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17.6. Елементи шостої групи 
17.6.1. Загальна характеристика елементів
Елементи цієї групи підрозділяються на дві підгрупи за будовою 
електронних оболонок атомів:

– p-елементи головної підгрупи: Оксиген (O), Сульфур (S), Селен (Se), Телур (Te), Полоній (Po);

– d-елементи побічної підгрупи: Хром (Cr), Молібден (Mo), Вольфрам (W), Сіборгій (Sg).

Елементи Оксиген, Сульфур, Селен і Телур називають халькогенами (творцями земної кори) тому, що вони входять у склад багатьох мінералів.

Атоми елементів шостої групи мають різну будову зовнішнього і передостаннього енергетичного рівнів, наприклад: 

S [He]  3s2 3p4,



Se[Ne]  4s24p4,
Cr[Ne]  3d54s1,



W[Kr]  5d46s2.

Елементи головної підгрупи за винятком Ро – неметали, в яких на зовнішньому енергетичному рівні знаходяться шість електронів. Усі ці елементи у реакціях з воднем і металами виявляють ступінь окиснення –2. З воднем утворюють сполуки: H2O, H2S, H2Se, H2Te; в сполуках з киснем  можуть виявляти ступені окиснення +4, +6. Загальна формула їх оксидів EO2 і EO3. Це кислотні оксиди, яким відповідають кислоти H2SeO3 – селенитна; H2SeO4 – селенатна; H2TeO3 – телуритна; H2TeO4 – телуратна. Солі –  селеніти і селенати, телурити і телурати.
У міру збільшення порядкового номера за підгрупою зверху донизу наростають металеві властивості. Так, Teлур має деякі металеві властивості: проводить струм, має металевий блиск. З галогенами утворює солеподібні сполуки.
Полоній – радіоактивний елемент, який був відкритий у 1898 р. П.Кюрі та М.Склодовською-Кюрі. Він названий на честь батьківщини Марії Склодовської-Кюрі Польші. Масова частка Полонію у земній корі –  2·10-14 %. Відомі природні та штучні ізотопи, з яких найчастіше зустрічається  
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Полоній – м’який сріблясто-білий метал густиною 9,4 г/см3 , tпл = 254 (С. За фізичними властивостями він близький до металів бісмуту і свинцю. Полоній окиснюється на повітрі, утворюючи сполуки, в яких виявляє різні ступені окиснення: –2,+2,+4,+6, розчиняється в концентрованій нітратній та хлоридній  кислотах; утворює солі: Po(SO4)2 · nH2O, PoCl4, PoBr4 тощо. Найстійкішими є сполуки Ро(IV).
Елементи побічної підгрупи – метали. На зовнішньому енергетичному рівні ці елементи вміщують 2 s-електрони, а на передзовнішньому –                4d-електрони. Максимальний ступінь окиснення цих елементів +6.
Сіборгій – штучно отриманий радіоактивний метал.
17.6.2. Оксиген

Оксиген (О) – 
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2s22p4 – неметал, ступінь окиснення –2. Відомі також сполуки Оксигену зі ступенями окиснення +2 (OF2), +1 (O2F2), –1 (Н2О2). Оксиген найпоширеніший у природі хімічний елемент. Вміст його у земній корі становить приблизно 50%. Більша частина Оксигену перебуває у зв’язаному стані (неорганічні сполуки з Si, Al тощо), а менша – у вільному  (масова частка у повітрі становить 23,1%). 

Оксиген відіграє дуже важливу роль у природі. Хімічна активність Оксигену зумовила певні форми існування всіх інших сполук на Землі. Особлива біологічна роль Оксигену пов’язана зі здатністю підтримувати дихання живих істот і брати участь у розкладанні продуктів  життєдіяльності (процеси тління та окиснення).

Кисень (О2) – безбарвний газ, без запаху й смаку. В рідкому стані це біло-блакитна рідина з низькою температурою кипіння (–183 (С). Кисень мало розчиняється у воді (1 : 20), але цього достатньо для підтримання життєдіяльності всіх організмів.

