтому химическая активность и восста
новительные свойства уменьшаются. Самый сильный восстано
витель (и самый активный металл) — это Си, хотя тоже - слабый 
восстановитель. Стандартный электродный потенциал атомов (Е„)



больше нуля, поэтому Н2 из кислот они нс вытесняют и в ряду 
стандартных электродных потенциалов металлов все находятся 
после водорода.

В то же время d-подуровень предвнешнего уровня хотя и завершен, 
но не может считаться вполне стабилизированным и способен к отдаче 
одного или двух электронов. И действительно, вторая энергия ионизации 
(Еэ+ --»• э2+) намного меньше, чем у щелочных металлов (у лития ее значе
ние равно 75,5 эв), поэтому Cu, Ag, Au могут проявлять С.О. не только +1, 
но и +2, +3. При этом наиболее характерная С.О. для Си равна +2, для Ag 
равна +1 и для Аи равна +3.

Особая устойчивость С.О. = +1 у серебра объясняется большой ус
тойчивостью конфигурации 4d10, так как эта конфигурация образуется уже 
у палладия Pd, предшествующего серебру в таблице Менделеева Д.И.

Нахождение и природе и получение меди, серебра и золота

Содержание Cu, Ag, Аи в земной коре невелико: содержание меди 
равно 0,01% (масс), серебра 10'5% (масс) и золота 5 ■ !0'7% (масс). Все они 
встречаются в свободном состоянии в виде самородков, так как малоак
тивны.

Медь в земной коре встречается в основном в виде сульфидных руд: 
главные минералы халькопирит (медный колчедан) CuFeS2, медный блеск 
Cu2S, ковелпин CuS, малахит (СиОИ)2СО(.

Самой важной серебряной рудой является аргентит (серебряный 
блеск) A&S. В качестве примеси Ag входит в медные и свинцовые руды, 
из них добывают примерно 80% Ag.

Золото почти исключительно в самородном состоянии в виде вкрап
лений в кварц. В малых количествах Au есть в сульфидных рудах железа, 
свинца и меди. Следы его открыты в морской воде.

Для получения меди чаще применяют пиро- и падрометаллургиче- 
ские процессы. Пирометамургические методы: из сернистых руд окисле
нием получают оксиды меди, которые затем восстанавливаются, реагируя 
с избытком сульфида:

2Cu20  + Cu2S = 6Cu + S02.
Получается медь чистоты 99,3 -  99,6% Cu. Для получения меди более вы
сокой чистоты проводят электролитическое рафинирование электролизом 
CuS04 с медным анодом.

Гидуометаллургичехкие методы получения меди основаны на рас
творении медных минералов в разбавленных растворах H2S04 или NH3, а 
затем из полученных растворов медь вытесняют железом или выделяют 
электролизом.
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Золото извлекают из измельченных золотоносных пород промывкой 
водой. Этот метод отделения от пустой породы основан на большой раз
ности плотностей Ан и песка (SiO?). Часто промывку совмещают с раство
рением золота в жидкой ртути с последующей разгонкой амальгамы.

Лучшим методом отделения золота от пустой породы является циа- 
нидиый метод. Он основан на растворении золота в растворе NaCN за счет 
окисления О2 воздуха и перехода в анионный комплекс Na[Au(CN)2] с по
следующим вытеснением золота из полученного раствора цинком:

4Au + 8NaCN + 2НгО + 0 2 = 4Na[Au(CN)2] + 4NaOH.
2Na[Au(CN),] + Zn -*  Na2[Zn(CN)4] + 2Au.

Ф тяческис и химические свойства простых веществ

Cu, Ag, Au известны с доисторических времен.
Cu, Ag, Au -  мягкие блестящие металлы: медь имеет красную окра

ску, Ag -  белую, Au -  желтую. Все они, особенно Au, характеризуются ис
ключительной пластичностью (могут получаться в виде тончайшей прово
локи или фольги). Все они обладают высокой электро- и теплопроводно
стью, причем Ag -  самый электропроводный из всех металлов. Имеют вы
сокие температуры плавления и кипения. Образуют сплавы, особенно со 
ртутью.

Химическая активность меди, серебра и золота невелика и умень
шается в этом ряду. С кислородом реагирует лишь Си, при этом при 400°С 
образуется СиО, при более высокой температуре -  Си20:

4(Ю°С

2Си + 0 2 2Ci.rO

более 400°С

4Cu + 0 2 -» ZCUjO

Au и Ag не реагируют с 0 2 даже при нагревании:
t°

Au (Ag) + 0 2 —*> не реагируют.
При нагревании Си и Ag реагируют с серой: 

f  t°
2Cu + S — CuC'S 2Ag + S —> AgjS.
Вследствие окисления медь на воздухе покрывается плотной зелено

серой пленкой основного карбоната меди:
2Си + 0 2 + Н20  + С 02 -> (CuOHfcCO,.

При наличии в воздухе H2S серебро покрывается черным налетом
Ag2S:

4 Ag + i n i s  + 0 2 -> 2Ag2S + 2Н20  
С водородом и водой Cu, Ag, Au не реагируют:
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Cu (Ag, Au) + H2 не реагируют. 
t°

Cu (Ag, Au) > H20  —* не реагируют.
Легче всего эти металлы реагируют е галогенами. Ag, Au реагируют с га
логенами при нагревании. При нагревании компактная мель сгорает в ат
мосфере СЬ, реакция с Ag и Au идет очень медленно. 

t°
Cu + С1» -*• CuCł2 (AgCI, AuCIj, то есть в самой характерной С.О.).
В ряду стандартных электродных потенциалов металлов Cu, Ag, Au 

находятся после водорода, поэтому водород не вытесняют из растворов 
кислот и кислоты могут окислять их только за счет аннона. Поэтому НО и 
разбавленная H2S04 на них не действуют. Исключение представляет взаи
модействие Си с очень концентрированной НО, так как в результате ком- 
плексообразования потенциал Си сильно сдвигается в сторону отрица
тельных значений (то есть Си как бы уже до Н стоит в ряду стандартных 
электродных потенциалов):

2Cu° + 4Н 'О  10„„ 2И[Си+,СЬ] + Н2“.
Аналогичный окислительно-восстановительный процесс, обуслов

ленный комплсксообразованием, протекает в растворах цианидов:
2Cu° + 4KCN + 2Н2+!0  ->• Ж (С » 1(СЫ)2] + 2КОН + Н >°.

Си и Ag растворяются в азотной кислоте и при нагревании реагируют с 
концентрированной H2S04: 

t°
Cu + 2H2S04(koh«.) C11SO4 + S02 + 2H20  
Ag + 2.HNO3 AgNO, + NO- + H20 . .

Золото с этими кислотами не реагирует. Золото растворяется в горячей 
концентрированной H2SeQ4, являющейся сильным окислителем:

2Au + 7H2SeO,$ = 2H[Au(Se04),] -i- 3SeOz + 6H20.
Золото растворяется в царской водке и в насыщенном хлором растворе 
Hel. Ei обоих случаях окисление идет :<а счет атомов хлора и образования 
анионного комплекса:

Au + ЗС1 + НС! = Н[АиСЦ].
Au + И NO) + 4HCI = H[AuCI4] + NO + 2Н20.

В отсутствие окислителей Cu, Ag, Au устойчивы к щелочам.

1°

Важнейшие соединения элементов подгруппы меди

!• Ш т н е и ц я  меди (I), сецебпа Ш. ».»лота (».
Атомам меди, серебра, золота в С.О. = +1 соответствует электронная кон
фигурация (п -  l)d nS°. Эта степень окисления (С.О.) характерна для се
ребра. У меди и осооеино у золота эта С.О. проявляется реже. В водных



растворах Au+ и Cu' я виде простых растворимых солей нестойки и как 
правило яиспропорциоиируют, то есть в растворе устанавливаются равно
весия:

2Сим (р )«-» Си" (т) + Си+г (р)
ЗА и"1 (р) <-> 2 Ли" (г) + Аи+3 (р).

О ксиды: Cu20 , A g20 ,  Аи;0  образуются косвенно. Так как гидрокси
ды ЗОН -  нестойкие соединения, поэтому при попьпке их получения по 
обменным реакциям выделяются оксиды Cu20 , Аи20  и A g20 :

2AgNOj + 2КОН -  AgzO (т) + 2KN03 + Н20.

При 300°С Ag20  разлагаеггся:
300°

2Ag20  —> 4Ag + Oj.
Cu20  непрочен и при увеличении температуры от 200 до 375°С дис- 

пропорционирует Xе
Cu20  — СиО + Си.

Все оксиды ЗгО амфотерны. Кислогаая природа оксидов ЭгО проявляется 
при растворении в горячих концентрированных растворах щелочей, при злом 
получаются купраты (1) или куприты, аргентаты (1) или аргентиты и аурам (1) 
или ауриты.

аОI
Си20  (т) + 2NaOH + Н20  = 2Na[Cu(OH)J (р)

Основной характер Э20  проявляется с кислотами с образованием солей: 
CiijO + 2НС1 -> 2CuCl| + Н20 .

Оксиды Э20  легко растворяются в растворе NH3:
" Cu20  + 4NH3 + Н20  2[Cu(NH,)2]{OH).

Бинарные соединения Cu(I), Ац(1) и Au(l) -  твердые кристалличе
ские солеподобные вещества, в большинстве не растворяются в воде. Пло
хо растворяются галогениды (кроме AgF), оксиды, цианиды, сульфиды и
др.

Э(1) образуют много комплексных соединений, причем наиболее ус
тойчивы иианидные комплексы. Для Э(1) аквакомгшексы малостойки и 
кристаллогидраты не характерны, но для Си(1) и Ag(l) устойчивы аммиа
каты типа [Э(МН3)2]<. Поэтому большинство соединений Со(1), Ag(l) лег
ко растворяются в присутствии ам.миака:

AgCl + 2NH3 -»  [Ag(NH3)2]Cl,
Ag20  ( г) + 4NH3 + H20  -> 2[Ag(NH3)2]OH.

Нерастворимые в воде и кислотах галогениды ЭНа! довольно значи
тельно растворяются в концентрированных растворах галогеноводород- 
ных кислот или основных галогенидов {то есть в избытке НаГ), что связа
но с образованием комплексов.

CuCl (т) + НС1 (р) = Н[СиС12] (р).
AgJ (т) + KJ (р) = KfAgJ2] (р).
CuCN (т) + KCN -> KlCu(CN),].
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Cu2S + 3K2S —» 2K3[CuS2], to есть нерастворимые в воде цианиды 
3CN, сульфиды 3 2S и др. ведут себя аналогично.

Соединения Ag+ легко восстанавливаются до Ag0, то есть Ag+ - силь
ный окислитель:

НСОН + 2[AgCNH3)2]OH -* НСООН + 2Ag + 4NH3t + Н20  (реакция 
«серебряного зеркала»).

Наоборот, большинство соединений Cu(I) и Ан(1) легко окисляются 
(даже 0 2 воздуха), переходя в устойчивые Cu(II) и Аи(Ш):

4СиС1 (т) + 0 2 + 4НС1 (р) = 4CuCI2 (р) + 2Н20  (ж).
Для соединений Cu(I), Au(I) характерны реакции диспропорциони

рования:
2СиС1 ( г) Си°(т) + СиС12 (р),

ЗАиС1 (т) + КС1 (р) *-*• 2 Аи (т) + К [Audi],

II. Соединения меда (П)

Соединения Аи(П) и Ag(II) практически неизвестны.
Поэтому рассмотрим лишь соединения Cu(II).

Оксид СиО -  черное кристаллическое вещество, получается по реакциям:
до 400°

2Си + 0 2 -» 2 СиО 

t°
Си(ОН)2 -» СиО + Н20  

t°
2Cu(NOj)2 = 2СиО + 4NO, + 0 2.

Удобно СиО получать термическим разложением основного карбоната 
меди (есть в природе): t°

(Cu0H)2C 03 -> 2СиО + Н20  + С:02.
Гидроксид меди (Г1) Си(ОН)2 -  твердое вещество голубого цвета, по

лучается по обменной реакции: Cu2ł + ЗОИ' —► Cu(OH)2.
И оксид СиО, и гидроксид Си(ОН)2 не растворяются в воде. Оба ам

фотерны с преобладанием основных свойств, но и основные свойства вы
ражены слабо. Оба легко растворяются в кислотах, образуя в воде голубые 
аквакомплексы [Си(ОН2)6]2+. При растворении солей меда (П) в воде гоже 
образуются голубые аквакомплехсы [СиШ-О^]3*.

Комплекс [Си(Н20)б]2+ имеет голубую окраску, поэтому растворы солей 
меди (П) и большинство крисшшогндраггов тоже имеют голубую окраску:

CufNOjb • 6Н20 , CuSO* • 5Н20  (безводный CiiSO< -  бесцветен).
Си(ОН)2 растворяется при нагревании в концентрированных раство

рах щелочей с образованием ярко-синих растворов гидроксокупрагов:
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Cu(OH)2 + 2KOH mllll <-* K2[Cu(OH)4]
Гидролиз солей: [QXFbOXj2* -i- НОН *-» [Cu{0 HXH20)s]+ + Н3+0  и по 

аниону: [Cu(OH)4f  + НОН [Cu(0H)3(H20)]"+ ОН'
Кроме аква- и гидроксокомплексов медь (П) образует и другие ком

плексные соединения. Так, СиО н Си(ОИ)2 растворяются в растворе ам
миака с образованием темно-синего раствора, обусловленного комплексом 
[Cu(NH3)4]2+:

Cu(OH)i + 4NH3 — [Cu(NH3)4]2+ + 20H 
Из других катио!1Ных комплексов меди (Г1) очень характерны ком

плексы с азотсодержащими лигандами. Кроме NH3, лигандами могут быть 
органические молекулы с группой NH2 (этилендиамин NH2-CH2-CHr-NH2 
и аминокислоты
R -  СН -  СООН), с которыми образуются хелатные комплексы.

i
Ш 2

Хелатный комплекс образуется легко:[Си(епХН20 )4] '+, 
[Си(еп)2(Н20)2]2+, где еп -  эзнлендиамин.

Соединения Cu(II) устойчивее, чем однотипные соединения Cu(I). 
Так, Си(ОН)2 разлагается на СиО н Н20  лишь при нагревании. Разложение 
CuFj и СиСЬ протекает соответсгвенно при 950 и 500°С: 

t°
2CuCI2 -> 2CuCl + CI2

Однако CuJ2 неустойчив, поэтому при получении CuJ2 по обменной реак
ции идет окислительно-восстановительная реакция:

2CuS04 + 4KJ -* 2CuJ i + J; + 2KjS04 
белый осадок

Ш. Соединения золота (Ш)

Соединения Э(Ш) характерны для золота. Из бинарных соединений 
золота известны Аи20 3 (черно-бурый), AuF3, AuCl3, AuBr3> Au2S3.

Основным исходным веществом для получения других соединений 
золота является АиС13, который получается по реакции

200°

2Аи + ЗС12 (избыток) - » 2АиС13
Гидроксид Аи(ОН)3 -  красно-коричневое твердое вещество, в воде 

не растворяется. Галогениды, оксид и гидроксид Au(HI) -  амфотерные со
единения с преобладанием кислотных свойств: 

легко
NaOH + Au(OH)3 — Na[Au(OH)4].
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Даже растворение в кислотах гидроксида золота (Ш) происходит за счет 
образования анионных комплексов:

Au(OH)j + 4HNO, = HfAu(NOj)4) + 3H20.
Кислотный характер галогенидов Au (III) проявляется в их исключи

тельной способности давать галогеноаураты (Ш) МГ‘[АиНаЦ], большин
ство из которых хорошо растворяются в воде:

АиСЬ + НС1 -> Н[АиС1.,].
HfAuCLj] -  золотохлористоводородная кислота, обычно получается 

по {«акциям: Au л царская водка -* см. выше, или
Аи(ОН)з + 4НС1 = H[AuC14] + ЗН20.

(Н[Аи(ОН),| или Аи(ОН)з -золотая кислота, a Na[AuCU-2H,0 -  зо
лотая соль).

Особая склонность золота (Ш) к образованию анионных комплексов 
проявляется и при гидролизе его тригалидов:

АиС13 + Н20  *-* Н[Аи(ОН)С13] -  гидроксотрихлорозолотая кислота.
AuCi3 + HjO Н2[АиОС1з] (после 2 ступени).
Все соединения золота легко разлагаются при нагревании с образо

ванием металлического золота. Соединения Аи(Ш) являются сильными 
ЙШШтелями, восстанавливаются легче, чем соединения серебра (I). Так, 
в водном растворе быстро идут реакции:

H[AuCL,j + 3FeS04 -> Aul + Fe^SO ^ + FeClj -г HCI.
3Na2[SiKOH)4] + 2AuCI3 + 6FIOH = 3Na2[Sii(OH)6] + 2Au + 6HCI.
Золото обнаружено в тканях организма и крови, но биологическая 

роль не до конца выяснена. Соединения золота предложены в качестве 
средств против туберкулеза и проказы. Большое количество золота идет на 
изготовление зубных протезов.
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Лекция 6

ТЕМА: ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ П В

Вопросы, изучаемые иа лекции:

1. Общая характеристика d-элементов 11 группы.
.t. Нахождение » природе u получение цинка, кадмия и ртути.
3. Физические сиойс i иа прост ых веществ.
<i. Химические свойства прост ых веществ.
5. Важнейшие соединения цинка и его аналогов.
6. Комплексный соединения цинка, кадмия и ртути.
7. Биологическая роль и применение в фармации и медицине соеди

нений d-элемснто».

Общая характеристика d-элементо» II труппы

К элементам группы П В относятся цинк (Zn), кадмий (Cd), ртуть 
(Hg). Все эги элементы — металлы н являются d-элементами, так как у них 
застраивается электронами d-подуровень предвнешнего уровня. Элек
тронная конфигурация внешнего уровня и d-подуровня предвнешнего 
уровня:

Zn -  3d104S2 Cd — 4d,05S2
r„̂  ЕППШШШ GD (n-l)d

Hg -5dw6S2

nS
Каждый из этих элементов в своем периоде является последним 

элементом d-семейства, поэтому d-подуровень предвнешнего уровня пол
ностью заполнен и устойчив. Поэтому в образовании химических связей
могут участвовать только два S-электрона внешнего уровня. В соединени
ях цинк и кадмий имеют степень окисления +2 (ZnO, CdS). а ртуть имеет 
степени окисления, равные +1 и +2 (Hg+2C12, Hg2+1Cb).

: j■' 1 ' Таблица 7
Основные параметры атомов элементом П В группы.

Радиус 
атома 
г„ нм

Радиус
иона
2+Гэ , нм

171 _. +ь э ■* э 
эВ

■г + 2+Ł'3 —* э 
эВ

Хими
ческим
актив
ность

Е„, в

1

Аг

Zn 0,139 0,083 9,39 17,96 I умень- ' -0.76Ф 65,4 /(?-■)
Cd 0,156 0,099 8,99 16,90 4 шаетси -0.40 • П2,А(*4
Н щ 0,160 0,112 ТО,43 18,75 У +0,85 200,6 |<;С
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Как видно из таблицы, закономерности изменения основных 
параметров такие же, как и для d-элементов других групп, а именно:
•  радиусы атомов (ty) и ионов (гэ2 ) в подгруппе цинка сверху вниз уве

личиваются, но незначительно и у кадмия и ртути радиусы атомов поч
ти одинаковые;

• так как от цинка к ргути размер атома почти ке изменяется, а масса ато
ма и число электронов существенно возрастают (у ртути атомная масса 
Аг в 3 раза больше, чем у цинка), поэтому происходит уплотнение элек
тронной структуры атома и оторвать электрон or атома ртути труднее, 
чем от атома цинка, поэтому значение энергии ионизации (Еэ° —* э ) 
сверху вниз в подгруппе увеличивается:

• если значение энергии ионизации возрастает сверху вниз, то химиче
ская активность металлов от цинка к ртути уменьшается;

• стандартный электродный потенциал (Е0) возрастает от пинка к ртути, 
то есть цинк будет проявлять наиболее сильные восстановительные 
свойства, а ртуть будет самым слабым восстановителем. Кроме того, 
электродные потенциалы цинка и кадмия отрицательны, а у ртути элек
тродный потенциал положительный (+0,85 в), поэтому цинк и кадмий 
способны вытеснять водород из растворов кислот, а ртуть водород из 
кислот не вытесняет.

Большинство простых растворимых соединений цинка и кадмия 
являются ионными соединениями. Однако некоторые соли кадмия и осо 
бенно ртути в водных растворах значительно менее диссоциированы, чем 
это обычно для солей типа ЭХ2. Например, HgCh, HgfCN b практически не 
проводят электрический ток в растворе, так как диссоциируют на ионы в 
очень малой степени, что объясняется сильной поляризующей способно
стью иона Hg2+ и как следствие этого исключительной склонностью ртути 
к образованию ковалентных связей.

Ионы Zn2+, Cd2", Hg2ł образуют многочисленные комплексные соеди
нения. При этом для цинка характерно координационное число (к.ч.) равное 
4,6, для кадмия наиболее характерно к.ч. = 6, а для ргути к.ч. = 2,4,6.

Нахождение в природе и получение цинка, кадмия и ртути

Цинк и ртуть известны давно и применялись еще в древности. Кад
мий был открыт в 19 веке.

По распространенности в природе эти элементы располагаются в 
ряд: Zn, Cd, Hg. Общее содержание цинка в земной коре составляет 0,01% 
(масс), кадмия -  10 5% (масс) и ртуги -  10 ь% (масс). Ртуть встречается в 
самородном состоянии (в виде простого вещества).

Важнейшие минералы в земной коре: HgS -  киноварь, CdS -  грино- 
кит, ZnS -  цинковая обманка, ZnCOt — галмей. Отметим, что минералы
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кадмия не образуют самостоятельных месторождений, а сопутствуют цин
ковым и свинцовым рудам.

Получают цинк обжигом природного сульфида цинка или разложе
нием галмея до оксида цинка с последующим восстановлением оксида 
коксом (углем):

t°
2ZnS + 302 -*  2ZnO + 2S02 

t°
ZnC03 — ZnO + C 02 

t°
ZnO + C -*■ Zn + CO.

Аналогично нз CdS получают кадмий.
Для получения чистого цинка оксид цинка, полученный обжигом 

сульфида цинка, обрабатывают серной кислотой:
ZnO + H2S04 -*• ZnS04 + Н2О.

Полученный сульфат цинка подвергают электролизу, при этом цинк 
получается на катоде.

При обжиге киновари HgS сразу получается металлическая ртуть, 
так как оксид ртути HgO -  термически нестойкое соединение:

t°
HgS + о2 —► Hg + so2.

Кадмий получают также вытеснением его из растворов солей цин
ком:

CdSO, + Zn - » ZnS04 + Cd.

Физические свойства простых веществ

В виде простых веществ цинк, кадмий и ртуть -  белые металлы с си
неватым или серебристым блеском. Во влажном воздухе они постепенно 
покрываются оксидными пленками и теряют блеск. Все три металла лег
коплавки, а ртуть в обычных условиях жидкая. Электропроводность цинка 
составляет 30%, а теплопроводность составляет 64% от соответствующих 
характеристик серебра. У кадмия и ртути эти свойства выражены значи
тельно слабее.

Ртуть обладает способностью растворять многие металлы с образо
ванием амальгам. Хорошо растворяются в ртути металлы, расположенные 
в таблице Менделеева Д.И. вблизи ртути: чем дальше вправо смещен ме
талл, тем хуже он растворяется в ртути. Например, щелочные и щелочно
земельные металлы, серебро, золото, кадмий, свинец, олово хорошо рас
творяются в ртути. Напротив, железо, кобальт, марганец амальгам не обра
зуют. Амальгамы в обычных условиях -  это жидкие, тестообразные или 
твердые системы. Представляют они собой, главным образом, растворы
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метаплов. Однако в этих растворах нередко образуются химические со
единения ртути с металлами. Амальгамы олова и серебра применяются 
при пломбировании зубов. Амальгама натрия применяется в качестве вос
становителя.

Химические свойства простых веществ

В сухом воздухе при обычных условиях Zn, Cd, Hg практически не 
изменяются. Во влажном воздухе они покрываются оксидными пленками, 
которые предохраняют их от дальнейшего окисления.

При нагревании цинк и кадмий энергично окисляются (сгорают), 
образуя соответствующие оксиды;

2Zn + Oj —> 2ZnO
Ртуть окисляется кислородом 

вании (350°С):

2Cd -> 0 2 - 2CdO.
воздуха при продолжительном нагре-

2Hg т 0 2 -> 2HgO.
При нагревании цинк и кадмий энергично окисляются серой и 

галогенами:

Zn f  S - » ZnS
Ртуть с мелкораздробленной 
кия:

t°
Zn + С12 -т  ZnCk

серой и йодом реагирует даже без нагрева-

Wg + S -<• HgS Hg + h  HgJi.
Считают, что повышенная химическая активиость ртути обусловле

на ее жидким агрегатным состоянием, облегающим протекание реакций.
Цинк и кадмий в ряду стандартных электродных потенциалов рас

положены до водорода, а ртуть -  после водорода. Поэтому Zn, Cd способ
ны вытеснять водород из растворов. Однако с водой при обычных услови
ях они не реагируют, поскольку их поверхность покрыта нерастворимой 
оксидной пленкой. В разбавленных же кислотах цинк и кадмий растворя
ются, причем кадмий менее энергично, чем щшес 

Zn + 2HCI = ZnCii + H2f 
Zn + 2И .О  + 2H20  = H?t  + (Zn(H2OTJ2'.

Ртуть растворяется только в кислотах, являющихся сильными окислителя
ми за счет своего аниона -  HNO.„ ЩЗОдконц.) и др. При этом получаются 
как производные ртуга (П), так н ртути (1). Например, при действии на 
ртуть концентрированной HNOj получается Hg(N0 3)2, а при действии на 
избыток ртути разбавленной холодной азотной кислоты (в более мягких 
условиях) получается Hg2(NQ3)2:

6Hg + 8HNOj (разб.) = 3Hgi(N03)2 + 2NO + 4Н20  
Hg + 4HN03 (кони.) = Hg(N03)2 + 2NO? + 2H20.
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Концентрированная H2S04 растворяет ртуть при нагревании: 
t°

Hg + :>H2SO, (конц.) = HgSQ4 + s o 2 + 2H30 .
Цинк и кадмий также растворяются в Н1\:0 3 и концентрированной K2S04 и 
восстанавливают их более глубоко. Цинк, например, очень разбавленную 
HNOj восстанавливает до иона аммония NH4+:

4Zn° + 1 OHN'Os = 4Zn2+(N 03)2 + N"3H4N 0 3 + 3H20.
Цинк при нагревании растворяется в концентрированных растворах 

щелочей:
Zn + 2NaOH + 2Н20  = Na2[Zn(OH)4] + H2j.

Кадмий и ртуть со шеломами не взаимодействуют.

Важнейшие соединений цинка и его аналогов 

/.Оксиды.
Оксиды цинка, кадмия и ртути -  твердые вещества. ZnO -  белый, CdO -  
бурый. Окраска HgO зависит от степени измельченное™ и может изме
няться от желтой до красной. Все эти оксиды можно получить непосредст
венно из простых веществ.

t°
2Э + 0 2 = 2ЭО О  = Zn, Cd, Hg).

Кроме того, ZnO и CdO можно получить разложением гидроксидов и тер
мически нестойких солей:

t° f
Zn(OH)2 -» ZnO + Н;0 ZiiC03 -> ZnO + С 02

t°
2ZitCNO,)2 -> 2ZnO + 4NOj + D2

Оксид Hg(H) можно получить подщелачиванием растворов солей ргуги: 
Hg(NO,)2 4- 2NaOH = HgO I + 2NaN03 + H.O.

Термическая стабильность оксидов от ZnO к HgO резко уменьшает
ся. Если ZnO распадается на простые вещества при 1950°С, то И с О -  при 
400°С:

400°
2 HgO —> 2 Hg + 0 2.
Есть также оксид рзути (1) Hg20  -  это черное твердое вещество, тер

мически очень нестойкое и уже при обычной температуре диспропорцио- 
кирует на металлическую ртуть и HgO:

Hg2+!o  —» Hg° + Hg+20.
Получают его подщелачиванием растворов солей ртути (I):

Hg2(N03)2 + 2КОН = Hg2Oj + 2K.N03 н Н26 .
В воде ZnO, CdO, HgO практически не растворяются.
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В ряду ZnO —►. CdO -» HgO усиливаются основные свойства окси
дов. Если ZnO амфотерен, то HgO проявляет только основной характер. 
Все три оксида легко растворяются в кислотах с образованием солей:

ZnO + H2S04 = Zn SO4 + Н20  (аналогично CdO, HgO).
В концентрированных растворах щелочей растворяется только ZnO: 

ZnO + 2NaOH + Н20  = Na2(Zn(OH)4].
При сплавлении с твердой щелочью образуется ц и н ш  щелочного 

металла:
1°

ZnO + 2NaOH — Na2Zn02 + Н20.
Оксид ртути (I) Hg20  тоже в воде не растворяется. Проявляет свойства ос
новных оксидов: Hg20  + 2НС1 —* Hg2Cl2 + Н20.

П. Гидроксиды Э(ОН)*

Гидроксиды цинка, кадмия и ртути -  термически нестабильные со
единения. Zn(OH)2 разлагается при 125°С: *25°

Zn(OH)2 ZnO + Н20
Гидроксиды ртути (1) и (П) не существуют.

Получают гидроксиды цинка и кадмия подщелачиванием растворов 
нх солей. ZnCh + 2NaOH = Zn(OH>2|  + 2NaCl. Из растворов солей ртути в 
этих условиях выделяется оксид:

Hg(N03)2 + 2NaOH = HgOJ + Н20  + ZNaNO,.
Zn(OH)2 (белого цвета) и Cd(OH)2 в воде практически не растворя

ются. Оба гидроксида лет ко реагируют с кислотами:
Zn(OH)2 + 2HCi = ZnCl.i + 2Н20  
Cd(OH)2 + 2НО = CdCl2 + 2H20.

В растворах щелочей легко растворяется Zn(OH)2, проявляя амфо- 
терный характер:

Zn(OH)2 + 2КОИ = K2[Zn(OH),,].
Cd(OH)2 кислотные свойства проявляет в жестких условиях -  рас

творяется при длительном кипячении в концентрированных растворах ще
лочей с образованием гидроксокадматов:

Cd(OH)2 + 4КОН (конц.) = K4[Cd(OH)6].

Ш. Соли цинка, кадмия и ртути.
Цинк образует два ряда солей: катионные соли (ZnS04, ZnCl2) и ани

онные соли TSa2[Zn(OH)4], K2[Zn(OH)4] и т,д. Так как Zn(OH)2 проявляет 
слабые основные и кислотные свойства, то его соли подвергаются гидро
лизу; при этом сильнее подвергаются гидролизу анионные соли, так как 
кислотные свойства Zn(OH)2 выряжены слабее основных свойсгв.
Гидролиз ZnCI2:

Zn2ł + НОН — ZnOH+ + Н (pH < 7);
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Г идролиз Na2[Zn(OH)4]:
[Zn(OH)4f  + НОН <-* [Zn(OHb(H20)]"+ O ir  (pH > 7).

Большинство солей Zn, Cd, Hg бесцветны. Растворимость хлоридов, 
бромидов и иодидов в ряду Zn -  Cd -  Hg уменьшается. Соли слабых ки
слот (карбонаты, сульфиды и др.), как правило, плохо растворимы в воде. 
Большинство солей ртути (1) малорастворимы в воде. Хорошо растворяет
ся в воде Hg2(NOi)’- Все соли ртути (I) содержат частицу Hg22ł, поэтому в 
этих соединениях ртуть двухвалентна, а степень окисления ртути равна + 1. 
Например, хлорид ртути (I) или каломель имеет следующую структуру:

C l-H g +,-H g +,-C I.
Соединения ртути (П) - сильные окислители, из их растворов легко 

восстанавливается металлическая ртуть: Hg(N03)2 Zn = Zn(N03)2 + Hg°.
Соединения ртути (I) проявляют окислительно-восстановительную 

двойственность.
Hg+,2C12 + С1°2 = 2Hg+2C r'2; в этой реакции Hg2CI2 -  восстановитель.
Hgł |2CI2 + Sn+2C12 = 2Hg° + SnMCl4; в этой реакции Hg2d 2 -  окисли

тель.

