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17.8. Елементи восьмої групи 
17.8.1. Загальна характеристика елементів
Елементи восьмої групи поділяють на дві підгрупи. Головна – p-елементи: He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn. Це колишні інертні гази. Але їх правильніше називати благородні, тому що для деяких з них вже отримані сполуки.

Побічна підгрупа – d-елементи, що поділяються на родини:
родина Феруму:                Fe, Co, Ni.

родина платинових:          Ru, Rh, Pd 

                                            Os, Ir, Pt.
Відомо,  що   p-елементи на зовнішньому енергетичному рівні вміщують два   s-електрони і шість p-електронів, утворюючи стійку електронну оболонку – октет. Досить довго вважали, що ці гази не взаємодіють з іншими елементами, останнім часом отримані деякі їх сполуки. Властивості p-елементів восьмої групи підпорядковуються тим самим закономірностям, що і властивості p-елементів інших груп. Від He до Rn зростають металеві властивості, збільшується піддатливість цих елементів, тобто збільшується їх здатність віддавати електрони. Отримані сполуки Kr, Xe, Ar. Здебільшого максимальний ступінь окиснення складає +4 і +6: H2KrO4; Xe[PtCl6]. Водневих сполук ці елементи не утворюють. 

Проте d-елементи восьмої групи на відміну від d-елементів інших груп розташовуються не по одному у кожному періоді, а тріадами. Наприклад, у сьомій групі Mанган один елемент, а у восьмій – одразу три елементи: Fe, Co, Ni. Валентність, що дорівнює номеру групи, виявляється тільки у Ru (RuO4) і Os (OsO4). 
17.8.2. Благородні гази

До елементів головної підгрупи належать Гелій (Не), Неон (Ne), Аргон (Ar), Криптон (Kr), Ксенон (Xe) і Радон (Rn). Це – неметали, тобто благородні (інертні) гази; всі вони мають на зовнішньому енергетичному рівні два              s-електрони і шість р-електронів (крім Гелію, у якого тільки 2 s-електрони). Вміст їх у земній атмосфері (в об’ємних  %): Ar – 93∙10-2; Ne – 1,8∙10-4;             Не – 5∙10-4; Kr – 10-4; Xe – 8∙10-6; Rn – 6∙10-18.

Благородні гази мають стійку електронну конфігурацію ns2 і ns2 (n-1)р6, що зумовлює їх низьку хімічну активність та одноатомність молекул. Нині вже відомо багато сполук благородних газів, у яких ступені окиснення становлять +2, +4, +6, +8.

Благородні гази – безбарвні речовини з низькими температурами плавлення і кипіння. Найнижча tкип у Не (–269 (С), а tпл його наближається до абсолютного нуля. Найвищі tкип  та tпл – у Rn (–62 (С і –71 (С відповідно). Від гелію до радону розчинність благородних газів у воді та інших розчинниках зростає, як і  здатність до утворення молекулярних сполук. Наприклад, аргон, криптон і ксенон утворюють гідрати: Ar ∙ 6Н2О, Kr ∙ 6Н2О, Xe ∙ 6Н2О. 
Це кристалічні речовини, що розкладаються відповідно при температурах –43, –28 та 4 (С.

Уперше здатність благородних газів до утворення сполук було встановлено в 1962 р., коли Н. Бартлет отримав кристалічну речовину XePtF6 при взаємодії Хе з PtF6. Пізніше було встановлено, що ксенон, криптон і радон здатні утворювати флуориди. Ксенон дифлуорид отримують при нагріванні ксенону і флуору:

Xe + F2 = XeF2.

Це безбарвна кристалічна речовина з tпл =140 (С, розчиняється у воді за реакцією:

2XeF2 + Н2О = 2Xe + О2 + 4НF.

XeF2 – сильний окисник, окиснює срібло, кобальт та манган в їх сполуках, наприклад:

2MnSO4 + 5XeF2 + 8H2O = 2HMnO4 + 5Xe + 10HF + 2H2SO4.

При нагріванні ксенон дифлуорид диспропорціонує:

2XeF2 = Xe + XeF4.

