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17.5. Елементи п'ятої групи 

17.5.1. Загальна характеристика елементів 

Головна підгрупа містить Нітроген (N), Фосфор (Р), Арсен (As), Стибій (Sb), Бісмут (Bi). Це р-елементи, у яких всі валентні електрони знаходяться на зовнішньому рівні, на s-підрівні – 2 електрони і на p-підрівні – 3.

Перші два елементи  Нітроген і Фосфор – типові неметали. Арсен, Стибій, Бісмут відрізняються від N та Р тим, що їх передзовнішній енергетичний рівень складається з 18 електронів, їх атоми мають більші радіуси й менші значення енергії іонізації та електронегативності. У зв’язку з цим у них спостерігається послаблення ознак неметалевих елементів і посилення ознак металевих. Арсен та Стибій проявляють в однаковій мірі як металеві, так і неметалеві властивості, у Бісмута металеві властивості значно переважають над неметалевими.
Елементи побічної підгрупи – Ванадій (V), Ніобій (Nb), Тантал (Ta) належать до підгрупи Ванадію. Це d-елементи, у яких 5 валентних електронів розподілені на s-підрівні зовнішнього рівня та на d-підрівні  передзовнішнього енергетичного рівня. При збільшенні порядкового номера ущільнюються електронні оболонки атомів, про це свідчить зростання в ряду  V– Nb – Ta енергії іонізації і характер зміни атомних та іонних радіусів. Унаслідок лантанідного стиснення атомні та іонні радіуси Nb та Ta практично однакові, тому Ніобій і Тантал за властивостями ближче один до одного, ніж до Ванадію. 

Ванадій у сполуках має ступінь окиснення +2, +3, +4  і +5. Для Ніобію і Танталу, як і для інших 4d- і 5d-елементів, найбільш стійкий вищий ступінь окиснення +5.

Хімічна активність металів у ряду V – Nb – Ta послаблюється, знижується здатність утворювати сполуки з низькими ступенями окиснення.

Вищі оксиди металів підгрупи Ванадію (V2О5, Nb2О5, Та2О5) виявляють кислотні властивості, які зменшуються від Ванадію до Танталу.

V2О5 з водою утворює декаванадатну кислоту (Н6V10О28), у кристалічному стані існують гідрати Н2V4О11 (тетраванадатна кислота) та НVО3 (метаванадатна кислота).

Гідроксиди п’ятивалентних Ніобію і Танталу отримують тільки непрямим шляхом. Це амфотерні сполуки, основні властивості яких дуже слабкі. 

V, Nb і Ta та їх сплави – одні з важливіших матеріалів сучасної техніки. Ванадій – один з легуючих металів спеціальних сталей для придання ковкості й високого опору удару. Ніобій і Тантал – це добавки для виготовлення швидкорізальних та корозійностійких сталей. Сплави Nb і Та використовують в реактивній і космічній техніці. Зі сплавів Nb  виготовляють обмотки надпровідних магнітів.

Сполуки Ванадію використовують як каталізатори у виробництві H2SO4, при окисненні спирту тощо.
17.5.2. Нітроген. Властивості азоту

Нітроген є найпоширенішим серед елементів V групи. У природі він знаходиться здебільшого у вигляді простої речовини азоту N2. 

Масова частка Нітрогену у земній корі – 0,04 %. Основна його маса зосереджена в атмосфері: об'ємна частка азоту в повітрі становить 78,03 %. 

Найпоширенішим мінералом, що містить Нітроген, є чилійська селітра NaNO3, рідше трапляється калійна селітра KNO3. Значна кількість Нітрогену входить до складу органічних сполук. 

У промисловості азот добувається фракційною перегонкою рідкого повітря. У лабораторних умовах – термічним розкладанням нітриту амонію: 

NH4NO2 = N2↑ + 2H2O.
В молекулі N2 потрійний зв’язок ((- і 2(-зв’язки), завдяки чому молекула азоту виключно стійка. Навіть при температурі 3000 (С ступінь дисоціації молекулярного азоту на атоми досягає лише 0,1%.