комплексные соединения цинка, кадмия, ртути

Способность пинка и его аналогов к комгшексообразованию определяет
ся, во-первых, наличием у атомов и ионов этих металлов свободных валентных 
орбиталей и, во-вторых, способностью б-злектроиов предпоследнего уровня 
этих элементов участвовать в донорно-акцепторных взаимодействиях с лиган
дами. При этом по мере увеличения размеров орбиталей от цинка к рту ти 
электроно- донорная способность их возрастает, поэтому прочность одно
типных комплексов от цинка к ртути увеличивается.

При растворении солей Э(П) в воде или при взаимодействии окси
дов ЭО и гидроксидов Э(ОИ)2 с кислотами образуются устойчивые аква
комплексы [Zn(H-20 )4]2+, [Сб(Н20)б]2+, [Hg(H20)6]2+. При растворении Zn, 
ZnO, Zn(OH)2 в растворах щелочей образуются гидроксокомнлексы 
K2[Zn(OH)4].

Могут образовываться комплексы, в которых лигандами являются 
ионы CN , Г, С! и другие:

Hg(NOj)2 + 2KJ = 2KN03 + HgJ,i 
HgJ2 + 2KJ = K2[HgJ4]
Zn(Ń03)2 + 2KCN = 2K.NO, + Zn(CN)2|
Zn(CN); + 2KCN = K,[Zn(CN)4].

Из катионных комплексов наиболее устойчивы аминокомплексы, 
легко образующиеся действием аммиака на растворы солей:

Zn SO... + 4H3N = [Zn(NH;,)4]S04 
CdS04 + 6H3N = [Cd(NHj)(,]S04.
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Комплексные аммиакаты ртути образуются только при большом из
бытке H3N и в присутствии солей аммония: f-JH4Cl

Hg(N03b  + 4NH3 = [Hg(NH3)4KN03b 
Для соединений ртути при их взаимодействии с аммиаком типичнее 

не продукты присоединения NH3, а продукты замещения водорода в ам
миаке на ртуть:

HgCIj + 2HjN = NHjHgCIj + "NHjCl (NH2IlgCI -  амидохлорнд ртути).

Биологическая роль к иркмепеыме в фармации и медицине 
соединений d-элементов

В процессе биологической эволюции природа отбирала соединения 
d -  металлов в таких с.о., в которых они но являются ни сильными окисли 
гелями, ни сильными восстановителями, то есть нахождение d -  элементов 
в высших с.о. для организмов маловероятно. Такие катионы, как Ag+, Fe3* 
в бнолос ических средах не проявляют вообще восстановительных свойств. 
Ионы Mn , Со" , Fe'+ при pH физиологических жидкостей не являются 
сильными восстановителями.

В биохимических реакциях d -  элементы участвуют в виде бионеор- 
ганкческих комплексов. Лигандами в этих комплексах могут выступать 
аминокислоты, пептиды, белки, гормоны, нуклеиновые кислоты.

Бионеорганические комплексы d -  элементов с белковыми молеку
лами называют биокластерами. Внутри бяокластера находится полость. В 
нее входит металл, который взаимодействует с донорными атомами свя
зывающих групп белков и аминокислот: -ОН, -SH, -COO", -NH2. Наиболее 
известные металлоферменты: карбоангидраза, ксантиноксндаза, цитохро- 
мы -  представляют собой биокластеры, полости которых образуют центры 
ферментов, содержащие цинк, молибден, железо (соответственно).

Жизненно необходимые элементы — цинк, медь, железо, кобальт, 
молибден входят в состав металлоферментов.

Реакции, катализируемые ими, разделяют на две группы:
1) Кислотно-основные реакции. Примером может служить цинкосодер- 

жаю.ий фермент карбоангидраза, который катализирует процесс обра
тимой гидратации СО; в живых организмах.

2) Окислительно-восстановительные реакции. Катализируются фермента
ми, в которых металл изменяет свою с.о. Так, в цитохромах, представ
ляющих белковые комплексы с железом, с.о. железа в процессе перено
са электронов изменяется: +ё

Fe3, <-» Fe'"
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Многие соединения d -  элементов, особенно производные Zn, Cd, 
Hg, Ag, Ni, Рв, оказывают токсичное действие на живые организмы. Это 
связано с тем, что эти d -  элементы образуют с белками нерастворимые 
соединения. Денатурация белков происходит в результате взаимодействия 
ионов тяжелых металлов с электронодоиорными атомами серы группы 
-SH, которая входит в состав белков:

SH S
/ / \

R + Me’"'' R Me + Ж '
\ \ i

SH S
Цинк -  постоянная составная часть живых организмов. Суточная 

потребность взрослого человека -  10-15 мг.
Цинк входит в состав большого числа ферментов. Он необходим для 

поддержания нормальной концентрации витамина А в плазме. Дефицит 
цинка вызывает замедление роста животных, нарушение кожного и воло
сяного покрова, расстройства половой функции. Согласно последним дан
ным, цинк оказывает значительное влияние на синтез нуклеиновых кислот 
и участвует в хранении и передаче генетической информации. Важной 
биологической ролью цинка является его действие в составе фермента 
к а рб оан гидраты, который катализирует процесс усвоения СО> в организ
ме.. Применение соединений цинка основано на том, что ион цинка обра
зует с белками прочные комплексы и оказывает действие от слабовяжуще
го до резкоприжнгающего.

Сульфат цинка -  ZnSO* • ТН2О входит в состав глазных капель, ис
пользуется как противовоспалительное средство при коньюктивитах.

Хлорид цинка (ZnCh) -  применяется в настах, как прижигающее 
средство, в растворах -  при язвах, свищах, как вяжущее и антисептическое 
средство.

Марганец (Мп) -  в организме содержится в количестве 0.36 ммоль. 
В биологических системах встречается в двух состояниях: Мп3+ и Мп3+. 
Входит в состав ферментов, катализирующих ОВР. Соединения Мп участ
вуют в синтезе витамина С в организме. Марганец концентрируется в ко
стной ткани, печени, почках, особенно в митохондриях. Суточная потреб
ность -  5-7 мг. Содержится в свекле, моркови, картофеле, печени.

КМПО4 -  используется в виде 5% раствора для смазывания обож
женных мест и как кровоостанавливающее средство. Более слабые раство
ры применяются для полоскания рта и горла, промывания ран. Дезинфи
цирующие свойства КМп0 4 обусловлены его высокими окислительными 
свойствами и коагулирующим дейст вием на белки.

M11SO4 -  применяется для лечения атеросклероза.
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Железо в организме содержите* в количес тве 5 г. В организме чело
века содержится в виде Fe2+ и Fe3+. Оно входит в состав гемоглобина. Это - 
сложный по составу белок, содержащий и небелковую (пpocieraческу ю) -- 
гем -  группу. Физиологическая функция гемоглобин» заключается а С по 
собностн обратимо связывать кислород и переносить его от легких к тка
ням:

[НЬ • Fe2+] + 0 2 <н>- [НЬ ■ Fe2+ ■ 0 2] 
дезоксигемоглобин оксигемоглобин

Структуру, подобную гемоглобину, имеет и миоглобин (Мв). Он об
ратимо связывает кислород в мышцах, по механизму действия сходен с 
гемоглобином: MbFc2+ + 0 2 <-» МвРе2' ■ 0 2.

В организме существует и депонированное (запасное) железо в виде 
высокомолекулярного железосодержащего белка ферритина, находящего
ся в Клетках печени и селезенки. Недостаток железа в организме приводит 
к болезни крови -  анемии. Избыток Fe (которое не связывается в организ
ме в биокомплексы) может привести к нарушению деятельности сердечно
сосудистой системы, печени, легких. Для лечения анемии, а так же при 
слабости и истощении организма, применяется железо восстановленное, 
сульфат железа -  FeSQi • 7Н20 , карбонат железа FeCOj.

FeCb ' 6Н20  является довольно сильным окислителем, применяется 
как дезинфицирующее и кровоостанавливающее средство.

Кобальт входит в состав важных белковых молекул, активирует 
действие ряда ферментов. Комплекс Соэ+ (к.ч. 6) составляет основу одного 
из важнейших витаминов В)2. Значительный недостаток этого витамина в 
организме вызывает злокачественную анемию. Считают, что дефицит ко
бальта в тканях снижает способность организма защищаться от различных 
инфекций.

Витамин Bi2 применяется для лечения анемии, нервных заболева
ний. Изотопы радиоактивного кобальта Со60 применяются для лечения 
злокачественных опухолей. Никель, как и кобальт, участвует в кровотво- 
рении, влияет на углеводный обмен.

Медь в организме содержится примерно в количестве 1,1 ммоль. 
Медь концентрируется в печени, головном мозге, крови. В виде ионов Си\ 
Си2* медь входит в важнейшие комплексные соединения с белками (медь -  
протеиды). Медь -  протеиды, подобно гемоглобину, участвуют в переносе 
кислорода. Медь активирует синтез гемоглобина, участвует в процессах 
клеточного дыхания, в синтезе белка, образовании костной ткани и пиг
мента кожных покровов. Ионы меди входят в состав медьсодержащих 
ферментов, которые катализируют ОВР. Установлено, что накопление ме
ди в организме способствует развитию хронического гепатита. Избыток
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меди отлагается в печени, мозге, почках, глазах, вызывает тяжелое заболе
вание -  болезнь Вильсона.

CuS04 • 5Н20  обладает вяжущим и прижигающим действием, при
меняется в виде глазных капель при коньюктивитах, а также в виде каран
дашей для лечения трахомы. Внутрь раствор CuSO,* применяется как рвот
ное средство.

Соли меди (все) ядовиты. Токсичное действие обуславливается тем,
что медь образует с белками нерастворимые альбуминаты, образуя проч
ную связь с аминным азотом и группой SH — белков.

Серебро — примесный микроэлемент, в организме содержится 7,3 
ммоль Ag. Концентрируется в печени, гипофизе, эритроцитах, пигментной 
оболочке глаза. Как все тяжелые металлы, попадая в организм, оказывает 
токсичное действие, так как соединяется с белками, содержащими серу, 
разрушает и свертывает белки. В медицине препараты серебра используют 
наружно, как вяжущее, прижигающее, бактерицидное средство. Из неор
ганических соединений используют AgN03 -  ляпис. Ag используется для 
получения «серебряной воды», которую назначают для лечения рай, язв.

Молибден — в биологических системах в виде Мо5 , Мо*6 и реже 
Мо3\  Мо4+. Избыток Мо приводит к уменьшению концентрации ионов 
меди и кобальта. Молибден с медью участвует в обмене гормонов.

Хром -  примесный токсичный элемент. Все соединения Сг вызыва
ют раздражения кожи, дерматиты. Соединения Cr (VI) токсичнее, чем Сг 
(III). Производные Cr (VI) обладают канцерогенными свойствами.

Ртуть и ее растворимые соединения ядовиты. Ртуть как тяжелый 
металл образует с белками прочные комплексы и инактивирует белки. Не
которые соединения ртути применяются как антисептическое, мочегонное 
и слабительное средства.

Щ кш рятм  на основе соединений d-элементов, 
применяемые в стоматологии

Микроэлементы (кобальт, хром, никель, медь, цинк, молибден, ва
надий) действуют непосредственно на ткани зуба, при этом изменяя их 
химическую структуру и состав; влияют на химический состав и свойства 
слюны, микрофлору полости ргз, ферментативные процессы в слюне и 
тканях зуба. Микроэлементы оказывают существенное влияние на рези
стентность твердых тканей зуба к кариесу. Поэтому для профилактики ка-
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риеса важным является предупреждение нарушений обмена микроэлемен
тов.

Соли серебра обладают бактерицидным действием, которое связано 
с образованием ионами серебра нерастворимых альбумкнатов с белками 
микробной клетки. В зависимости от вида и концентрации соли серебра 
оказывают вяжущее, прижигающее, антисептическое и бактерицидное 
действие.

Серебра нитрат (AgN03) в комплексе с органическими соедине
ниями образует альбумннаты и вследствие денатурации белков бактери
альных клеток оказывает бактерицидное действие. В виде 4% раствора ис
пользуется для импрегнации (насыщение декальцинироизнных тканей зу
ба химическими соединениями, способствующими их минерализации) 
твердых тканей зуба.

Серебра нитрат применяют при начальном, поверхностном, среднем 
кариесе, гиперестезии твердых тканей зуба и для стерилизации канала 
корня зуба.

Колларгол (серебро коллоидное) содержит 70% серебра. 1 -  2% рас
твор используют как антисептическое средство для полоскания полости 
рта при воспалительных процессах.

Протаргол содержит 8% серебра, применяется как вяжущее, анти
септическое и противовоспалительное средство. Используют в виде 1 -  5% 
раствора для смазывания слизистой оболочки и для полоскания полости 
рта при воспалительных процессах.

Соли чинка обладают антисептическим действием, которое связано с 
образованием ионами цинка нерастворимых альбумииатов с белками мик
роорганизмов. В зависимости от концентрации соединения цинка оказы
вают дубящее, прижигающее, слабое антисептическое действие

Цинка хлорид (ZnCI2) используют в виде 30% раствора. Как осаж
дающее вещество используют 10% раствор ферроцианида калия. ТТрн дей
ствии этих двух растворов на твердые ткани зуба в канальцах декальцини- 
рованного дентина выпадает ферроцианид цинка, который влияет бакте- 
риостатически и обезболивающе. [Динка хлорид применяют при гипере
стезии дентина, начальном, поверхностном, среднем и глубоком кариесе, 
так как сн не оказывает вредного влияния на пульпу зуба.

Цинка сульфат (ZnSOt) в стоматологической практике используется 
в виде 0,25 -  1% раствора как вяжущее средство при пародонтите, язвен
ном стоматите,

Цинка оксид (ZnO) входит в антисептические защитные пасты , при
меняется как подсушивающее и дубящее средство в виде порошка на ра
неную поверхность слизистой оболочки.
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Калия перманганат (KMnOJ является окислителем и обладает анти
септическим действием. При соприкосновении с белками восстанавлива
ется с освобождением чистого кислорода, образующийся при этом оксид 
марганца (IV) действует дубяще и окрашивает обезвреженные ткани в ко
ричневым цвет. КМпО., оказывает поверхностное действие, не повреждает 
здоровые ткани даже в концентрированных растворах. Применяется в виде 
0, 3 % и 0,01 % растворов для полоскания полости рта.
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Лекция 7

ТЕМА: ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ ША 

Вопросы, изучаемые на лишни:

1. Общая характеристика p-элементов Ш группы.
2. Нахождение в природе и получение бора.
3. Физические и химические с и о й т а  бора.
4. Важнейшие соединения бора.
5. Алюминий. Нахождение в природе и получение алюминии.
6. Физические и химические свойства ялюмншш.
7. Важнейшие соединения алюминия.

Общая характеристика р-элементов Ш группы

К p-элементам Ш группы относятся бор, алюминий, галлий, индий и 
таллий. Электронная формула внешнего валентного уровня nS2np‘,

Г _ Я Ш
С П П р

nS
На предвнешнем энергетическом уровне бора -  2 электрона, алюми

ния -  8, a Ga, In, Ti -  по 18 электронов, поэтому последние три элемента 
выделяют в отдельную подгруппу галлия.

В основном состоянии атомы всех элементов имеют один неспарек- 
ный электрон и поэтому должны проявлять ковалентность равную 1. Од 
нако такие соединения неустойчивы (за исключением Ti). Алюминий об
разует такие соединения только в газовой фазе при высокой температуре 
(например, AICI). Для этих элементов более характерна ковалентность 
равная 3, то есть в соединениях эти элементы имеют степень окисления 
равную +3. Три неспаренных электрона появляются за счет перехода при 
возбуждении одного S-электрона в свободную ячейку р-подуровна.

Изменения радиусов атомов (г.) и энергии ионизации приведены в 
таблице 8.

Таблица 8
Г*., HM Еэ° —► э \  эв.

В 0,091 8,3
А! 0,143 5,99
Ga 0,139 6,00
In 0,166 5,79
Tl 0,171 6,11
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Радиусы атомов сверху вниз в подгруппе увеличиваются, причем у 
бора он намного меньше, чем у алюминия. Сверху вниз в подгруппе уве
личиваются металлические свойства: бор -  неметалл, а таллий — типичный 
металл. При этом металлические свойства p-элементов Ш группы выраже
ны слабее, чем у соответствующих элементов главной подгруппы П и осо
бенно J группы. Характерная С.О. = +3. Однако с увеличением атомной 
массы (сверху вниз) появляются и более низкие степени окисления. И для 
таллия наиболее устойчивы состояния, в которых С.О. = +1, так как сверху 
вниз участие внешних S2 электронов в образовании связей понижается и 
электронная пара 6S2 у таллия особенно инертна. Для бора встречается 
С.О.=-3 (с металлами). Более подробно рассмотрим бор и алюминий.

Нахождение ш природе и получение бора

Содержание бора в земной коре — 6-МУ*% (масс). Важнейшие мине
ралы в земной коре: Н3В 03 -  борная кислота (еассолин), бура 
NajBjOTlOHjO (оба они растворены в воде некоторых озер), кернит 
Na2B40 7 4Н20 , а также кальциевые и магниевые соли полибориых кислот.

В чистом виде получить бор очень трудно. Получают обычно мето
дами металлотермии (восстановлением магнием или натрием): 

t° t°
В20 3 + 3Mg 3MgO + 2В KBF4 т  3N a-* 3NaF + KF + В

Но получается при этом много примесей. Чистый кристаллический бор 
получают восстановлением галогенидов бора водородом:

1300°
2ВВг3 + ЗН2 -» 6НВг + 2В

или термическим разложением его водородных соединений, а также тер
мическим разложением галогенидов бора (например, BJ3):

t° е
В2Н0 — 2В + ЗН2 2BJ, -> 2В + 3J2
Очень чистый (99,5%) бор получают электролизом расплавленных 

фтороборзтов.

Физические и химические свойст ва бора

flop имеет два стабильных изотопа |0В и  "В к описан пока в двух ал
лотропических формах: аморфная форма (коричневая) и кристаллическая. 
Кристаллы бора черного цвета, тугоплавкие (Тш, = 2300°С), обладают по
лупроводниковыми свойствами. Кристаллический бор очень тверд и среди 
простых веществ по твердости уступает только алмазу. Аморфная форма 
lie обладает особой твердостью.
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В обычных условиях бор (подобно кремнию) весьма инертен и при 
комнатной температуре реагирует только со фтором. На воздухе не реаги
рует с кислородом. При нагревании (400 -  700°С) окисляется О,, S, С12 и 
даже N2. С водородом бор не взаимодействует, но водородные соединения 
образует косвенно.

2В + 3F2 — 7.BF3
<° t° t°

4В + 302 -> 2В2Оз 2В + 3S ~+ B2S3 2В + N, 2BN
t° f

2В + ЗС12 -> 2ВС1, 4В + С В4С.
Взаимодействие с металлами протекает при высокой температуре, обра
зуются борнды металлов:

t“
3Mg + 2B° — Mg3B2.

Таким образом, бор может проявлять как окислительные, так и вос
становительные свойства.

Е$ода без нагревания не действует на бор, но окисление бора парами 
воды при 550°С и более протекает с выделением Иг".

550°
2В+ЗН20  = В2О3 + ЗН2Т.

Бор из минеральных кислот водород не вытесняет. Концентрирован
ные серная и азотная кислоты окисляют бор при нагревании до борной ки 
слоты: (°

В + 3MNO-, —- Н3ВО3 + 3N02t 
t°

2В + 3H-/S04 -» 2Н3ВО3 + 3S02.
Щелочи при отсутствии окислителей на бор практически не дейст вуют. Но 
при сплавлении и в присутствии окислителей образуют соли-бораты:

спла&ленке

4В + 4NaOH + ЗОг -* 4NaBQ2 + 2Н20.

Важнейшие соединения бора 

11 • Боокдм металла»
С металлами бор образует бормды разного состава М4В, М2В, МВ,
МВ2 и др..

f
2В + 3Mg —> Mg3B2. Борнды S-элеменгов химически активны, рязда- 

гакггся кислотами и даже водой:
6MgB2 + 12НС1 -»  Н2 + В<Н10 + 6MgCł2 + 8В.
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Борнды d- и f-эдемектов очень тверды, жаропрочны и химически ус
тойчивы, тугоплавки. Поэтому применяются для изготовления деталей ре
активных двигателей и лопаток газовых турбин.

2. Соединения с водородом (боиоиодоподы. бооаны)
Бор с водородом не взаимодействует, поэтому бороводороды полу

чаются косвенно из боридов: 6MgB2 + 12НС1 —* Н2 + ВДТа + 6MgCl2 + 8В.
Бора нов несколько десятков. Это - газы или легколегучие жидкости 

с неприятным запахом, очень ядовиты, самовозгораются на воздухе.
Бороводороды -  соединения с дефицитом электронов. Например, в 

простейшем из них дибораие В-Н6 общее число валентных электронов 
равно 12, то есть не хватает для образования 8 обычных двухэлектрониых 
двухцснтровых связей (по методу валентных связей для этого надо 16 
электронов). Полому в В2Н6 имеют место не только двух-, но и трехцен
тровые связи и атомы бора в молекуле В2Н6 связаны друг с другом водо
родными «мостиками».

Н Н Н

Пунктиром показаны трехценгровые связи, здесь пара электронов 
связывает три атома -  «мостнковый» атом водорода и оба атома бора. Та
кая молекулярная орбиталь образуется при перекрывании IS-орбитали 
атома И и двух 8р3-гибридных орбиталей двух атомов бора.

Таким образом, связь Н - двухэлектронная, но трехцентровая.
/ \

/  \
В В

Четыре же концевых атома Н связаны с атомами бора обычными 
двухцентровыми двухэлектроиными связями. Таким образом, из 12 ва
лентных электронов, имеющихся у двух атомов бора и 6 атомов Н, 8 элек- 
троноз участвуют в образовании четырех двухцентровых связей В -  Н, а 4 
электрона образуют 2 трехцентровые связи В—~Н ™В. Геометрия моле
кулы объемная. В молекулах других боранов помимо трехцентровых свя
зей проявляются также связи В -  В (например, в тезраборане В^Нщ).
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н
(6 связей В -  Н, 4 связи трехцеитровые и одна связь В - В).

BjHti -  газ, В4Нш -  летучая жидкость (fKlrn = 18°).
Бороводороды химически очень активны: на воздухе самовоспламе

няются и сгорают с выделением очень большого количества энергии:
В2Н6 + 3 0 2 — В2Оз + ЗН20  + Q.

Бораны разлагаются водой и щелочами с выделением Н2. Наиболее актив
но гидролизуется диборан: В2Н6 + 6Н20  —> 2Н,ВО, 4 6Н2.

При нагревании бораны разлагаются:
f

В2Н6 -» 2В + ЗН2.
Будучи кислотными, водородные соединения бора, и в частности, диборан 
(ВН3)2, при взаимодействии с основными гидридами (LiH) образуют ани
онные комплексы, например:

2LiH + (ВНЭ)2 = 2Li[BH4] -  гидрндоборат лития. 
Гидридоборагты — сильные восстановители и хорошие доноры гид

рид-иона -  Н'.

3. Гадогеннаы бора

Они получаются при непосредственном взаимодействии бора с галоге
нами. Общая формула ВНаЬ. Молекулы BHaJ3 имеют форму плоского тре
угольника, где атом бора в центре, и бор находится в состоянии Sp2- 
гибридизации, которая стабилизируется за счет нелохализованной я-связи. По- 
следняя образуется при участии свободной 2р-орбитали бора и неподеленной 
электронной пары галогена.

С1
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Наличие в небольшом по размеру атоме бора свободной орбитали 
делает его одним из сильнейших акцепторов электронной пары.

Галогениды бора -  электронодефицитные соединения, атом бора в 
них имеет! свободную валентную орбиталь, поэтому ВНаЬ - сильные ак
цепторы электронной пары. Галогениды бора очень реакционноспособны 
и проявляют кислотный характер. Так, гидролиз их протекает (кроме BF3) 
легко и необратимо с образованием кислот, a BJ3 с водой реагирует со 
взрывом: ВСЬ + ЗНОН -> H3B03 + ЗНС1.

BFj гидролизу подвергается частично.
BFj -  одна из самых сильных кислот Льюиса, то есть сильный 

акцептор электронной пары. По донорно-акцепторному механизму 
образует соединения с NH3, аминами, спиртами, водой, эфиром:

Н-.0: + 0BF3 = Н20  —* BF3 
BF3 + HF —> H[BF4].

Сорный ангидрид

Оксид бора B2Oj образуется при взаимодействии бора с Ог при 
нагревании или дегидратацией борной кислоты (прокаливанием): 

t° t°
4В + 302 2В;0, 2Н3В 03 -> В20 3 + ЗН20 .

В20 3 -  существует в виде нескольких модификаций. Кристаллический 
оксид бора белого цвета имеет t™ = 450°С. При охлаждении расплава легко 
образуется бесцветная гигроскопичная стекловидная масса. Оксид бора 
растворяется в воде и как кислотный оксид дает кислоту с выделением 
теплоты:

В20 3 + ЗН20  -  2Н3В 03 + 70,3 кДж.
Борный ангидрид гигроскопичен. При взаимодействии с Н20  вначале
образуется метаборная кислота (НВ02):

В20 3 + Н20  = 2НВ02,
а затем образуется ортоборная кислота: НВ02 + Н20  —> Н3В 03 и в 
разбавленных водных растворах есть только Н3В 03.

В20 3 -  кислотный оксид, поэтому растворяется в растворах щелочей:
В20 3 + 2NaOH -» 2NaB02 + Н20 .

5. Кислоты бора

В разбавленном водном растворе существует только одна кислота -  
ортоборная или просто борная Н3В 03. Все другие борные кислоты (НВ02, 
Н2В4О7) превращаются в нее, присоединяя воду. Н3В 03 встречается в 
природе, но может быть получена растворением В20 3 в воде или из буры 
Na2B407 действием кислот:

В ,03 + ЗН20  -> 2Н3В 03



74

Na2B40 7 + 2HCI + 5H20  = 4H3BO, + 2NaCl.
HjBOj -  белые кристаллы, имеют слоистую структуру, в которой молеку 
лы обыздикены водородными связями. Н3ВО3 в холодной воде малорас
творима, растворяется в горячей воде. HjBOj -  очень слабая кислота (сла
бее угольной), одноосновная кислота. В отличие от обычных кислот ки
слотные свойстве обусловлены не отщеплением протона при диссоциации, 
а присоединением ОН , то есть она ведет себя как кислота Льюиса:

в(он),+нон -»[В(он)4]' + н+. .....
При нагревании Н3ВО3 теряет воду, переходя в полимерные метабо

раты водорода НВ02, а затем в В20 3: 
t° t°

2 HjBOj — 2 HB02 — BjOj.
-2Н20  Н20

о При нейтрализации ортоборной кислоты щелочью образуются не 
ортобораты, содержащие ион (В03)3', а тетраборат ы, метабораты или соли 
других полиборных кислот:

4HjBOj + 2NaOH -> Na2R40 7  + 7Н20  
HjBO, + NaOH -* NaBOj + 2Н20.

Соли борных кислот могут быть получены также нагреванием окси
дов или гидроксидов металлов с оксидом бора:

спда&иеиые
СаО + В,.Оз — Са(В02)2 

t°
В20 , + Са(ОН)2 -к Са(В02>. + Н20.

Алюминий. Н и о щ е ш к  « природе и получение алюминия

Алюминий -  самый распространенный в земной коре металл. Общее 
содержание алюминия в земной коре составляет 8% (масс). Основная мас
са алюминия сосредоточена в алюмосиликатах. Из других минералов наи
большее промышленное значение имеют боксит А12Оз • нН20  (содержащий 
32-60% глинозема А12Оз) и криолит Na3AIFó. Распространенным глини
стым минералом является каолинит А12Оз ■ 2Si02 - 2Н20.

Современным промышленным способом получения алюминия явля
ется электролиз расплава глинозема А1><)>. Оксид алюминия практически 
не проводит электрический ток и имеет высокую температуру плавления, 
поэтому его растворяют в расплавленном криолите Na3AIF6 о одновремен
ной добавкой CaFj, MgF2, что позволяет осуществить процесс электроли
за при относительно низкой температуре (800 -  1000°С). Алюминий выде
ляется на катоде.

электролиз
2А12Оз -» 4А1 + 302.
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Физические и химические свойств* алюминия

Алюминий -  серебристо-белый легкий металл (плотность -  
2,/г/см ). Обладает высокой элеетропронодностью и теплопроводностью, 
очень пластичен (легко вытягивается в проволоку и прокатывается в тон
кие листы).

Алюминий химически активен. При обычных условиях окисляется 
кислородом воздуха и ггри этом покрывается прочной тончайшей оксид
ной пленкой, которая ослабляет металлический блеск алюминия и делает 
алюминий устойчивым в атмосферных условиях.

Поэтому алюминий горит в кислороде лишь при высокой темпера
туре с выделением большого количества тепла. При нагревании реагирует 
с серой, йодом, при сильном нагревании с азотом и углеродом, С водоро
дом алюминий не реагирует. С хлором и бромом алюминий реагирует без 
нагревания:

f  t° to
4А1 + 302 -* 2А12Оэ 2А1 + 3S-* A1?S3 2А1 + 3J2 -» 2AU3

f  t°
2А! + N?-+2A1N 4А1 + ЗС AL,C, 2А1 + ЗС12 —* 2А1С13

Если снять оксидную пленку с поверхности алюминия, то алюминий 
реагирует с водой: 2А! + 6Н20  = 2А1(ОН)3 + ЗН2.

Алюминий восстанавливает многие металлы из оксидов: 
t°

Сг20 3 + 2А! — А1,03 + 2Сг
Таким способом получают в промышленности хром, марганец, вольфрам и 
другие металлы. Алюминий растворяется в растворах кислот и щелочей, 
образуя катионные и анионные комплексы:

2А1 6HCI + I2.H7O = 2[А1(Н20)6]С13 + ЗН2
2AI + 6КОН + 6Н.О = 2К3[А1(ОН)б) + ЗН2.

Важнейшие соединения алюминии

1. Гидрид алюминия (алан)
Полимерный гидрид алюминия или алан имеет формулу (А1Н3)п. 

Алан получают действием хлорида алюминия на эфирные растворы гид- 
ридоалюминатов металлов: 

эфир
А1С13 + 3Na[AIH„] = 4А1Н3 + 3NaCI
Алан -  это белый порошок, при нагревании легко разлагается с вы

делением водорода:
t°

2А1Нз — 2AI + ЗН2.
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При взаимодействии эфирного раствора гидрида алюминия с основ
ными гидридами (NaH) образуются гидрндоалюмшгаты или манаты ме
таллов:

NaH + AIH3 = Na[AIH4]
Алаиагы -  это белые кристаллические вещества. Легко разлагаются 

водой. Применяются в органическом синтезе как сильные восстановители.

2. Оксид алюминия
Оксид алюминия известен в виде аморфной и кристаллической мо

дификаций. Аморфный АЬОз представляет собой белый порошок, прояв
ляет амфотерные свойства. Растворяется в растворах кислот и щелочей: 

А120 3 + 6HCI -> 2AiCI3 + ЗН20  
А!2Оз + 6NaOH + ЗН20  = 2Na3[AI(OH)6].