У промисловості кисень отримують зрідженням повітря з подальшою багатостадійною перегонкою. В лабораторії кисень виділяють при термічному розкладанні солей, оксидів і пероксидів, наприклад калій перманганату:

2KMnO4 [image: image3.png]


K2MnO4 + MnO2 + O2.
Кисень – це один з найсильніших окисників. Він безпосередньо реагує з багатьма елементами. За звичайних умов кисень не взаємодіє з благородними газами, азотом, йодом, хлором і флуором. Активні метали (Mg, Na, K) у кисні горять з утворенням оксидів, наприклад:

2 Mg + О2 = 2 MgО.
З благородними металами (Au, Pt, Ir) кисень безпосередньо не взаємодіє, хоча відомі їх оксиди. Як окисник кисень реагує з багатьма неорганічними та органічними сполуками. Здебільшого це реакції горіння з виділенням значної кількості теплоти (горіння нафти, природного газу та ін.).

Друга алотропна модифікація Оксигену – це озон (О3), молекула якого трьохатомна. Озон – газ блакитного кольору; у малих концентраціях має приємний запах (свіжого повітря). У рідкому стані – синя рідина, а у твердому – темно-фіолетові кристали. Температура кипіння озону –111,9 (С. Озон добре розчиняється у воді (1:2). У природі він утворюється під час грози, а також в атмосфері на висоті 10 – 30 км. Таке повітря (озонове) містить до 10% озону.

У лабораторіях озон отримують в озонаторах дією електричного розряду на повітря або кисень за реакцією: 

                                                3О2 = 2О3 − 285 кДж

Озон – екзотермічна речовина, легко розкладається за реакцією:

О3 = О2 + О.

Він хімічно активний,  більш сильний окисник, ніж кисень. Наприклад, з КІ кисень не реагує, а озон окиснює І¯ до 
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. Озон окиснює срібло, ртуть, а також різні органічні сполуки (гуму, каучук). О3 – дуже отруйний газ (вміст 10-8 об’ємних відсотків озону викликає сильне подразнення дихальних шляхів). Дія озону на живі організми подібна дії радіоактивного випромінювання.

Важливішими сполуками кисню з воднем є вода та пероксид водню.

Вода (Н2О) – найбільш поширена в природі рідина, добрий розчинник. У водному середовищі зародилося життя. Вода входить до складу всіх живих істот. Це аномальна рідина. Головними особливостями води є малий розмір і маса її молекул, а також сильний водневий зв'язок.

Пероксид водню (Н2О2) отримують кількома способами. В промисловості – це електрохімічне окиснення сульфатної кислоти.

Безводний  Н2О2 – в’язка рідина; температура плавлення –0,43 (С, температура кипіння 150 (С, легко розкладається за реакцією:

2Н2О2 = 2Н2О + О2.

Пергідроль – це 30%-ний водний розчин Н2О2.

Н2О2 – є дуже слабкою кислотою. При дії концентрованого розчину Н2О2 на гідроксиди металів отримують їх пероксиди (Li2O2, MgO2 тощо).

Пероксид водню – сильний окисник, при відновленні утворюється  Н2О  або ОН¯, наприклад:

2KI + H2O2 + H2SO4 = I2 + K2SO4 + 2H2O.
При дії сильних окисників H2O2 виявляє відновні властивості з утворенням вільного кисню:

5H2O2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5О2 + K2SO4 + 2Mn SO4 +8H2O.
Застосування
Більша половина отриманого кисню витрачається у чорній металургії для інтенсифікації виплавки чавуну та сталі. Так, О2 використовують для зварювання й різки металів (3200 (С), плавлення кварцу, склодувних робіт,  у хімічній промисловості при отриманні HNO3, SO3 та ін. 

Оксиліквіти отримують при змішуванні рідкого кисню з твердими горючими речовинами. Вони мають сильні вибухові властивості і тому оксиліквіти застосовуються для підривних робіт.
Рідкий кисень  разом з рідким воднем, аміаком, гідразином є основою ракетного палива.

Озон використовують для знезаражування питної води і в деяких органічних синтезах.

Пероксид водню застосовують як антисептик, для вибілювання тканин а також у реактивній техніці.
17.6.3. Сульфур
Сульфур (S) – 
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3s23p4 – неметал, ступені окиснення –2, +4, +6.