Ксенон тетрафлуорид XeF4 отримується з простих речовин при 400 (С; це безбарвна кристалічна речовина з tпл = 114 (С, взаємодіє з водою, утворюючи гідроксид Хе(ОН)2. Відома сполука Хе – ксенон (ІV) оксофлуорид ХеОF2. Усі похідні Хе(ІV) – сильні окисники.

Якщо нагріти суміш ксенону і флуору  до 250 (С під тиском 50 атмосфер, то утвориться ксенон гексафлуорид:

Xe + 3 F2 = XeF6.

Ксенон гексафлуорид XeF6 – безбарвна кристалічна речовина, tпл = 48 (С, має кислотні властивості, утворює координаційні солі з флуоридами лужних металів, наприклад:

XeF6 + КF = К[XeF7];
XeF6 + 2КF = К2[XeF8].

У вологому повітрі XeF6 здатен гідролізувати до утворення ХеОF4 (ксенон оксотетрафлуорида), який є безбарвною рідиною, tпл = –28 (С. При гідролізі XeF6 отримують ксенон (VІ) оксид:

XeF6 + 3H2O = ХеО3 + 6HF.

Ксенон (VІ) оксид ХеО3 –  дуже нестійка біла тверда речовина, розкладається з вибухом, має кислотні властивості. ХеО3 розчиняється у воді з утворенням ксенонатних (VІ) кислот: Н4ХеО5, Н2ХеО4 і Н6ХеО6.

Солі кислоти Н4ХеО5 – ксенонати (VІ) отримують дією лугів на XeF6:

XeF6 + 10NaOH = Na4ХеО5 + 6NaF + 5H2O.

Натрій ксенонату (VІ) утворює кристалогідрат Na4ХеО5∙2H2O. Відомі також ксенонати Ag і Ba. Похідні ксенону (VІ) – сильні окисники, наприклад:

XeF6 + КІ + 3H2SO4 = Хе + 3І2 + 3К2SO4 + 6НF.

При взаємодії озону із сполуками Хе(VІ) отримуються похідні Хе(VІІІ) –перксенонати:

ХеО3 + О3 + 4NaOH = Na4ХеО6 + О2 + 2H2O.

Солі ксенонової кислоти Na4ХеО6 ∙ 6Н2О, Вa2ХеО6 ∙ 1,5Н2О – стійкі сполуки, не розчиняються у воді.

Ксенон (VІІІ) оксид можна отримати із барій ксенонату:

Вa2ХеО6 + 2H2SO4 = ХеО4 + ВаSO4 + 2H2O.

ХеО4 – дуже нестійка сполука, вибухає при  t = 0 (С, за звичайних умов – газ з кислотними властивостями.

Криптон (ІІ) дифлуорид КrF2 отримують дією електричного розряду на суміш газів (Kr, F2). Отже, деякі благородні гази можуть утворювати з киснем і флуором хімічні сполуки, але вони вивчені недостатньо.

Застосування
Благородні гази широко застосовують у різних галузях. Гелій – найлегший газ, ним наповнюють аеростати, неон і аргон – використовують для наповнення ламп розжарювання, криптон – для наповнення ламп спеціального призначення. Аргоном і неоном також наповнюють електричні трубки, які світяться синім (аргон) або червоним (неон) світлом. У великих кількостях аргон застосовують для створення інертної атмосфери  при отриманні деяких металів (Ті, Сr), надчистої сталі, різних сплавів та під час зварювання.

Радон, як добре розчинний у воді газ, використовують у вигляді радонових вод у медицині.

Флуориди ксенону застосовують як флуорувальні агенти та енергійні окисники, наприклад у ракетному паливі. Тверді флуориди ксенону і радону – для зберігання і використання благородних газів.

17.8.3. Родина Феруму

Родину Феруму складають елементи: Ферум (Fe), Кобальт (Co) і Нікель (Ni). За вмістом у земній корі залізо посідає друге місце серед металів (після алюмінію) 4,65 % по масі, на кобальт і нікель припадає відповідно 1,8∙10-3 та 5,8∙10-3 %.