При сплавлении АДОз со щелочами получаются метаалюминаты:
с ш в я е м н е

Al20 3 + 2Na0H = 2NaA102 + Н;0 .
Кристаллический А!20 3 встречается в земной коре в виде минерала 

корунда. Кристаллический А120 3 химически очень стойкое соединение, не 
реагирует с водой и кислотами, со щелочами реагирует лишь при длитель
ном нагревании. 3

3. Гидроксид алюминия
А1(ОН>з известен в виде аморфной и кристаллической модификаций. 

Аморфный гидроксид алюминия получается при действии растворов ще
лочей на соли алюминия: 3NaOH + А1С13 = A!(OH)3J, + 3NaCl. При этом 
получается белый студенистый осадок, который сильно гидратирован. С 
течением времени осадок постепенно (с выделением воды) переходит в 
кристаллический А1(ОН)з, который химически менее активен, чем аморф
ный гидроксид алюминия.

А1(0Н)3 практически в воде не растворяется и является типичным 
амфотерным гидроксидом. При этом А1(ОН)3 является н слабым основа
нием, и слабой кислотой.

А1(ОН)3 + ЗНС1«-» А!СЬ + ЗН20  
А1(ОН)3 + ЗКОН К3[А1(ОН)6].

При сплавлении со щелочами образует метаалюминат:
сллавл.

А1(ОН)3 + NaOH = NaA102 + 2H20 .
При прокаливании А1(ОН)3 постепенно вьщеляет воду, превращаясь 

в конечном итоге в оксид алюминия: f
2А1(ОН)3 — А12Оз + ЗНгО.
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4. Соли алюминия

Амфотерный гидроксид алюминия при взаимодействии со щелоча
ми и кислотами образует анионные м катионные соли алюминия, боль
шинство которых растворимы в воде. Соли подвергаются гидролизу:

« Гидролиз катионных солей алюминия: AJCh, A l^SO ^ и др. 
[Al(H20 )6]3f + НОН <-» [А!(Н20 )5ОН]2+ + Н3+0  (pH < 7).

® Г идролиз анионных солей алюминия:
[А1(ОН)б]3’ + НОН [A1(0H)5(H20)J2‘ + ОН"(рН > 7).

Сульфат алюминия с сульфатами щелочгГых металлов и аммония образует 
двойные соли, которые называются квасцы.

Например: KA1(S04)2 • 12Н20  -  алюминохалиевые квасцы. Квасцы 
хорошо растворяются в воде, применяются наружно как кровоостанавли
вающее средство.
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Лекция 8

Т ЕЩ : Элементы группы IVА. 
Углерод

Вопросы, изучаемые ид лекции:

1. Общая характеристика элементов IVA группы.
2. Углерод. Обща» карактсрнсгакд углерода.
3. Химические свойства углерода.
4. Важнейшие соединения углерода.

Общая характеристика элементом IVA группы

К элементам главной подгруппы IV группы относятся С, Si, Ge, Sn, 
Рв. Электронная формула внешнего валентного уровня nS2np\ то есть име
ют 4 валентных электрона и это р - элементы, поэтому находятся в главной 
подгруппе IV группы.

nS
В основном состоянии атома два электрона спарены, а два - несла- 

рены. Предвкешняя электронная оболочка углерода имеет 2 электрона, 
кремния -  8, a Ge, Sn, Рв -- по 18 электронов. Поэтому Ge, Sn, Рв объеди
нены в подгруппу германия (это -  полные электронные аналоги).

В этой подгруппе р -  элементов, как и в остальных подгруппах р- 
элементов, свойства атомов элементов изменяются периодически:

Таблица 9
Элемент Кова

лент
ный

радиус
атома,

им

Металли
ческий 
радиус 

атома, нм

Условный 
ус иона, н

э 2’

ради-
ы

э 4+

Энергия
ионизации

Е -э° -» э \  зв.

Относи
тельная

элек-
троот-
рица-
тень-
ность

С 0,077 - - - 11,26 2,5
Si 0,117 0,134 - 0,034 8,15 1,8
Ge 0,122 0,139 0,065 0,044 7,90 1,7
Sn 0,140 0,158 0,102 0,067 7,34 1,7
Рв - 0,175 0,126 0,076 7,42 ______
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Таким образом, сверху вниз в подгруппе радиус атома увеличивает
ся, поэтому энергия ионизации уменьшается, поэтому способность отда
вать электроны увеличивается, а тенденция к дополнению внешней элек
тронной оболочки до октета резко уменьшается, поэтому от С к Рв увели
чиваются восстановительные свойства и металлические свойства, а неме
таллические свойства уменьшаются. Углерод и кремний -  типичные неме
таллы, у Ge уже появляются металлические свойства и по внешнему виду 
он похож на металл, хотя и является полупроводником. У олова уже ме
таллические свойства преобладают, а свинец -  типичный металл.

Имея 4 валентных электрона, атомы в своих соединениях могут про
являть степени окисления от минимальной (-4) до максимальной (+4), при
чем для них характерны чётные С.О.: -4, 0, +2, +4; С.О, = -4 характерна для 
С и Si с металлами.

Характер связи с другими элементами. Углерод образует только ко
валентные связи, кремний тоже преимущественно образует ковалентные 
связи. Для олова и свинца, особенно в С.О. ~ +2, более характерен ионный 
характер связи (например, Pb(N03)2).

Ковалентность определяется валентной структурой атома. У атома 
углерода 4 валентные орбитали и максимальная ковалентность равна 4. У 
остальных элементов ковалентность может быть больше четырех, так как 
есть валентный d-подуровень (например, H2[SiF6]).

Гибридизация. Тип габридизацми определяется типом и числом валент
ных орбиталей. У углерода есть лишь S- и р-валентыс орбитали, поэтому' мо
жет быть Sp (карбин, С02. CS2), Sp2 (графит, бензол, СОС1Д, 8р3-гнбридизация 
(СНЦ, алмаз, ССЦ). Для кремния самая характерная Sp3 - гибридизация (S1O2, 
SiCL). но у него есть валентный d-подуровеиь, поэтому есть также Sp3d2- 
гибридизацга, например, H2[SiFs].

IY группа ПСЭ -  это середина таблицы Д.И.Менделеева. Здесь ярко 
прослеживается резкое изменение свойета от неметаллов к металлам. От
дельно рассмотрим углерод, затем -  кремний, затем элементы подгруппы 
германия.

Углерод. Обща» характеристика углерода

Содержание углерода в земной коре мало (примерно, 0,1% масс). 
Большая часть его содержится в составе труднорастворимых карбонатов 
(СаСОз, MgC03), нефти, угля, природного газа. Содержание С02 в воздухе 
невелико (0,03%), но его общая масса примерно 600 млн. тонн. Углерод 
входит в состав тканей всех живых организмов (главная составная часто 
растительною и животного мира). Встречается углерод и в свободном со
стоянии в основном в виде графита и алмаза.
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В природе углерод известен в виде двух стабильных изотопов: ,2С 
(98,892%) и ,3С (1,108%). Под действием космических лучей в атмосфере 
образуется также некоторое количество ^-радиоактивного изотопа 14С: 

я  и С +} Я . По содержанию 14С в растительных остатках судят об
их возрасте. Получены также радиоактивные изотопы с массовыми числа
ми от 10 до 16.

В отличие от Р2, N2, Ог простые вещества углерода имеют полимер
ное строение. В соответствии с характерными типами гибридизации ва
лентных орбиталей атомы С могут объединяться в полимерные образова
ния трехмерной модификации (алмаз, Sp3), двумерной или слоистой мо
дификации (графит, Sp2) и линейный полимер (карбии, Sp).

Химические свойства углерода

В химическом отношении углерод очень инертен. Но при нагрева
нии способен взаимодействовать со многими металлами и неметаллами, 
проявляя при этом как окислительные, так и восстановительные свойства. 

t°
Алмаз + 2F2 —> CF4, а графит образует фторид графита CF 

(а далее + F2 —*• CF4). На различном отношемин к фтору основан один из 
способов отделения алмаза от графита. С другими галогенами углерод не 
реагирует. С кислородом (Оа) углерод при недостатке кислорода образует 
СО, при избытке кислорода образует С 02.

2С + Ог 2СО; С + 0 2 —* СОг-
При высоких температурах углерод реагирует с металлами, образуя 

карбиды металлов:
t°

Ca + 2С = СаС2.
При нагревании реагирует с водородом, серой, кремнием:

t° f
С + 2Н2 = СШ С + 2S CS2

f
С + Si = SiC.

Углерод реагирует и со сложными веществами. Если через нагретый 
уголь пропускать водяной пар, то образуется смесь СО и Н2 -  водяной газ 
(при температуре более 1200”С): 

t°
C + HOH = C O t+H 2T-

Эта смесь широко используется в качестве газообразного топлива.
При высоких температурах углерод способен восстанавливать мно

гие металлы из их оксидов, что широко используется в металлургии.
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t“
ZnO + С —> Zn + СО

Важнейшие соединения углерода

1. Карбиды металлов.
Так как для углерода характерно образовывать гомоцепи, состав боль

шинства карбидов не отвечает степени окисления углерода, ровной (-4). По тану 
химической связи выделяются ковалентные, ионно — ковалентные и металличе
ские карбиды. В большинстве случаев карбиды получают сильным нагреванием 
соответствующих простых веществ или их оксидов с углеродом 

t° t°
V20 5 + 1C 2VC + 5СО; Ca + 2С - » СаСг.

При этом получаются разные по составу карбиды.
Солеподобные или ионно — ковалентные карбиды — это соединения 

активных и некоторых других металлов: Ве2С, СаС2, ALA, MnjC. В этих 
соединениях химическая связь промежуточная между ионной и ковалент
ной. При действии воды или разбавленных кислот они гидролизуются и 
получаются гидроксиды и соответствующие углеводороды:

СаС2 + 2НОН -* Са(ОН)2 + С2Н2;
А14С3 + 12НОН -> 4А1(ОН)з + ЗСН4.

В металлических карбидах атомы углерода занимают октаэдриче
ские пустоты в структурах металлов (побочных подгрупп IV -  VIII групп). 
Это — очень твердые, тугоплавкие и жаропрочные вещества, проявляют 
многие из них металлические свойства: высокую электропроводность, ме
таллический блесК. Состав таких карбидов меняется в широких пределах. 
Так, карбиды титана имеют состав TiC0,<>- го-

Ковалентные карбиды -  SiC и В4С. Они полимерны. Химическая 
связь в них приближается к чисто ковалентной, так как бор и кремний — 
соседи углерода в ПСЭ и близки к нему по радиусу атома и ОЭО. Они 
очень тверды и химически инертны. В качестве простейшего ковалентного 
карбида можно рассматривать также метан СН4.

2. Галогениды углерода

Углерод образует много соединений с галогенами, простейшие из 
них имеют формулу СНа14, то есть тетрагалиды углерода. В них С.О. угле
рода равна +Л, Sp3-гибридизация атома С, поэтому молекулы СНаЦ -  тет
раэдры. СР4 — газ, СС14 -  жидкость, С'Вг4 и С14 -  твердые вещества. Только 
CF. получается непосредственно из F2 и С, с другими галогенами углерод 
не реагирует. Тетрахлорид углерода получается при хлорировании 
сероуглерода:
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Kat
CS2 + 3C12 = ССЦ + S2CI2.
Все CHal4 не растворяются в воде, но растворяются в органических 

растворителях.
t°, Kat

CHali (г) + 2НОН (г) = С02 + 4ННа1 (г) (гидролиз происходит при 
сильном нагревании и в присутствии катализатора). Практическое значе
ние имеют CF*. ССЦ.

CF4, как и .другие фторсодержащие соединения углерода, например 
CFjiCb (дифтордихлорметан) используют в качестве фреоиов — рабочих 
веществ холодильных машин.

СС14 применяется как негорючий растворитель органических ве
ществ (жиры, масла, смолы), а также жидкость для огнетушителей.

3. Оксид углерода (П).

_ Оксид углерода (П) СО -  это бесцветный, мапорастворимый в воде 
газ, без запаха. Очень ядовит (угарный газ): гемоглобин крови, связанный 
с СО, утрачивает способность соединяться с 0 2 и быть его переносчиком. 

Оксид углерода (П) получают:
• при неполном окислении углерода 2С + 0-2 = 2СО;

f
• в промышленности получают по реакции: С02 + С = 2СО;
• при пропускании перегретою водяного пара над раскаленным углем:

t°
С + НОН = СО + н 2 t°

• разложением карбонилов Fe(CO)3—► Fe 4- 5СО;
•  в лаборатории СО получают, действуя на муравьиную кислоту водоог- 

нимающими веществами (HiSO^ Р20 5);
t°

НСООН —»СО + нон.
Однако СО — это не ангидрид муравьиной кислоты, так как в СО уг

лерод трёхвалентен, а в НСООН он четырёхвалентен. Таким образом, СО - 
несолеобразующий оксид.

Растворимость СО в воде мала и химической реакции при этом не 
происходит. В молекуле СО, как и в молекуле N2 — тройная связь. По ме
тоду валентных связей 2 связи образованы за счет спаривания двух неспа
ренных р - электронов С и О (каждого атома), а третья -  по донорно
акцепторному механизму за счет свободной 2р -  орбитали атома С и 2р -  
электронной пары атома кислорода: С = О. Тройная связь СО очень проч
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ная и энергии сё очень большая (1066 тсДж/моль) больше,.чем в Nj. Для 
оксида у глерода(П)характерныспедуи»цие три типа реакций:

1) реакции окисления. 'СО "  сильный восстановитель, однако 
ввиду прочной тройной связи в молекуле окислительно — восстановитель
ные реакции с участием СО протекают быстро лишь при высокой темпе
ратуре. Восстановление оксидов с помощью СО при нагревании имеет 
большое значение в металлургии.

t°
Fe^Os + ЗСО = З С 02 + 2Fe.

Может окислиться СО кислородом: t°
2СО + Ог =  2COj.

2) другое характерное химическое свойство СО — склонность к 
реакциям присоединения, что обусловлено валентной ненасыщеяностью 
углерода в СО (в этих реакциях углерод переходит в четырёхвалентное со
стояние, которое для него более характерно, чем трбхвачентность углерода 
в СО).

Так, СО реагирует с хлором с образованием фосгена СОС12: 
t°

СО + С12 = СОС12 (в этой реакции СО также является восстановите
лем). Реакцию ускоряет действие света и катализатор. Фосген — бурый газ, 
очень ядовит -  сильное отравляющее вещество. Медленно гидролизуется 
СОСЬ, + 2НОН —* 2НС1 + Н2СОз. (  0 = С ^ г )

Фосген применяется в синтезе различных веществ и применялся в 
первую мировую войну в качестве боевого отравляющего вещества.

При нагревании СО реагирует с серой с образованием сульфооксида 
углерода COS: 

t°
СО + S = COS (газ). (  0 ~ C " S )
При нагревании под давлением СО образует при взаимодействии с 

водородом метанол 
«",Р

СО  + 2H j «-* CHiOH.
Синтез метанола из СО и Н2 — одно из важнейших химических произ
водств.

3) в отличие от большинства других соединений углерода в мо
лекуле СО есть иеподелениая электронная пара у атома С. Поэтому моле
кула СО может выступать лигандом в различных комплексах. Особенно 
многочисленны продукты присоединения СО к атомам металлов, которые 
называются карбонилами. Известно около 1000 карбонилов, включая сюда 
карбонилы, содержащие кроме СО другие лиганды. Карбонилы (комплек
сы) получают:

t,p
Fe + 5 СО -+ [Fe(CO)3]

t>P
Ni + 4CO — f№(CO)4].
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Есть газообразные, жидкие и твердые карбонилы, в них металл име
ет степень окисления равную 0. При нагревании карбонилы разлагаются и 
получаются порошкообразные металлы очень высокой степени чистоты:

t°
Ni(CO),~*Ni+4CO.

Карбонилы используются в синтезах и для получения особо чистых ме
таллов. Все карбонилы, как и СО, чрезвычайно токсичны.

4. Оксид углерода (IV).

Молекула СО: имеет линейную структуру (О = С = О), Sp -  гибриди
зация атома углерода. Две связи о -  типа возникают за счег перекрывания 
двух Sp -  гибридных орбиталей атома С и двух 2рх -  орбиталей двух ато
мов кислорода, на которыж иеспарениые электроны. Две другие связи к -  
типа возникают при перекрывании 2ру- и 2р2- орбиталей атома С 
(негибридных) с соответствующими 2ру- и 2р2- орбиталями атомов 
кислорода.

Получение СО
- 6 промышленности получают обжигом известняка

t°
СаСОз -» СаО + С02;

- в лаборатории получают в аппарате Киппа по реакции
СаСОз + 2НС1 -» СаС12 + С 02 + НОН.

Фющеткис стойства_СОг: это газ, тяжелее воздуха, растворимость в 
воде невелика (при 0°С в 1 л воды растворяется 1,7 л СО,, а при 15°С рас
творяется 1 л СО,), при этом некоторая часть растворенного С 02 взаимо
действует е водой с образованием угольной кислоты:

НОН + С 02 Н,СОз. Равновесие смещено влево ■(«—), поэтому 
большая часть растворенного С 02 в виде С 02, а не кислоты.

В хлмическом отношении СО, проявляет: а) свойства кислотного 
оксида и при взаимодействин с растворами щелочей образуются карбона
ты, а при избытке С02 -  гндрокарбонаты:

2NaOH + С02 -> Na2COj + Н20  NaOH + СО, - » NaHCOj.
б) окислительные свойства, но окислительные свойства СОг очень слабы, 
так как С.О. = +4 — это самая характерная степень окисления углерода. 
При этом С 02 восстанавливается до СО или С: 

t°
С + С02 <-» 2СО.
СОг используется в производстве соды, для тушения пожаров, при

готовления минеральной воды, как инертная среда в синтезах.
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5. Угольная кислота и ей соли

Угольна* кислота известна лишь в разбавленных водных растворах. 
Образуется при взаимодействии С 02 с водой, В водном растворе большая 
часть растворенного С0 2 в гидратированном состоянии и только малая 
часть в виде Н2СОз, НСОз, С 032, то есть устанавливается равновесие в 
водном растворе:

С 02 + НОН <->■ Н2С 03 ++ Н* + НСОз' <-< 2Н+ + СО,2.
Равновесие сильно сдвинуто влево (<-) и его положение зависит от 

температуры, среды и др.
Угольная кислота считается слабой кислотой (К, = 4,2 • КГ7). Ого -  

кажущаяся константа ионизации К**., она отнесена к общему количеству 
растворенного в воде С 02, а не к истинной концентрации угольной хисло- 
ты, которая точно неизвестна. Но так как молекул Н2С 03 в растворе мало, 
то истинная К„ои угольной кислоты намного больше указанной выше. Так, 
по-видимому, истинное значение К[ а  КГ4, то есть угольная кислота -  ки
слота средней силы.

Соли (карбонаты) обычно мало растворимы в воде. Хорошо раство
ряются карбонаты К+, Na+, R b+, C s4) Tt+I, NHL,4) Гидрокарбонаты в отличие 
от карбонатов в большинстве своем растворяются в воде.

Г идролиз солей: Na2C03 + НОН *-* NaHC03 + NaOH (pH > 7).
При нагревании карбонаты разлагаются, образуя оксид металла и 

С 02.Чем сильнее выражены металлические свойства элемента, образую
щего катион, тем более устойчив карбонат. Так, Na2C 03 плавится без раз
ложения; СаСОз разлагается при 825°С, a Ag2C03 разлагается при ]00“С. 
Гидрокарбонаты разлагаются при слабом нагревании:

t°
2NaHC03 -+ Na2C 03 + ССГ + Н20 .

6 . Мочевина н сероуглерод.
Мочевина или карбамид получается действием С02 на водный рас

твор H3N при 130°С и 1107На.
СОг + 2H3N = CO(NH2)2 + Н20.

Мочевина -  это белое кристаллическое вещество. Применяется как 
азотное удобрение, для подкормки скота, для получения пластических 
масс, фармацевтических препаратов (веронал, люминал).

Сероуглерод (дисульфид углерода) -  CS2 в обычных условиях -  ле
тучая бесцветная жидкость, ядовит. Чистый CS2 имеет слабый приятный 
запах, но при контакте с воздухом -  отвратительный запах продуктов его 
окисления. В воде сероуглерод не растворяется, при нагревании (150°С) 
гидролизуется на С 02 и H2S:



CS2 + 2HOH = C 02 + 2H2S.
Сероуглерод легко окисляется нелегко воспламеняется на воздухе 

при небольшом нагревании: CS2 + ЗОг -  СО2 + 2S02.
Получают сероуглерод взаимодействием паров серы с раскаленным 

углем. Сероуглерод используется как хороший растворитель органических 
веществ, фосфора, серы, йода. Основная масса CS2 применяется для полу
чения вискозного шёлка и в качестве средства для борьбы с вредителями 
сельского хозяйства.

7. Синильная, роданистоводородная и циановая кислоты.

Синильная кислота HCN (или цианистоводородная кислота) имеет 
линейную структуру, состоит из молекул 2 видов, находящихся в тауто
мерном равновесии, которое при комнатной температуре смещено влево:
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i *

Н —C s N « - » H - N a * C
цианид иэоцианнд

водороде водорода
HCN -  это летучая жидкость с запахом миндаля, один из сильней

ших ядов, смешивается с водой в любых соотношениях. В водном раство
ре HCN - слабая кислота (К = 7,9 ■ Ю'10), то есть намного слабее, чем 
угольная кислота.

В промышленности HCN получают по каталитической реакции:
t°, kat

СО + NH3 HCN + НОН.
Соли (цианиды) получают восстановлением углеродом карбонатов 

при нагревании:
t°

ЫагСОз + С + 2NH3 = 2NaCN + 3H20.
Цианид водорода применяется в органическом синтезе, a NaCN и 

KCN -  при добыче золота, для получения комплексных цианидов и др.
Цианиды есть основные (NaCN) и кислотные (JCN). Гидролиз ос

новного цианида:
NaCN + НОН <-> NaOH + HCN (pH > 7).
При гидролизе кислотного цианида образуются две кислоты:
JCN + НОН = НЮ + HCN.

Цианиды d-элементов в воде не растворяются, но за счет комплексообра - 
зования легко растворяются в присутствии основных цианидов:

4KCN + Mn(CN)2 = K4[Mn(CN)6].
Комплексные цианиды очень устойчивы.
Роданид водорода HSCN или HNCS имеет линейную структуру и со

стоит из молекул двух видов: Н -  S -  С = N или Н -  N = С “  S. В кристал-
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лических роданидах NaNCS, Ba(NCS)2 ион металла находится около атома 
азота; в AgSCN, Hg(SCN}2 ион металла -  около атома серы.

Роданиды или тиоцианаты получают при действии серы на цианиды 
щелочных металлов (кипячение растворов с серой):

t°
KCN + S = KNCS.

Безводный роданид водорода получают при нагревании роданида 
свинца (или ртути) в токе H?S:

t°
Pb(SCN)2 + H2S -*■ PbS | + 2HNCS.

HNCS -  бесцветная маслянистая жидкость с резким запахом, легко 
разлагается. Хорошо растворяется в воде, в водном растворе HNCS обра
зует сильную роданистоводородную кислоту (К = 0,14). Роданиды в ос
новном применяются при крашении тканей, a NRiCNS применяют как ре
актив на ионы Fe3+.

Известны также таутомерные циановая (HOCN) и изоциановая 
(HNCO) кислоты:

Н - О - С *  N *+Н -К’= С - 0 .
Это равновесие при комнатной температуре смешено влево.
Соли -  цианаты и изоцианаты получаются окислением цианидов: 

2KCN + 0 2 = 2KOCN. Циановая кислота в водном растворе является ки
слотой средней силы.



Лекция 9

и Щ А : КРЕМНИЙ. ЭЛЕМЕНТЫ ПОДГРУППЫ ГЕРМАНИЯ 

Вопросы, изучаемые на лекции:

1. Общая характеристика кремнии.
2. Нахождение в земной коре, получение кремния.
3. Химические свойства кремнии.
4. Важнейшие соединений кремнии.
5. Содержание в темной коре и получение германия, олова и свинца.
6. Физические свойства германия, олова и свинца.
7. Химические свойства германия, олова и свинца.
8. Важнейшие соединения германия, олова и свинца.

Общая характеристика кремния

Кремний Si по числу валентных электронов (3S23p~) является аналогом 
углерода. Однако у кремния больше радиус атома, меньше энергия ионизации 
и больше поляризуемость атома. Кроме того, в отличие от углерода у кремния

на внешнем уровне

Зр
( - GD

3S XD
Поэтому кремний по свойствам значительно отличается от углерода 

(и его соединения тоже). Основное отличие от углерода -  не характерно 
образование я-связей в соединениях (то есть Ря —Ря — связывание не харак
терно), поэтому в отличие от углерода Sp- и Sp“- гибридные состояния для 
кремния неустойчивы. Кремний в соединениях имеет степени окисления 
+4 (Si02) и -4  (MgjSi).

3 Координационное число (к.ч.) кремния в соединениях чаще всего 4 
(Sp - гибридизация - Si02, SiCl*, силикаты) и 6 (Sp3d2 — гибридизация - 
H2SiF6).

Наличие свободных d-орбиталей в атоме кремния делает возможным 
донорно-акцепторное взаимодействие с атомами, имеющими неподелен- 
ные электронные пары с энергией, близкой к энергии электронов в атоме 
кремния.

| | Связи Si-Si менее прочные, чем С-С, поэтому гомоцепи

(-Si-Si-Si-Si-) для него менее характерны, чем для С. Для кремния более 
I I I I характерны связи Si-О (и Si-F), поэтому в земной коре кремний 

в виде кислородных соединений.
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Нахождение в земной коре, получение кремния

Кремний содержится в земной коре только в виде соединений Со
держание кремния в земной коре примерно 27% (массовых) -  2 место по- 
сле кислорода. Земная кора более чем наполовину состоит из кремнезема 
Si0 2, силикатных и алюмосиликатных пород. Алюмосиликаты -  это сили
каты, в состав которых входит алюминий. К ним относятся полевые шпа
ты, слюды, каолин и др.

Так как у кремния самая характерная Зр’-гибридизшшя, то наиболее 
устойчива алмазоподобная модификация кремния. Как и алмаз она ivn> 
планка (1 _ |» И Ш , -  М12-С) » „ ,„ т  .„ „ к о й  я ч , д о с к Г 2 - м  
частичной делокализации связи эта модификация имеет темно-серый цвет 
и металлический вид. При комнатной температуре кремний является полу-
™ Т К0М; ГеКСаГ° НаЯЬНа’1 (Пифтопадюбни) модификация кремния 
неустойчива (так называемый аморфный кремний представляет собой кри
сталлическую форму в выеокодисперсном состоянии). При высоких давде- 
ннях получена металлоподобная модификация кремния.

1 1 Ш 1 Ы Ж н а м п | кремний получают восстановлением SiO, угле- 
родом (коксом) в электрической печи У

t°
o i02 -i- 2С —* Si + 2СО (получают кремний чистоты 95-98%)

йла»о£Ш ® ин К|эемний получают восстановлением Si02 магнием:

Si02 + 2Mg — Si + 2MgO (реакцию вызывают поджиганием реакционной 
смеси горящей лентой магния). При этом в качестве Si02 используют б ” 
лыи песок. При этом получают загрязненный аморфный кремний (корич
невый порошок), который перекристаллизацией из расплавов цинка адю-
миния переводят в кристаллическое состояние (кремний растворяется в 
расплавленных металлах). 1 ширяется в

Кремнии высокой чистоты (для полупроводников) получают восста
новлением ЛС14 цинком (или Н2) при высокой температуре или термиче
ским разложением силана (SiH4) или SiJy р е

SiCI4 + 2Zn -*  Si + 2ZnCl2 SiH4 L  Si + 2H2 SiJ, - -  Sj + 2K

Химические снойтам кремния

В химическом отношении в обычных условиях кремний довольж 
При комнатной температуре реагирует лишь со фтором <из про 

стых веществ) и энерг ично растворяется в растворах щелочей- Р
S. + 2F2 -» S»F4 si + Н20  + 2КОН -  K2SiO, + 2Н3
При нагревании кремний окисляется многими неметаллами:
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t° f ' ' W e
Si + 0 2 -> SiQ2 Si + 2CI2 -» SiCi4

t°
3Si + 2N2 —* SijN4 i 7; - j

t°~Шну:
Si + C —♦ SiC -  карбид кремния или карборунд -  очень твердое и ту 

гоплавкое вещество (по структуре и твердости близок к алмазу). 
t°

Si + 2S —» SiS2 Si + H2 —+ не реагирует даже при нагревании.
При высоких температурах кремний реагирует с водяным паром: 

t°
Si + 2Н20  (пар) -» S i02 + 2Нг.
При высокой температуре кремний восстанавливает металлы из ок

сидов металлов: t°
Si + 2ZnO -* Si02 + 2Zn.

Окислительная активность кремния проявляется лишь по отноше
нию к некоторым металлам: t°

2Mg + Si —» Mg2Si -  силицид магния.
Кислоты на кремний не действуют ( в кислородсодержащих кисло

тах кремний пассивируется). Кремний растворяется лишь в смеси плавико
вой и азотной кислот: 3Si + 4HNOj + 18HF —► ЗН2 [SiF6J + 4NO + 8Н20.

В этой реакции HN03 -  окислитель, a HF -  комплексообразующая 
среда Таким образом, процесс окисления идет благодаря образованию 
прочного комплексного иона [SiF6]2’.

Важнейшие соединения кремния

П.Силиниды. При нагревании кремния со щелочными и щелочно
земельными металлами, а также магнием легко образуются силициды ме
таллов: t"

2Mg + Si —> Mg2Si 
t°

или: 4Mg + SiOz —* Mg2Si + 2MgO (то есть избыток магния взаимодейству
ет с выделяющимся кремнием с образованием Mg2Si). Реакции получения 
Mg2Si проводятся в инертной среде.

В химическом отношении силициды металлов неустойчивы: разла
гаются водой и особенно легко разлагаются кислотами:

Mg2Si + 4НОН — 2 Mg(OH)2+ SiH4 
Mg2Si + 2H2S04 -» 2MgS04 + SiH4.
Силициды d-элементов в химическом отношении менее активны.
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.^.Соединения с водородом (силаны}. Кремний с водородом не реа
гирует. Поэтому силаны получают косвенно. При действии кислоты на си
лициды металлов образуется смесь силанов Si„H2n + 2, где n = 1 + 6 (получа
ется 40% моносилана). То есть силаны по строению аналогичны предель
ным углеводородам C„H2nł2.

MgjSi + 2H2S04 — SiH4 + 2MgS04
(выход силанов всего 25%, так как силаны реагируют с водой). По данной 
реакции получаются SiH4, Si2H6, Si3Hg, Si4Hm, SisHn, Si6Hi4.

По физическим свойствам силаны сходны с алканами: моносилан 
(SiH4) и дисилан (SijHfr) -  это газы, трисилан (Si3Hg) — жидкость, остальные 
силаны -  твердые вещества. Все силаны ядовиты. В силанах атом кремния 
находится в состоянии Sp3-rибридизации.

Так как связи Si-Si, Si-H слабее связей Г-С и С-Н ( в алканах), то си
ланы (кремневодороды) немногочисленны, менее устойчивые и более ре
акционноспособные, чем предельные углеводороды. Иа воздухе они само
воспламеняются, то есть очень легко окисляются (являются сильными вос
становителями):

SiH4 + 20з Si02 + 2Н2О, ЛИ -  -1288 кДж, 
то есть выделяется много тепла. В отличие от предельных углеводородов 
силаны с водой реагируют при комнатной температуре:

SiH„ + 2Н20  — Si02 + 4Н2.
Эта реакция быстрее происходит в щелочной среде:
SiH4 + 2NaOH + Н20  —► Na2Si03 + 4Н2 (в кислой и нейтральной сре

дах силаны довольно устойчивы).
С галогенами силаны реаг ируют со взрывом, образуя галогениды 

кремния:
SiH4 + 4С12 —» SiCl4 + 4НС1. Таким образом, силаны -  очень сильные 

восстановители. При нагревании силаны разлагаются: t°
SiH4 -т  Si + 2Н2.