Вміст Сульфуру в земній корі становить 4,7
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%. У природі Сульфур зустрічається у вигляді простої речовини – сірки (у самородному стані) та багатьох мінералів, важливішими з яких є сульфіди і сульфати. Практичне значення мають: пірит (FeS2), cфалерит (ZnS), галеніт (PbS), ангідрит (CaSO4), гіпс (CaSO4 · 2H2O), мірабіліт (Na2SO4 · 10H2O) та ін. Сполуки сульфуру містяться також у вулканічних газах і водах мінеральних джерел.

За звичайних умов сірка – жовта, крихка, легкоплавка речовина, формула її молекули S8. Сірка утворює кілька модифікацій – ромбічні (жовті) та моноклінні (блідо-жовті) кристали. Якщо сірку нагріти до температури кипіння (444,6 (С) і вилити у холодну воду, то вона перетвориться на м’яку гумоподібну коричнювату речовину, яку можна витягувати в нитки. Цю модифікацію сірки називають пластичною, оскільки вона складається із зиґзаґоподібних ланцюжків S
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 досягає кількох тисяч).

Сірка погано проводить тепло та електричний струм. Вона не розчиняється у воді, а найкращим розчинником її є карбон дисульфід. 

При нагріванні хімічна активність сірки досить висока. Вона безпосередньо взаємодіє майже з усіма простими речовинами, окрім азоту, йоду, платини та благородних газів.

З воднем сірка утворює ряд сполук, важливішим з них є сірководень (H2S). Він утворюється при взаємодії сірки з воднем при підвищеній температурі.

H2S – газ з неприємним запахом, отруйний,   tпл = –86 (С,   tкип = –60 (С.

Сірководень – сильний відновник, горить на повітрі:

2H2S + 3О2 = 2SO2 + 2H2O.

У воді H2S добре розчиняється (3:1), утворюючи слабку кислоту, дисоціація якої здійснюється по двом ступеням:

                                                H2S 
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                                                                           HS−
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 Її солі –   сульфіди, більшість яких кольорові. Розчинні у воді тільки сульфіди лужних, лужноземедьних металів та амонію.

Відомі сполуки Сульфуру  з Оксигеном. Практичне застосування знаходять оксиди сірки SO2 та SO3.
Діоксид    (SO2)    отримують   спалюванням    елементарної     сірки   або 
випаленням піриту. Більша частина SO2 використовується для виробництва H2SO4.

У лабораторії SO2 одержують за реакцією: 

Na2SO3 + 2H2SO4 = 2NaHSO4 + SO2
[image: image12.wmf]­

 + H2O.

SO2 – безбарвний газ із задушливим запахом, отруйний, легко перетворюється у рідину, tпл = –75 (С,  tкип = –10 (С.

Діоксид сірки добре розчиняється у воді (36:1) з утворенням сульфітної кислоти H2SO3, яка існує тільки у розчині. Ця кислота середньої сили.

Солі сульфітної кислоти – це сульфіти. Добре розчинні лише сульфіти лужних металів. Сульфур у H2SO3 має ступінь окиснення  +4, і тому можливі процеси відновлення цієї кислоти та її солей, наприклад: 

H2SO3 +2H2S = 3S
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 + 3H2O.

При нагріванні сульфіти диспропорціонують:

4Na2 SO3 [image: image14.png]


 Na2S + 3Na2SO4.
Триоксид (SO3) – летка рідина, tкип = 44,8 (С. Відомо декілька кристалічних форм SO3 ((-, (-, (-). Це пов’язано із здатністю цієї сполуки до полімеризації в різних умовах.

При нагріванні вище 600 (С  SO3 розкладається:

2 SO3 
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2SO2 + O2.

Триоксид сірки бурхливо реагує з водою і є основною складовою при виробництві H2SO4 контактним методом. В промисловості газ SO3 спрямовують для поглинання не у воду, а в концентровану сульфатну кислоту. Розчин SO3 у H2SO4 має технічну назву олеум (вміст SO3  20 – 65%), який дуже в’язкий. Потім до олеуму додають сульфатну кислоту, яка містить воду,  і отримують концентровану H2SO4 (92,5 – 95%).

Сульфатну кислоту з концентрацією 75% отримують окисненням SO2  (каталізатор – суміш NO і NO2) нітрозним методом:

2SO2 + O2 +2H2O = 2H2SO4.