Ферум входить до складу таких мінералів: лимоніту HFeO2∙nH2O, гематиту Fe2O3, магнетиту Fe3O4, сидериту FeCO3, піриту FeS2 тощо. Залізні руди містять домішки різних металів (Mn, Cr, Ni, Ti, V, Co) та неметалів (S, P).

Кобальт не має своїх руд. Він міститься в мідних, нікелевих, залізних і поліметалевих рудах.

Нікель зустрічається у вигляді сульфідів та арсенідів, найбільше його у
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Основним промисловим способом отримання заліза є виробництво сплавів з вуглецем (чавуну, сталі) та з металами (феросплави). Нині набуває великого значення прямий метод відновлення заліза з його оксидів вуглецем, карбон (ІІ) оксидом та іншими, а також електролізом розчинів солей Fe (гідрометалургія). 

Кобальт виділяється як побічний продукт при переробці сульфідних та арсенідних руд інших металів. Після збагачення і складного очищення вихідних руд отримують сполуку Со3О4, яку далі відновлюють (H2, СО, Аl) до металу.

Нікель виділяють з мідно-нікелевих сульфідних руд таким чином: руду випалюють з отриманням NiО, відновлюють в електропечах і потім піддають електролітичному рафінуванню. Для отримання високочистого нікелю провадять розкладання Ni(СО)4.

Виділені із сполук дисперсні порошки дрібнозернистих заліза, кобальту та нікелю мають пірофорні властивості.

Компактні речовини залізо, кобальт і нікель – сріблясто-білі метали. Со і Ni – стійкі на повітрі метали, Fe  окиснюється. Метали родини заліза мають близькі за значеннями густину, tкип та tпл. Вони пластичні, ковкі, а також феромагнітні.

В атомах елементів родини Феруму на зовнішньому енергетичному рівні є по два електрони, а на передостанньому – по чотирнадцять (Fe), п'ятнадцять (Со), шістнадцять (Ni), наприклад, 26Fe 1s22s22p63s23p63d64s2.
Утворення    хімічних     зв’язків    цих    елементів     здійснюється     3d-    і 
4s-електронами з виявленням у сполуках різних ступенів окиснення. Найстійкішими є солі Феруму зі ступенем окиснення його +3. Для сполук Со і Ni характерний ступінь окиснення +2.

Залізо, кобальт і нікель – метали середньої активності. У компактному стані (хімічно чисті) вони досить стійкі на повітрі. Звичайне залізо містить домішки,  тому під дією атмосферних вологи та кисню ржавіє:

4Fe + 2nH2O + 3O2 = 2(Fe2O3∙nH2O).
Залізо є найактивнішим серед металів родини Феруму, реагує з водяною парою при нагріванні:

3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2     (t < 570 (С);

    Fe + H2O = FeO + H2         (t > 570 (С).

Метали родини Феруму при взаємодії з розведеними кислотами-неокисниками виявляють ступінь окиснення +2.

Концентровані HNO3 i H2SO4 пасивують Fe, Co і Ni, утворюючи на поверхні оксидну плівку. Кислоти середньої концентрації розчиняють метали з утворенням сполук Fe(ІІІ), Co(ІІ) і Ni(ІІ), наприклад:

Fe + 4HNO3 = Fe(NO3)3 + NO + 2H2O;

Co + 8HNO3 = 3Co(NO3)2 + 2NO + 4H2O;   
Ni + 8HNO3 = 3Ni (NO3)2 + 2NO + 4H2O.
Залізо, кобальт і нікель не взаємодіють з лугами. За звичайних умов вони не реагують з галогенами, сіркою, киснем тощо. При нагріванні хімічна активність їх збільшується (у подрібненому стані).

Для елементів родини Феруму відомі сполуки із галогенами – галогеніди, із сіркою – чорні сульфіди, які у воді майже нерозчинні, з азотом – нітриди (тверді розчини).