(Отметим, что кремневодороды с двойными и тройными связями неиз
вестны).

3). Соединения кремния с галогенами,
SiHal2 -  непрочные, SiHaL, - более устойчивые.
Галогениды кремния могут получаться:

а) непосредственным взаимодействием простых веществ:
t°

Si + 2С!2 -+ SiCI4.
б) взаимодействием силана с хлором: SiH4 + 4С12 —* SiCl4 + 4НС1.

t°
в) Si02 + ?С + 2СЬ -> SiC14 + 2СО.
г) SiF4 получают следующим образом: S i0 2 (CTeioio) + 4HF —* SiF4f +■ 2Н20. 
Поэтому плавиковая кислота применяется для вытравливания на стекле 
надписей, меток (HF в стеклянной посуде хранить нельзя).
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Наибольшее значение имеют SiF4 (газ) и SiCI„ (жидкость). SiJ4 -  
твердое вещество.

Молекулы SiHaI4 имеют форму тетраэдра (8р3-ги6ридизация атома 
кремния), поэтому мономерны и имеют низкие температуры кипения. Тет- 
рагалогениды кремния - реакционноспособные соединения, быстро гидро
лизуются: F v

- полный хлорангнд-SiCU + ЗНОН — H2SiOj + 4НС1 (то есть SiCl4 
рвд кремниевой кислоты).

Для SiF4 гидролиз сопровождается комплексообразованием:
SiF4 + 3H20  -V M2SiO, г 4HF.

Образующийся HF взаимодействует с избытком SiF4:
SiF4 + 2HF -> H2SiFó (удвоим: 2 SiF4 + 4HF -*• 2H>SiF6). 

Суммарная реакция: 3SiF„ + 3H20  -» 2H3SiF6 + H.SiO,
Получается H2[SiF6] -  гексафторокремииевая кислота. В свободном 

состоянии Hj[SiF6] неустойчива и легко распадается на HF и SiF4, а в рас- 
уст°ичива. В водном растворе -  это сильная кислота (подобно 

г' 4'' оли зтой кислоты называются фторосиликаты, большинство их 
растворимо в воде. Малорастворимы соли щелочных металлов (кроме ли
тия) и бария. H2SiFć и ее соли, а также SiF4 ядовиты.

Кислотная природа SiF4 проявляется не только при гидролизе, но и 
при взаимодействии с основными фторидами: 

п . 2KF + SiF4 = K2[SiF6],
В комплексе [SiF6] кремний в состоянии Sp3d2 - г ибридизации, по- 

этому этот комплекс в виде октаэдра и устойчив. В отличие от HF на стек- 
ло H2biF6 не действует.

I алогениды кремния используются для получения кремния высокой 
чистоты: х°

SiCl4 + 2Zn —> Si + 2ZnCI-> SiJ4 -> Si + 2h

») оксиды кремния -  SiO и Si02
SiO -  очень нестойкое соединение и на воздухе легко превращается в 

Ю2 но реакции. 2SiO + О, 2Si02. Оксид кремния (ГГ) получается при 
высокой температуре в метастабильном состоянии “закалкой” равновесия:

Si + SiO; <-* 2SiO.
SiO -  это твердое коричневое вещество, при комнатной температуре 

термодинамически неустойчиво.
Оксид кремния (IV) Si02 получается при окислении кремния кисло

родом при сильном нагревании (600°С): t°
Si + 0 2 —> SiO;.
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SiC>2 это наиболее устойчивое соединение кремния. Диоксид крем
ния (или кремнезем) SiC)2 встречается как в кристаллическом, так и в 
аморфном виде. Кристаллический SiC>2 встречается » природе главным об
разом в виде минерала кварца. Из мелких зерен кварца состоит обычный 
песок. Чистый песок имеет белый цвет, но чаще он окрашен соединениями 
железа в желтый или красноватый цвет. Прозрачные бесцветные кристал
лы кварца называются горным хрусталем. Горный хрусталь, окрашенный 
примесями в липовый цвет, называется аметистом, а в буроватый цвет -  
дымчатым топазом. Одной из разновидностей кварца является кремень. 
Аморфного кремнезема Si02 в природе намного меньше, чем кристалличе
ского. На дне морей ест», отложения пористого аморфного кремнезема (на
зывается кизельгур или инфузорная земля (трепел)). Эти отложения обра
зовались из Si02, входившего в состав водорослей и некоторых инфузорий. 
Аморфный кремнезем является основой ряда минералов: опала Si02nbbO, 
халцедона и др.

s io - имеет полимерное строение (Si02)n. В этом соединении Sp3- 
гибридизация валентных орбиталей атома кремния, поэтому структурной 
единицей диоксида кремния является тетраэдр из более электроотрица
тельных атомов кислорода с атомом Si в центре

I I
-O-Si-O-Si-O-

I I
0  О
1 I

-O-Si-O-Si-O-
I I
о  о

Кремнезем ЗЮ2 тугоплавок (1пл. = 1713°С), очень тверд и химически 
стоек. Si02 -  это кислотный оксид. На него действуют лишь фтор, плави
ковая кислота и газообразный HF, а также растворы щелочей.

Si02 + 4HF -* SiF4 + 2Н20  Si02 + 2F2 SiF4 + 0 2 (интерес
но отметить, что одним из продуктов горения SiOz в атмосфере фтора яв
ляется 0 2).

SiOj + 2NaOH Na2SiO, + H20  (без нагревания реакция со щелочью 
идет очень медленно). Так как 8Ю2 - нелетучий оксид, то при сильном на
гревании вытесняет из солей оксиды с более высоким давлением пара (бо
лее летучие оксиды): t°

Na2CO, + SiO, -► Na2SiOj + C 02T
При сплавлении SiO? с основными оксидами металлов (или щелочами) по
лучаются С О Л И  Кремниевой кислоты: ы вгам ен н *

СаО + Si02 —» CaSiOj.
В воде в обычных условиях Si02 практически не растворяется.
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б) кислоты кремния.

Кислотному оксиду Si02 соответствуют кремниевые кислоты общей 
формулы n S i02 ■ mH20  (соотношение п и т  может быть разное):

H4S1O4 -  ортокремниевая кислота (п = 1, m = 2);
H2S1O3 -  метакремииевая кислота (n = 1, m = 1);
H2Si20 ; -  пирокремниевая (или диметакремниевая) кислота (п = 2, m 

= 1)ит.д .
Кремниевые кислоты построены из тетраэдрических структурных 

звеньев. Структурные звенья, обьединяясь в цепи, образуют более устой
чивые полимерные кремниевые кислоты.

ОН ОН ОН
I I I

НО -  Si -  (О -  Si - )„.20  -  Si - ОН
I I IОН он он

Состав такого полимерного соединения выражается формулой 
(H2Si03)n Но для простоты метакремниевую кислоту изображают форму
лой H2SiOj,

Поскольку S i02 с водой практически не взаимодействует, кремние
вые кислоты получают только косвенным путем: действием кислот на рас
творы силикатов натрия (или калия) или гидролизом соединений кремния 
(галогенидов, сульфидов и др).

Na2Si()3 + 2НС1 H2Si03j  + 2NaCl 
SiS2 4 4H20  -4 H4S1O4 4 2H2S.

Кремниевые кислоты - малорастворимые в воде вещества. Необхо
димо отметить, что при гидролизе силикатов или сульфида кремния внача
ле образуется ортокремниевая кислота H4SiO* , которая растворяется в во
де. Но при стоянии быстро полимеризуетея в (H2Si03)n. Переход H4Si04 в 
поликислоты (полимерные кислоты) сопровождается превращением моле
кулярного раствора H4Si04 в коллоидные растворы - золи, то есть здесь 
растворенным веществом являются не молекулы, a а^югаты из множества 
молекул. Золи в свою очередь при стоянии либо застудневают целиком, то 
есть превращаются в гель, либо выпадают в виде объемистых осадков, 
включающих большое количество воды. Состав получаемых кремниевых 
кислот сильно зависит от исходных веществ и условий проведения реак
ций. Поэтому состав кремниевых кислот выражается nSi02 • гпН20. При 
высушивании осадка путем нагревания его обезвоживают и получают тон
кодисперсный Si02 -  силикагель -очень пористый, имеющий огромную 
удельную поверхность. Силикагель применяется как осушитель и адсор
бент (и носитель катализаторов).

Кремниевые кислоты слабее угольной (для ll,S i04 К, = 2-10 ш,
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К2 = 2-КГ12), поэтому они выпадают в осадок при действии С 02 на раство
ры силикатов:

СС)2 + Н20  + Na2Si03 -<• H2Si03l  + Na2C 03.
Соли кремниевой кислоты (силикаты) не растворяются в воде (кроме 

силикатов S-злемеитов 1 группы). Силикаты натрия и калия получают ки
пячением Si02 в растворе щелочи:

t“
Si02 + 2NaOH -->Na2Si03 + Н20.

Концентрированный раствор Na2Si03 называется жидким (или рас
творимым) стеклом и применяется в качестве клея, в производстве него
рючих тканей, для пропитки древесины и т.д. Обычное стекло получают 
сплавлением смеси соды (или Na2SO,t), известняка и кварцевого песка. При 
этом образуется стекло состава NajO-CaO-óSśOj -  оно нерастворимо, хи
мически неактивно. Обычно окрашено в зеленый цвет содержащимися в 
нем силикатами железа. Замена кальция на свинец, а натрия на калий при
водит к получению хрусталя (изготовляют фужеры, вазы). Замена Na на 
калий приводит к получению термостойкого стекла. (Хрусталь получают 
при сплавлении Si02 с поташем и оксидом свинца).

Силикаты подвергаются гидролизу:
’ SiQ32' + НОН *-> HSiOf + ОН (pH > 7).

Высокомолекулярные соединения, содержащие группировки

R R
! I

O-Si-O-Si-O-
! I
R R

называются силиконами (где R-органические радикалы СН3, C2Hs и др.). 
Молекулярная масса силиконов доходит до 2-3 миллионов. Полимерные 
кремкнйорганнческие соединения пригодны для изготовления протезов, 
работающих внутри человеческого организма (так как безвредны для орга
низма, химически инертны и эластичны). Искусственное сердце, создани
ем которого занимаются в ряде стран, будет иметь кремнийорганические 
детали. Созданы и успешно применяются искусственные сердечные кла
паны из силиконовой резины.

Содержание в земной коре и получение германии, олопа и свинца

Содержание германия, олова и свинца в земной коре примерно 
103 ■- 1G Vo. R земной коре Sn в основном в виде оловянного камня 8пОг, а 
свинец -в  виде свинцового блеска PbS. Ge -- рассеянный элемент, он в ос
новном сопутствует природным силикатам и сульфидам цинка, меди и се
ребра, содержится в некоторых углях.
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Для получения германия природные соединения германия сначала 
переводят в Ge02, а затем восстанавливают водородом при нагревании: 

t°
Ge02 + 2Н2 — Ge + 2Н20.
Олово получают восстановлением оловянного камня углем: 

t°
Sn02 + 2С Sn + 2СО.
Для получения свинца сначала обжигают сульфид свинца:
2PbS и- 302 -> 2РвО + 2S02. Затем РвО восстанавливают углем или 

оксидом углерода (П): t“ t°
РвО + СО -> Рв + С 02 РвО + С —* Рв + СО.

Физические свойства германия, олова и сешнца

В ряду Ge -  Sn -  Рв отчетливо возрастают металлические свойства 
простых веществ. Германий имеет серебристо-белый цвет и похож по 
внешнему виду на металл, но имеет алмазоподобную решётку и обладает 
полупроводниковыми свойствами. Германий -  твёрд и хрупок.

Олово существует в виде двух модификаций: при обычных условиях 
устойчива металлическая форма олова -  p-форма (белое олово) -  это се
ребристо-белый металл. Но при t° менее 13,2°С устойчива а -форма олова 
(серое олово) со структурой типа алмаза, оно твердое и хрупкое и является 
полупроводником.

Свинец -  типичный металл темно-серого цвета, мягкий (режется но 
жом). Олово и свинец по электропроводности сильно уступают другим ме
таллам.

Химические свойства германия, олова и свинца

При обычной температуре германий и олово устойчивы к кислороду 
воздуха и воде, свинец на воздухе покрывается оксидной пленкой РвО, ко
торая предохраняет свинец от дальнейшего окисления, поэтому свинец не 
имеет металлического блеска.

При нагревании германий, олово, свинец взаимодействую'!' с боль
шинством неметаллов.
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э

02
—» Ge02, Sii02, РзО
с ь

* SnCb, GeCU, РвС12 
Me

* - ~* гермаииды, станниды 
S

—7 OeS2, SnS>, PbS 
N2

Э3М4 (известны лишь для Ge(lV), Su(IV)
H2

не взаимодействуют.
В ряду стандартных электродных потенциалов металлов Ge находит

ся после водорода, a Sn и Рв -  непосредственно перед Н. Поэтому Ge с 
разбавленными НС! и H2S04 не реагирует. Из-за образования нераствори
мых пленок РкС!2 и PbS04 на поверхности металла свинец устойчив по от
ношению к разбавленным НС! и H2S04. Олово медленно растворяется в 
разбавленной НС1 и разбавленной H2SO«:

Sn + 2НС1 -♦ SaCIj + Н2.
В данном случае образуется SnCI2, а не SnCI4, гак как свободный от 

оксидов металл и водород в момент выделения являются активными вос
становителями. Если металлы реагируют с кислотами с выделением Н2, то, 
как правило, образуются соединения низших С.О.

При окислении концентрированной HNOj германий переходит в 
германиевую кислоту HjGeOj, а олово - в р - оловянную кислоту H2SnO}.

Э + 4HNO, (конц.) = Н2Э03 4- 4N02 + Н20 ,
ТО  есть они ведут себя как неметаллы. В разбавленной HNO;, олово ведет • 
себя как металл, то есть переходит в нитрат Sn(Il):

3Sn + 8HNO, = 3Sn(NOj)2 + 2NO + 4H-tO.
Свинец по отношению к HNO3 любой концентрации выступает как 

металл и образует Pb(NOj)2:
ЗРв + 8HNO-J = 3Pb(NOj)2 + 2NO + 4НгО.

Со щелочами германий взаимодействует лишь в присутствии окис
лителей, например Н20 2:

Ge + 2КОН + 2Н20 2 = K2[Ge(OH)6].

При комнатной температуре Sn и Рв практически не реагируют с 
растворами щелочей, но при нагревании реагируют:

f
Sn + 2КОН + 2Н20  = K2[Sn(OK)4] + Н2 

t°
Рв + 2КОН + 2Н20  = К2(Рв(ОН)4] + Н2.
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Важнейшие соединения германия, олова и синаю

1. Водородные соединения (гидриды).

К ним относятся гермам СсН4, станнан SnH4 и плюмбан РвН4. Гид- 
риды германия, олова и свинца малоустойчивы по сравнению с SiH4 и СН4, 
что объясняется понижением прочности связи Э -  И в ряду С - Si -  Ge -  Sn 
-  Рв.

РвН* настолько неустойчив, что нельзя даже выдели'! ь и о его суще
ствовании можно заключить лишь по косвенным признакам.

Так как германий, олово и свинец с водородом не реагируют, то 
GeH4, SnH4 и РвН4 получают при действии разбавленных кислот на герма- 
ниды и станниды металлов: Mg23  + 4НС1 -- 2MgCl2 + ЭН4.

GeH4 и SnH4 при нагревании легко разлагаются, образуя на стенках 
сосуда металлическое зеркало: t°

SnPU •= Sn + 2Н2|.

2. Галогениды германия, олова и свинца,

К ним относятся соединения типа ЭНа12 и ЭНаЦ. Галогениды ОеНаЦ, 
SnHaI4, РвНаЬ можно получить непосредственно из простых веществ: 

t° t° t°
Ge + 2СЬ —» GeC!4 Sn + 2Br2 —* SnBr4 Pb + Cl2 —► РвСЦ.
Их можно получить также при окислении ЭНаЬ галогеном пли при 

действии на оксиды концентрированной HHal. 
t°

РвО + 2НС1 — РвС12 + Н20 ;
Sn02 + 4НС1 -*• SnCI4 + 2Н20  О С Ь  + С)2 -» СеСЦ.

РвНаЦ, СеИаЦ, SnHal2 получают косвенно:
SnO + 2НС1 — SnCI2 + Н20 ; f

Sn + 2НС1 —* SnCl2 + И2 Ge + GeCl4 — > 2GeC'ł2.
Молекулы ЭНаЦ имеют форму тетраэдра с атомом Э в центре, имеют 

молекулярную решетку, поэтому легкоплавки и летучи. GeF4 - газ, а ос
тальные ЭНаЦ -  жидкости. По мере возрастания размеров орбиталей в ря
ду ОеНаЦ -  SnHal4 -  РвНа14 устойчивость молекул заметно падает и РвВг4 
и PbJ4 не существуют.

ЭНа12 и ЭНа14 в воде сильно подвергаются гидролизу:
SnCl4 + ЗН20  = H2SnC>3 + 4НС1.

Конечным продуктом гидролиза SuClt является а-оловяннэя кислота.
SnCl2 + Н20  = SnOHClj+ НС1.

Тетрагалогениды реагируют с основными галог енидами:
2KF + 3F4 = K2[3F6],
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SnCU, взаимодействуя c HCI, образует комплексную гексахлорооловянную 
или оловохлористоводородную кислоту:

SnC'U + 2HCI = Hj[SnCI6].
Щ8пСУ суодествуеттотько в растворе и является сильной кислотой.
Тенденция к комплексообразованию у дигалогенидов ЭНа12 выраже

на в меньшей степени, чем у ЭНа14. С основными галогенидами они дают 
комплексы типа М ![ЭНаЬ], М+2[ЭНа!4]. Образованием комплексов объяс
няется лучшая растворимость галогенидов Рв(П) в присутствии галогено
водородных кислот, чем в воде:

PbJ2 + 2Г -> [PbJ4]2' SnCl2 + 2НС1 -» H2[SnCl4],

J. Оксиды германия, олова и свинца.

+2
GeO
SnO
РвО

+4
GeG2
Sn02
PbOj

Сверху вниз (от Ge к Рв) основной характер оксидов возрастает, а с 
повышением степени окисления от +2 до +4 основной характер оксидов 
уменьшается. GeO;, Sn02 и РвО получаются непосредственно из про
стых веществ, a SnO, GeO и Рв02 получаются косвенно. Так, SnO и GeO 
получают, нагревая Э(ОН)2 в токе азота (инертной среде):

€
Sn(OH)2 -» SnO + Н20.
Рв02 получается при действии сильных окислителей на РвО или соли

Рв(П):
Рв(СН,СОО)2 + NaOCl + Н20  -> РвОД + NaCI + 2СН3СООН.

ЭО растворяются в кислотах и растворах щелочей:
ЭО + 2HCI — ЭС12 + Н20  

3 0  + 2NaOH + Н70  - -  Na2[3(OH)J.
При щламении со щелочами получаются соли:

t°
ЭО + 2МаОН -* Na23 0 2 + Н20.

В воде соли Na23 0 2 поч т  полностью гидролизованы, так как Э(ОН)2 
являются очень слабыми кислотами.

Э 02 химически малоактивны. 0 е0 2 (как и Si02) -  кислотный оксид, 
растворяется в горячих растворах щелочей:

Ge02 + 2NaOH Na2GeO, + Н20.
Sn02 -  амфотерен, при длительном нагревании с концентрированной 

K2S04 дает Sn(S04)2, а при сплавлении взаимодействует (как и РвОг) со 
щелочами и основными оксидами: t"

SnOj + 2H2S04= Sn(S04)2 + 2H20
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t°
Sn02 + 2NaOH = Na2Sn03 + H20

f
РвОг + СаО-СаРвОэ.

Гидроксиды германия, олова и свинца.

Так как оксиды в воде не растворяются (кроме 0еО2), то гидроксиды 
германия, олова и свинца получаются косвенно при действии щелочей на 
растворы соответствующих соединений Ge, Sn, Рв.

SnCL, + 4NaOH = Sn(OH)< + 4NaCl.
GeGh + 2NaOH = Ge(OH)2 + 2NaC1 
Pb(NQ3)2 + 2NaOH = 2NaN03 + Pb(OH)2.

+2
Ge(OH):,
Sn(OH)2
Pb(OH)2

+4
H2Ge03 
Sn(OH)4 

, Pb(OH)4

Сверху вниз (от Ge к Рв) усиливаются основные свойства гидрокси
дов, а с повышением степени окисления от +2 до +4 возрастают кислотные 
свойства. Наиболее отчетливо кислотные свойства выражены у H2GeQ3, 
хотя эго тоже слабая кислота. Основные свойства всех сильнее у Рв(ОН)., 
водные растворы которого имеют заметную щелочную реакцию среды. 

3{ОН), растворяются в кислотах и растворах щелочей:
Э(ОН>2 + 2HCI = ЭСЬ + 2Н20  
ЭСОНЪ + 2КОН -  К2[3(ОН)4].

При сплавлении Э(ОН)2 со щелочами получаются соли: 
t"

Э(ОН)2 + 2NaOH = Ма2Э02 + 2НгО.
Свежеполученные а -  оловянная и свинцовая кислоты растворяются в ки
слотах и щелочах:

Э(ОН)4 + 2NaOH= Na2[3(OH)6]
Sn(OH)4 + 6НС! = H2[SrtCl6] + 4H20.

Соли могут быть катионного и анионного типа: SnCl2, Na2(Sn(OH)4], SnCI4, 
Na2[Sn(OH)6]; в воде сильно гидролизуются, особенно анионного типа и 
всех сильнее подвергается гидролизу Na2[Sn(OH)4].

[Sn(OH)4f  + НОИ •>-> [Sn(OH)j(H20)J*+ ОН“- 
[Sn(0H)3(H,0)] + НОН [Sn(OHb(H2Ob] + ОН*.

5. Сульфиды элементов подгруппы германия.

К ним относятся соединения типа 3S и Э52. (PbS2 не существует), 
х получают непосредственно из простых веществ или по обменным реак

циям: г
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t°
Э + S - f  GeSj, SnS2, PeS. SriCl2 + H2S -+ StiSj + 2HCi.

SnCI4 + 2H2S = SnSjJ. + 4HC1.
Pb(N0 3)2 + Na2S -o PbSI + ZNaNO,.

Сульфиды 3S и 3S2 в воде и разбавленных кислотах не растворяют
ся. Будучи кислотными, SnS2 и GeS2 взаимодействуют со шеломами и ос
новными сульфидами, при этом получаются растворимые соли -тооловян- 
ной и тиогерманиевой кислот:

SnS2 + (NH„)2S = (NH4)2SnS,
тиостаниат аммония

GeSj + Na2S = Na2GeSj
тиогерманат
натрия

Свободные тиооловянная и тиогерманиеаая кисло™ неустойчивы к 
легко разлагаются:

(MH4)2SnS3 + 2НС1 = H2S11S3 + 2NJ I4CI и затем H2SnS3 = SnS2 + H2S. 
SnS и GeS не реагируют с сульфидами, щелочных металлов и аммо

ния, но реагируют с дисульфидом аммония (NH„)2S2 с образованием тио-
солей:

SnS + (NHO2S2 -+ (NH4)2SnS3.
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Лекция 10

ТЕМА: ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ VA

Вопроси, изучаемые на лскцнн:

1. Общая характеристика элементов группы VA.
2. Азот. Нахождение » природе и получение.
3. Физические и химические свойства азота.
4. Важнейшие соединения азота.

Обща» характеристика элементов группы VA

К элементам главной подгруппы V группы относятся: N, Р, As, Sb, 
Bi. Электронная формула внешнего налетного уровня: nS2np\ то есть 
имеют 5 валентных электронов, из них 3 неспаренных, а 2 спаренных:

Предвнешняя электронная оболочка азота имеет 2 электрона, фосфо
ра - 8, а мышьяка, сурьмы, висмута -  по 18, поэтому мышьяк, сурьму и 
висмут объединяют в подгруппу мышьяка.

В подгруппе свойства атомов элементов периодически изменяются. 
От азота к висмуту радиус атома увеличивается. Энергия ионизации 
уменьшается, поэтому восстановительные и металлические свойства свер
ху вниз увеличиваются. Относительная электроотрицательность атомов 
сверху вниз в подгруппе уменьшается.

Азот и фосфор -  типичные неметаллы. У мышьяка уже заметны ме
таллические свойства, но это всё же неметалл. V сурьмы металлические и 
неметаллические свойства выражены примерно одинаково, а висмут -  это 
уже типичный металл (неметаллическая модификация отсутствует).

Имея 5 валентных электронов, атомы в своих соединениях могут 
проявлять степени окисления от минимальной (-3) до максимальной (+5). 
Так, для азота характерны все степени окисления от -3  до +5, для фосфора 
самая характерная степень окисления равна +5, а для висмута равна +3.

Содержание азота в природе (включая атмосферу и гидросферу) со
ставляет 0,04% (масс). Основная масса азота находится в составе атмосфе 
ры (78,2% по объёму). Из минералов промышленное значение имеют 
чилийская селитра NaNOj и индийская селитра KN03.

nS

Азот. Нахождение о природе и получение



103

В промышленности азот получают из жидкого воздуха в результате 
его перегонки. В лабораториях обычно используется азот, доставляемый с 
производства в стальных баллонах под повышенным давлением или жид
кий азот в сосудах Дьюара. Можно получать азот разложением некоторых
его соединений: 

t°
NH4NO2 -+ N2 + 2И20  

1°
(МН„)2Сг20 7 N2 У Сг2Оз +  4Н20  

t°
2N20  —* 2N 2 ■ Oj

Особо чистый азот получают термическим разложением азида на-
трия:

1°
2NaN3 -» 2Na + 3N2.
Известно много других реакций, в которых выделяете* азот. 

Физические и химические свойства азота

Азот -  газ без цвета, без вкуса и запаха, плохо растворяется в воде (1 
л Н20  при 0° растворяет 24 мл N,) и других растворителях, молекула двух
атомна, в молекуле N2 прочная тройная связь.

Молекула N2 является единственной среди молекул Эг элементов вто
рого периода, где связь тройная и это самая прочная из молекул типа Э2.

В обычных условиях азот непосредственно взаимодействует лишь с 
литием с образованием Li3N. При нагревании (то есть активации молекул 
N2) или воздействии электрического разряда вступает в реакцию со мно
гими веществами, обычно выступает как окислитель (азот по электроотри
цательности на 3 месте после кислорода и фтора) и лишь при взаимодейст
вии со фтором и кислородом -  как восстановитель.

t° t° t"
N2 + ЗН2 <-* 2NH3 Nj +■ 2B 2BN 3Si + 2N3 -» Si3N„.

t" f
3Ca + Nj —> Ca3N2 N2 + 0 2 -> 2NO.

В»»кнвйюие соединении азота

J) А м м иак  -  NH 3.
Эго - бесцветный газ с резким удушающим запахом. Молекула NH3 

имеет форму трнгональной пирамиды. Атом азота в молекуле NHj нахо
дится в состоянии Sp'-гибридизации. Неподеленная пара электронов азота
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отчетливо ориентирована в пространстве, поэтому молекула NH3 — резко 
выраженный донор электронной пары и обладает высокой полярностью.

Полярность связи N-H обусловливает наличие водородной связи ме
жду молекулами NH3. Поэтому температура плавления (-77,75°С) и кипе
ния (-33,42°С) аммиака довольна высока, что не соответствует его малой 
молекулярной массе. Аммиак очень хорошо растворяется в воде, с повы
шением температуры растворимость падает (при 20°С в одном объёме Н20  
растворяется около 700 объёмов NH3). Хорошая растворимость в воде объ
ясняется образованием водородной связи между NH3 и И20 . Гак как NH3 -  
лучший акцептор протона, чем Н20  (то есть более сильное основание), то в 
водном растворе происходит ионизация:

NH> + НОН «н. N H / + ОН'.
Появление ионов ОН' создает слабощелочную среду раствора.

В промышленности аммиак получают син тезом из простых веществ: 
N2 ( г )  + ЗН2 ( г )  «-+ 2Н3М ( г ) .  Реакцию проводят при высоком давлении 

(100-J000 агм.) и t° — 400-500°С. Для ускорения процесса применяют ката
лизатор.

В лаборатории аммиак получают нагреванием солей аммония со ще
лочью:

t°
NH4CI + NaOH -> М Ы  + Н20  + NaCl
1Ь.МШДЧ£Юто^отаошении NH3 довольно активен, вступает во взаи

модействие со многими веществами.
Хэйастеаще реакции аммиака:

а) реакции присоединения;
б) реакции замещения;
в) реакции окисления.

Реакции присоединения:
МН3, являясь донором электронной пары, взаимодействует по донорно
акцепторному механизму с электроноакцепторами, например, ионом И ' . то 
есть вступает в реакцию присоединения: NH3 + Н+ ~> NH4+.

Таким образом NH3 может реагировать с кислотами, проявляя ос
новные свойства (по Бренетеду), Реагируя с кислотами, H3N нейтрализует 
их, образуя соли аммония: NH3 + НС1 = NH4C1.

Реакции замещения:
Атомы водорода в аммиаке могут замещаться на металлы.
Если замещен один атом водорода, то образуются амиды:

2 NH3 + 2Na = 2NH2Na + Н2|.
Если замещены два атома водорода, то образуются нм иды:

HjN + 2Na -> Na2NH + Н2.
Реакции окисления:

NH3 проявляет только восстановительные свойства, так как степень окис
ления азота равна (-3). При нагревании NH3 проявляет восстановительные 
свойства, окисляясь обычно до азота: 4NH-, + ЗО2 2N2 + 6Н20 .
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В присутствии катализатора: 
е°, Pt

4NH, + 50; —> 6Н;0  + 4NOT.
Аммиак **P™™o восстанавливает некоторые металлы из оксидов:

ЗСнО i 2NK3 '■ W2 + 3Cu + 3H20  
Аммиак взаимодействует с хлором:
2МН3 - ЗС1, — N2 i- 6HCI (при избытке NH3 образуется МН4С1). 

2- Ш м т " Ш « т д 2 -Ъ Н 4 или NH2-NH2.

н  н
\ . .  .. /
N — N 

/ \
И Н

Степень окисления азота в гидразине равна (-2).
Гидразин -  бесцветная жидкость (W  = 113,5*0. Молекулы гид™ 

зина соединены водородной связью. У '
‘ ВОЛОЙ И сш,рт°м смешивается в любых соотношениях. Водные 

растворы гидразина показывают слабощелочную среду:
N2H4 + НОН *-> 1Ч2Н3ч + ОН'

4;Hs’ + НОН *-* NjH6;t + ОН

^ s n s ^ s s s s r s s r '  “ м”“
В молекуле гидразина имеются две неподеленные пары электооиоа 

которые с кислотами обусловливают такие же свойства, как у НН 
э) ШШ1ШШЖС06Ш!Не1Ш с кислотами дают соли:

N A  т НС1 -» fN3H5]Cl -  хлорид гидразония. 
ОШ!ШН£!Ц|&а£!1!1£: гидразин -  сильный восстановитеть- 
5N;H4 + 4КМиО« + 6H2SO, 5Nlf  + 2K2SG4 + 4М„5“ бН,0 

На воздухе i op иг с большим выделением теплоты- 
N’H4 + О; -> N; + 2(1,0.
Окислительные свойства у гидразина практически отсутствуют 
в > ЕШШИй^мещаШН: 2Na + 2N,H4 -* 2NaN2H3 + H2t  * ’

Гидразин и все его производные сильно ядовиты.