N2 – безбарвний газ без запаху, з температурою кипіння –195,8 (С, важко розчиняється у воді та інших розчинниках. За звичайних умов безпосередньо взаємодіє лише з літієм, утворюючи нітрид (Li3N), при високих температурах виявляє окисні властивості, взаємодіє з металами та неметалами з утворенням нітридів (BN, AlN, Si3N4, Ge3N4 тощо), які являють собою тверді полімерні сполуки при високій температурі плавлення (2000–3000 (С) з властивостями діелектриків або напівпровідників.

Відновні властивості N2 виявляє лише при взаємодії з фтором і киснем.
Важливою сполукою азоту є аміак NH3, де Нітроген має ступінь окиснення (–3):
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2 NH3.
Реакція ця оборотна, тому згідно з принципом Ле-Шательє утворенню аміаку будуть сприяти високий тиск та низька температура, але у відсутності каталізатора реакція буде  йти дуже повільно. Тому в промисловості синтез аміаку здійснюється при температурі 380 – 450 (С та тиску 20 МПа на залізному каталізаторі з активуючими домішками (Al2O3, K2O тощо), які називаються промоторами. Промотори – це речовини, які підвищують активність каталізаторів.

NH3 – безбарвний газ з різким запахом, досить легкий,  з температурою плавління – 78 (С і температурою кипіння – 33 (С.

Атом Нітрогену в молекулі аміаку знаходиться в стані sp3-гібридизації. Із чотирьох sp3-гібридизованих орбіталей три – беруть участь в утворенні трьох  (-зв’язків N – H, а четверту  орбіталь займає розпушувальна двохелектронна хмара, чітко орієнтована в просторі, тому молекула NH3 – донор електронної пари.

Полярність зв’язку N – H обумовлює між молекулами NH3 наявність водневого зв’язку, тому аміак легко зріджується і має велику теплоту випаровування.
Аміак добре розчиняється у воді. Наприклад, в одному об’ємі води можна розчинити 700 об’ємів NH3, при цьому в розчині має місце рівновага:

NH3+Н2О
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 NH3·Н2О

NH3·Н2О 
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 NH4+ + OH¯

Друга реакція  йде повільно, основна частина NH3 в розчині знаходиться у вигляді гідрату аміаку NH3·Н2О. Тому, хоча  NH4OH дисоціює майже повністю, його умовно вважають слабкою основою, константа дисоціації якої дорівнює 1,79ּ10-5.
Аміак використовують для отримання HNO3, солей амонію, відновником в окисно-відновних реакціях а також для окиснювання його різними окисниками:  KMnO4, O2, нітратами, нітритами тощо, наприклад:
4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O.

При обережному окисненні аміаку гіпохлоритом  утворюється гідразин N2H4 за реакцією:

2NH3 + NaOCl = NaCl + N2H4.

Гідразин – безбарвна рідина, яка має відновні властивості:


4KMnO4 + 5N2H4 + 6H2SO4 = 5N2 + 4MnSO4 + 2К2 SO4 +16H2O.

На повітрі N2H4 горить з виділенням великої кількості тепла за реакцією:

N2H4 + О2 = N2 + 2H2O.

Використовується гідразин як відновник для виділення кисню з води на електростанціях та як ракетне паливо.

З гідрогеновмістних сполук Нітрогену важливе значення має також азидна кислота (НN3) та її похідні. НN3 – це слабка кислота (Кд
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НN3
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Азидна кислота – нестійка речовина, яка розкладається з вибухом. Плюмбум азид (Pb(N3)2) використовується у виробництві вибухівок і боєприпасів.

Нітроген з Оксигеном утворює шість оксидів  N2O, NO, N2O3, NO2, N2O4, N2O5 . Вони досить стійкі, за винятком .N2O3, який розкладається на NO та NO2. Всі оксиди Нітрогену, окрім N2O, токсичні.

Несолетворний оксид N2O – це безбарвний газ із досить приємним запахом, який використовувався в медицині для загального наркозу.

Несолетворний оксид NO – це безбарвний газ, який отримують у

 промисловості окисненням аміаку на платиново-родієвому каталізаторі:
4NН3 + 5О2 = 4NO + 6H2O.

Цей оксид виявляє як окисні, так і відновні властивості, але переважають відновні. Він легко окиснюється киснем до NO2:

2NO + О2  = 2NO2. 