Залізо, кобальт і нікель утворюють з вуглецем карбіди Е2С. Сплави заліза з   вуглецем   називають сталями (0,3 – 1,9 % С),  чавунами (1,9 – 4,0 % С) ,  м’якою сталлю (< 0,3 % С). Фізико-хімічні властивості сплавів заліза з вуглецем залежать від легувальних добавок (Cr, Ni, Mn, Co, Ti, W та ін.). Відомі сполуки металів родини Феруму з карбон (ІІ) оксидом – карбоніли, Fe(CO)5, Ni(CO)4, [Co(CO)4]2), в яких метали мають нульовий ступінь окиснення. При нагріванні карбоніли легко розпадаються на метал і СО. Їх використовують для отримання високочистих металів.

Існують кисневмісні сполуки металів родини Феруму.

Оксиди – чорний FeО, сіро-зелений СоО та зелений NiО. Всі вони отримуються розкладанням оксалатів металів. FeО також утворюється при нагріванні Fe2О3 (в атмосфері Н2 або СО); оксиди СоО та NiО – при розкладанні карбонатів в інертній атмосфері.

Гідроксиди Е(ОН)2 утворюються при дії лугів на розчини солей. Це осади різного кольору. У воді вони практично нерозчинні, взаємодіють з кислотами. Гідроксиди Со і Ni на повітрі майже не змінюються, а Fe(ОН)2 швидко перетворюється з блідо-зеленого осаду в буро-червоний Fe(ОН)3:

4Fe(ОН)2 + О2 + 2H2O = 4Fe(ОН)3.

Солі Феруму (ІІ) легко окиснюються до сполук Феруму (ІІІ) киснем повітря та різними окисниками як у розчині, так і в кристалічному стані. Окиснення протікає у нейтральному, лужному та кислому середовищах, наприклад:

4FeSО4 + О2 + 2H2O = 4Fe(ОН)SО4;

6FeSО4 + 2HNO3 + 3H2SО4 = 3Fe2(SО4)3 +2NO + 4H2O.

Здатність солей феруму (ІІ) легко окиснюватися дозволяє застосовувати їх в аналітичній хімії як відновників, наприклад:

2KMnO4 + 10FeSО4 + 8H2SО4 = 5Fe2(SО4)3 + 2MnSО4  + K2SО4  + 8H2O.

У ряду Fe – Со – Ni зменшується здатність металів до створення сполук зі ступенем окиснення +3. Тому солі нікелю (ІІ) стійкі до дії різних окисників. Солі металів родини Феруму можуть утворювати координаційні сполуки – катіонні, аніонні і т.п.

Ферум (ІІІ) оксид Fe2О3 буро-червоного кольору утворюється при нагріванні ферум (ІІІ) гідроксиду, нерозчинний у воді, взаємодіє з кислотами та лугами (амфотерний оксид). Його використовують як мінеральну фарбу (сурик, мумія).

Гідроксиди Е(ОН)3 отримують для всіх елементів родини Феруму окисненням Е(ОН)2. Кобальт (ІІ) гідроксид повільно окиснюється киснем повітря до Со(ОН)3:

4Со(ОН)2 + О2 + 2H2O = 4Со(ОН)3.

Чорний гідроксид Ni(ОН)3 одержують при взаємодії Ni(ОН)2 із сильними окисниками  в лужному середовищі:

2 Ni(ОН)2 + 2NaOH + Br2 = 2Ni(ОН)3 + 2NaBr.
При дії лугів на розчини солей феруму (ІІІ) утворюється бурий осад Fe(ОН)3. Гідроксиди Е(ОН)3 у воді нерозчинні, взаємодіють з кислотами, лугами.

Амфотерні сполуки Fe2O3,  Fe(ОН)3, Со(ОН)3 при сплавленні з лугами або карбонатами лужних металів утворюють ферати (ІІІ) і кобальтати (ІІІ):

Fe2O3 + Са(ОН)2 = Са(FeO2)2 + H2O,

2Со(ОН)3 + Na2СО3 = 2NaСоО2 + СО2 + 3H2O.