■Г мм NH-.OH по составу и crnvirrt/пй
точное положение между Н2Ъ 2 и гидразином. СО. атата = ЩЮЖЖу'

.. ../
О - N

Г  \
н н
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Гидроксиламин получают восстановлением раствора HNO, атомар
ным водородом в процессе электролиза:

HNO, + 6Н — NHjOH + 2Н20.
Гидроксиламик -  это белое кристаллическое вещество (t Ш1ам =331,С).. 

Атом азота в молекуле NH2OH имеет неподеленную пару электронов, как 
и в H3N, поэтому тоже проявляет основные свойства (по отношению к И,О 
и кислотам):

NH2OH + Н20  <-* NH iOH + ОН .
Но это более слабое основание, чем Nib. С водой смешивается я лю

бых отношениях. Аналогично аммиаку, гидроксиламин с кислотами дает 
соли гидроксиламмония:

NHiOH + НС1 —> [TSHjOHJCI -  хлорид гидроксиламмония.
Так как С.О. азота = -1, поэтому NH.OH проявляет окислительно- 

восстановительную двойственность. При этом NHjOH в щелочной среде 
проявляет восстановительные свойства, а в кислой - окислительные свой
ства.

2NHjOH + Br2 + 2КОН — N2 + 2КВг + 4Н20
восстановитель
2NH2OH + 4FeSO„ + 3H2S04 -> 2Fe2(S04), + (NH4)2S04 + 2H20
окислитель
При нагревании NH2OH диспропорционирует:
3NH2OH -*■ H3N -!■ N2 + 3H20.

4. Азотистоводородная кислота (азидоводород) -  HN3 или HNN,. 
Образуется при действии азотистой кислоты на водный раствор гид
разина:
N2H4 + HN02 = HN3 + 2H20 . Н. И

• /  
Структура молекулы: N = N —> N 1- —-*■
В обычных условиях HN3 -  бесцветная летучая жидкость (t„m = 37°С) 

с резким запахом. При ударе или повышении температуры HN3 и ряд ази
дов распадается со взрывом. На этом основано применение азида свинца 
Pb(N3)2 в качестве детонатора. Водные растворы HN, не взрывчаты, отно
сительно устойчивы ионные азиды, которые при повышении температуры 
(300°С) разлагаются без взрыва. Водный раствор HN3 -  азотистоводород 
нал кислота (К = 2,6 • Ю'5) по силе близка к уксусной, а по растворимости 
солей (азидов) похожа на HCI. В разбавленных растворах HN3 практически 
устойчивая. По окислительным свойствам HN3 напоминает HN03. Гак, ес
ли HN03 при взаимодействии с металлами (Си) восстанавливается до NO и 
Н20 ,т о  HN3 образует^ к NH3: Г

Cu + 3HN3 = Cu(N3>2 + N2 + NHj. . , ,  . ...

5.Оксиды азота. Всего имеется пять оксидов азота: N20 , NO -  несо
леобразующие оксиды; N20 3, NO,. N20 5 -  кислотные оксиды.
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a). N20  -  закись азота.
Получают разложением нитрата аммония при 250°С. 

t°
NH4N 03 N2Ot + 2Н,0.
Это - газ с приятным слабым запахом. Вдыхание малых количеств 

этого газа оказывает опьяняющее действие, поэтому называется «веселя
щий газ». В больших дозах вызывает потерю болевой чувствительности. 
Молекула N20  имеет линейное строение

N = N -> О ....» A 'S r i - y r — О
N20  хорошо растворяется в Н20 , но устойчивых соединений ие обра

зует. Ни с водой, ни с кислотами, ни со щелочами не реагирует. Уже при
слабом нагревании N20  распадается, выделяя 0 2. 

t°
2N.O -» 2N2 + 0 2
Поэтому NjO является окислителем по отношению ко всем вещест

вам, которые непосредственно реагируют с кислородом. 
t °

N20  + H2=N j +H 20 .

6). NO -  оксад азога (П). Тоже - несолеобразующий оксид. В обыч
ных условиях NO -  бесцветный газ. В промышленности получают при 
окислении H3N на платиновом катализаторе при нагревании:

4МНЭ + 502 -  4NO + 6Н20.
В лаборатории NO получают действием разбавленной HNOj на Си:
ЗСи + SHNO*^ = 3Cu(N03)2 + 2NO + 4Н20 .
В отличие от всех остальных оксидов азота NO образуется также 

прямым взаимодействием простых веществ: t°
N, + 0 2 -  2NO.

Структурная формула NO такова: :Л'=0;^ один электрон в NO - 
разрыхлящий, а 6 электронов - связывающих, то есть порядок связи равен 
2,5. Молекула NO достаточно устойчива и её распад заметен лишь при 
500°С. NO .- химически активное соединение, обладает окислительно
восстановительной двойственностью. Под действием 0 2 воздуха легко 
окисляется до N02, окисляется также галогенами:

2NO + 0 2 -  2N02; 2NO + С12 = 2NOC1.
Как окислитель NO легко окисляет S02 до SD3;

2S02 + 2NO = 2S03 + N2.
С водородом (особенно когда равные объемы) при нагревании N 0

взрывается: t°
2NO -!- 2Н2 = N: + 2Н20.

В воде NO мало растпоряется и с водой не реагирует.
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в). N 02 оксид азот» (IV) - красно - бурый ядовитый газ с характер
ным запахом.

в
N

Его молекула имеет угловую форму, порядок связи между N и О ра
вен 1,5. Молекула N 02 даже в парах частично димеризована:

2NOa «•*•* N2-O4 + Q.
Эти два соединения находятся в равновесии между собой при темпе

ратурах от - 11° до 140°С. Молекула NOz характеризуется высокой химиче
ской активностью. При повышении температуры N02 -  один из наиболее 
энергичных окислителей (в нем горят С, S, Р). При температуре более

С NO- разлагается im NO и 0 2. При растворении а воде образуются 
две кислоты:

2N+4Oj + Н20  -> HN ' 50 ) + hn  ,3o2.
ТО есть Ы0 2 -  смешанный анг идрид азотной и азотистой кислот. 

Аналогично со щелочью:
?N02 + 2NaOH = NaNOj + NaN02 + НЮ.

4NO: + 0 2 + 2H20  = 4HNO.T (зга реакция используется в промышлен
ности для получения HNOj).
В лабораторных условиях N02 получают:

Си +■ 4HN03 (и»щ.) = CufMOjh + 2N02t  + 2Н20  или термическим раз
ложением нитратов: t°

2Pb(NO|)2 = 2РвО + 4N02 + О,

г). NjOs — оксид, дзота (V) — азотный ангидрид получают дегидраза- 
цией азотной кислоты фосфорным ангидридом (осторожным обезвожива
нием) или окислением NO-. озоном

2HN03+P20 s = 2HP01 + N20 5 2NOj + Oj -» N?0s + 0 2.
N2Os -  это белое кристаллическое вещество. При комнаткой температуре 

2 - постепенно разлагается на N0 2 и 0 2, при нагревании взрывается- 
2N2Os = 4N02 + 0 2.
При взаимодействии с Н20  образует азотную кислоту'
N2Os + Н20  -+ 2HNOj.

N20 5 -  очень сильный окислитель. Многие органические вещества при со
прикосновении с ним воспламеняются.
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д). NjO ) -- « m m  «зятя (Ш) -  азотистый ангидрид, образуется по ре
акции:

К 0 2 + КО <->• N2Oj.
Равновесие этой реакции даже при 25°С сдвинуто влево, то есть NjOj 

— малоустойчивое соединение. Существует только при низких температу
рах в твердом состоянии (светло-синие кристаллы). В вице жидкости и па
ра сильно диссоциирует: N?Oj <-» N 02 + КО.

N;:0;i может быть также получен при разложении НМ02, которая 
очень неустойчива: ?.НК02 *-+ Н20  + К20 3.

К2Оз -  кислотный оксид, поэтому легко реагирует со щелочами:
К20 3 + 2NaOH -  2NaNO; + Н20.
При растворении в воде получается НК02:

NjO, -i НОМ <-> 2Hn 6 2.
Строение K?Oi:

О  =  М - М
х.

4 N\ \
и

6. Азотистая кислота. Азотистая кислота НК02 известна лишь в раз
бавленных водных растворах. В чистом виде не существует. При нагрева
нии разлагается: 2НК02 = КО + КОгТ + HjO.

HN02 - кислота средней силы (К ~ 510^).
Молекула ИМ02 существует в двух таутомерных формах:

I4 “C M 4 = sksO

Нитриты металлических элементов достаточно устойчивы, а нитри
ты щелочных металлов даже возгоняются без разложения.

Азот в ИКО, имеет С.О. = Jr3, то есть промежуточная степень окис
ления, поэтому и кислота, и соли обладают окислительно- 
восстановительной двойственностью. Сильные окислители переводят К 02' 
в КС).,-:
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5NaN02 + 2KMn04 + 3H2S04 -+ 5NaN03 + 2MnS04 + K2S04 + 3H20. 
Сильные восстановители обычно восстанавливают NOz до NO. 
2NaN02 + 2K.1 + 2H2S04 -» Na2S04 + 2NO + K2S04 + h  + 2H20.
Кроме того, соединения азота (Ш) склонны к реакциям диспропор

ционирования:
3 HNOz = HNO3 + 2NO + Н20  

2HN0.1 = NO + N 0 2 + Н20

7. Азотная кислота.
Азотную кислоту HNOj получают в промышленности каталитиче

ским окислением NH3 до NO, затем NO окисляют кислородом воздуха до 
NO2, а затем смесь NOz с избытком воздуха поглощают водой (или разбав
ленной HNOj).

■ff kat
4NH, + 502 —* 4NO + 6Н20
2NO + 0 2 -» 2NOi
4N02 + О- + 2Н20  -» 4HNO,
В лаборатории UNO, получают действием концентрированной.

H2SO4 на нитрат натрия: 
t°

NaNOj + H2SO4 = NaHSO., + HNO,.
При обычных условиях UNO, -  бесцветная жидкость (р -  1,Э2г/см >, 

кипящая при 84,I°C. С водой HNO, смешивается в любых соотношениях. 
В водном растворе UNO, - сильная кислота, которая практически полно 
стью диссоциирована. При хранении HNO, (особенно при нагревании и 
освещении) разлагается: 4HNOj = 4N02 + 0 2 + 2Н20 .

На воздухе она «дымит», так как её пары с влагой воздуха образуют
мелкие капельки тумана.

HNO, имеет плоское строение:

Ковалентность азота в HNOj равна 4.
HNO. относится к сильным окислителям. Она разрушает животные и 

растительные ткани, пары её ядовиты. Окисляет многие металлы и неме
таллы

Cu + 4HNO, (котщ.) = Cu(NOj)2 + 2N02 + 2Н20
ЗСи + 8HNO3 (разб.) = 3Cu(N03)2 + 2NO + 4Н20
4Zn + IOHNO3 (очень разб.) = 4Zn(N03)2 + NH4N 03 + ЗН20
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S + 6HN03 (коиц.) = H2SO4 + («МО » + 2,H20  
ЗР + 5HN03 (разб.) + 2Н30  = ЗН3РО« + 5NO.
Смесь из одного объема HNOj и трёх объемов концентрированной 

НО, называется «царской водкой». Это более сильный окислитель, чем 
HNOj и реагирует с такими благородными металлами, как золото и плати
на, переводя их в комплексные хлориды:

Au -г HNOj + 4HCi -  NO + Ж 20  + Н[АиСЦ].
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Лекция 11

ТЕМА: ФОСФОЕ. ЭЛЕМЕНТЫ ПОДГ РУППЫ МЫШЬЯКА 

Вопросы, изучаемые на лекции:

1. Наховдение в природе и получение фосфора.
2. Простые веществе фосфора и их химическая активность.
3. Важнейшие соединения фосфора.
4. Элементы подгрутш мышьяка. Нахождение в природе и получение.
5. Химические свойства мышьяка, сурьмы и висмута.
6. Важнейшие соединения мышьяка, сурьмы и висмута.

Нахождение и природе и получение фосфора

Содержание фосфора в земной коре примерно 0,1% (масс), то сеть 
фосфор - довольно распространенный элемент. Вследствие легкой окис
ляемое™ фосфор а свободном состоянии не встречается. Наиболее важ
ными минералами фосфора являются фосфорит Са3(Р04)2 и апатит 
ЗСаэ(Р04>, • СаХ2 (где X = Р, С1, ОН).

В промышленности фосфор получают из фосфорита и апатита, кото
рые измельчают и прокаливают без доступа воздуха с углем и песком в 
электропечах при 1300°С: t°

2Са3(РО„)2 + ЮС + 6Si02 — 6CaSi03 + ЮСО + Р4.
При конденсации паров под водой образуется белый фосфор (Р.,), ко 

торый длительным нагреванием при 280 -  340°С переводят в красный 
фосфор.

Фосфор -  необходимый элемент в живых организмах. Содержание 
фосфора в человеческом организме составляет около 1% от его массы. 
Минеральная часть костей состоит в основном из гидроксоапатита, эмаль 
зубов содержит фторапатит и гидроксоаштит, а сложные органические 
производные фосфора входят в состав клеток мозга и нервов.

Простые вещества фосфора и их 
химическая активность

Известно всего 11 аллотропных модификаций фосфора; наиболее 
изучены из них белый, красный и чёрный фосфор.

При конденсации паров фосфора образуется белый фосфор. Он име
ет молекулярную кристаллическую решёгку, в узлах которой находятся 
молекулы 1%, имеющие форму тетраэдра. Белый фосфор — мягкое бесцвет
ное воскообразное кристаллическое вещество. Его легко зажечь, дотро
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нувшись до него пробиркой с горячей водой. Белый фосфор растворяется в 
сероуглероде и в ряде органических растворителей. В воде он не растворя
ется, поэтому его хранят под водой (так как на воздухе белый фосфор бы
стро окисляется).

Красный фосфор получают длительным нагреванием белого фосфо> 
ра без доступа воздуха при 280 -  340"С. Красный фосфор имеет полимер
ное строение, поэтому имеет высокую температуру плавления, не раство
ряется не только в воде, но и сероуглероде, химически менее активен, чем 
белый фосфор. Красный фосфор не ядовит, а белый фосфор очень ядовит 
(примерно 0,1 г бе лого фосфора вызывает смерть).

Чёрный фосфор имеет атомист-слоистую решетку с характерным для 
фосфора пирамидальным расположением связей. По внешнему виду похож 
на графит, жирен на ощупь, легко разделяется на чешуйки. Чёрный фосфор 
-  полупроводник. При комнатной температуре ни в чём не растворяется, 
не ядовит, химически малоактивен. Чёрный фосфор можно получить из 
белого фосфора при 200ПС и 1,2 ■ Ю|0Па.

В химическом отношении фосфор проявляет как восстановительные, 
так и окислительные свойства. Он окисляется кислородом, галогенами, се
рой и др. При недостатке окислителя обычно образуются соединения фос
фора (Ш), при избытке окислителя -  соединения фосфора (V). 

t“
4Р + 30, ->■ 2Р .О, (Р20 5)
2Р + ЗСЬ - » 2РСЫРС15)
2Р + 3S -» P2S, (P,S5).
Фосфор окисляется азотной кислотой:

ЗР + 5HNO, + 2Н20  -* ЗН,Р04 + 5NO.
При нагревании в щелочных растворах фосфор диспропорциоиирует: 

t"
4Р + ЗКОН + зн 2о  -*■ ЗКН2Р0 2 + Н,Р.
Окислительная активность фосфора проявляется при взаимодейст

вии с. металлами: t°
ЗСа + 2Р — Са3Р2.

С водородом фосфор практически не взаимодействует.

важнейшие соединение фосфора 

1. Фосфиды металлов
Это - соединения фосфора с металлами. При нагревании фосфор 

окисляет почти все металлы, образуя фосфиды металлов:
f

3Mg + 2.F — MgjP2.
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В фосфидах металлов степень окисления фосфора равна (-3). Наибо
лее активные металлы образуют солеподобные фосфиды, которые, реаги
руя с водой, дают фосфин Н3Р и гидроксид металла:

Са3Р2 + 6Н20  = ЗСа(ОН)2 + 2Н3РТ-
Фосфиды d-элементов часто нестехиометричны, имеют серый или 

чёрный цвет, металлический блеск, являются полупроводниками, химиче
ски малоактивны (водой обычно не разлагаются).

2. Фосфин
Фосфид водорода или фосфин - Н3Р. С водородом фосфор практиче

ски не реагирует, поэтому Н3Р получают косвенным путем:
•  гидролизом фосфидов: Са3Р2 + 6Н20  = ЗСа(ОН)2 + 2НЭР j.
•  нагреванием фосфора в щелочной среде:

t°
4Р + 3NaOH + ЗН20  - -  Н3Р | + 3NaH2P02.

Молекула фосфина, как и H3N, имеет форму тригояальной пирамиды (угол 
НРН равен 93,3°). Водородная связь между молекулами Н3Р не проявляет
ся, поэтому фосфин имеет более низкую температуру кипения (-87,4°С), 
чем аммиак H3N.

Фосфин Н3Р - чрезвычайно ядовитый газ с неприятным запахом, рас
творяется в воде, но в отличие от КН3 с водой ие реагирует и соединений с 
ней не образует.

Электронодонориые свойства, которые выражены очень слабо, про
являет только с газообразными галогеноводородалш и безводной НСЮ4.

Н3Р (г) + HJ (г) = PH4J (та.) -  нодид фосфония.
При этом обязуются малоустойчивые бесцветные кристаллические 

соли фосфония, аналогичные солям NH4+, но намного менее прочные. Во 
док соли фосфония легко разлагаются: PH4J + НОН —» HJ + РН3 + Н20 .

Фосфин -  сильный восстановитель. На воздухе Н3Р при 150" загора
ется, окисляясь до Р20 5.

f
2HjP + 4 0 2 = Р20 5 + ЗН20 .

Фосфин окисляется галогенами: РН3 + 4С12 —► РС15 + ЗНС1.
По аналогии с H3N фосфин при нагревании без доступа воздуха раз

лагается:
t°

2Н3Р -> 2Р + ЗН2. 3

3. Галогениды фосфора
Фосфор очень активно взаимодействует с галогенами, образуя гало

гениды, при этом при избытке фосфора образуются тригалогениды РНа13; 
при избытхе галогена образуются пентагалогениды РНа15.

Молекулы тригалогенида фосфора представляют собой тригонапь- 
ную пирамиду с атомом фосфора в вершине (угол Hal РНз1 равен 100°). В
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этих молекулах наблюдается 8р3-гибридизация валентных орбиталей атома 
фосфора.

PFj -  газ, РСЬ и РВг3 -  жидкости, PJ3 -  твердое вещество. При дейст
вии воды подвергаются гидролизу, образуя фосфористую кислоту:

РСЬ + ЗИ20  -  Н3РОз + ЗНС1.
За счбт иеподслениой электронной пары атома фосфора три галоге

ниды фосфора могут выступать донорами электронной пары, взаимодейст
вуя при этом с акцепторами электронных пар:

Cl Cl Cl Cl
I ! I I

Cl -  Р: + GB -  Cl —► Cl -  Р -  В — Cl
l i  M

Cl Cl Cl Cl
донор акцептор

Тригапогениды фосфора могут окисляться галогенами:
РСЬ + СЬ = РСЬ-

Пента галогениды фосфора РНаЬ имеют молекулярные кристалличе
ские решетки. Молекулы РНаЬ имеют форму григональной бипирамиды 
(Sp3d -гибридизация валентных орбиталей атома фосфора). PFs — газ, РСЬ 
и PBrs -  твердые вещества, PJs не существует.

Пентагалогениды фосфора -  типичные кислотные соединения. Во
дой разлагаются, образуя кислоты: РСЬ + 4И20  = Н3Р04 + 5НС1. В невод
ных растворах PF5 взаимодействует с основными фторидами:

KF + PFs = K[PF6].
С жидким HF пемтафторид фосфора образует гексафторофосфорную 

кислоту H[PFe]: HF + PFs «-> Н[РЕЙ].
Свободный H[f'Fft] неустойчив. Его водные растворы -  очень сильная

кислота.

4. Оксиды фосфора
К важнейшим оксидам фосфора относятся оксид фосфора (Ш) Р40* и 

оксид фосфора (V) Р.,О|0 , в которых степень окисления фосфора соответ
ственно равна +3 и +5. Молекула Р40$ состоит из четырех треугольных пи
рамид Р03, соединенных через атомы О. Молекула P4Oi0 состоит из четьГ- 
рех тетраэдров Р 04, соединенных друг с другом через общие атомы О.

Фосфористый ангидрид Р40 6 получается при медленном окислении 
белого фосфора при недостатке кислорода воздуха, а фосфорный ангидрид 
образуется при избытке кислорода воздуха:

4Р + 302 -*■ Р40 6; 4Р + 502 -> Р4О,0.
Оксиды фосфора -  это твердые вещества, Р40« ядовит. При раство

рении в воде оксиды фосфора, образуют соответствующие кислоты:
Р40 6 + 6Н20  4HjPOj (фосфористая кислота).
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При растворении Р4О10 в воде вначале образуется метафосфориая ки
слота. НР03, затем пирофосфорнан (дифосфорная) кислота HLjPjO? и затем в 
конечном итоге образуется ортофоефорная кислота Н3Р04:

+2НтО !2И20  +2Н20
Р-Ао — 4НР03 — 2К4Р2О7 4Н3РО4.

ОксИды фосфора. — кислотные оксиды и реагируют со щелочами и 
основными оксидами:

8NaOH + Р40 6 = 4Na2HP03 + 2Н20  
12NaOH + Р4О10 = 4Na3P04 + 6Н20  
6ВаО + РфО|0 = 2Ва3(РО4)2.

Р40 6 проявляет восстановительные свойства:
Р40 6+-202 = Р40,о.

Оксид фосфора (V) очень активно реагирует с водой. Его использу
ют .для осушения газов. Он может отнимать воду у различных веществ, на
пример, превращает HN03 в N20s и даже H-2S04 превращает в S03:

2HN03 + Р20 5 = 2HPOj + N2Os.

5. Кислоты фосфора
• Фосфорноватистая кислота Н3Р02 -  бесцветное кристаллическое ве

щество, хорошо растворяется в воде. В водных растворах является до
вольно сильной одноосновной кислотой. Молекула Н3Р02 содержит два 
некислотных атома водорода, связанных непосредственно с атомом 
фосфора, поэтому является одноосновной кислоз'ой:

Н О—Н
Ковалентность фосфора в IЬРО; равна пяти, а степень окисления 

равна +1.
Ссхпи называются гипофосфитами, хорошо растворяются в воде (NaI I2P 02 
-  гипофосфит натрия). Как кислота, так и еС соли являются сильными вос 
становителями. При э том они окисляются до соединений фосфора (V): 

2NiCl2 + Н3Р02 + 2Н20  = Н3РО4 + 4НС1 + 2NL 
Окислительные свойства Н3Р02 проявляет лишь с металлами в кислом рас
творе, восстанавливаясь до Н3Р:

2Zn + Н3РО2 + 2H2S04 = 2ZnS04 + Н3Р + 2Н20. 
При нагревании Н3Р02 диспропорциоиирует:

ЗН3Р02 -  Н3Р + 2Н3РО3. 
Получают Н3РО2 по реакциям: 

f
2Р4 + ЗВа(ОН)2 + 6Н20  -  2Н,Р| + ЗВа(Н2РО,)2. 
Ва(Н,Р02)2 + H2S04 = BaS04j  + 2Н3Р02.



117

* Фосфористая кислота Н,Р03 -  бесцветное кристаллическое вещество, 
легко растворяется в воде. Молекул» Н3Ю , содержит один иекнелот- 
ный атом Н, который непосредственно связан с атомом фосфора. По
этому H3FO3 -  двухосновная кислота средней силы.

И
/

№ вр—О—Н
\о— н

Соли называются фосфитами, растворимы в воде только фосфиты S- 
элементов 1 группы.

Как кислота, так и её соли являются сильными восстановителями. 
° ни* например, восстанавливают малоактивные металлы из растворов их 
соединений:

НЛ’О, + HgCb + Н'О = Н3РО4 + Hg + 2НС1.
Однако активные металлы в кислом растворе восстанавливают 

Н3РО, до фосфина:
3Zn + Н3РО3 + 3H2SO„ = 3ZnSO„ + Н3Р + зп2о.

При нагревании Н3РОэ диспропорционирует:
t°

4Н,РОз = ЗИ3РО4 + НзР|.
Получают Н3РО3 по следующим («акциям:

Р40 6 + 6 Н2О = 4НэРОз
РО3 + ЗН20  = Н3РО3 + ЗНС1.

® Фосфорные кислоты.
Оксиду фосфора (V) Р4Ош соответствует несколько фосфорных кислот. 
Важнейшая из них - ортофосформая Н3РО4. Другие фосфорные кислоты 
-  полимерные соединения. Во всех фосфорных кислотах атом фосфора, 
находящийся в состоянии 5р3-ги6рндизацни, окружен четырьмя атома
ми кислорода, расположенными в вершинах тетраэдра. Оргофосфорна* 
кислота Н3РО4 посгроена из изолированных (отдельных) тетраэдров в 
других фосфорных кислотах тетраэдры (ГО4) объединены через атомы 
О в агрегаты, содержащие от двух (Н4Р2О7) до очень большого числа 
атомов фосфора.

Ортофосфориая кислота И3Р04 имеет форму искаженного тетраэдра:

I
Р

/ 1 \
НО ОН он

В твердом и жидком состоянии молекулы Н3Р04 объединяются за 
счёт водородных связей. Н3Р04 -  бесцветные прозрачные кристаллы, в во
де растворяются очень хорошо. Обычно применяют 80%-ный водный рас



твор, представляющий вязкую жидкость. В водном растворе Н3Р04 -  ки
слота средней силы (К, = 7,5 • 10'3).

Фосфор в НзРСЬ имеет наивысшую степень окисления +5, которая 
является самой устойчивой степенью окисления для фосфора. Поэтому 
фосфорная кислота (и её соли) в отличие от НЖЪ и нитратов. не проявляет 
окислительных свойств.

Н3РО4 образует как средние, так и кислые соли. Дигидрофосфаты 
растворимы в воде и имеют кислую реакцию среды. Из гидрофосфатов и 
фосфатов хорошо растворяются в воде лишь соли щелочных металлов н 
иона аммония.

Н3РО4 можно получить: 1) из фосфоритов
t°

Саз(Р04)2 + 3H2S04 = 3CaS04|  + 2Н,Р04.
2) при взаимодействии оксида фосфора (V) с водой при нагревании:

t°
Р4О10 + 6Н20  = 4Н,Р04

^лаборатории Н3Р 04 получают окислением фосфора 30%-ным раствором 

ЗР + 5НМОэ + 2Н20  = ЗН3РО4 + 5NO.

Двуфосфорная или пирофосфорная кислота Н ,Р /)7 имеет строение- 
ОН ОН
I I

0 = Р - 0 - Р = 0
I I

о н  о н
Молекула RtP20 7 построена из двух тетраэдров с общим атомом ки

слорода. Пирофосфорная кислота -  бесцветное кристаллическое вещество, 
хорошо растворяется в воде. В водном растворе Н4Рг0 7 -  четырехосновная 
кислота и более сильная, чем Н3Р04,

Для Н4Р20 7 известны кислые соли (К2Н2Р20 7) и средние соли 
(К4Р2(>7). Двуфосфорную кислоту можно получить при постепенном на
гревании ортофосфорной кислоты: 

tn
2Н3ГО4 -* н 4р2о , + н 2о.

Метафосфорные кислоты имеют формулу (НР03)п, где п > 3. Однако 
в уравнениях реакций пишется НР03.Метафосфорные кислоты -  стеклооб
разные кристаллические вещества, хорошо растворяются в воде, кислоты 
средней силы. Они получаются при обезвоживании Н4Р20 7 или при взаи
модействии Р4Оц) с малым количеством воды: 

t°
Н4Р207 -* 2НР03 + Н20 ; Р40 ш + 2Н20  = 4НР03.
Соли называются метафосфаты. Некоторые из этих солей выделены 

в виде кристаллов: Na3(P03b, К4(Р0 3)4.
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Элементы подгруппы мышьяк»

Нахождение с природе и получение

Содержание мышьяка, сурьмы и висмута в земной коре невелико и 
составляет порядка 10"4 -  10‘5% (масс), причем в ряду мышьяк -  сурьма -  
висмут оно уменьшается. Сурьма и висмут в природе встречаются в сво
бодном состоянии, но очень редко. Сурьма встречается в земной коре в 
виде сурьмяного блеска (антимонита) Sb2S3, висмут встречается в виде 
висмутового блеска (висмутина) Bi2S3 и висмутовой охры Bi20 3. Основные 
минералы мышьяка - арсенопирит FeAsS, реальгар AS4S4 и аурипигмент 
As2S3.

Для получения мышьяка, сурьмы и висмута их сернистые руды об
жигают на воздухе. При этом сульфиды переходят в оксиды, которые за
тем восстанавливают углем: 1°

232Sj + 902 6S02 + 2Э2Оз
t°

Э20 3 + ЗС -» ЗСО + 2Э.
Сурьму ещё получают сплавлением сульфида сурьмы с железом:

t°
Sb2S3 + 3Fe 2Sb + 3FeS

Мышьяк получают, кроме того, термическим разложением арсено-
пирита FeAsS:

t°
FeAsS -*■ FeS + As(.

Химические свпйсгаа мышьяк», сурьмы и писмута

В обычных условиях мышьяк, сурьма и висмупг в химическом отно
шении малоактивны. Устойчивы по отношению к воздуху и воде. При уве
личении температуры химическая активность увеличивается. При нагрева
нии на воздухе As, Sb и  Bi сгорают с образованием оксидов общей форму
лы Э20 3. Легко соединяются они также с галогенами и серой, причем 
сурьма мгновенно сгорает в сосуде с хлором. С водородом они не взаимо
действуют:

t° t°
4Э + 302 -> 2Э20 3 2Э + 3S -> 3 2S3

2Э + ЗНа12 ~+ 2ЭНа13.
Образование определенных соединений с металлами для рассматри

ваемых элементов менее характерно, чем для азота и фосфора, однако всё 
же известны неко торые аналогичные нитридам и фосфидам арсениды, ан- 
гимоннды и ь и с му гиды. При этом, для S-элементов [ и П групп (К3Э,
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СазЭг, Mg33 2 и др.) образуются солеподобные соединения, в которых 
мышьяк, сурьма и висмут проявляют степень окисления, равную минус 3. 
При взаимодействии других металлов с мышьяком, сурьмой и висмутом 
образуются соединения металлического тина. Большинство арсенидов, 
стибидов и висмутидов довольно легко разлагаются кислотами.

Ь ряду стандартных электродных потенциалов металлов мышьяк, 
сурьма, висмут располагаются после водорода. Поэтому водорода из ки
слот- они не вытесняют, но растворяются в кислотах -  окислителях.

Все они растворяются в концентрированной азотной кислоте:
3As + 5HNOj + 2Н20  3H3As04 + 5NO
3 Sb + SHNOj -> 3HSBO3 + 5NO + H20.

Висмут при взаимодействии с разбавленной HN03 образует нитрат 
висмута:

Bi + 4HNO, -* Bi(N03)3 + NO + ?,H20 . 
концентрированная серная кислота при нагревании переводит 

мышьяк в оксид AS20 3, а сурьму и висмут в сульфаты 3 2(S04)3 
1°

2As + 3H,S04 -+ AS20 3 + 3S02 + ЗИ20
t°

-Bi + 6H2S04 -» Bi2(S04)3 + 3S02 + 6H,0

2Sb + 6 H2SO4  -> Sr2(S04)3 -i- 3S02 + ÓH20
l- детворы щелочей сами по себе на элементы подгруппы мышьяка не 

действуют, но в присутствии кислорода медленно разъедают As и Sb.

Важнейшие соединений мышьяка, сурьмил и вусмуп

1. Соединения с водородом

Это - соединения общей формулы ЭН3. Они аналогичны аммиаку и 
фосфину:

AsH3 -  арсин;
S bK3 -  стибия;
BiH3 -  висмутин.