Сульфатна кислота – в’язка рідина, tпл = 10 (С, tкип = 340 (С, дуже реакційноздатна речовина. У концентрованому стані вона – сильний окисник. Холодна концентрована H2SO4  пасивує залізо, тому її перевозять у залізній тарі.

Солі H2SO4 – сульфати, більшість їх добре розчинні у воді; малорозчинні – CaSO4, SrSO4, BaSO4, PbSO4. При нагріванні сульфати розкладаються на оксид металу і SO3.

Застосування
Сірка служить сировиною для виробництва сульфатної кислоти, добавкою для вулканізації каучуку в органічному синтезі.

Сульфатна кислота – один з найважливіших продуктів хімічної галузі. Використовується у виробництві фосфатних добрив, для очищення нафтопродуктів, у гідрометалургії тощо.

Солі Сульфуру знаходять широке застосування у целюлозній промисловості, при виробництві тканин, для отримання скла,  в органічному синтезі тощо.

17.6.4. Підгрупа Хрому

Підгрупу Хрому складають: Хром, Молібден, Вольфрам, Сіборгій. За вмістом у земній корі це досить поширені хімічні елементи (крім Сіборгію, який є штучним радіоактивним елементом): масова частка Хрому − 8,3
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Електронні формули цих елементів:

Хром (Cr) – [Ar] 3d54s1,

Молібден (Mo) – [Kr] 4d55s1, 
Вольфрам (W) – [Xe] 5d46s2. 

Всі ці метали мають максимальний ступінь окиснення +6, але відомі їх сполуки зі ступенями окиснення: 0, +2, +3, +5. Для Хрому важливішими є ступені окиснення +6, +3 (більш стійкі сполуки хрому (ІІІ)). Для Молібдену і Вольфраму стійкий ступінь окиснення +6.

Найважливіші мінерали металів підгрупи Хрому: хроміт Fe(CrO2)2, магнохроміт (Mg, Fe) (CrO2)2, алюмохроміт Fe(Cr,Al)2O4, молібденіт MoS2, повеліт CaMoO4, шеєліт CaWO4, вольфраміт (Fe,Mn)WO4.

Отримують металевий хром із хроміту, молібден – із молібденіту, вольфрам – із вольфраміту. При цьому використовують розроблені спеціальні технології для отримання кожного металу. Часто добувають не чисті метали, а їх сплави із залізом – ферохром, феромолібден і феровольфрам, які  використовують у металургії.

Хром, молібден і вольфрам – це сіро-білі метали, тугоплавкі й важкі. Вольфрам – найтугоплавкіший (tпл = 3395 (С) з усіх металів і неметалів (окрім алмазу). Технічний хром дуже твердий, а чистий – пластичний. 

Метали підгрупи Хрому виявляють різну хімічну активність, яка знижується із збільшенням порядкового номера елемента. Металевий хром взаємодіє з кислотами-неокисниками, утворюючи солі Хрому (ІІ):

Cr + 3H2SO4 (p) = CrSO4 + H2; 

Cr + 2HCl = CrCl2 + H2.
Хром пасивується у розчинах концентрованих кислот HNO3 i H2SO4 та «царській водці». Молібден розчиняється лише в кислотах-окисниках, наприклад у концентрованій  гарячій H2SO4:

Мо +3H2SO4  = H2МоO4 +3SO2 +2H2O.
Вольфрам розчиняється тільки у гарячій суміші концентрованих нітратної і флуоридної кислот:

W + 2HNO3 + 6HF = H2[WOF6] + 2NO +3H2O.

У присутності окисників Mo і W взаємодіють з розплавленими лугами. Всі метали підгрупи Хрому за звичайних умов взаємодіють з флуором, а при нагріванні – з іншими неметалами. Cr, Mo і W при високих температурах можуть взаємодіяти з азотом (нітриди), вуглецем (карбіди), бором (бориди), сіркою (сульфіди). Більшість з цих сполук – тугоплавкі, тверді, індиферентні до хімічних реагентів речовини. Загальним для всіх металів є те, що вони не взаємодіють з воднем.

При нагріванні (на повітрі або у струмені кисню) Mo і W згоряють з утворенням MoО3 і WО3 , хром окиснюється до CrО3.