Усі солі Феруму (ІІІ) у водному розчині гідролізуються, утворюючи основні солі або ферум (ІІІ) гідроксид, наприклад:

Fe2(SО4)3 + 2H2O = 2FeOHSO4 + H2SO4;

Са(FeO2)2 + 4H2O = Ca(OH)2 + 2Fe(ОН)3.

За наявності відновників солі феруму (ІІІ) виявляють властивості окисників, відновлюючись до солей феруму (ІІ), наприклад:
2FeCl3 + H2S = 2FeCl2 + S + 2HCl.

Ферум (ІІІ), Кобальт (ІІІ) і Нікель (ІІІ) утворюють координаційні сполуки, серед яких найбільше похідних кобальту і мало нікелю: Fe – катіонні та аніонні комплекси, Со – катіонні, аніонні та електронейтральні, Nі – лише аніонні.

Усі метали родини Феруму утворюють координаційні флуориди, а ферум ще й хлориди. Також відомі амоніакати, тіоціанати, ціаніди. Серед ціанідів феруму практичне значення має калій гексаціаноферат (ІІІ) K3[Fe(CN)6]  (червона кров’яна сіль), який утворюється за реакцією:
2K4[Fe(CN)6] + Cl2 = 2K3[Fe(CN)6] + 2KCl.

Червона кров’яна сіль за присутності іонів Fe+2 утворює нерозчинну у воді темно-синю сіль KFe[Fe(CN)6] (турнбулева синь):

FeCl2 + K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6] + 2KCl.

В аналітичній хімії ця реакція використовується для якісного виявлення іонів Fe+2 у розчині.

Оксид FeO3 та його гідрат Н2FeO4  не отримано, але солі ферати утворюються при сплавленні похідних Ферум (ІІ) і Ферум (ІІІ) з окисниками в сильнолужному середовищі, наприклад:

Fe2O3 + 3KNO3 + 4KOH = 2K2FeO4 + 3KNO2 + 2H2O,

Fe2(SО4)3 + KClO3 + 10NaOH = 2Na2FeO4 + KCl + 3Na2SO4 + 5H2O.

Ферати – кристалічні речовини червоного кольору, при нагріванні більшість їх розкладається у розчині:

4K2FeO4 + 10H2O = 4Fe(OН)3 + 8КОН + 3О2.

Усі ферати – сильні окисники, в кислих розчинах вони відновлюються до солей феруму (ІІІ):

2K2FeO4 + 3SnCl2 + 22HCl = FeCl3 + 3H2[SnCl6] + 4KCl + 8H2O.
Застосування
Залізо – головний метал чорної металургії. Здебільшого залізо використовують у вигляді вуглецевих і легованих сплавів і сталей. На основі заліза отримують корозієстійкі, неіржавіючі, жаростійкі, електротехнічні та конструкційні сплави.

Переважна кількість отриманого кобальту витрачається для спеціальних сплавів і сталей. Це жаростійкі, жароміцні та стійкі до агресивних середовищ матеріали. Радіоактивний нуклід 
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Со застосовують у медицині для боротьби  із злоякісними пухлинами («кобальтова гармата»).

Нікель використовують для сплавів з Fe, Cr, Cu, Zn та іншими металами, для нікелювання (захисне покриття на сталі), а також для виготовлення лужних акумуляторів.

Феромагнітні ферити застосовують у радіолокації, електроакустиці, у комп’ютерах, в електротехніці (для виробництва магнітних плівок). Із феритів виготовляють постійні магніти та елементи пам’яті для ЕОМ.

17.8.4. Родина платинових металів

До платинових металів належать рутеній (Ru), родій (Rh), паладій (Pd), осмій (Os), іридій (Ir), платина (Pt). У земній корі вони мало поширені й розсіяні, їх масова частка становить, % : 5∙10-7 (Ru);  10-7(Rh);  1,3∙10-6 (Pd);     5∙10-6(Os);  10-7(Ir); 10-6(Pt).

У природі платинові метали зустрічаються у вільному (самородному) стані та у вигляді сполук (з As, S, Sb). Сульфідні платиновмісні поліметалеві мідно-нікелеві руди є головним джерелом сполук платинових металів.