С водородом As, Sb, Bi непосредственно не реагируют. Поэтому водород
ные соединения ЭН3 получают действием разбавленных кислот (или воды) 
на соединения As, Bi, Sb с металлами: Mg33 2 + 6HCI -> 3MgCl2 + 2Н3Э.

Арсин и стибнн образуются также при восстановлении соединений 
мышьяка и сурьмы цинком (или другим активным металлом) в кислой сре
де: (1) As20 3 + 6Zn + 12НСI 2H)Aś + 6ZnCI2 г  3H20.

Здесь восстановителем является водород в момент его выделения.
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Строение молекул ЭН3 аналогично строению NH3 и РН3, но валент
ный угол меньше и приближается к 90° (для PH, -  93,3°, AsH3 -  92°, S»H, -  
91 ).

Арсин, сгибни и висмутин малоустойчивы, поэтому в момент их по
лучения даже арсин AsH? частично распадается на мышьяк и водород:
(2) 2AsH3 2As + ЗН2, поэтому всегда выделяется в смеси с водородом.

В обычных условиях AsH3, SbH3, BiHj -  газы с резким запахом. В 
иоде мало растворимы (примерно 5 объемов в 1 объеме Н20), химически с 
ней не взаимодействуют. Будучи подожжены на воздухе, сгорают с обра
зованием воды и оксидов:

2ЭН3 * 3<Э2 —’ Э20 3 + ЗН-О.
Арсин (в меньшей степени сгибни и висмутин) очень токсичен. Он 

является одним из сильнейших неорганических ядов. Поскольку цинк поч
ти всегда содержит небольшие количества мышьяка, опасно вдыхать водо
род, выделяющийся при действии кислот на цинк (так как образуется 
АзН3). Арсин при нагревании легко разлагается на водород и мышьяк. На 
этом основана реакция Марша, используемая для обнаружения мышьяка в 
различных образцах при судебно-медицинских и санитарных анализах.. 
Реакцию Марша проводят следующим образом: в исследуемый раствор 
вводят цинк и приливают НО. Если раствор содержал соединение мышья
ка или сам мышьяк, то образу е£я AsH3 (см. реакцию 1). Выделяющийся газ 
(AsHj + непрореагировавший Н2) пропускают сквозь нагретую трубку. Ар
син в месте нагрева разлагается и образуется черный блестящий характер
ный налет мышьяка (см. реакцию 2) -  «мышьяковое зеркало». С помощью 
реакции Марша можно обнаружить 7-107 г As.

В ряду H3N -  Н3Р -  H3As -  S b H j  -  BiH3 электроиодонорные свойства 
уменьшаются, поэтому характерные для H3N реакции присоединения поч
ти не наблюдаются для Asrf3 и SbH3, то есть с кислотами они практически 
не образуют солей. Так, если МН4+ - катион устойчив, то арсоний -  ион 
A s H 4+ обнаружен лишь при очень низкой температуре. Ионы 8вН / и В if 
вообще не обнаружены.

2. Галогениды мышьяка, сурьмы, «итута и их свойства

Галогениды общей формулы ЭНа13 и ЭНа15 легко образуются при 
прямом взаимодействии простых веществ 2Э + ЗНа12 - /  2ЭНа1э (или 
ЭНа15), причем ЭНа13 получается при недостатке На12. Галогениды ЭНа13 
известны для всех элементов (As, Bi, Sb) и  д л я  всех галогенов (F, Cl, Br, J). 
А вот ЭНа15 не все удается получить, известны лишь фториды для всех 
элементов и SaCl5.

Молекулы ЭНз13, как н РИа13, имеют структуры треугольных пира
мид с атомом Э в вершине и угол На! ЭНа1 при нем около 100°.

Все четыре хлорида (AsCI3, SbCIj, BiC!3, S»Cls) бесцветны и хорошо 
растворимы в воде, но подвергаются сильному гидролизу.
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Галогениды AsHab -  кислотные соединения, а галогениды 'SttHab и 
BiHab проявляют также свойства солей. Так., при гидролизе AsHab обра
зуются кислоты, но в отличие от РНаЬ гидролиз обратим:

AsCb + ЗН20  <-> HjAsO, + 3HCL
Гидролиз SeHalj и BiHab протекает энергично до образования ос

новных солей: ЭСЬ + Н20  Э(ОН)С12 + НС1
Э(ОН)С12 + Н20  <-> Э(ОИ)2С1 + НС1.

Основные соли типа Э(ОН)2С1 неустойчивы и легко отщепляют Н20 , 
переходя в нерастворимые хлориды антимонита (стибила) или висмутина: 

Э(ОН>2С1 -* Н20  + ЭОСЦ
Поэтому в общем виде: ЭС13 + Н20  «-* ЭОСЦ + 2НС1.
В солях SbOCI и л и  BiOCI группа SbO+ и  ВЮ+ играет роль однова

лентного металла.
Кислотная природа ЭНаЬ проявляется также при взаимодействии с 

основными галогенидами. При этом образуются галогеиоарсенаты(Ш), га- 
логеностибаты (Ш) и галогеновисмутаты (Ш) состава М3[ЭНа1б], М2[ЭНаЬ] 
и М[ЭНа14].

Молекулы ЭНа15 , как и РСЬ , имеют форму тригональной бипара- 
миды. Это - типично кислотные соединения. При взаимодействии с водой 
дают кислоты, с основными галогенидами образуют гаиогенозрсенаты (V) 
или галогеноантимоиаты (V):

KF + 3F; = K[3F6]
SbC15 + 3H20  = HSbO, ч 5HCI.

3, Кислородные соединения Э(Ш), то есть С. О. = +3

Оксиды Э2Оз получаются непосредственным взаимодействием про
стых веществ. Эго - твердые вещества белого (A s20 3, Sb2Oj) и л и  жёл того 
(Bi203) цвета. Все они амфотерны, но у As20 3 сильно преобладают кислот
ные свойства, у Sb20 3 уже преобладают основные свойства, a Bi20 3 имеет 
практически только основной характер и со щелочами почти не взаимо
действует. AS2O3 мало растворяется в воде, но химически взаимодействует 
с ней:

AS2O3 + ЗН20  = 2II3ASO3 (или Н AsO;).
Оксиды Sb203 и Bi20 3 в воде не растворимы. Взаимодействуя со ще

лочью, As20 3 и SB2O3 образуют гидроксоарсенаты (Ш) или гидроксоарсе- 
киты (а для сурьмы -  антимониты):

Э2Оз + 2КОН + ЗН20  = 2К[Э(ОН)4].
A s20 3 взаимодействует также с галогеноводородными кислотами: 

A s20 3 + 8НС1 = 2HAsC14 + 3HzO.
SbzOj растворяется в сильных кислотах с образованием солей 5в(Ш): 

Sb20 3 + 3H2S04 = Sb2(S 0 4)3 + 3H20.
Bi20 } тоже с кислотами легко реагирует, давая соли Bi (III), со щело 

чами практически не взаимодействует.
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Аналогично изменяются свойства в ряду гидроксидов. В отличие от 
HjPCb гидроксиды As(OH>3 и Sb(OH)j амфотерны: у As(OH)3 преобладают 
кислотные свойства, у Sb(OH)s -  основные свойства, a Bi(OH)a проявляет в 
основном лишь основные свойства При этом у As(OH)j и Sb(OH)3 и ки
слотные, и основные свойства выражены слабо.

Мышьяковистая кислота H3AŚO3 существует лишь в растворе, слабая 
кислота В растворе устанавливается равновесие:

H3ASO3 <-*■ Н20  + HAsOj -  равновесие сдвинуто вправо. Sb(OH>3 и 
Bi(OH)j в воде не растворяются. Они получаются в виде белых осадков 
при действии щелочей на растворимые соли:

SbCIj + 3NaOH = Sb(OHЫ  + 3NaCl 
BifNOjb + 3NaOH = Bi(OH)3l  + 3NaNOj.

Легко растворяется Sb(OH)3 в избытке кислоты и щелочи:
Sb(OH)3 + 3HCI SeCb + ЗН20  
Sb(OH)3 + 3NaOH «-> Na}[SB(OH)6].

При сплавлении со щелочами образуется метаантимонит металла:
t°

Sb(OH)j + NaOH — NsSbOj + 2H20 .
Bi(OH>3 практически не растворяется в растворах щелочей. Так как 

8в(ОН)3 и Bi(OH)3 -  слабые основания, то соли подвержены гидролизу с 
образованием нерастворимых оксосолей:

SbC13 <- НгО *-* SbOCI + 2НС!
Bi(N03)3 + Н20  <-> (BiO)NO, + 2HNOa.

Соли Bi3+ менее гидролизованы, чем Sb3*.
Соединения As3ł, Sb3+, BiK проявляют восстановительные свойства, 

причем лучше в щелочной среде. Восстановительные свойства от As3+ к 
Ri3+ уменьшаются.

4. Кислородные соединения Э(У), то есть С. О. = +5

Высшие оксиды Э2Оз не получаются при окислении простых ве
ществ. Причем устойчивость оксидов в ряду As -  Sb -  Bi сильно уменьша
ется и BijOs легко разлагается на Bi20 3 и 0 2.

Ая20 5 и  Sb20 5 получают осторожным обезвоживанием (нагреванием) 
H3ASO4 и HSbOj, образующихся при окислении As и Sb концентрирован
ной HNO3.

As2Os, Sb2D5 -  кислотные оксиды.
As2Os при взаимодействии с Н20  образует ортомышьяковую кислоту 

H,AsO,: As20 5 + 3H20  -» 2H,As04.
Sb20 5 (желтый порошок) в воде растворяется мало, хорошо раство

ряется в щелочных растворах:
Sb2Os + 2КОН + 5Н20  -*• 2K[Sb(OH)6].

Гидроксиды Э(У) проявляют кислотные свойства.
ИзА«04 -  ортомышьяковая кислота.
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HSb0 3 -  метасурьмяная кислота.
HBi03 -  неизвестна.
Ортомышьяковая кислота H3As04 может быть получена по реакции:
3As + 5HN03 + 2Н20  —» 3H3As04 + 5NO или растворением в воде 

AS2O5.
HjAsOa более сильная кислота, чем мышьяковистая кислота H3AsQ3 

и по силе чуть слабее, чем Н3Р04.
H3As04 -  это твердое, хорошо растворимое в воде вещество, выделе

на в чистом виде (отличие от H3AsG3).
H3AsO,t -  трёхосновная кислота средней силы, образует средние и 

кислые соли. Соли (арсенаты) по свойствам похожи на фосфаты. Кроме 
орто- HjAsO.i есть HAs03 и H4As207 -  мета- и пиромышьяковая кислоты 
соответственно.

HSbOj — существует в более устойчивой метаформе (метасурьмяная 
кислота). В основном сурьмяную кислоту изображают в виде гидратиро
ванного оксида Sb2Os • пН20  - это белый осадок, не растворяется в Н20  и 
является слабой кислотой. Соли -  аитимоналгы (NaSeOj).

Не выделена в свободном состоянии и висмутовая кислота НВЮ3. 
Существуют устойчивые соли, например, КВЮ3 -  метависмутат калия.

Соединения Э(1') проявляют окислительные свойства, которые луч
ше проявляются в кислой среде, причем окислительные свойства увеличи
ваются от As’ к Вf  (Bi+5 окисляет даже в щелочной среде).

Так, окислительные свойства H3As04 и HSb0 3 заметны лишь в ки
слой среде, причем H3As04 способна окислять HJ до J2, a Ш в03 -  даже 
НС1 до С12 по обратимым реакциям:

H3As0 4 + 2HJ *-» H3As03 + J2 + Н20  
HSb0 3 + 5HCI SbCIj + Cl2 + 3H20.

Соединения Bi являются очень сильными окислителями, причем и 
в щелочной среде, а не только в кислой. Они, например, окисляют Мп(Н) в 
Mn(VJI):

4MnS04 + 10KBiO3 + i6H2S04 -* 4HMn04 + 5Bi2(S04h + 5K2S04 + 14H20 .

5. Сернистые соединения

Сульфиды 3 2S3 и  3 2Ss могут быть получены как взаимодействием 
простых веществ при нагревании, так и по ббмеиным реакциям: 

t°
2Э + 3S —» 3 2S3 (32S5 r/рн избытке серы).
2BiC!3 ь 3Na2S —» Bi2S;ĵ i~ óNaCl.

Все сульфиды As, Sb, Bi в воде не растворяются; хорошо растворяются в 
концентрированной HN03 как окислителе:

3As2S5 + 40 HNG3 + 4Н20  -» 6Н3А$04 + 15H2S04 + 40 NO.
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Сульфиды Э38, и Э2$5 во многом напоминают соответствующие ок
сиды З 20 3 и Э Л .  Подобно тому как оксиды мышьяка и сурьмы дают со 
щелочами (или основными оксидами) соли кислот Н,Э03 или 1СЗСХ, 
сульфиды образуют с основными сульфидами соли соответствующих тво’ 
кислот (то есть кислот, в которых О замещен на S):

Sb >Sj -i- 3NaaS —» 2Na3SBS3 
SB2S, + 3Na3S —» 2Na3SBS4.

Напротив, Bi2S3 с растворимыми основными сульфидами почти не 
реагирует, поэтому он ведет себя аналогично почти нерастворимому в рас
творах щелочей оксиду Bi20 3.

Соли тиокислот называются: Na3AsS3 — тиоарсеннт натрия;
Na3AsS4 -  тноарсенат натрия.

Это соли тиомышьяковистой M3AsS3 и тиомышьяковой H3AsS4 кислот
Аналогично для тиокислот сурьмы: Na3SeS3 -  тиоантимоштг натрия;

Na3SaS4 -  тиоантимонат натрия.
+ , посоли мышьяка и сурьмы в воде хорошо растворяются (соли NH4+,

К , Na ). Остальные соли плохо растворяются, в твердом состоянии вполне 
устойчивы. При подкислении растворов этих солей выделяются тиокксло- 
гы, которые неустойчивы и при получении разлагаются на сульфид и М-А ■

2Na3AsS3 + 6НС1 —* 2H3AsS3 + 6NaCl 4 2
-b

2H3AsS3 —> A s2 S 3  + 3H2S

2Na3AsS3 + 6HC1 -» |As2S3 + 3H2S + ÓNaCl.
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Лекция 12

ТЕМА; ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ VIА  

Вопросы, изучаемые на лекции:

1. Общая характеристика эл ш ш и в  группы VI А.
2. Кислород. Особенности электронной структуры молекулы 

дикислорода.
3. Получение кислорода.
4. Химические свойства дикислорода и биологическая роль.
5. Трнкислород (озон), стереохимия и природа связей.
6. Химическая активность озона и его применение.
7. Классификация бинарных соединений кислорода.
8. Пероксид водорода, физические и химические соойства, применение,
9. Сера, нахождение в природе и получение, простые вещества.
10. Химические свойства серы.
11. Важнейшие соединения серы.
12. Подгруппа селена.
13. Важнейшие соединения селена и теллура.

Общая характеристика элементов группы VI А

К элементам VI А группы относятся кислород (О), сера (S), селен 
(Se), теллур (Те) и полоний (Ро). Валентная электронная структура nS tip , 
то есть

пр

У элементов VI А группы тоже наблюдается определенная перио
дичность изменения свойств, а именно: радиус атома сверху вниз в под
группе сильно увеличивается (от 0,073 нм у кислорода до 0,137 нм у тел
лура), радиус иона Э7 тоже (от 0,136 нм у кислорода до 0,211 нм у теллу 
ра). Энергия ионизации сверху вниз сильно уменьшается (от 13,62 эВ у ки
слорода до 9,01 у теллура). ОЭО сильно уменьшается от 3,5 у кислорода до 
2,1 у теллура, поэтому металлнчность элементов сверху вниз увеличивает
ся, а неметаллические свойства уменьшаются. Действительно, кислород и 
сера — типичные неметаллы, селен — полупроводник, а полоний является 
металлом. Окислительная активность Э° сверху вниз в подгруппе умень
шается, а восстановительная активность Э2' увеличивается.

Степени окисления в соединениях: -2, +2, +4, +6, то есть чётные С.О., 
так как в чётной группе. При этом С.О. = -2 характерна для всех элементов, 
кроме Ро.

п  6 валентных электронов, два из которых неспаренные.

пш ш



127

У кислорода С.О. = -2 (Н2О), -1 (Н2О2);
+1 (0 2F2), +2 (OFj).

Характер связи с другими элементами: может быть ионным (кисло
род со щелочными металлами), ковалентным полярным (Н2О, HjS) и непо
лярным (О2, S*).

Ковалентность кислорода и его аналогов: у атома О нег d-подуровня и 
всего 2 иеспаренных электрона, поэтому ковалентность чаще всего равна двум, 
но может образовать третью связь по донорно-акцепторному механизму (на
пример, Н/О, СО). У серы и других р-элеметов VI группы есть свободный ва
лентный d-подуровень и при возбуждении может происходить распаривание 
валентных электронных пар, поэтому ковалентность может быть 2,4,6. У серы 
наиболее характерны С.О. = -2 и +6 (то есть низшая и высшая и в земной 
коре чаще сера в виде сульфидов и сульфатов).

Кислород.
Особенности электронной структуре! молекулы диклслородя

Молекула дикислорода Ог двухатомна^ порядок связи в ней равен 
двум, поэтому молекула устойчива (ей энергия связи равна 494 кДж/моль). 
Диссоциация От на атомы заметна лишь при 2000°С. Температуры плавле
ния (-218,9°С) и кипения (-183°С) очень низкие. Кислород плохо растворя
ется в воде (при 0°С в 100 объёмах воды растворяется примерно 5 объёмов 
02).

Жидкий и твёрдый кислород притягивается магнитом, то есть моле
кула Oi парамагнитна, поэтому в молекуле дикислорода есть неспареиные 
электроны. В молекуле О2 всего 12 валентных электронов, из них 8 связы
вающих электронов и 4 разрыхляющих, поэтому порядок связи в молекуле 
дикислорода равен двум.

Учитывая парамагнетизм кислорода и порядок связи, равный двум, 
строение молекулы СЬ можно представить следующими структурными 
формулами:

••• » •
; О—О : или :0  = 0 :

Тремя точками обозначены связи, обусловленные двумя связываю
щими электронами и одним разрыхляющим электроном, что отвечает по
рядку связи 0,5. Во второй формуле непарные точки означают разрых
ляющие неспареиные электроны.

Получение кислорода

В промышленности кислород получают из жидкого воздуха и как 
побочный продукт при электролизе воды (для получения водорода).
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В лаборатории кислород получают электролизом водного раствора 
NaOH или термическим разложением ряда веществ: 

t°, MnOj f
2КСЮз -> 2КС1 + 3(Э2 2КМп0 4 -» К-Ми04 + Мп02 + Oj

t° t°
2HgO •-»2Hg° + 0 2 2KNOj — 2KN02 + 0 2

■ Небольшие количества кислорода получают по реакции:
Мп02

2Н20 2 —* 2Н20  + 0 2.

Химические свойстаа дякжлорода и биологическая роль

Энергия связи в 0 2 большая и разрывается с трудом, поэтому при 
обычных условиях дикислород -  довольно малоактивное вещество. При 
нагревании дикислород обладает высокой химической активностью, осо
бенно в присутствии катализатора. Кислород образует химические соеди
нения со всеми элементами (кроме гелия, неона и аргона), причём непо
средственно не реагирует только с галогенами, благородными металлами 
(серебро, золото, платина и др.) н инертными газами. При этом образуются 
в большинстве, случаев оксиды и дикислород выступает как окислитель.
Лишь по отношению ко фтору кислород проявляет восстановительные 
свойства.

Иногда взаимодействию кислорода с простыми веществами препятствует 
оксидная пленка на поверхности окисляемого вещества (А1уС>) и да).

В водородсодержащих соединениях кислорода (Н20 , Н20 2, спирты, 
органические кислоты и др.) образуются водородные связи.

Дикислород играет исключительно важную роль в природе: при его 
участии осуществляется важнейший жизненный процесс -  дыхание, затем 
тление и гниение погибших растений и животных. В медицине кислород 
используется при затрудненном дыхании и сердечной недостаточности. 
™  ДДЫ“  чистого кислорода назначается при отравлениях газами 

(LCJ. Н2Ь), при заболеваниях лёгких.
В промышленности дикислород применяется при получении азотной 

и Г 0'  КИСЛ0Т ** Д0менном пР01№Ссе, для получения высоких температур

Трпкиелород (озон), стереохимии и природа cssmeii

Озон является аллотропной модификацией кислорода. Это - простое 
газообразное вещество с резким характерным запахом (озон -  по-гречески 
-  пахучий). По свойствам озон сильно отличается от дикислорода.
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иый угаГшж’н 1v r c T  Ф°1,МУ PMHotW » i o r o  треугольника. Валент
ный >«ол равен П / С .  Близость этого угла к 120°С свидетельствует о том

Ц : — ,Й аТ° М КИСЛ°Р0Да “ °Э0Не (W j) Находатся » состоянии s /
Реальная структура молекулы озона следующая:

/ \О

Пунктирной линией изображена трехцентровая я-связь. Централь- 
ши атом кислорода образует три ковалентные связи, а степень окисления

I ™  0 ^ аВН8 ^  ТЗКИМ 0бр" ° " ’ “ > Р - м а т р и в Г к ^ Г

го з л е ^ чЗ ~ Г H8T0PŁK "  ДИКНСЛ0Р0Да ° 2 "ОД ™*о-
30* «-* 203 -  285 кДж.

Озон имеет более высокую температуру кипения (-112"С) чем О- и

^ к г ’юга ■ “* <■ •» »б«“» « 5UL

Химическая активность озона и его применение

Озон -  один из сильнейших окислителей. Это объясняется тем что 
молекула озона легко разлагается по реакции 0 3 -*■ О- + О Ю « 1 Т  
егся очень активный атомарный кислород, за счёт которого озон тоже^в- 
ляется очень химически активным (намного активнее, чем ОД о Л ш < 2  
етвье мепьиы (кроме золота и платиновых) и большинство неметаллов 
переводя их в оксиды, низшие оксиды окисляет до высших сульфиды не’ 
реводт в сульфаты, аммиак окисляет до HN02 или HN03’ При этом О 
как правило теряет атом О, переходя в молекулу 0 2; Р ° 3’

2АК i  Оч -* Ag,.О + О, 2N02 + 0 3 —» N2Os + О,
PbS + 403 PsSOt + 402 

4КОИ + 403 -* 4К03 з- О. + 2Н20
Из раствора KJ выделяет йод J, по реакции:

2KJ + Н20  + 0 3 = J2 + 2КОН + 0 2

........ , ? Г У . — П ” " ™ "  * “ м №  <■»». бумажку, ..„о->Ю растворами KJ и крахмала, то она тотчас синеет. Этой вешшией 
пользуются для открытия озона в воздухе реакцией

Озон бактерициден, то есть как сильный окислитель убивает бакге 
рш, и поэтом, приме™ ™  д м  оОеэтартаиюни, „оды » м Г д е з ^ о ™  

"  ■“ » «  « . « « г  от М О»» и . р е м м Г ^ м "
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В медицине озоном выводят из шокового состояния (так как он резко пах
нет).

Очень небольшое содержание озона в воздухе благоприятно дейст
вует на организм, особенно при болезнях дыхательных путей. Однако в 
больших концентрациях он ядовит, так как при повышенном содержании в 
воздухе окисляет и разрушает органы и даже опаснее, чем СО. И если его 
концентрация в воздухе больше, чем Ю^мг/л, то ощущается характерный 
запах, усталость, головная боль, раздражительность, тошнота, кровотече
ние из носа, воспаление глаз. Под действием ультрафиолетового излучения 
Солнца озон образуется из 0 2 в верхних слоях атмосферы. Его максималь
ная концентрация на высоте 25-30 км. Озоновый слой очень важен, гак как 
озон поглощает (задерживает) ультрафиолетовое излучение Солнца. Если 
бы эти «жесткие лучи» свободно достигали поверхности Земли, они быст
ро убили бы всё живое на Земле.

Классификация бинарных соединений кислорода

Кислород образует 4 типа бинарных соединений:
1) оксиды, содержащие О"2 (К20 , СаС) и др.).
2) пероксиды, имеющие группировку -O-O-, то есть 0 22’ (К20 2, 

Ва02).
3) надпероксиды (супероксиды, гипероксиды), в структуре которых 

есть ион (>г (К02).
4) озоннды, содержащие ион ОГ (КО,).
Эти соединения получаются при окислении металлов или сложных 

веществ кислородом, озоном и др.:
2Na + 0 2 - » Na20 2
к + о2 —* ко2.

Пероксиды и надпероксиды -  сильные окислители (особенно надпе
роксиды). Водой и тем более кислотами они разлагаются:

К20 2 + 2НОН <--> 2КОН + Н20 2 
К20 2 + 2НС1 2КС1 + Н20 2.

Надперокеид водой и кислотами бурно разлагается с выделением ки
слорода:

2КОг + 2НОН -> 2КОН + Н20 2 + 0 2 
2К02 + 2HCI -> 2КС1 + Н20 2 + О,.

Озониды Э 03 ещё более сильные окислители. Оки образуются при 
действии озона на твёрдые гидроксиды или на щелочные металлы:

4КОН + 4 0 3 = 4КО, + 0 2 + 2Н20  
К + Оз — КОз.

При хранении озониды постепенно разлагаются уже при обычных 
условиях (поэтому сильные окислители):

2КО, = 2 КО; + О;;.
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В воде озоннды бурно выдепяк>т кислород:
4KOj + 2НОН = 4КОН + 503.

Пероксид водорода, физические и химические свойства, 
применение

Химическая формула -  Н20 2.
Пероксид водорода можно получить следующим образом:

1) в промышленности п олучат электролизом концентрированной H2S04 
или гидросульфата аммония. При этом на аноде при низкой температу
ре (чтобы не разлагался Н2Ог) происходит:

H2S04 HS04"
и 2Н$04“ - 2е -> H2S2Og (образуется надсерная или пероксодвусерная 
кислота). Слабое нагревание водного раствора надсерной кислоты вы
зывает гидролиз:

H2S2Os + 2НОН = 2H2S04 + Н А .
Пероксид водорода отделяют от сектой кислоты перегонкой при пони
женном давлении (чтобы Н20 2 не разлагался).

2) Можно получить из пероксида бария: ВаС)2 + H2S04 = BaS04|  + И20 2.
3) При действии атомарного водорода на кислород: 2Н° + 0 2 —* Н20 2.

В пероксиде водорода атомы Н ковалентно связаны с атомами ки
слорода, между которыми осуществляется одинарная связь:

Н
Из-за несимметричного расположения связей О — Н молекула ГПСЬ 

сильно полярна. Между' молекулами Н20 2 ещё сильнее проявляется водо
родная связь, чем у Н20 , поэтому Ти,„ = 150,2°С, а плотность равна 1,46 
г/см3 (больше, чем у воды).

С водой пероксид водорода смешивается в любых соотношениях 
благодаря возникновению новых водородных связей. Водные растворы 
Н20 2 устойчивы.

В лаборатории используется 3%-иый и 30%-ный растворы H;j02 
(3%-ный раствор используется и в медицине). Концентрированные раство
ры Н20 2 взрывоопасны.

В химическом отношении Н20 2 проявляет:
* свойства кислоты;
* окислительно-воссшювигельные свойства.

Так как связи О -  Н полярны в Н20 2, то иод влиянием молекул воды 
пероксид водорода может отщеплять Hf, то есть ведёт себя как кислота: 

Н20 2 <-» Н* + Н О "- это очень слабая двухосновная кислота.
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Диссоциация по 2 ступени (НОГ ',~1’ Н+ + о / ')  практически не идёт, 
так как подавляется водой, которая ионизирует в большей степени, чем 
Н20 2 по 2 ступени.

С некоторыми основаниями (щелочами) пероксид водорода образу 
ет соли:

Ва(ОН)2 + Н20 2 = ВаОД + 2Н20,
соли называются пероксидами и как соли очень слабой кислоты сильно 
гидролизуются:

К20 2 + 2Н20  *-> 2КОН + Н20 2.
Так как степень окисления кислорода в молекуле пероксида водоро

да равна минус I, то есть имеет промежуточное значение, поэтому перок
сид водорода и его соли обладают окислительно-восстановительной 
двойственностью.

Окислительные свойства Н20 2 выражены сильнее, чем восстанови
тельные, поэтому пероксид водорода чаще используется как окислитель: 

2KJ + Н20 2 + H2S04 = h  + K2S04 + 2Н20. 
Восстановительные свойства пероксид водорода проявляет по отношению 
к таким сильным окислителям, как КМп04, К2Сг20 7 и др.:

2КМп04 + 5Hj0 2 + 3H2S04 2MnS04 + 502 + K2S04 + 8Н20.
Применение пероксида водорода связано с его сильной окислитель

ной способностью и с безвредностью продукта его восстановления (1LO). 
Применяется как окислитель ракетного топлива, при отбеливании тканей и 
мехов, при консервировании пищевых продуктов, для обеззараживания 
сточных вод. В медицине применяется разбавленный 3%-ный раствор как 
антисептическое средство (полоскание горла, промывание ран).

Ceps, нахождение в природе и получение, 
простые вещества

(-Одержание серы в земной коре -  510‘г%, то есть весьма распро
страненный элемент. Встречается в больших количествах в свободном со
стоянии (самородная сера), а также в виде сульфидов и сульфатов. 8  виде 
сульфидов: особое значение имеет пирит FeS-, (железный колчедан), ZnS 
(цинковая обманка), PbS (свинцовый блеск), Cu2S (медный блеск). HgS и 
др.

В виде сульфатов: CaS04 ■ 2Н20  -  гипс, Na2S04 • 10Н2О -  глауберо
ва соль или мирабилит, BaS04 н др.

Большое количество сульфатов растворено в природных водах 
(сульфат магния и др.). Кроме того, сера содержится в организме живот
ных и растений, входит в состав белков и незаменимых аминокислот.

Так как самородная сера встречается в больших количествах, то её 
получение сводится к отделению её от пустой породы. Это достигается 
выплавкой самородной серы в местах её залегания под землёй. Кроме того.
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серу получают из газов, содержащих H2S «ши SO, (природный газ или га
зы.. получившиеся при обжиге сульфидных руд). Важным источником по
лучения серы является FeS2.

Сера существенно отличается от кислорода способностью образовы
вать устойчивые гомоцепи. Гомоцепи серь, имеют зигзагообразную форму 
так сак в их образовании участвуют электроны взаимно перпендикулярно 
расположенных р-орбиталей атома серы: Д у рно

S S
\, / \  А
S S

Наиболее стабильны циклические молекулы S*, имеющие форму ко 
роны. Кроме того возможны молекулы с замкнутыми цепями (SI  $Ą) I  от
крытыми цепями ...со, В обычных условиях устойчивы ромбическая н час
тично моноклинная модификации серы. Их кристаллы отличаются взаим
ной ориентацией кольцевых молекул S,. Малоустойчивая в обычных услсь 
виях пластическая сера состоит из нерегулярно расположенных зигзагооб- 
рвзных цепочек Soo (где оо достигает нескольких тысяч). Другие о с т о й 
чивые модификации серы построены из молекул S2 (пурпурная. S6 (ооан- 
зкево-желтач) и др. У1 ,- ->6 .оран

В воде сера практически нерастворима, некоторые её модификации 
растворяются в органических растворителях и » особенности в еероугле-

Химическне свойства серы

Сера -  типичный неметалл, причём достаточно активный особенно 
при нагревании. Но при обычных условиях малоактивна. При комнатной 
температуре сера дыстро реагирует со фтором и медленно со ртутью Но 
уже при умеренном нагревании она активно взаимодействует со многими 
простыми и сложными веществами. Так, она окисляет многие простые ве
щества, причем металлы окисляет с выделением большого количества теп
ла и легче, чем неметаллы, но и сама довольно легко окисляется к и с л о р о 

д о м  и галогенами. Соединений серы с галогенами много, они п о л у ч а в  
при непосредст венном взаимодействии простых веществ, причём сера реа
гирует со всеми галогенами, кроме йода. и ‘

i С
S +02 —> SO2 (и SO;,) 3S + 2Р -» P2s3 {P0S5) 

f
S + Me -» Na2S, CaS, ZnS, FeS



t°
S + H2 •>-» H2S 2S + C -> C32
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t° t"
2S + Si -» SiS2 28 + 3S -> 3^S,

2S + CI2 -> S2C12
t°

S + 3F2 -i- SF6 S + 6HN03(kohu..) — H2S04 + 6NO> + 2H20
При нагревании в кипящей воде или в кипящих растворах щелочей 

сера диспропорционирует: 
t°

3S + 6NaOH <-» 2Na2S + Na2S03 + 3H20
Сера применяется для получения серной кислоты, при вулканизации 

каучука, производстве сероуглерода, спичек. В медицине сера применяется 
как наружное средство (серная мазь) для лечения кожных заболеваний.

