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17. ХІМІЯ ЕЛЕМЕНТІВ 

	Стисло розглянуто фізичні й хімічні властивості основних елементів головних та побічних підгруп усіх груп періодичної системи Д.І.Менделєєва; форми знаходження їх у природі; способи отримання; фізичні та хімічні властивості їх оксидів, гідроксидів та солей.


17.1. Елементи першої групи

Головну    підгрупу    першої     групи   періодичної    системи    складають 

s-елементи:    Гідроген     і   лужні  метали.    Побічну – метали   підгрупи   міді 
(d-елементи).
17.1.1.  Гідроген
Положення Гідрогену у періодичній системі Д.І. Менделєєва
Гідроген відносять як до першої, так і до сьомої групи періодичної системи. Електронна формула Гідрогену – 1s1, тобто на зовнішньому енергетичному рівні знаходиться 1s-електрон. Гідроген схильний віддавати цей електрон, як і лужні метали,  тому він виявляє відновні властивості і його можна віднести до першої групи. Але до повністю заповненого зовнішнього рівня Гідрогену не вистачає одного електрона, тому він може приймати цей електрон і перетворюватися в однозарядний негативний іон: 
H2 + 2ē ( 2H¯.

Це зближує Гідроген з галогенами. Крім того, при відновленні водню утворюються солетворні речовини – гідриди, схожі за властивостями на галогеніди. Тому Гідроген вміщують також у сьому групу.

Атоми Гідрогену існують у вигляді трьох нуклідів: Протію 1H, Дейтерію 2H (Д) і Тритію 3H (Т). 

Протій і Дейтерій – стабільні нукліди. Нормальний ізотопний склад природних сполук Гідрогену відповідає співвідношенню Д : Н = 1 : 6800 (за числом атомів). Тритій – бета-радіоактивний елемент з періодом напіврозпаду 12,26 року. 
Гідроген широко розповсюджений у природі, входить до складу води, нафти, різних органічних речовин. У вільному стані Гідроген у вигляді водню (Н2) знаходиться у природних і вулканічних газах, високих шарах атмосфери. У космосі Гідроген являє собою найрозповсюдженіший елемент.

Водень – безкольоровий газ без запаху і смаку, найлегший з усіх газів, має низькі температури кипіння (–252,6 (С) і плавлення (–259,1 (С). Слабо розчиняється у воді й органічних розчинниках. При дуже високому тиску Н2 переходить у металевий стан.
Отримання водню

У промисловості водень отримують: 

– з коксового газу дією розжареного вугілля на водяну пару:
H2O + C  [image: image1.png]


 CO + Н2;

– з природного газу:
2СН4 + О2 + 2H2O = 2СО2 + 6Н2;

– розкладанням води електричним струмом.

У лабораторії його отримують дією розбавлених кислот на цинк: 

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2(.

Хімічні властивості водню

При звичайних умовах водень малоактивний. При високих температурах взаємодіє з лужними металами і неметалами: 

Ca + H2  = CaH2 (кальцій гідрид),
N2 + 3H2 = 2NH3( (аміак),
H2 + S  = H2S( (сірководень) .

Водень виявляє відновні властивості, при високих температурах відновлює багато оксидів, наприклад:
GeO2 + 2H2 = Ge + 2H2O. 

Особливо активний водень у момент виділення, оскільки в цей момент він складається з окремих атомів – атомарний водень (атомарно-воднева сварка приблизно при 4000 (С). 

Водень застосовують для синтезу аміаку, хлоридної кислоти, моторного палива, для гідрогенізації жирів, при отриманні деяких металів тощо.
Кисневі сполуки Гідрогену

Суміш двох об’ємів водню з одним об’ємом кисню називається  гримучим газом, тому що ця суміш вибухає при попаданні іскри або вогню: 

2H2 + O2 [image: image2.png]


2H2O.

У присутності каталізатора (подрібненої платини) гримучий газ перетворюється у воду без вибуху.

Основною сполукою Гідрогену є вода. Вода належить до числа найбільш поширених у природі речовин. Вона вкриває близько 4/5 площі земної поверхні й відіграє важливу роль у природі, життєдіяльності рослин, тварин і людини. Виключна роль води в природі та техніці обумовлена її властивостями.

Вода – термодинамічно стійка сполука. Константа дисоціації водяної пари на водень та кисень дуже мала: 

Н2О 
[image: image3.wmf]Û

 Н2 + 1/2О2,         Кд, 298 = 8,8 · 10-41.
Константа дисоціації наближається до одиниці лише при температурі вище 4000 К.  Температура  кипіння води  100 (С,  плавлення льоду  – 0 (С, а  густина
при 20 (С – 0,998 г/см3. Властивості води досить відмінні від властивостей її аналогів (Н2S, H2Se, H2Te). Вода за звичайних умов – це рідина, тоді як її аналоги – гази. Температура кристалізації та випаровування води значно вища ніж  водневих сполук елементів VI групи. Максимальну густину  вода має  при 

t = 4 (С, що також незвичайно. На відміну від інших речовин густина води при кристалізації не зростає, а зменшується. При Т = 298 К діелектрична стала води дорівнює 78,5 (порівняйте, для Н2S < 10).  
Вода – добрий розчинник полярних рідин та сполук з іонними зв’язками. Незвичайні властивості води обумовлені полярним характером її молекули, наявністю неподілених пар електронів у атома Оксигену та утворенням водневого зв’язку.