Складна комплексна переробка руд родовищ та відходів мідно-нікелевого сульфідного виробництва дозволяє виділити і розділити платинові метали. 

Платинові метали у компактному стані – сріблясто-білі, блискучі, за зовнішнім виглядом нагадують срібло, але відрізняються від нього відтінками.

Ці метали у високодисперсному стані є чорними порошками (чернь), які отримують електролітичним відновленням їх сполук.

За густиною платинові метали поділяють на легкі (рутеній, родій, паладій) та важкі (осмій, іридій, платина). Вони характеризуються  високими температурами плавлення  і значною електропровідністю. Майже всі платинові метали пластичні, добре витягуються і куються.

Атоми платинових металів на останньому й передостанньому енергетичних рівнях містять різну кількість електронів. Валентними електронами є: для рутенію – 4d75s2, родію – 4d85s1, паладію – 4d105s0, осмію – 5d66s2, іридію – 5d76s2,  платини – 5d96s1.

При утворенні хімічних сполук платинові метали можуть виявляти  змінні ступені окиснення, але найстабільніші для деяких елементів такі: +2 (Паладій, Платина); +3 (Родій, Іридій); +4 (Платина, Іридій); +6 (Рутеній, Осмій); +8 (Осмій, Рутеній).

Платинові метали малоактивні. У ряду стандартних електродних потенціалів вони розміщені після Гідрогену. Усі ці метали в компактному стані, крім Pd, Pt і Os стійкі до кислот-окисників. Паладій легко розчиняється в концентрованих нітратній і гарячій сульфатній кислотах з утворенням солей Pd(NO3)2 і PdSO4.

Гексахлоридоплатинатна кислота H2[PtCl6] утворюється при розчиненні платини у «царській водці» за реакцією:
3Pt + 4HNO3 + 18HCl = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2O.

Паладій та осмій також розчиняються у «царській водці», до того ж осмій окиснюється  концентрованою HNO3 до OsО4 .

Рутеній та осмій можна перевести в розчинні сполуки під час сплавлення з лугами, а родій та іридій – при хлоруванні у присутності NаCl:

E + 2Cl2 + 2NaCl – Na2[ECl6].

При цьому утворюються похідні рутенію та осмію зі ступенем окиснення +6, а родію та іридію +4. Компактні платинові метали за звичайних умов стійкі на повітрі, не взаємодіють з типовими неметалами. Лише у вигляді порошків при підвищеній температурі вони виявляють вищу реакційну здатність.

З галогенами, зокрема з флуором, платинові метали утворюють галогеніди: PdF2, Pt F2,  RhF3, IrF3,  RuF6, OsF8; дещо слабше взаємодіють з іншими галогенами – PtCl2, RhCl3, RhB3, RuCl3, OsCl4 тощо.

З сіркою платинові метали утворюють сульфіди: ЕS (Pd, Pt), E2S3 (Rh, Ir), ES2 (Ru, Rh, Pd, Os, Ir, Pt), ES4 (Os). Вони мало розчинні у воді та кислотах. Платинові метали взаємодіють з P, As, Sb, Si, B, Se, Te; із азотом не взаємодіють, а вуглець розчиняється в них без утворення стійких сполук.

Деякі платинові метали вбирають кисень та водень. З киснем найлегше взаємодіє осмій, порошок якого на повітрі поступово окиснюється до OsО4.

Рутеній з киснем утворює оксид RuО2 (t = 500 (С), інші платинові метали  утворюють (t = 600 – 700 (С) у струмені кисню такі оксиди: PdО, Ru2О3, IrО2, PtО2. Вони володіють амфотерними властивостями або (з вищими ступенями окиснення) кислотними. Безпосередньо з водою оксиди платинових металів не взаємодіють. При дії лугів на солі металів можна отримати відповідні оксидам гідроксиди.