Важнейшие соединения серы

/. Сероводород и сульфиды металлов

С водородом сера при обычных условиях не реагирует. Лишь при на
гревании протекает обратимая реакция:

*0I
Н2 + S 1- H2S.

Практически сероводород получают действием разбавленных кислот 
на сульфиды металлов (чаще FeS):

FeS + 2HCi -> FeCl2 + H2ST.
Молекула H2S имеет угловую форму (угол HSH = 92°), поэтому она 

полярна. Сероводород это газ (Т„ш. = -60°С) с очень неприятным запахом 
тухлых яиц. Очень ядовит, взаимодействует в организме с железом гемо
глобина (образуется FeS, то есть Fe блокируется), поэтому вызывает от
равление. При вдыхании H2S в больших количествах может мгновенно на
ступить обморочное состояние или даже смерть от паралича дыхания. Пре
дельно допустимая концентрация в воздухе -  0,01 мг/л.

В 1 литре воды при 20° растворяется примерно 2,5 литра H.S. При 
нагревании растворимость сероводорода уменьшается. Раствор Н25 в воде 
называется сероводородной водой и водный раствор -  это слабая двухос
новная кислота, называемая сероводородной.

H2S «-*■ Н+ + US'. Диссоциация по второй ступени (HS <-■- Н+ + S3') 
практически не идёт. Сероводородная кислота проявляет все свойства сла
бых кислот. Кроме кислотных свойств H2S (сероводород и кислота), а так
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же соли (сульфиды) проявляют восстановительные свойства, причём -  это 
сильные восстановители.

В зависимости от условий продуктами окисления могут быть S°, SOj
и H,SO*. Так, например, на воздухе H2S (газ) сгорает:

2HjS + 302 = 2НгО + 2S02.
При недостатке 0 2 (например, в растворе) сероводород медленно

окисляется 0 2 воздуха:
J ib s  + (h  -* 2SJ, + 2Н20 .

Поэтому при стоянии на воздухе сероводородная вода мутнеет 
вследствие выделения серы.

При действии сильного окислителя:
H2S -i- 4Вг2 -1- 4Н20  -» H2S04 + 8НВг.

Как двухосновная кислота H2S образует средние и кислые соли, ко
торые называются соответственно сульфидами и гидросульфидами -  Na2S, 
NaKS,

Большинство сульфидов металлов в воде не растворяется; растворя
ются в воде лишь сульфиды щелочных металлов и аммония. Суды}!иды, 
как и оксиды, бывают основные, кислотные п амфотерные. Основные 
свойства проявляют сульфиды наиболее типичных металлов, кислотные -  
неметаллов. Различие в сульфидах проявляется в реакциях гидролиза н при 
взаимодействии сульфидов разной химической природы между собой Так, 
сульфиды S-элементов I группы (как и их оксиды) растворяются в воде и 
при гидролизе дают щелочную среду:

Na2S 1 ПОН NaHS + NaOH.
Сульфиды неметаллов обычно гидролизуются необратимо с образованием 
соответствующих кислот:

SiS2 + ЗНОН = H2SiO, + 2H2S.
При взаимодействии основных и кислотных сульфидов образуются

тиосоли:
Na2S + CSj = Na2CS2 (аналогично Na20  + С 02 —»Na2COj).

От вечающие им тиокислоты неустойчивы и распадаются необратимо
на H?S и сульфид:

Na,CS;, + 2НС1 = 2NaCl + H2CS_, 
и далее H2CS3 = H2S + CS2.

Этот распад аналогичен разложению кислородсодержащих кислот на 
кислотный оксид и воду:

Н2СО, = с о 2 + н 2о.



П. Полысульфиды (персульфиды)

Сера обладает склонностью к образованию гомоцепей:

S S
\ J \ . f \
S S

Эта тенденция ревизуется в многочисленных псшисульфидах (пер
сульфидах) типа М2* S(n) (то есть для активных металлов типа №jS(n)). 
Они имеют цепочечное строение 
{ S f  (это ион S32 ) или [ S S f  (это нон S /) .

/ \ /
s s s s

<3 Na;:S(ii) число атомов серы равно 2 *■ 23. Персульфиды щелочных 
металлов получаются при взаимодействии серы с концентрированными 
растворами основного сульфида (или про сплавлении):

Na2S -t- 2S = NajSj -  т рисульфид натрия.
В общем виде: Na2S + (n -  l)S = Ma2S(u>.
При вливании раствора иолнсульфида натрия в избыток НО образу

ется смесь многочисленных персульфидов водорода или сульфанов: 
Na2S(n) + 2НО -  H2S(n) + 2NaCl.

~ это ж&лтая маслянистая жидкость (смесь кислот) с темпера
турой плавления от -90°С до -50°С. По мер/,-, увеличения содержания серы 
окраска персульфидов водорода меняется от желтой (S22') до красной (S* )• 
Дисульфид водорода H2S2 — аналог Н20 2.

H25Jj значительно менее сильный окислитель, чем И2С2. В природе 
есть дисульфид железа (П) или пирит FeS >.

Персульфиды, подобно пероксидам, проявляют восстановительные и 
окислительные свойства, а также диенропорцконируют:

NajSj + Sn 2S *  S n %  + Na2S~2 (здесь Na2S2 -  окислитель).

-2 t°
4Fe S2 -t 1Ю2-?,Ре2 Oj + 83 4Ог (адесь FeS2--восстановитель). 

t°
Na2S2 = Ma2S + S (здесь Na2S2 -  окислитель, восстановитель).

Ш. Оксид серы (IV)

о02 (сернистый ангидрид) -  строение молекулы аналогично строе
нию Oj (ООО, но молекула отличаете* высокой термической устойчиво
стью. Молекула S02 имеет угловую форму (Sp2-ni6piwnaiuu атома серы).



Пунктирной линией изображена трёхцечтровая л-связь. Молекула 
SO; попарна. Валентный угол равен 119,5".

В промышленности SC2 получают сжиганием серы и обжигом пирита:

® S + 0 2 —> SO-
t°

© 4FeSj + 1Ю2 -» 2Fe20 3 + 8S02 
• » лаборатории: Na >S03 + 2HC1 —«• 2NaCl + H20  + S02.

S02 -  это бесцветный газ с характерным резким запахом Хорошо рас
творяется в воде (40 объёмов S02 растворяется в 1 объёме воды при 20°С), 
при этом частично реагирует с водой с образованием сернистой кислоты 
H2SO,.

S02 + HjO +-+ H2S03 *-*■ H + H s o r ♦"* /'H + SO 
При нагревании растворимость 302 уменьшается н равновесие 

смещается влево («--), постепенно весь S02 улетучивается из раствора. В 
присутствии щелочи указанное равновесие легко смещается в сторону об
разования анионов, то есть образуются два типа солей: сульфиты M2S03 и 
гидросульфиты MHSOi.

SO2 проявляет все свойства кислотных оксидов.

IV. Сернистая кислота

H2SO3 -  непрочное соединение, существует лишь в растворе. При 
выделении кислоты из раствора распадается на S02 и Н20 . Двухосновная 
кислота средней силы; Образует два ряда солей: средние -  сульфиты, кис
лые -  гидросульфиты. В воде расторимы лишь сульфиты S-элементов 1 
группы и гидросульфиты. Соли подвергаются гидролизу:

Na2SO:i + НОН <-* NaOH + NaHS03 (в основном по 1 ступени).
Так как степень окисления S+<! -  промежуточная степень окисления, 

то SO* H2SO3 и её соли проявляют окислительно-восстановительную
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д в о й с т в е н н о с т ь ,  но более характерны для них восстановительные свойства 
и это— сильные восстановители,

поэтому, например, сульфиты в растворах постепенно окисляются 
даже кислородом воздуха до сульфатов,

2SO,1 +Ог = 28042-
2H2SO3 + Ог = 2HzS 04.

f
2SOi + 0 2 <-+ 2-SOj-
При взаимодействии же с более сильными восстановителями про 

изводные серы (IV) проявляют окислительные свойства:
S02 + 2Нг8 = 3S + 2HjO или SQ2 + 2СО = ?С02 + S.
При нагревании сульфиты диспропорциоиируют:

t"
4Na2S ^ 0 , = 3lNla2S'*04+N a2S-2.
S02 применяется для получения серной кислоты, как отбеливающее 

средство (бумага, ткани), как дезинфицирующее средство (окуривают хра
нилища), используется как неводный растворитель для проведения синте
зов.

V. Оксодихпорид серы (хлорид тиомияа)

SOCl2 можно получить по реакции: SO3 + SCI; = SOCb + SO;, Мо
лекула SOCl2 имеет форму треугольной пирамиды с атомом серы в верши
не, молекула полярна. _ , а

SOCI2 — это бесцветная жидкость с резким запахом ( I тп _г /о С). 
SOCl2 можно рассматривать как полный хлорэнгидрвд сернистой кислоты.

SOCl2 + 2НОН -» H2SO, + 2HCI (нацело гидролиз идёт).
П р и м е н я е т с я  SOCI2 в  синтезе различных веществ как хлорирующий 

агент, а также при изготовлении фармацевтических препараггов.

VI. Дияшонистая кислота м её соли

H2S20 4 -  дитионистая кислота (или гидросериистая), в свободном 
виде не выделена. Структурные формулы:

ОН ОН О О
! i S 1s -S  <-> H - S - S - H

й 8 J Jо о о о.
Кислота средней силы и очень неустойчивая кислота, постепенно 

разлагается даже в разбавленных растворах и легко окисляется Ог воздуха:
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2H2S2G4 + 0 2~* 4SCb + 2H20 .
Соли называются дитиониты (гидросульфиты). Безводный дитиошп 

натрня Na2S20 4 сравнительно устойчив и хорошо растворяется к воде. Рас
твор Na2S2()4 сильно поглощает 0 2 и применяется при крашении тканей в 
качестве сильного восстановителя.

Получаются дитиониты восстановлением сульфитов:
2NaHSC>3 + Z11 -1- H2SO4 = Na2S20 4 + ZnS04 + 2Н20 .

VII. Тиосерная кислота и её соли- Политионовые кислоты

При кипячении раствора Na2SOj с порошком серы образуется тио
сульфат натрия:

t°
Na2SG3 + S -> Na2S20 3.
Из раствора выделяется в виде Na2S?03 ■ 5Н20 . Это - соль тиосерной 

кислоты H2S2O3, которой отвечают следующие структурные формулы:
О 4* О

N s / / И

■Н—О. +« О

/  W 2О S 2 {  \H—S'2 'о
Это - сильная кислота, но очень неустойчивая и при комнатной тем

пературе разлагается:
H2S20 3 = Н20  + S02t  + S° j  (раствор мутнеет от серы).
Поэтому при подкислении соли этой кислоты протекает реакция:
Na2S20 3 + H2S04 —> Na2S04 + S02f + S j  + H20  (запах сернистого газа 

и муть серы).
Свойства тиосульфатов обусловлены наличием в них S*6 и S 2, при

чём за счёт S 2 тиосульфата являются сильными восстановителями. Хлор, 
бром и другие сильные окислители окисляют тиосульфат до серы, серной 
кислоты или сё соли:

NajSOjS'2 + С12° + Н20  = Na2S04 + S° + 2НСГ1.
Более слабые окислители окисляют Na2S20 3 до солей тетратионовой 

кислоты:
J2 + 2Na2S20 3 -  2NaJ + Na2S40 6.

Эта реакция применяется в аналитической химии в методе количест
венного анализа (нодометрии).

Ma2S2Oj применяется в фотографии и медицине (как противоядие 
при отравлении галогенами и цианидами, соединениями мышьяка, свинца, 
ртути).

С катионами-комплексообразователями тиосульфат-ион образует
комплексные ионы:

2Ag* + S2O32' - з  A g jS /b ! (белого цвета).
Ag2S20 3 + 3S20 ,2 -> 2[Ag(S2Cb)2]ł-.
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Полученная выше соль Ка234Об -  это соль гетратионовой кислоты 
H2S4O6, которая принадлежит к группе политионовых кислот, общая фор
мула которых H2S(n)Q6 (п = 3 *■ 6).

HjSjOe -  тритионовая кислота.
H2S/,06 -  тетратиоиовая кислота и т.д.

Это -  двухосновные кислоты, неустойчивы и известны лишь в вод
ных растворах. Кислоты быстро разлагаются на S, S02, Н20. Соли называ
ются политионаты, они устойчивы, некоторые из солей получены в виде 
кристаллов.

Оксид SO;, имеет форму молекулы в виде правильного треугольника, 
в центре которого находится атом серы в состоянии 8рг-гибридизации. Ва
лентный угол -  120°. В этой молекуле пунктирной линией изображена че
тырех центровая к-связь.

Молекула в целом неполярна, так как высокосимметрична, хотя 
связь SO -  полярна. Такая молекула (SOj) существует лишь в парах. Моле
кулы SO3 легко полнмершуются в кольцеобразные или открытые зигзаго
образные полимерные цепи (в жидком и твёрдом состоянии), так как для 
серы (VI) более характерна 5р3-гибридизация.

Оксид SO, -  это бесцветная легкоподвижная жидкость (Тк|1п = 
44,ГС).

Оксид серы (VI) получают окислением S02 в присутствии катализа
тора (Pt или V2О5). В химическом отношении SO, проявляет все свойства 
кислотного оксида. Это -  ангидрид серной кислоты, которая образуется 
при взаимодействии SO, с водой (ко в воде SO, растворяется плохо, так 
как молекула неполярная, а хорошо растворяется в растворах H2S04).

SO, + НОН —* H2S04 + 88 кДж,
Применяется оксид серы (VI) для получения серной кислоты и как 

сильный окислитель.

О О

О

VIII. Оксид серы (VI)

о
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IX. Хлористый сульфурил (или сульфурялхлорнд)

S02C12 -  хлористый сульфурил пли диоксоднхлорвд серы (VI) полу
чается при окислении S02 хлором на-солнечном смету:

hv
S02 + CIj = S020 2B воде SOjCb легко гидролизу

ется с обрадовал нем серной кислоты и НС1, поэтому является полным хло- 
рангидридом серной кислоты:

S02CI2 + 21 ЮН = H2SO4 + 21ICI.
Молекула имеет форму искаженного тетраэдра (5р3-гибрндиэандя атома 
серы). S02C12 -  это бесцветная жидкость, применяется в качестве хлори
рующего агента.

€1

О

X. Серит кислота и её соли

H2 SO 4  -  это один из важнейших химических продуктов. 
Строение молекулы: Н —О  С)

/ \Н“**,иО о
Серная кислота -  это маслянистая нелетучая бесцветная жидкость, 

плотность 1,84 г/см5, хорошо растворяется » воде. В твердом и жидком со
стояниях молекулы кислоты связаны водородными связями.

В промышленности концентрированную H2S04 (98%) получают рас
творением оксида серы (VI) в разбавленной серной кислоте. В водном рас
творе H2S04 -  это сильная двухосновная кислота и по первой ступени дис
социирует практически нацело.

Концентрированная H2S04 -  сильный окислитель, окисляет многие 
металлы и сложные вещества. Например:

8HJ + H2S04(kohu.) = 4J2 + H2S + 4НОН.
2НВг + H2 S 0 4 (kohu.) = Br2 + S02 + 2HOH. 

t°
Cu + 2H 2 S 0 4(kohh ) —v CuS04 + S02 + ?.H20 .
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Серная кислота образует 2 ряда солей: средние (сульфаты) и кислые 
(гидросульфаты). Большинство сульфатов хорошо растворимы в воде. К 
практически нерастворимым относятся сульфаты бария, стронция и свин 
ца. Малорастворим сульфат кальция. Из водных растворов сульфаты 
обычно выделяются о виде кристаллогидратов. Соединения типа 
CuSCV5H20  и FeS04-7H20  называются купоросами Сульфаты подверга
ются гидролизу лишь по катиону слабого основания.

Олеум, пиросерная (двусерная) кислота

Раствор S03 в серной кислоте называется олеумом (20 + 65% S03 в 
концентрированной H2S04), то есть при растворении оксида серы (VI) в 
концентрированной серной кислоте образуется смесь полисерных кислот: 
H2S04, H2S20 7, H2S3O10, H2S ,0 ,3 (олеум) -  густая маслянистая жидкость, 
дымящая на воздухе. Под действием воды связи S — О — S разрываются и 
полисерные кислоты превращаются в серную. 

н -~ о . О О О

U uо о
двусерная

(пиросерная кислота)

/\\ЬЬ™0 о

серная кислота

ня!л1д!/он
о о о

трисерная кислота

Соли пиросерной кислоты -  дисульфаты или пиросульфаты -  можно 
получить назреванием гидросульфатов: t‘

2KHS04 — K2S20 7 + НОН

XI. IJepoKcoMOHocąmm и пероксодисерная 
кислоты и их соли

Для серы известны также пероксокислоты, то есть кислоты, содер
жащие пероксидную группу f - О — О -) . Это H?SO; — пероксомоносерная 
кислота (кислота Каро) и H2S20 8 -  пероксодисерная кислота (надсерная).
Их строение:

О, О——0 —41 О

Н" Я §

о

А
!/°Л 1 Г

о—н о о
Получают H2S05 при действии 100%-ного раствора Н20 2 на S03.



н2о2 + SO, = H2SOs.
И действием 100%-ного раствора Н20 2 на H2S20 8:

H2S20g + H202 = 2H2S05.
Надсерную кислоту получают электролизом H2S04 или гидросуль

фатов:
2HSCV - 2е H2S20* (на аноде) 
или 2,H2S04 -  2е —* H2S20g + 2Н+.

H2S2Og и H2SOs -  это кристаллические вещества, обе они легко гид
ролизуются с образованием H2S04 и Н20 2 (так получают в промышленно
сти пероксид водорода):

H2S2Oa + 2НОН -  2H2S04 + Н202 
H2SOs + НОН = H,S04 + Н2Ог

Пероксокислоты легко разлагаются на серную кислоту и кислород: 
t°

2H2SOs -*• 2H2S04 + 02.
Обе кислоты и их соли (персульфаты) -  сильные окислители (более силь
ные, чем Н20 2). Так, эти кислоты обугливают бумагу, сахар и даже парат 
фнн.

2.K.J + H2S2Og = 2KHS04 + J2.
Соли этих кислот используются каж окислители при проведении хи

мического анализа и синтеза.

Подгруппа селена

Селен, теллур и полоний -  это полные электронные аналоги, поэто
му их выделяют в подгруппу селена. Характерные степени окисления в со
единениях равны -2  (H2Se), +2 (ТеВг2, РоСЬ), +4 (Se02, Те02), +6 (H2Sc04,
НвТеОб).

Как и в других подгруппах р-элементов сверху вниз от селена к по
лонию наблюдается общая тенденция к увеличению координационного 
числа. 'Гак, если для серы н селена наиболее типичны координационные 
числа равные 3 и 4 (но есть SF6), то для теллура есть 7 и 8. Сверху вниз в 
подгруппе метаплнчность увеличивается. Если сера -  диэлектрик (неме
талл), то селен и теллур имеют как неметаллическую, так и полупроводни
ковые модификации, а полоний по физическим свойствам похож на свинец 
и висмут и является металлом.

В ряду О -  S — Se — Те -  Ро уменьшается окислительная и уве
личивается восстановительная активное^. Так, реакция

S + H2Se -  H2S + Se
показывает (AG = -54 кДж), что сера более сильный окислитель, чем селен. 
Селен с водой и разбавленными кислотами не реагирует. Теллур окисляет
ся водой при 100-160°С: t“

Те + 2НОН Те02 + ?.Н2.
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Сера же не реагирует с водой с выделением водорода. Полоний реа
гирует с НС1 как типичный металл:

Po + 2НС1 = РоСЬ + Н2.
Подобно другим неметаллам селен и теллур окисляются концентри

рованной азотной кислотой до кислот. Полоний же образует нитрат поло
ния (IV):

Se + 4НК03(конц.) = H2Se03 + 4N02 + НОН;
Po + 8HNO3 (конц.) -  Po(NOs)4 + 4N02 + 4ИОИ.

При кипячении в щелочных растворах селен и зеллур, как и сера, 
диспропорщюнируют;

ЗЭ“ + 6КОН = К2Э+40 3 + 2К2Э'2 + ЗНОН (г де Э = Se, Те).
При нагревании селен, теллур и полоний легко окисляются кислоро

дом, галогенами, при сплавлении реагируют с металлами:
1° f

Se (Те) + 0 2 -> SeO, (Te02) 2Se + С —♦ CSe2
t° t°

Se + H2 -* H2Se 2AI + 3Se -> Ai2Se3
Соединения с галогенами (SeF6, SeF* Se2C[2, Se2Br2> TeF6s TeF4, 

TeCl2, TeBr2, PoCl2, PoBr2 и др.) можно получить прямым синтезом из про
стых веществ.

Содержание в земной коре: Se -  8 • 10'5%, Те -  1 • 10 7%, то есть рас
сеянные элементы и собственные минералы встречаются редко. Чаще се
лен и теллур сопутствуют самородной сере и в виде селен идо в и теллури- 
дов присутствуют в сульфидных рудах. Селен и теллур получают из отхо
дов производства серной кислоты и из анодного шлама, образующего при 
очистке цветных металлов (меди и никеля) электролизом. Для этого отхо
ды и шлам окисляют оксидом марганца (IV') и образующиеся при этом 
Se02 и Те02 разделяют и восстанавливают оксидом серы (IV):

Se02 3- 2SCC = Se + 2SO, Te02 + 2S02 = Те + 2SO,.
Как полупроводники селен и теллур используются для изготовления 

фотоэлементов оптических и сигнальных приборов. Селен, теллур и их со
единения ядовиты.

Важнейшие соединения селена и теллура

1. Водородные соединения селена и теллура

H2Se и Н2Те -  селеноводород и геллуроводород. Их можно получить 
действием воды или кислот на селениды и теллуриды некоторых металлов: 

K2Se + 2НС1 -> 2КС1 + H2Sef 
АЬТез + 6НОН -» 2А1(ОН)3 + 3H2Tej.

H2Se и И2Те — это ядовитые газы с очень неприятным запахом. По 
структуре и свойствам напоминают H2S (угол HSeH равен 91°, угол НТеН
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раиен 90°). В раду H2S - Н/Ге по мере увеличения длины связи и уменыне- 
Z  СМЗИ J  “ Н устойчиюсп, молекул уменьшается (при нмрева-
НИИ Н;Те легко Рязяагается, я Н2Ро уже при получении разлаптед) щ .  
пому восстановительная активность растет в ряду H2S -  H2Se -  НТе В 
воде селеиоводород и теллуроводород разоряю тся лучше, чем еер^водо- 
род' Их водные растворы являются кислотами. В ряду IBS -  И,Se --и,Те 
сила кислот увеличивается, что объясняется уменьшением энергии связи 
Э -  Н (для H2Se К, = 1 • К}4, тгл Н2Те К, -  2 • КГ3).

Солк этик кислот -  селен иды и теллуриды сходны с судыЬвдами в 
отношении растворимости » воде и кислотах. В водных раствора^ H-Se и 
Н2Те быстро окисляются кислородом воздуха: 2Н3Э + 0 2 2НгО + 23° j

^-Соединения с металлами.

Cejrt-H и теллур при сплавлении с металлами образуют селеивды и 
теллуриды металлов: 17 МИДЬ| и

Iе t
2К + Se -> K2Sc 2AI + ЗТе -* А1Те3.

По методам получения, кристаллической структуре, растворимости и хи
мическим свойствам селениды и теллуриды аналогичны сульфидам Сведи 
них есть основные (K2Se, К2Те) и кислотные (CSe2, СТе2) соедшГшия 

K2Se + НОН <-* KHSe + КОН 
С5е2 + ЗНОН = Н2СОэ -I- 2H2Se.

Вследствие больших размеров и низкой Эо'атимов Se7 и Те"2 в каче 
стае лигандов выступают редко. Поэтому реакции между селенидами и тем 
более теллур идами разной химической природы не характерны.

3. Сведи пения Э (IV), то earn С.О. = +4.

Оксиды Se02, TeOj, Ро02 получаются при нагревании селена, теллу
ра и полония с кислородом. Кроме того, SeC2 можно получить по реакции:

H2SeO) -з Se02 + НОН.
Оксиды Э02 -  это кристаллические вещества, в обычных у с л о в и я х  

полимерные соединения. х условиях -
В ряду SeO, -  Те02 -  РоО, отчётливо наблюдается уменьшение ки- 

слотаых свойств. SeO, -  кислотный оксид, а ТеО, -  амфотерен, он растао- 
Р * не только в растворах щелочей, но и в кислотах с образованием 
гидроксо- и оксосолей fTe20 3(OH)]NO,, [Те20 3(0Н)1П0а' ю*т и™ 

2Те02 + Н Ж )3 = [Te20 3(0H)]NCb 
Те02 + 2КОМ -  К21еО:, + Н20  
Se02 з 2NaOH = Na2SeOj + Н20.
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Диоксид же полония со щелочами реагирует при сплавлении, а с ки
слотами реагирует как основной оксид: Ро02 + 2H2SO4 = Po(S04)2 + 2НОН.

При взаимодействии Se02 и Те02 с водой образуются селенистая 
H2Se03 и теллуристая Н2Те03 кислоты.- Н2Те03 существует только в раз
бавленном растворе, а из концентрированных растворов выпадает мало
растворимый Те02-хН20:

Se02 + Н20  = H2SeOj.
В отличие от H2S03) H2Se03 выделен в свободном состоянии. Это - 

твердое вещество, которое легко выделяет воду (при 70°С). Н2Те03 скло
нен к полимеризации, поэтому при действии кислот на соли выделяется, 
осадок переменного состава Те02 • хН20.

В ряду Н2ЗОз -  H2Se03 -  Н2Те03 сила кислот уменьшается (Ki соот
ветственно 2 • W'2, 2 ■ КГ1, 3 Ю"6), причём у теллуристой и у селенистой 
кислот кроме кислотных свойств проявляются очень слабо выраженные 
основные свойства. Так, при взаимодействии H2Se03 с безводной НСЮ4 
образуется соль [Se(0H)3](C104).

H2Se03 + HCIO4 = Se(0H)3C104.
Селениты получают нейтрализацией растворов селенистой кислоты 

щелочью, теллуригы -  растворением Те02 в растворах щелочей.
Соединения Se4 и Те14 проявляют окислительно-восстановительную 

двойственность, но в отличие от соединений S*4 окислительные свойства 
для них более характерны, чем восстановительные. При этом они восста
навливаются до селена и теллура.

Se02 + 2SOz = Se 4 + 2S03
окисл. восст.
Для окисления же производных Se+4 и Те+4 необходимы сильные 

окислители (получаются H2Se04, Н2Те04):
H2Se03 + Cl2 + НОН — H2Se04 + 2HCI.

4.Соединена я Э (VI), то есть С.О. = +б 

Оксиды - SeO}, Те03.
Оксид селена (VI) Se03 -  твёрдое вещество белого цвета. С водой 

Se03 взаимодействует очень энергично, образуя селеновую кислоту:
Se03 + НОН H2SeO,.

Se03 получается кипячением K2Se04 с жидким S03: 
t°

K2Se04 + SOj -» K2S04 + Se03
Te03 — 'твердое вещество жёлтого цвета, мало растворяется в воде. 

Получают обезвоживанием И6ТеО() при 300°С: 
tu

Н«Те06 = Те03 + ЗНОН.
Оксиды Se03 и Те03 проявляют все свойства кислотных оксидов.
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Кислоты — селеновая H2Se04 и теллуровая НйТеО^ их подучают 
окислением Э '4 или Э° сильными окислителями:

Те + НСЮз + ЗНОН -» Н6Те06 + НС!.
H.SeOj + Н20 2 -> H2Se04 + Н20

Соли селеновой кислоты (селенаты) по составу, кристаллической 
структуре и растворимости в воде напоминают сульфаты. Их получают 
окислением производных низших степеней окисления селена в щелочной
среде:

t°
K2Se + 4NaNO, K2Se04 + 4NaN02.

Селеновая кислота H2Se04 -  белое кристаллическое вещество. Как и 
H2$Q4, жадно поглощает воду, растворяется в воде хорошо, обугливает ор
ганические вещества, малолетуча и обладает сильными окислительными 
свойствами. H2Se04 - более сильный окислитель, чем серная кислота, так 
как соединения Se*6 менее устойчивы, чем S46. Так, при нагревании Se03 и 
H2Se04 разлагаются с выделением 0 2. Кроме того, протекает реакция: 

H2Se04 + 2НС1 = H2Se03 + С12 + НОН.
За счёт выделения атомарного хлора смесь H2Se04 и НС! -  сильней

ший окислитель, окисляет золото и платину.
Водный раствор H2Se04 -  сильная кислота, по силе (Kt = 1 • 103) 

близка к серной.
Теллуровая кислота Н6Те06 -  белое кристаллическое вещество, хо

рошо растворяется в горячей воде. Из раствора выделяется в виде кристал
лов ортотеллурсвой кислоты Н6ТеОй. Это -  шести основная кислота, очень 
слабая (К| = 2 ■ 10'в). При нагревании ИпТе06 отщепляет 2Н20  и переходит 
в двухосновную кислоту Н2Те04 (соли есть как для НДеОб, так и для 
Н2Те04).

Н6Те06 - тоже сильный окислитель, но несколько слабее, чем 
H2Se04.
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Лекция 13

ТЕМА; ЭЛЕМЕНТЫ ГРУППЫ VII А 

Вопросы, изучаемые иа лекции:

1. Общая характеристике злем ш о»  группы VII А.
2. Нахождение о природе и получение галогенов.
3. Физические н химические свойства галогенов.
4. Гжлогеноводородм.
5. Кислородные сведшаешни галогенов.
6. Кислородсодержащие кислоты галогенов.
7. Межгалогенные соединения.
8. Биологическая роль и применение в медицине соединений 

р-ЗЛСМШйВ.

Общая характеристика элементов группы VIIA

В главную подгруппу VII группы входят F, Cl, Вг, .1 и At. Они назы
ваются галогенами, так как при взаимодействии с металлами образуют ти
пичные соли (NaCI, KF и др.). Электронная формула внешнего валентного 
уровня. nS rip , то есть имеют 7 налетных электронов, из которых один 
неспаренныйгг.п шшш

С.ш пр
nS

В подгруппе галогенов свойства атомов периодически изменяются. 
От фтора к астату радиус атома и иона Э~увеличивается, значение энергии 
ионизации уменьшается, относительная электроотрицательность атомов 
сверху вниз в подгруппе уменьшается, поэтому окислительные и неметал
лические свойства тоже уменьшаются.