Кислотний оксид NO2 – це бурий газ, який досить легко зріджується у рідину, температура кипіння якої дорівнює (–21,3 (С). В газоподібному та рідкому NO2 відбувається димеризація:

2NO2 
[image: image10.wmf]Û

 N2O4,

це процес екзотермічний, тому при охолодженні рідкого NO2 утворюються безбарвні кристали N2O4 з температурою плавлення  – 11 (С.

 При взаємодії з водою та розчинами лугів NO2  диспропорціонує за реакціями:

2NO2 + НОН 
[image: image11.wmf]Û

НNО3 + НNО2;

2NO2 + 2ОНˉ= NO3ˉ+ NO2ˉ+ H2O.

NO2 – хімічно активна речовина, яку використовують для отримання безводних нітратів, в її атмосфері горить вугілля, сірка, фосфор.

 В лабораторії NO2 одержують взаємодією міді з концентрованою нітратною кислотою за реакцією:

Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

Кислотний оксид N2O3 – рідина синього кольору,  з якої  при  замерзанні (–100 (С) отримують блакитні кристали. При розчиненні N2O3 у воді утворюється  нітритна кислота HNO2, яка являє собою слабкий електроліт (Кд
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). Вона нестійка і розкладається за реакцією:

3HNO2
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 HNO3 + 2NO + H2O.

Її солі, нітрити, дуже токсичні, використовуються як окисники і  відновники:

      2NaNO2 + 2KI + 2H2SO4 = I2 + 2NO + Na2SO4 + K2SO4 + 2H2O;

     окисник

5NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 5NaNO3 + 3H2O.
     відновник

Кислотний оксид N2O5 – біла кристалічна речовина, яку отримують обережним зневодненням HNO3 фосфор (V) оксидом за реакцією:

2HNO3 + Р2О5  = 2НРО3 + N2O5.

Це нестійка речовина, яка за звичайних умов розкладається на NO2 і О2. N2O5 – дуже сильний окисник. Органічні речовини в його середовищі навіть займаються.

При розчиненні  N2O5 у воді утворюється нітратна кислота HNO3 – безбарвна рідина, що «димить» на повітрі і кипить при температурі 86 (С. Її водневий розчин – сильний електроліт.

Нітратну кислоту в промисловості отримують окисненням аміаку на платиново-родієвому каталізаторі з утворенням NO з подальшим окисненням до NO2 і розчиненням його у воді за реакцією:

4NO2 + О2 + 2Н2О = 4HNO3.

HNO3 виявляє сильні окисні властивості. Вона руйнує тваринні й рослинні тканини, окиснює майже всі метали і неметали. Концентрована нітратна кислота «пасивує» метали Al, Fe, Co, Ni, Cr з утворенням малорозчинної оксидної плівки і не розчиняє лише Au, Pt, Rh, Ir, Ti, Ta.  

При взаємодії HNO3 з металами чи неметалами можливе утворення різноманітних продуктів відновлення кислоти. Це залежить від концентрації кислоти, природи відновника, температури тощо. Частіше серед продуктів відновлення переважають NO та NO2. Наприклад, активні метали (Mg, Zn, Na та ін.) відновлюють розбавлену кислоту до утворення NH4NO3 за реакцією:
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Солі нітратної кислоти (нітрати) отримують дією HNO3 на метали, оксиди, гідроксиди або карбонати.
 При нагріванні нітрати розкладаються. Солі лужних металів перетворюються на нітрити:

2KNO3 [image: image15.png]


 2KNO2 + O2
[image: image16.wmf]­

,
а солі інших металів – на оксиди:
2Cd(NO3)2  [image: image17.png]


 2CdO + 4NO2
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При розкладанні нітратів металів, що мають нестабільні оксиди, утворюється  вільний  метал:
2AgNO3 [image: image20.png]


 2Ag + 2NO2
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Застосування
Азот – найдешевший хімічно інертний газ, його використовують при проведенні органічних та неорганічних синтезів, які потребують відсутності кисню. Рідкий азот застосовують  для підтримки низьких температур. Найбільша кількість азоту йде на синтез аміаку, з якого отримують НNO3 та інші нітрогеновмісні хімічні сполуки.