Для паладію і платини характерні сполуки зі ступенем окиснення +2. Так, чорні оксиди ЕО та відповідні їм гідроксиди Pd(ОН)2 і Pt(ОН)2 виявляють амфотерні властивості переважно основних у Pd(ОН)2 і кислотних у Pt(ОН)2. Платина (ІІ) гідроксид легко окиснюється киснем повітря до платини (ІV) гідроксиду. Паладій утворює середні (нормальні) прості солі – Pd(NO3)2∙2H2O; PdCl2∙2H2O; PdSO4∙2H2O (жовті або з коричневим відтінком), а також катіонні, аніонні та електронейтральні координаційні сполуки – [Pd(NH3)2Cl2], Na2[PdCl4], [Pd(NH3)4]Cl2.
Платина більш схильна до утворювання аніонних координаційних сполук: K2[PtCl4], H2[Pt(CN)4] тощо.
Солі паладію за звичайних умов досить легко відновлюються до металу різними відновниками, наприклад:

PdСІ2 + СО + Н2О = Pd + СО2 + 2НСІ.

В аналітичній практиці ця реакція використовується для виявлення карбон (ІІ) оксиду в газових сумішах.

Для родію та іридію характерними є сполуки зі ступенем окиснення +3. Оксиди E2О3  (чорні) та відповідні їм гідроксиди  Rh(ОН)з (жовтий) і Ir(ОН)3 (зелений) у воді майже нерозчинні. Вони виявляють амфотерні властивості з перевагою основної функції, розчиняються у кислотах та концентрованих лугах. Ir(ОН)3 легко окиснюється до Ir(ОН)4. Відомі прості солі родію та іридію (галогеніди, сульфати, нітрати), а також катіонні, аніонні та електронейтральні координаційні сполуки. Найважливішою для практики є сіль Na3[IrCl6], яка є вихідним продуктом для отримання різних похідних іридію (ІІІ).

Майже для всіх платинових металів існують сполуки зі ступенем окиснення +4. Оксиди ЕО2 та гідроксиди Е(ОН)4 виявляють амфотерні властивості з перевагою кислотної функції. Платина утворює найбільш стійкі сполуки зі ступенем окиснення +4. При розчиненні платини (ІV) гідроксиду в кислотах та лугах утворюються аніонні координаційні сполуки:

Pt (ОН)4 + 2КОН = K2[Pt(ОН)6],
Pt (ОН)4 + 6HСl = H2[PtCl6] + 4H2O.
Кислота H2[PtCl6] є важливою для практики сполукою платини (ІV), її отримують при розчинені платини у хлоридній кислоті, насиченій хлором:

Pt + 2Сl2 + 2HСl  = H2[PtCl6].

Ця кислота досить сильна, розчинна у воді, спирті, етері. З неї утворюється кристалогідрат H2[PtCl6]∙6H2O (коричнювато-червоний), який використовується в аналітичній практиці для виявлення іонів NH4+, K+, Rb+, Cs+ внаслідок випадання жовтого осаду хлороплатинатів з цими іонами. Рутеній та осмій утворюють сполуки зі ступенем окиснення +6. Оксиди ЕО3 та гідрати Н2ЕО4 у вільному стані не отримані, але їх солі – рутенати та осмати – утворюються при сплавленні металів із лугами в присутності сильних окисників, наприклад:

Е + КСlО3 + 2КОН = К2ЕО4 + КСl + Н2О.

Рутенат та осмат калію добре розчинні у воді; з розчину їх отримують у вигляді кристалогідратів з фіалковим (К2OsО4∙2H2O) та чорним  (К2RuО4) забарвленням. Сполуки рутенію (VІ) та осмію (VІ) нестійкі за звичайних умов: рутенати легко відновлюються до RuО2, а осмати окиснюються до OsО4, наприклад:

К2RuО4 + 4HСl = RuО2 + 2КСl + Сl2 + 2Н2О,

К2OsО4 + О2 + 2Н2О = 2OsО4 + 4КОН.

Отримані деякі прості солі Рутенію (VІ) та Осмію (VІ): RuF6, RuOF4, OsF6, OsOF4 тощо та аніонні координаційні сполуки.