Имея семь валентных электронов, атомы галогенов в своих соедине
ниях могут проявлять (за исключением фтора) степени окисления от ми 
нимальной (-1) до максимальной (+7). Самая характерная степень окисле- 
ния равна (-1). Кроме того, для галогенов характерны нечётные положи
тельные степени окисления +1, +3, +5, +7. Отметим, что у фтора в соеди
нениях проявляется только С.О. — -I, так как фтор -  самый электроотрица
тельный элемент и получить химическим путем F+ невозможно.

Атомы галогенов могут образовывать ионные связи (NaCI, KF), ко
валентные полярные связи (НС1, ВР3), ковалентные неполярные связи (СЬ, 
Bfo).
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Нахождение и приводи: и получение галогенок»

Так как галогены очень активны, то в природе встречаются только в 
виде соединений.

Фтор в природе встречается в виде плавикового шпата CaF2, крио
лита Na3AIF6 и фторапатита ОафЧРО.,),, содержится в организме человека.

Важнейшие минералы хлора: каменная соль NaCl, сильвинит 
NaCl-KCI, карналлит KCl-MgCI2-6H20 , сильвин КС!. Основная масса NaCI 
находится в морской воде, содержится в организме человека и животных.

Бром, как и хлор, в основном в природе в виде солей калия, натрия и 
магния и обычно сопутствует хлориду калия. Бром и йод встречаются в 
морской воде и подземных нефтяных буровых водах, откуда их в основ
ном и добывают. Йод концентрируется в некоторых водорослях («морская 
капуста»), из золы которой иногда добывают J2.

В промышленности хлор получают электролизом водного раствора 
МаО и как побочный продукт получают при получении натрия электроли
зом расплава NaCl.

В лаборатории можно получить, действуя конц. НО на Мп02 или 
КМп04:

МпО? + 4НС1 -> С12 + МпС12 + 2Н?0
2КМп04 + 16НС1 -♦ 5 0  , + 2.МпСЬ + 2KCI + 8Н20.
Особо чистый хлор получают нагреванием АиСТ,;

f
2АиСЬ -■*- 2Аи + ЗС12.
Фтор получают электролизом фторидов, где фтор выделяется аа аноде.
Для получения Вг2 часто применяют реакцию замещения его в бро

мидах хлором: 2КВг„к.ыш + С1> = 2КС1 + Вг2.
Для получения ./? водоросли озоляют, после чего на иодиды в золе 

действуют МпО, и H2S04:
2Nal + МмО, + 3H2S04 = J2 + 2NaHSO„ + MnS04 + 211,0.

Но этот способ экономически невыгоден, так как концентрация йода 
мала. Йод получают также из йодоносных буровых вод нефтяных скважин 
по реакции:

ZNaJ + 2N.3NO, + 2Н2504 = h  + 2НгО -i- 2NO + 2Na2SO„.
В лаборатории йод и бром можно получить окислением бромидов и 

йодидов оксидом марганца (IV):
Мо02 + 2KBr (KJ) + 2H,S04 = MnS04 + Br2 (J2) + K2S04 + 2H20.
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В ряду F2 -- С12 -  Вг2 -  J2 силы межмолекулярного взаимодействия 
увеличиваются, поэтому температуры кипения и плавления простых ве 
ществ увеличиваются.

Фтор -  это с ветла-жёлтый газ с очень неприятным и резким запа
хом, ядовит. Хлор -  газ жёлто-зелёного цвета с резким запахом, ядовит. 
Бром -  красно-коричневая тяжёлая жидкость, йод -  черно-фиолетовые 
кристаллы с металлическим блеском, астат -  твердое вещество металличе 
ского вида.

Вдыхание паров йода и особенно брома разрушающе действует на 
дыхательные пути и поэтому опасны. Галогены хорошо растворяются в 
органических растворителях (спирт, эфир, бензол).

Галогены являются очень химически активными веществами и вс ту
пают во взаимодействие со многими простыми веществами.

F2 -  сильнейший окислитель и может быть только окислителем. Он 
энергично реагирует со всеми простыми веществами, кроме гелия, неона и 
аргона. В атмосфере фтора горят такие стойкие вещества, как стекло (в 
виде ваты), вода:

S»02 + 2F2 = SiF4 + 0 2 2Н20  + 2F2 -  4HF + Ог.
В этих реакциях в качестве продукта горения образуется кислород, 

то есть фтор как окислитель сильнее кислорода.
Очень активно фтор реагирует с большинством простых веществ: с 

серой и фосфором реагирует при температуре жидкого воздуха (-190°С).
S + 3F2 = SF6 2F + 5F2 = 2PFs.

Фтор окисляет некоторые инертные газы: Хе + 2F2 = XeF4.
В ряду F -  Cl -  Bi -  J химическая активность уменьшается. Хлор 

реагирует со многими веществами. Из простых веществ он не реагирует 
только с углеродом, Ог, N2 и инертными газами. Химическая активность 
брома и йода выражается ещё слабее, чем хлора и фтора.

Фтор с водородом реагирует в темноте и со взрывом. Хлор с водоро
дом реагирует под действием квантов света или при нагревании. Бром с 
водородом реагирует только при нагревании, a J2 - при сильном нагрева
нии:

t° t°
Н2 + С12 = 2НС1 Н2 + J2 2HI
Окислительные свойства галогенов проявляются и при взаимодейст- 

вии их со сложными веществами:
2FeCl2 + С12 = 2FeC!3 H2S + J2 = Si + 2HI,

Так как окислительная активность уменьшается от фтора к йоду, по
этому более лёгкие галогены в виде простых веществ способны окислять 
галогенид - ионы более тяжелых галогенов:

. Br2 + 2 J '—* 2Вг“ + }2.
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Галогены сравнительно мало растворяются в воде. Один объем воды 
растворяет при 20" примерно 2,5 объема хлора. Раствор называется хлор
ной водой. Растворимость брома при 20°С составляет около 3,5 г, а йода -
всего 0,02 г на 100 г воды.

Фтор не может быть растворен в воде, так как энергично разлагает
ей:

2F? + 2H20  = 4HF + 0 2.
При растворении в воде 0 2, Вг2 и J2 взаимодействуют с водой, то 

есть подвергаются гидролизу:
С13 + Н2О(х0ЛОЯШЯ) HCI + НОС1 (реакция диспропорционирования).

В случае С12 равновесие устанавливается, когда прореагирует 1/3 
растворенного 0 2. Таким образом, хлорная вода всегда содержит наряду с 
молекулами С12 значительное количеств НС1 и НСЮ.

В ряду С12 -  Br2 -  J2 равновесие данной реакции гидролиза вей в 
большей степени смещается влево. Если к хлорной воде добавить щелочь, 
то равновесие смещается вправо, и реакция идет практически до конца: 

2КОН + С12 = КО  + КОС! + Н20  (холодный раствор);
>С12 + 6ROH = 5КС1 + KOOj + ЗН20  (горячий раствор).

Галогевоводороды

Общая формула - HHal.
Получение: t®

• непосредственно из простых веществ: С12 + Н2 = 2НС1 (так НС1 полу
чают в промышленности);

t°
» 2NaCl + ИгЗО^коиц.) = Na2S04 + 2HCIf («сульфатный» метод получе

ния НО применяется в лаборатории);
*■ HF обычно получают по реакции:

t°
CaF2 + Н28 0 4(конц.) -> CaS04l  + 2HFf.

Получить по аналогичной реакции чистые НВг и Н1 нельзя, так как 
на обменные реакции накладываются окислительно — восстановительные 
реакции:

2КВг + ЗН28 0 4(конц.) -> 2KHS04 + Br2 + S02 + 2Н20  
8KJ + 5Н2804(конц.) -» 4K2SO,, + 4J, + H2S + 4Н20.

HF и НО с Н28 0 4( конц.) не взаимодействуют', НВг восстанавливает 
H2S04 при нагревании до S02, а Ш -  до H2S. Поэтому НВг и HJ действием 
H2S04 на их соли не получают.
» НВг п HJ обычно получают гидролизом бромида и иодида фосфора:

PBij + ЗН20  -•» HjPO, + ЗНВгГ-
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Все галогеноводороды — бесцветные газы с резким запахом (осо
бенно HCi). HF -  очень ядовит. Попадание HF на кожу вызывает тяже
лейшее поражение, так как HF растворяет белки и проникает глубоко 
внутрь тканей.

Галогеновобороды хорошо растворяются в воде: HF смешивается с 
водой в люоых соотношениях; при 0°С в одном объеме Н20  растворяется 
примерно 500 объемов НС1, 600 объемов КВт и 425 объемов HJ (при 10°С). 
При растворении в Н20  они диссоциируют по типу кислот, причем в ряду 
HF -  HJ сила кислот увеличивается, что в основном определяется умень
шением в этом ряду прочности связи Н -  Hal, Особо прочная связь содер
жится в молекуле HF, поэтому плавиковая кислота значительно слабее 
других HHal.

Замечательным свойством фтороводорода и плавиковой кислоты 
является способность реагировать с Si02, входящим в состав стекла:

Si02 + 4HF = SiF4 + 2Н20
На этом основано применение HF для вытравливания на стекле раз

личных надписей, рисунков.
НО, HBr, Ш -  сильные кислоты и сила кислот в этом ряду 

увеличивается.
Галогеноводороды проявляют в водных растворах окислительно -  

восстановительную двойственность.
Окислительные свойства HHal проявляют за счёт Н+, который окис

ляет металлы, стоящие в ряду стандартных электродных потенциалов до 
водорода.

Восстановительные свойства HHal проявляют за счёт ионов Hal, 
причём в ряду F , CI, Br, J восстановительная активность увеличивается. 
Необходимо отметить, что F - ион восстановительные свойства не прояв
ляет и химическим путем F2 нельзя получить (так как Р2 самый сильный 
окислитель), а окислить F можно лишь электролизом (на аноде окисление 
2F' - 2е -о F2).

HI и её соли являются сильными восстановителями и используются 
во многих органических синтезах. МВт и HJ окисляются кислородом воз
духа:

4HJ + 0 :> = 2}2 + 2Н20  ( и  в  раст воре тоже, но медленнее).
НС1 с 0 2 воздуха при обычных условиях не реагирует (только при 

нагревании хлорид водорода окисляется О2 воздуха в присутствии СиС12). 
t?kai

4НС1 (г) + О, (г) = 2Н20  ( г )  + 2С12 ( г ) .
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Кислородные соединения галогенов:

Галогены образуют рад соединений с кислородом, однако все эти 
соединения неустойчивы и не получаются при непосредственном взаимо
действии галогенов с 0 2 и могут быть получены лишь косвенным путем. 
Наиболее важны в практическом отношении кислородные соединения 
хлора. При 25"С существуют следующие кислородные соединения хлора- 
СГО, СЮ2, СЬО„, С120 7.

Все оксиды хлора -  (гсакциоиноспособные, неустойчивые и взрывча
тые вещества:
*• СЬО получают на холоду действием хлора на HgO:

0°С
HgO + 2С1г -» е г о  + HgCIj. Это - газ с резким запахом, ядовит и взры

вается при иагрепании. В воде хорошо растворяется с образованием НОЮ- 
С120  + Н20  = 2НОО.
СЬО способен к реакциям диспропорционирования:
3CI20  + óNaOH = ЗГ}20  + 2NaC103 + 4NaO,

* Cl°2 -  оксид хлора (IV) иля диоксид хлора. В промышленности полу
чают по реакции: 2NaCl03 + S02 + H2S04 --*• 2СЮ2 + 2NaHSG4.

СЮ2 -  бурый газ, ядовит и может взрываться при нагревании, в темноте 
устойчив, на свету разлагается: 2СЮ2 = С12 + 20*

СЮ2 взаимодействует с водой и со щелочью, при этом происходит 
диспропорционирование:

6СЮ2 + ЗН20  -> 5НСЮ, + ИС1 
2СЮ2 + 2КОН --*■ КСЮ2 + Н20  + КСЮ3.

« Оксид хлора (VI) СГО,, получают действием озона на СЮ2:
2СЮг г 203 -» 202 + С12С6.
Эго - вязкая жидкость темно -  красного цвета и уже при комнатной 

температуре постепенно разлагается на СЮ2 и 0 2.
Из всех оксидов хлора СГО,, -  наименее летуч и менее взрывоопа

сен.
С12О0 взаимодействует с Н20  и щелочами (реакция диспропорцио

нирования):
2КОН + С120 6 — КС!03 + КС104 + Н20  
С120 6 + Н ,0 ПСЮз + НСЮ4.

* Хлорный ангидрид или оксид хлора (VII) СГ07 получают путем 
обезвоживания хлорной кислоты НСЮ4 фосфорным ангидридом-

4НСЮ4 : Р4О|0 -» 2С'Ь07 + 4НРОэ.
С120 7 -  бесцветная маслянистая жидкость, 1,т = 83°с. 

в С1207 - относительно устойчив, но гтри повышении температуры до 
120"С разлагается со взрывом. При растворении С120 7 в Н20  образует 
хлорную кислоту:

0 20 7 + Н20  -> 2НСЮ4.



Кислородсодержащие кислоты галогенов 

Известны следующие кислородсодержащие кислоты галогенов:

Таблица 10

С.О. = +1 нею
хлорноватистая 
(соля -  
гипохлориты)

НВЮ
бромноватистая 
(соли — 
гипобромиты)

HJO
йодновата стая 
(соли — 
гипоиодиты)

С.О. = +3 НСЮг
хлористая 
(соли -  хлориты )

С.О. = +5 нею,
хлорноватая 
(соли -  хлораты)

НВЮ, 
бромноватая 
(соли - броматы)

НЮ,
йодноватая 
(соли -  йодаты)

С.О. = +7 НСЮ4
хлорная
(соли -  перхлораты)

Н5Ю«
йодная
(соли -  перйодаты)

а) НОС1, HOBr, HOJ в свободном виде не выделены и далее в разбав
ленных водных растворах постепенно разлагаются. При выделении из рас
твора НСЮ разлагается на 0 20  и Н20 . Это -  слабые кислоты, в ряду НОС1 
-  HOBr -  HOJ сила кислот уменьшается. Кислота HOJ диссоциирует и по 
типу основания (HOJ <-+ ОН' н- J+), причем основные свойства выражены 
сильнее, чем кислотные.

Окислительная активность в ряду HOCI -  HOBr -  HOJ уменьшается, 
но все эти кислоты - сильные окислители. Их соли тоже являются сильны 
ми окислителями:

NaOCl + 2KJ + H2S04 = NaCl + J2 + K2S04 + H20
5HOCI + J2 + H20  = 5HC1 + 2HJO,
б) Хлористая кислота НСЮ2 в свободном виде тоже неустойчива 

Даже в разбавленном водном растворе разлаг ается:
4НСЮ2 -» НС1 + НСЮз + 2СЮ2 + Н20.

В водном растворе НСЮ2 -  кислота средней силы. По силе и окис
лительной активности занимает промежуточное положение между НОС1 и 
НСЮ,.

в) Кислоты НСЮ,, HBrOj, HJO3 — сильные одноосновные кислоты в 
водном растворе, причём в ряду НСЮ, -  НВЮ, -  НЮ, сила кислот умень
шается. НСЮ, в водном растворе диссоциирует практически нацело. В 
свободном виде НСЮ3 и НВЮ, не выделены и существуют лишь в водных 
растворах.
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Окислительная активность в ряду НСЮ3 -  HBrOj -  НЮ3 уменьшает
ся, причём все эти кислоты — сильные окислители:

HClOj + 5НС1 -> ЗС)2 + зн2о.
г) Кислоты НСЮ4 и Н*Юй выделены в свободном виде.
МС104 - подвижная, дымящая на воздухе жидкость. В водном рас

творе HCIO.) -  одна из наиболее сильных кислот. Безводная HCIO4 -  очень 
сильный окислитель. При нагревании легко разлагается:

4НСЮ4 4СЮ2 + 302 + гиге.
Н530(, — кристаллическое вещество, хорошо растворяется в воде. В 

водном растворе HsJ0 6 -  слабая гаггаосновная кислота. Н5Ю6 -  сильный 
окислитель.

Отмстим, что в ряду НОС1 —■ НСЮ2 — HCiOj -  HCIO4 устойчивость и ки
слотные свойства увеличиваются, а окислительные свойства уменьшаются.

Меипгялогекные («едвидю я

Известен ряд соединений галогенов друг с другом, например, ВгС1, 
ЛСЬ, BrP5, .IF7 и др. Межгалогеиные соединения получаются прямым син
тезом из простых веществ t°

Вг2 + С12 —* 2BrCi.
Все эти вещества -- сильные окислители, особенно энергичны фтор

содержащие соединения.
Межгалогенные соединения подвержены гидролизу:
ВгС1 + НОН HCI -i НВгО
BrFs + ЗНОН -* 5HF + НВЮ3.
При гидролизе соединений i 13 и Вг+3 протекает реакция диспропор

ционирования: 3JCb + 6Н20  -> 9НС1 + HJ + 2HJOj.

Бнологичмкяя роль и применение в медицине 
соединений ргзлемеитов

Элементы ША грунты

Кор концентрируется главным образом в легких, щитовидной желе
зе, печени, селезенке, мозге, почках, сердечной мышце, входит в состав 
зуоов и костей. Избыток бора угнетает действие ферментов: амилаз, лро- 
теииаз: уменьшает активность адреналина. Бор участвует в углеродно
фосфатном обмене. Большое содержание бора в пище нарушает обмен уг
леводов и белков, приводит к возникновению энтеритов.

HjBOj _ применяется в качестве антисептического средства. Высо
кая растворимость Н3ВО3 в липидах обеспечивает быстрое проникновение
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её в клетки через липидные мембраны. В результате происходит еверты 
вание белков цитоплазмы микроорганизмов и их гибель.

NajB^Cb - 10И2О -  бура, применяется как антисептик. Фармакологи
ческое действие препарата обусловлено гидролизом соли с выделением 
борной кислоты: Ка^ВдСЬ + 7НгО «-+ 4HjB03 + 2NaOH. Образующиеся ще
лочь и кислота вызывают свертывание белков микробных клеток.

Алюминий концентрируется главным образом в сыворотке крови, 
легких, печени, костях, почках, ногтях, волосах, входит в структуру нерв
ных оболочек мозга человека. Выяснено, что алюминий влияет: на разви
тие эпителиальной и соединительной тканей, на регенерацию костных 
тканей, на обмен фосфора. Избыток алюминия тормозит синтез гемогло
бина, так как благодаря высокой комплексообрэзующей способности ионы 
алюминия блокируют активные центры ферментов, участвующих в крове
творении. Есть данные, что алюминий может катализировать реакцию 
трансаминирования (перенос NH> — группы).

AI2O3 -  применяется в стоматологии, входит в состав зубоврачебных 
цементов.

А КОНЕ -  входит в состав препарата «Алымагель», который 
нейтрализует ионы Н30 ’ желудочного сока:

А1(ОН)з + ЗН30 + = Alu  + 6Н70.
В кишечнике ионы алюминия переходят в малорастворимый фос

фат:
А13+ + Р043‘ «-» AIPO4 (т)

KAI(SOi).- !2(ЬО - алюминокалиевые квасцы, обладают вяжущим 
действием. Оно основано на том, что ионы алюминия образуют с белками 
(Рг), комплексы, выпадающие в виде гелей:

Al1+ + Pf -» А1Рг3+.
Это приводит к гибели микробных клеток и снижает воспалитель

ную реакцию.
А1(СР13СОО)з -  8%-во.цный раствор, обладает вяжущим действием.

Элементы IVA группы

Углерод является макроэлементом. Входит в состав всех тканей и 
клеток в форме белков, жиров, углеводов, витаминов, гормонов.

СОл постоянно образуется в тканях организма в процессе обмена 
веществ и играет важную роль в регуляции дыхания и кровообращения. 
СО  ̂является стимулятором дыхательного центра. Большие концентрации 
СОг (свыше 10%) вызывают сильный ацидоз - снижение pH крови, одыш 
ку и паралич дыхательного центра. Водородкарбонатная буферная система 
(Н2СО3 -  НСО)) является главной буферной системой плазмы крови.



СО — угарный газ, проникая я легкие, быстро проходит через альвео- 
лярнокапиллярвую мембрану, растворяется в плазме крови, диффундирует 
в эрнтрои игы и вступает в обратимое химическое взаимодействие с окис
ленным и восстановленным гемоглобином.

НЬОз + СО <-> HbCO + Oj Hb + СО «-» н ь с о
Образующийся карбоннигемоглобии НЬСО не способен присоеди

нять к себе кислород. Вследствие этого становится невозможным перенос 
кислорода от легких к тканям.

Так как реакция взаимодействия оксигемоглобина с угарным газом 
обратима, то повышение в дыхательной среде парциального давления Ог 
будет ускорять диссоциацию карбонил гемоглобина и выделение СО из ор
ганизма. При отравлении организма СО используется железо восстанов
ленное, которое резко ускоряет удаление СО из организма в виде Fe(CO)s.

Неорганические соединения олова ж очень ядовиты, а органиче
ские — ядовиты. Все соединения синими (И), особенно растворимые, ядо
виты.

Олово относится к микроэлементам. Оно попадает в организм чело
века с кислыми продуктами, законсервированными в жестяных байках, 
покрытых слоем олова.

Sn + 2НА SiiA2 - Н2
В форме соли олово поступает в организм и проявляет токсическое 

действие. Биологическая роль олова ещё окончательна не выяснена. В 
стоматологии используют пломбировочные материалы, содержащие оло
во. Например, серебряная амальгама содержит 28% олова, используется 
для изготовления пломб; SnF2 -  используется, как средство против кариеса 
зубов.

Соединения свинца влияют на синтез белка, энергегнческий баланс 
клетки и её генетический аппарат. Свинец депонируется в основном в ске
лете (до 90%) в форме трудно растворимого фосфата:

ЗРв2+(р) + 2РОч3 (р) = РвдР04Ы
Массовая доля свинца в организме 10‘6%. Безопасным для человека 

считают суточное потребление 0,2 — 2 мг свинца.
Кремний относится к примесным микроэлементам, накапливается в 

печени, надпочечниках, хрусталике. В организм кремний в основном по
ступает через легкие в виде пыли Si02. С нарушением обмена кремния 
связывают возникновение гипертонии, ревматизма, малокровия. При сис
тематическом воздействии на легкие пыли, содержащей частицы угля, 
кремния, алюминия, возникают заболевания -  пневмокониозы: при дейст
вии угольной пыли -  антрокоз, кремииевой-енликоз, алюминиевой- 
алюминоз.

Рв(СНзСОО)2 • ЗН20  -  ацетат свинца -  используется, как вяжущее, 
антисептическое средство.

157



Элементы VA группы

В организме человека азот находится в бномолекулах: аминах, ами
дах, аминокислотах в с.о. —3; фосфор в виде солей и сложных эфиров, ор- 
тофосфориой кислоты в с.о. +5.

Азот по содержанию в организме (3,1%) относится к макроэлемен
там: входит в состав аминокислот, белков, витаминов, гормонов. В бномо
лекулах азот образует ковалентные связи с атомами водорода и углерода. 
Во многих метаплоферментах атомы азота по донорно-акцепторному ме
ханизму связывают неорганическую и органическую части молекулы.

Фосфор входит в состав балков, нуклеиновых кислот, АГФ. Фосфор 
является основой скелета животных и человека и зубов (Саю(РО<()б{ОН),). 
(Сак/РОд^, (OH)F). Фосфатная буферная система является одной из основ
ных буферных систем крови. Сахара и жирные кислоты не могут быть ис
пользованы клетками в качестве источников энергии без предварительно
го фосфорилирования Обмен фосфора в организме тесно связан с обме
ном кальция. Ори уменьшении содержания неорганического фосфора в 
крови увеличивается содержание кальция. Фосфор — органические соеди
нения, содержащие связь С—Р, являются сильными нервно-
паралитическими ядами.

Мышьяк (К Г Ч ) является микроэлементом, концентрируется а пе
чени, почках, селезенке, легких, костях. Больше всего мышьяка содержит
ся в мозговой ткани и в мышцах. Из костей и волос он не выводится в те
чении нескольких лет. Эта особенность используется в судебной эксперти
зе для выяснения вопроса об отравлении соединениями мышьяка. Опреде
ление мышьяка в биоматериале проводят по реакции Марша: к биопрепа
рату добавляют цинк и соляную кислоту. Выделяющийся водород восста
навливает любое соединение мышьяка до AsH3, при разложении которого 
образуется черный налет мышьяка.

As20 3 т 6Zn + 12НС1 = 2AsHj + 6ZnCl2 + 3H20
f

2AsH3 = 2As + 3H2.
Соединения мышьяка ядовиты. Токсичность их действия обусловли

вается блокированием сульфгидрильных групп ферментов.
Сурьма и висмут являются микроэлементами (10ч'%), физиологиче

ская и биологическая роль которых практически не выяснена. При попа
дании большинства соединений висмута и сурьмы в желудочно-кишечный 
тракт они практически не оказывают’ ядовитого действия. Это связано с 
тем, что соли сурьмы и висмута подвергаются гид;к>лизу с образованием 
малорастворимых продуктов, которые не всасываются через стенки ки
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шечника. На этом основано применение висмута нитрата основного, как 
вяжущего антисептического средства Hi(0 H)2N03.

Раствор аммиака (ŃH3): применяется 10% водный раствор (наша
тырный спирт) для вывода из обморочного состояния, так как при вдыха
нии нашатырный спирт оказывает возбуждающее влияние на дыхательный 
центр.

Аммония хлорид (NH4C1) используется как мочегонное средство: 
N H / + 2НОН *-> N th * Н20  + HjO*

для нейтрализации избытка Н почки выделяют в мочу ионы натрия и с 
ними одновременно и воду. NH4CI может использоваться и при алкалозе. 
Раньше, в качестве средств, улучшающих коронарное кровообращение, 
применяли NaNOv. В настоящее время NaN02 практически не использует
ся, тате как может оказывать токсическое действие на организм, связанное 
с превращением гемоглобина в метгемоглобин, который не способен 
связывать и переносить кислород.

Оксид азота (1) N';0 используется в качестве средства для наркоза в 
смеси с кислородом.

AIP04Zn3(P04)2 -  входят в состав пломбировочных материалов.
As20 3 в стоматологической практике используется для омертвления 

мягких тканей зуба. Этот препарат назначают в микродозах при малокро
вии, истощении, нервозности. С этой же целью используют раствор калия
арсеннта.

Элементы VIA группы

В живых организмах кислород, сера и селен входят в состав биомо
лекул в с.о. - 2 .

Кислород входит в состав всех жизненно важных органических ве
ществ: белков, жиров, углеводов. Без кислорода невозможны процессы 
дыхания, окисления аминокислот, жиров, углеводов. В процессе окисле
ния кислородом питательных веществ выделяется энергия, необходимая 
для работы органов и тканей живых организмов. Кислород способен к об
разованию так называемых оксигенильных комплексов с различными ве
ществами. Примерами их может быть оксигемоглобин и окенгемоцианин, 
которые являются переносчиками кислорода в живых организмах. В этих 
соединениях кислород выступает в качестве донора е .

HbFe2* + 0 2 -> НЬРе2+ • 0 2 HbCu2+ + 0 2 -+ HbCu2+ • 0 2.
В других соединениях в организме кислород участвует в образова

нии водородных связей.
Сера -  макроэлемент, суточная потребность 4-5 г, входит в состав 

белков, аминокислот (цистин, цистеин, метионин), гормона инсулина. На
капливается в волосах, костях, нервной ткани. Аминокислоты, содержа
щие серу, имеют тиоловые -SH группы; в организме они окисляются до
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сульфатов, свободной серы, тиосульфатов {820 32~). Образующаяся в орга
низме серная кислота принимает участие в связывании и обезвреживании 
многих соединений, образуя при этом безвредные вещества.

Селен -  относится к микроэлементам. Он концентрируется в печени 
и почках. Как аналог серы, селен замещает её в различных соединениях. 
Селен в комплексе с АК входит в состав некоторых ферментов.

В последнее время появились данные о взаимосвязи между высоким 
содержанием селена в рационе питания и низкой смертностью от рака. В 
больших дозах селен токсичен, так как при распаде соединений селена в 
организме образуется очень ядовитый диметилселен, СН3 -  Se -  СН3. Био
логическая роль Те и Ро не выяснена.

Молекулярный кислород применяется для вдыхания при заболева
ниях сердца, легких, сопровождающихся кислородной недостаточностью, 
при отравлениях СО, HCN. 6  клинической практике используется гипер
барическая оксигенация -  применение кислорода под повышенным давле
нием.

Олон (Оз) является очень сильным окислителем, используется для 
дезинфекции помещений, обеззараживания воздуха н очистки питьевой 
воды.

Na2S04, MgS04, Z«S04 -  см. выше.
Сера осажденная (S) оказывает противомикробное и противопара- 

зиторное действие. Входит в состав ряда мазей, применяемых при кожных 
заболеваниях (чесотке, псориазе).

Тиосульфат натрия (Na2S20v5H20) оказывает протияотоксичное, 
противовоспалительное действие. Используется при отравлении соедине
ниями As, Hg, Рв (образуются неядовитые соединения). Наружно приме
няется для лечения кожных болезней, в том числе чесотки. Действие тио 
сульфата натрия основано на способности образовывать в кислой среде 
серу, S02, оказывающих противопаразиторное действие:

Na2S20 3 + 2НС1 -► 2NaCl + H2S20 3 
H2s203 —■> S + S02 + HjO

Элементы VllA группы

В организме все галогены находятся в с.о. -1.
Хлор и бром в организме содержатся в виде гидратированных ионов, 

фтор и йод в связанной форме в составе биооргаиических соединений.
Хлор относится к макроэлементам, остальные являются микроэле

ментами.
Соединения фтора концентрируются в костной ткани, ногтях, зубах. 

В состав зубов входит приблизительно 0,01% фтора. Наибольшее его ко- 
личество находится в эмали зубов в виде Сзи о(РО^бОИF, Недостаток фто-



pa в организме приводит к кариесу зубов. Для профилактики кариеса 
питьевую воду фторируют, добавляя NaF. Избыток фтора в воде приводит 
к хрупкости зубной эмали, хрупкости костей, возникает общее истощение 
организма. Это заболевание, вызванное избытком фтора, называется флуо- 
роз.

Ионы хлора активируют действие некоторых ферментов, участвуют 
в поддержании осмотического давления. Суточная потребность NaCl со
ставляет 5-10 гр. Хлорид натрия необходим для выработки соляной кисло
ты, ионы хлора создают благоприятную среду для действия ферментов 
желудочного сока. Ионы хлора не обладают токсичным действием, но С12 
является токсичным веществом.

iJfnm (10'%) локализуется в основном в гипофизе. Биологическая 
роль недостаточно выяснена. Ионы брома легко всасываются в желудоч
но-кишечном тракте, токсичность ионов невысокая, но они медленно вы
водятся из организма и могут накапливаться. Есть данные, что соединения 
брома угнетают функцию щитовидной железы и усиливают активность 
коры надпочечников. Наиболее чувствительной к брому является нервная 
система. Ион брома действует успокаивающе при повышенной возбуди
мости. NaF3r и КВг используют как успокаивающие средства..

Йод -  является незаменимым биогенным элементом. Влияет на синтез 
белков, жиро», гормонов. В организме содержится примерно 25 мг йода. 
Больше половины его находится в щитовидной железе. П очт весь йод входит 
в состав гормонов и только 1% в «иле иона Г.

Щитовидная железа выделяет гормоны, содержащие йод: тироксин и 
трииодтиронин. Пониженная активность щитовидной железы (гипотеориз) 
может быть связана с уменьшением ей способности накапливать Йод, а 
также с недостатком в пише йода (эндемический зоб).

Йодистый натрий (Na!) используется для профилактики и лечения 
эндемического зоба; К! -  как отхаркивающее средство при заболевании 
дыхательных путей.

Спиртовой раствор йода применяют как противомикробное средство 
для обработки ран, операционного поля.

НС! ■ 8% водный раствор используют при пониженной кислотности 
желудочного сока, 6% раствор наружно.

КС1 и NaCl - см. выше. *
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