Велике значення мають нітрати калію, натрію, амонію тощо, які використовуються як мінеральні добрива. Майже всі вибухові речовини – це нітрогеновмісні сполуки або суміші.

17.5.3. Фосфор

Фосфор у чистому вигляді не зустрічається у природі, тому що він хімічно активний елемент. З природних сполук найбільше значення має кальцій фосфат Ca3(PO4)2, який є складовою частиною мінералів фосфориту та апатиту. Відомі одинадцять алотропних форм фосфору; найбільш вивчені білий (жовтий), червоний та чорний фосфор. Атоми фосфору об’єднуються в двохатомні (Р2), чотирьохатомні (Р4) та полімерні молекули.

Білий фосфор отримують шляхом нагрівання в електропечах суміші фосфориту, піску та вугілля при 1500 (С за реакцією: 


[image: image23.wmf](

)

10CO

6CaSiO

P

6SiO

10

С

PO

2Ca

3

4

2

4

3

2

+

+

=

+

+

.

Фосфор виділяється у вигляді пари, яка конденсується під водою. 

Білий фосфор – це кристалічна легкоплавка (tпл=44,1 (С), летка речовина, яка розчиняється в органічних розчинниках, дуже токсична. Він легко окиснюється, тому зберігається під водою в темряві. Температура займання приблизно 40 (С. На світлі білий фосфор перетворюється на червоний.

Червоний фосфор – темно-червона дрібнокристалічна малолетка речовина, нерозчинна в органічних розчинниках. Його отримують з білого фосфору при тривалому нагріванні (280 – 340 (С) без доступу повітря.

Червоний фосфор майже неотруйний і менш вогненебезпечний, ніж білий. Температура займання ~240 (С. З окисниками утворює вибухові суміші.

Найбільш стійка форма Фосфору – це чорний фосфор, який утворюється з білого при 200 (С і тиску ~ 1,2 ГПа. За виглядом і властивостями він нагадує графіт – легко розділяється на лусочки. Чорний фосфор є напівпровідником, хімічно малоактивний, неотруйний, температура займання 490 (С. 

У сполуках Фосфор виявляє ступені окиснення від – 3 до +5. Він легко реагує з галогенами, сіркою, багатьма металами з утворенням фосфідів, розчиняється у концентрованій НNО3:

3P + 5НNО3 + 2H2O = 3H3PO4 + 5NO.
З воднем фосфор безпосередньо не реагує, тому фосфін (РН3) отримують гідролізом фосфідів металів, наприклад:

Mg3P2 + 6H2O = 3Mg(OH)2 + 2PH3, 

або нагріванням білого фосфору з концентрованим розчином лугу, при цьому здійснюється реакція диспропорціювання:
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Фосфін – газ з неприємним запахом, малорозчинний у воді, дуже отруйний і окиснюється, утворюючи Р2О5 :

2РН3 + 4О2 = Р2О5 + 3Н2О.

Подібно до аміаку РН3 утворює солі, які називаються солями фосфонію:

РН3 + HClO4 = РН4ClO4.

Ці солі утворюються при взаємодії РН3 тільки з сильними кислотами.

З Оксигеном Фосфор утворює сполуки: P2O5, P2O3, PO2. Тверді кисневі сполуки Фосфору мають молекулярну ґратку, у вузлах якої містяться молекули P4O10, P4O6 та P2O4.

P2O5 та P2O3 – кислотні оксиди, які утворюють відповідно фосфатну (H3PO4) та фосфітну (H3PO3) кислоти:

P2O5 + 3Н2О = 2H3PO4;

P2O3  + 3Н2О = 2H3PO3.

 Розчинення PO2 у воді дає  суміш фосфітної та фосфатної кислот за реакцією:

2PO2 + 3Н2О = H3PO3 + H3PO4.

H3PO3 – безбарвна, гігроскопічна, легкорозчинна у воді тверда речовина. У водному розчині це двохосновна фосфітна кислота 
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. Належить до кислот середньої сили. Її отримують гідролізом PCl3 за реакцією:
PCl3 + 3Н2О = 
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Вона має досить сильні відновні властивості, наприклад, відновлює малоактивні метали із розчинів їх сполук:

HgCl2 + 
[image: image27.wmf][
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 + Н2О = H3PO4 + Hg + 2 HCl.
H3PO4 – тверда речовина з температурою плавлення 42 (С. Зазвичай використовують її 80% -ний  в’язкий розчин.