При взаємодії металевих Ir, Rh, i Pt з F2 утворюються легкоплавкі кристалічні сполуки ЕF6. Всі вони нестійкі, легко відновлюються до сполук Ir(ІV), Rh(ІІІ) i Pt(ІV), наприклад:

2IrF6 + 10Н2О = 2Ir(ОН)4 + О2 + 12НF.

Рутеній та осмій утворюють сполуки зі ступенем окиснення +8.  Оксиди RuО4 та OsО4 – це кристалічні легкоплавкі речовини (жовтого і білого кольорів). Рутеній (VІІІ) оксид отримують при окисненні сполук рутенію (VІ), наприклад:

Na2RuO4 + Cl2 = RuO4 + 2NaCl.

RuO4 – нестійка речовина, OsО4 – найстійкіший оксид Осмію. При взаємодії кислотного осмій (VІІІ) оксиду з лугами утворюються перосмати або осмати (VІІІ):
OsO4 + 2KOH = K2[OsO4(OH)2].
Рутеній (VІІІ) оксид при взаємодії з лугом відновлюється до сполук Рутенію (VІ):
2RuO4 + 4NaOH = 2Na2RuO4 + O2 + 2H2O.
В органічній хімії Осмій (VІІІ) оксид використовують як сильний окисник та каталізатор.

Загальною особливістю платинових металів є їх здатність відновлюватися із своїх сполук до металів.

Застосування
Платинові метали мають практичне застосування. Завдяки блиску та стійкості до дії хімічних реагентів, вони використовуються для нанесення захисного й декоративного покриття на поверхню інших металів, наприклад, родій наносять на срібні ювелірні вироби, паладій – на годинникові корпуси  тощо. Високотемпературні термопари, електроди, лабораторний посуд, тиглі, корозієстійку апаратуру, медичні інструменти виготовляють із платини та її сплавів з іридієм, родієм, рутенієм, паладієм. Сплав осмію з рутенієм та іридієм використовують для отримання надтвердих некородувальних сплавів, з яких виготовляють точні вимірювальні прилади. Платинові метали у високодисперсному стані (чернь) використовують як каталізатори.
Питання для самоперевірки

1. Як пояснити подібність хімічних властивостей двовалентних металів родини заліза?

2. Який метал руйнується першим при корозії, що відбувається на пошкодженій поверхні заліза, покритого цинком, оловом та нікелем у кислому середовищі? Який механізм корозії в усіх трьох випадках?

3. Як пояснити різні значення характерних координаційних чисел для Fe(6), Co(6) та Ni(4)?

4. Чи залишається стійкою суспензія Fe(OH)3 у сильнолужному розчині під час додавання до нього струменя хлору?
5. Який метал – нікель або залізо – буде руйнуватися при корозії, що протікає на ушкодженій поверхні нікельованого стального предмета в нейтральному середовищі?

6. Який з гідроксидів металів сімейства Феруму є найсильнішим окисником?
Контрольні завдання

17.8.1. Напишіть рівняння реакцій, що протікають при розчиненні заліза в кислотах:

а) хлоридній; б) розбавленій сульфатній; в) розбавленій нітратній.

17.8.2. Як взаємодіє кобальт з кислотами:
а) хлоридною розбавленою; б) сульфатною розбавленою; в) нітратною концентрованою?

17.8.3. Напишіть графічні формули речовин RuО2, RuO4, Na2RuO4 .
17.8.4. Допишіть рівняння реакцій: Fe(OH)3 + KOH (;   FeCl3 + H3PO4  (;

Fe + HNO3 розб  (.
17.8.5. Назвіть по два елементи восьмої групи, для яких характерні такі ступені окиснення:  а) +2;   б) +3;    в) +4.

17.8.6. Напишіть рівняння реакції розчинення паладію у нітратній кислоті.
	Засвоєння матеріалу розділу студентами дозволить сформувати у них комплекс знань про властивості хімічних елементів та їх сполук. Дасть змогу мати уявлення про наявність елементів у надрах, залежність деяких властивостей атомів елементів від місця знаходження в таблиці Д.І. Менделєєва, про способи отримання і застосування елементів та їх сполук. 
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