Хром (VІ) оксид отримують  дією H2SO4 на розчин калій (натрій)  дихромату:

K2Cr2О7 + H2SO4 = 2CrО3 + K2SO4 + H2O.
Оксиди CrО3 (темно-червоний), MoО3 (білий) і WО3 (жовтий) – кристалічні речовини. При нагріванні хром (VІ) оксид легко розкладається з виділенням кисню, а сполуки MoО3 і WО3 переходять у газоподібний стан. Хром (VІ) оксид – сильний окисник, взаємодіє з хлороводнем, утворюючи хроміл хлорид:

CrО3 + 2HCl = CrО2Cl2+ H2O.
За звичайних умов CrО2Cl2 – червоно-бура рідина з tкип = 117 (С, реагує з водою, утворюючи дві кислоти – Н2Cr2О7 і HCl.

Оксиди ЕО3 мають кислотний характер, їм відповідають кислоти: хроматна Н2CrО4, молібденатна Н2МоО4, вольфраматна Н2WО4. Хроматну кислоту отримують розчиненням CrО3 у воді, а Н2МоО4 та Н2WО4 – непрямим шляхом з їх солей. У ряду Cr – Мо – W сила кислот зменшується: Н2CrО4 – середньої сили, а решта – слабкі. Кислотам Н2ЕО4 відповідають солі: жовті хромати і безбарвні молібдати та вольфрамати.

Хромати добувають при окисненні сполук  Хрому (ІІІ) сильними окисниками в лужному середовищі; молібдати і вольфрамати – при взаємодії їх оксидів Е(VI) або кислот з лугами, а також  сплавленням  Мо і W із содою, поташем, за наявності окисників:

Cr2О3 + 4КОН + КClО3 = 2К2CrО4 + КCl + 2Н2О;

2CrCl3 + 3Br2 +16КOH = 2К2CrО4 + 6KBr + 6КCl +8Н2О;

Мо + КClО3 + 2NaOH = Na2МоО4 + КCl + Н2О.
Більшість хроматів, молібдатів і вольфраматів важкорозчинні у воді (окрім солей K, Na, Mg, Ca). При підкисленні розчинів хроматів розбавленою кислотою Н2SО4 утворюються червоно-оранжеві дихромати:

2К2CrО4 + Н2SО4 = К2Cr2О7  + К2SО4 + Н2О.

Якщо додати до  розчину дихроматів луг, то знов утворяться жовті хромати:

К2Cr2О7 + 2КОН = 2К2CrО4 + Н2О.

Практичне значення мають солі К2Cr2О7 (хромпік) і Na2Cr2О7, які є вихідними речовинами для отримання інших сполук хрому. Усі сполуки Хрому (VI) – сильні окисники. У присутності відновників вони утворюють похідні Хрому (ІІІ), наприклад:

К2Cr2О7 + 3(NH4)2S + 11Н2О = 2K[Cr(OH)4∙(Н2О)2] + 6NH3∙Н2О + 3S;
К2Cr2О7 + 14HCl = 2CrCl3 + 2КCl + 3Cl2 + 7Н2О.

Суміш однакових об’ємів розчину К2Cr2О7 і концентрованої Н2SО4. називають хромовою сумішшю, яка має сильні окисні властивості. Сіль К2Cr2О7 окиснює метали і сірку, тому її використовують для виробництва сірників та спеціальних запалів.

Окисна здатність сполук Мо(VI) і W(VI) виявляється лише при взаємодії з дуже сильними відновниками. Так, відновлення металів може відбуватися до ступеня окиснення +5, наприклад:

2Na2MoO4 + Zn + 10HCl = ZnCl2 + 2MoOCl3 + 4NaCl +5Н2О.

Хром (ІІІ) оксид утворюється при нагріванні на повітрі порошку металевого хрому. В лабораторних умовах Cr2O3 отримують при термічному розкладанні амоній дихромату:

(NH4)2Cr2O7 [image: image19.png]


Cr2O3 + N2 + 4Н2О.
Cr2O3 – темно-зелений порошок, нерозчинний у воді, кислотах і лугах. Амфотерні властивості Cr2O3 виявляються при сплавленні його з содою, поташем або солями (NaHSO4, K2S2O7, K3S3O10), наприклад:

Cr2O3 + Na2CO3 = 2NaCrО2 + CO2;
Cr2O3 + 3K2S2O7 = Cr2(SO4)3 + 3K2SO4.