Фосфатну кислоту отримують взаємодією P2O5 з водою або з фосфоритів за реакцією:

Ca3(PO4)2 + 3H2SO4  = 3Ca SO4( + 2H3PO4.

Це кислота середньої сили, утворює одно-, дво- і тризаміщені солі.

При зневодненні H3PO4 утворюються поліфосфатні кислоти – дифосфатна (пірофосфатна) кислота Н4Р2О7 та поліметафосфатні кислоти (HPO3)n. Це відбувається таким чином:
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Застосування

Фосфор використовується для отримання P2O5, H3PO4, в органічному синтезі, в сірниковому виробництві. Фосфор міститься в деяких сплавах (фосфористий чавун, бронза тощо).

Найбільша кількість сполук Фосфору йде на виробництво добрив. 

Фосфати та поліфосфати лужних металів входять до складу миючих засобів. Поліфосфати використовують як зм'якшувачі води та інгібітори корозії металів.

Хлориди фосфору використовуються для синтезу різних фосфорорганічних сполук, які мають біологічну активність і тому застосовуються як лікарські препарати і засоби для боротьби із шкідниками у сільському господарстві. 
17.5.4. Підгрупа Арсена

Арсен (As), Стибій (Sb) і Бісмут (Bi) – повні електронні аналоги з конфігурацією  s2p3. Вони мають ступені окиснення 
[image: image29.wmf](3, +3, +5. Внаслідок значної стійкості електронної конфігурації 6s2 для Бісмута найбільш характерна ступінь окиснення +3.

Ці елементи зазвичай зустрічаються у вигляді сульфідних мінералів: As2S3 – аурипігмент, As4S4 – реальгар,  Sb2S3 – антимоніт, Bi2S3 – бісмутин, FeAsS – арсенопірит.

Добувають ці елементи методом пірометалургії, наприклад Арсен отримують за реакціями: 

   2As2S3 + 9О2 [image: image30.png]


 2As2O3 + 6SO2;

As2O3 + 3С [image: image31.png]


 2As + 3СО.

Арсен і Стибій мають декілька алотропних модифікацій. Стійкі в звичайних умовах модифікації – сірий Арсен, сірий Стибій та Бісмут мають металевий вигляд, проводять електричний струм. Вони ізоморфні, мають шарувату структуру, схожу на структуру чорного фосфору. 

За звичайних умов металеві модифікації цих елементів стійкі до повітря та води. При взаємодії з концентрованою HNO3 Арсен утворює арсенатну кислоту:

3As + 5HNO3 + 2Н2О = 3H3AsO4 + 5NO.

Стибій у цих умовах переходить в HSbO3 (Sb2O5 · nН2О).
Бісмут  у  концентрованій  HNO3  пасивується,  а в розбавленій – утворює нітрати, тобто поводить себе як метал:

Ві + 4HNO3 = Ві(NO3)3 + NO + 2Н2О.

З Гідрогеном Арсен, Стибій та Бісмут утворюють гідриди: арсин АsН3, стибін SbН3, бісмутин ВіН3. Це токсичні газоподібні речовини з різким запахом, при нагріванні легко розпадаються з утворенням простих речовин (Аs, Sb, Ві). Всі вони сильні відновники.

Отримують гідриди дією розбавленої НСI на арсеніди, стибіди та бісмутіди, наприклад, арсин утворюється за реакцією:

Mg3As2 + 6HCI = 3MgCI2 + 2АsН3.

При взаємодії Аs, Sb, Ві з Оксигеном утворюються оксиди типу Е2О3. Це кристалічні речовини.
As2O3 розчиняється у воді з утворенням слабкої метаарсенітної кислоти HAsO2. Ця кислота та її солі – сильні відновники, наприклад:
HAsO2 + J2 + 2H2O = H3AsO4 + 2HJ.
Оксиди Sb2O3 і Bi2O3 у воді нерозчинні. Гідроксиди Sb(OН)3 та  Bi(OН)3 отримують дією лугів на розчини солей. Sb(OН)3 – амфотерна сполука, яка взаємодіє з кислотою та лугом:
Sb(OН)3 + 3HCI = SbCI3 + 3H2O,

Sb(OН)3 + 3NaOH = Na3
[image: image32.wmf][
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При сплавленні Sb(OН)3 з лугом утворюються стибіти: 
Sb(OН)3 + NaOH [image: image33.png]
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Солі Sb3+ легко гідролізуються з утворенням оксосолей:

SbCI3 + H2O 
[image: image35.wmf]Û

 SbOCI
[image: image36.wmf]¯

 + 2HCI.
Для Bi(OН)3 характерні основні властивості. Солі Ві3+ менш гідролізовані в розчинах, при гідролізі також утворюються оксосолі:

Bi(NO3)3 + H2O 
[image: image37.wmf]Û

 BiO(NO3) + 2HNO3.
Стійкість оксидів (V) зменшується від Арсену до Бісмуту. Bi2O5 легко розкладається на Bi2O3 та О2. Ці оксиди не утворюються при безпосередньому окисненні елементів. 

As2O5 отримують зневодненням при 120 (С арсенатної кислоти H3AsO4, яка утворюється дією сильних окисників на As2O3, наприклад HNO3:

3As2O3 + 4HNO3 + 7H2O = 6H3AsO4 + 4NO.

H3AsO4 – кислота середньої сили, її солі – арсенати – подібні до фосфатів.

При дії концентрованої HNO3 на Стибій утворюється білий осад гідратованого оксиду Sb2O5 · nH2O, який є слабкою кислотою. При його розчиненні у лугах під час нагрівання отримують солі гексагідроксостибатної кислоти:
Sb2O5 + 2КОН + 5H2O = 2К
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У кислому середовищі Sb2O5 виявляється сильним окисником, наприклад: 
Sb2O5 + 10HCI = 2SbCI3 + 2CI2 + 5H2O.

Похідні Bi5+ отримують за допомогою сильних окисників, так, наприклад, натрій бісмутат утворюється при дії хлору на Ві(OН)3 у лужному середовищі за реакцією:

Ві(OН)3 + CI2 + 3NaOH = NaВіO3 + 2NaCI + 3H2O.

Застосування
Арсен та Стибій використовуються головним чином  як домішки до свинцю для надання йому підвищеної твердості. Склоподібний сплав арсену із сіркою – це матеріал для виготовлення інфрачервоної оптики. Багато сполук Арсену та Стибію використовують у напівпровідниковій техніці.

Бісмут   входить до  складу  легкоплавких  сплавів,  наприклад  сплав  Вуда (tпл = 75 (С). Сульфіди арсену використовують у виробництві шкіри, мінеральних фарб, у піротехніці; сульфіди стибію – у виробництві гуми, сірників тощо.
Арсенати та арсеніти, наприклад,  Na3AsO4,  Са3(AsO4)2,  Са (AsO2)2 та інші використовуються як інсектициди.
As2O3, КAsO2 та інші входять до складу медичних препаратів для лікування недокрів’я, виснаження, у стоматологічній практиці тощо.
Питання для самоперевірки

1. Назвіть найбільш поширені у природі сполуки Нітрогену та Фосфору.
2. Чому молекулярний азот є пасивною речовиною? Відповідь обґрунтуйте.
3. Як можна одержати оксиди нітрогену з найнижчим та найвищим ступенем окиснення?

4.  Що являє собою «царська водка»?
5. У яких сполуках фосфор має максимальну ступінь окиснення?

6. Опишіть найголовніші хімічні властивості нітратної кислоти. 
Контрольні завдання

17.5.1. Скільки літрів аміаку можна отримати з 10 л азоту за н.у.?

17.5.2. Які оксиди азоту реагують з розчином лугу? Напишіть рівняння реакцій.

17.5.3. Складіть рівняння реакції гідролізу алюміній нітрату.

17.5.4. Складіть хімічні реакції перетворення: 
NH3 
[image: image39.wmf]®

 N2 
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NO
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 NO2 
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HNO3.

17.5.5. Яким чином можна отримати фосфін? Складіть рівняння реакцій.
17.5.6. Як взаємодіє Арсен з концентрованою нітратною кислотою?
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