Хром (ІІІ) гідроксид Cr(OН)3 – амфотерний гідроксид, реагує з кислотами і сильними основами:

Cr(OН)3 + 3НCl = CrCl3 + 3Н2О;

Cr(OН)3 + КОН = К3[Cr(OH)6].
Практичне значення має оксид Cr2O3, який є вихідною речовиною для отримання хрому і його карбідів.

Хром (ІІІ) оксид використовують як компонент для футеровки металургійних печей, для виготовлення шліфувальних паст, як каталізатор і пігмент для виробництва скла і кераміки, CrCl3 – як протраву в процесі фарбування тканин, для електролітичного та електротермічного отримання хрому, галуни Ме(Cr2(SO4)3 ∙12Н2О) – у процесі дублення шкіри і фарбування вовняних тканин.

Хром (ІІ) оксид CrO і гідроксид Cr(OН)2 – це основні сполуки, які при взаємодії з кислотами-неокисниками утворюють солі Хрому (ІІ), розчини яких мають синій колір. Солі Хрому (ІІ) нестійкі, при розчиненні легко окиснюються киснем повітря та відновлюють воду з отриманням водню за такими реакціями:

4CrCl2 + О2 + 4НCl = 4CrCl3 + 2Н2О,

                                   2CrSО4 + 2Н2О  =  2Cr(OН)SO4  +  Н2.

Усі солі хрому (ІІ) – сильні відновники; при їх окисненні утворюються сполуки Cr (ІІІ).

Для молібдену (ІІ) і вольфраму (ІІ) відомі галогеніди, що належать до кластерних сполук (рій, ґроно). При дії фосгену на порошок молібдену (при нагріванні) утворюється МоСl2. Це жовта кристалічна речовина, нерозчинна у воді, але розчинна в спиртах та етерах. 

Нульовий ступінь окиснення виявляють атоми хрому, молібдену і вольфраму у карбонілах – сполуках з карбон (ІІ) оксидом. Для Cr, Мо і W відомі гексакарбоніли Е(СО)6. За звичайних умов Cr(СО)6, Мо(СО)6 і W(СО)6 – безбарвні тверді речовини, що легко сублімуються (30–50 (С) з температурами плавлення 148, 151 і 169 (С, нерозчинні у воді. При нагріванні карбоніли розкладаються на СО та метали високої чистоти. Карбоніли металів підгрупи Хрому використовують як каталізатори в органічних реакціях та для покриття поверхні металів і кераміки.

Застосування
Метали підгрупи Хрому широко застосовуються у металургійній промисловості для отримання спеціальних легованих сталей і сплавів. Хром використовують для електролітичного покриття металевих виробів. Молібден застосовують в електровакуумній техніці як конструкційний матеріал в енергетичних ядерних реакторах. З вольфраму виготовляють нитки для електроламп, нагрівники для електропечей, електроди для атомно-водневого зварювання, випрямлячі високої напруги, антикатоди та катоди рентгенівських трубок і т.п.
Питання для самоперевірки

1.Чому озон більш активний окисник, ніж кисень? Як отримують озон?
2. Назвіть такі сполуки: PbS, H2Se, H2SeO4, KHSO4 .

3. Які ступені окиснення виявляє Сульфур у сполуках?
4. Як змінюється сила кислот у ряду: сульфітна – селенітна – телуритна?
5. Охарактеризуйте відношення до розбавлених і концентрованих кислот: а) молібдену; б) вольфраму. 
6. Чи взаємодіють хром і молібден із концентрованою нітратною
 кислотою?

Контрольні завдання

17.6.1. Скільки літрів SO2 виділяється при згорянні 1 кг сірки (за н.у.)?

17.6.2. Як отримати з натрій сульфату: а) сульфатну кислоту;  б) сірку; 

в) сірководень?

17.6.3. Напишіть рівняння реакції електровідновлення пероксиду водню до води та окиснення його до О2 у кислому середовищі.
17.6.4. Складіть реакцію окиснення H2S за допомогою кисню до елементарної сірки.

17.6.5. Як діють на хром розбавлені й концентровані розчини мінеральних кислот? Напишіть рівняння реакцій.

17.6.6. Напишіть структурні формули калій хроміту та калій хромату.
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