Молекула  води   має  кутову  будову.   Довжина   зв’язку  О – Н    складає 

0,096 нм,  а кут між зв’язками 104,5(. Зв'язок О – Н має полярний характер, молекула води також полярна, тому вона добре розчиняє полярну рідину і сполуки з іонними зв’язками. Наявність неподілених пар електронів в Оксигену і зміщення поділених електронних пар від атомів Гідрогену до атому Оксигену обумовлює утворення водневих зв’язків між ними.

Водневі зв’язки сприяють асоціації молекул води в рідкому стані й деяким аномальним властивостям її, тобто високій температурі плавлення льоду і пароутворення,   великій   діелектричній   сталій,   максимальній   густині    при 
t = 4 (С, а також особливій структурі льоду.

У кристалах льоду молекула води утворює чотири водневі зв’язки з іншими молекулами води, що вибудовує тетраедричну кристалічну структуру льоду, і тому він має відносно невелику густину. При плавленні льоду структура його частково порушується, молекули води зближуються і густина зростає. Максимального значення  (1 г/см3) вона досягає при температурі 4 (С. При подальшому нагріванні посилюється рух молекул води й густина її знижується.

В рідкому стані молекули води асоційовані, тобто з’єднані в надмолекулярні комплекси, які містять багато молекул –  асоціативів. Наявність їх підвищує температуру кристалізації та випаровування, а також діелектричну сталу. При підвищенні температури зростає доля вільних молекул води. При випаровуванні асоціативи руйнуються і водяна пара при невеликому тиску складається з вільних молекул H2O.

Хімічні властивості води 

Вода – амфотерна сполука, вона може виявляти властивості як кислоти, так і основи, наприклад:

N2H4 + H2O 
[image: image4.wmf]Û

 (N2H5)+ + (OH)¯;
                                      HCl + H2O 
[image: image5.wmf]Û

(H3O)+ + Cl¯.
Вода може бути як окисником, так і відновником. Сильні окисники окиснюють її з виділенням кисню:

H2O + F2 = 2HF + 1/2O2.
При взаємодії води з хлором утворюються кислоти HCl і HClО:

Cl2 + H2O = HClО + HCl.

Сильні відновники відновлюють воду з виділенням водню, наприклад:

2H2O + Са = Са(ОН)2 + Н2.

При підвищеній температурі водяна пара взаємодіє з карбон (ІІ) оксидом, метаном тощо. Вода взаємодіє з аніонами слабких кислот і катіонами слабких основ (гідроліз). Вона може бути каталізатором багатьох реакцій. У воді добре розчиняються полярні й дисоціюючі на іони сполуки, які утворюють з водою водневі зв’язки (SO2, NH3, C2H5OH та ін.). Розчинність у воді малополярних речовин низька.
Важливе значення має також пероксид H2O2 (H-O-O-H), який являє собою безкольорову в’язку рідину, що змішується з водою в будь-яких співвідношеннях, має властивості слабкої кислоти.

Водень пероксид – сполука нестійка й розкладається навіть на холоді; в розбавлених водних розчинах вона більш стійка, але під впливом каталізаторів (MnO2, лугів та ін.) швидко розкладається на воду й атомарний кисень:

H2O2 = H2O + O.

Завдяки цьому пероксид є сильним окисником і застосовується для відбілювання шовку й хутра, реставрації картин, дезінфекції ран. У деяких реакціях водень пероксид може відігравати роль відновника:
Ag2O + H2O2 = 2Ag + H2O + O2.
Водень пероксид отримують електролізом сульфатної кислоти і випускають у продаж у вигляді 3%-ного водного розчину (останній називається  пергідроль).

17.1.2. Лужні метали

Електронні формули і ступені окиснення 

Li
[He] 2s1



Rb
[Kr] 5s1;

Na
[Ne] 3s1



Cs
[Xe] 6s1;

K
[Ar] 4s1



Fr
[Rn] 7s1.

На зовнішньому енергетичному рівні всіх металів цієї підгрупи знаходиться один електрон, який вони легко віддають (ступінь окиснення + 1), тобто мають низьку енергію іонізації, яка зменшується в підгрупі зверху донизу. Послаблення зв’язку електрона з ядром зумовлено зростанням радіусів атомів і екрануванням позитивно заряджених ядер електронами внутрішніх шарів. Тому лужні метали легко утворюють катіони, електронна оболонка яких відповідає оболонці інертних газів.

Усі ці елементи – активні метали, вони дуже сильні відновники, їх стандартні електродні потенціали мають великі негативні значення. У ряду Li – Fr металеві властивості посилюються. Отже, найактивнішим з лужних металів є францій. Зв’язок у більшості сполук лужних металів близький до іонного. У розплавленому стані вони іонізовані й здатні проводити електричний струм.

Розповсюдження та природні сполуки 

Лужні метали Na та К належать до поширених елементів (їх вміст у земній корі становить по 2,5 %), решта лужних металів менш поширені. Li, Rb і Cs вважаються рідкісними елементами. Fr належить до штучно отриманих елементів.

Лужні метали фарбують безкольорове полум’я пальника у певний колір (літій – у кармінно-червоний, натрій – у жовтий, калій – у фіолетовий).

У природі лужні метали знаходяться тільки у вигляді сполук в мінералах: NaCl – кам’яна сіль; Na2SO4∙10H2O – глауберова сіль; KCl∙NaCl – сильвініт; KCl∙MgCl2∙6H2O – карналіт; KCl – сильвін; LiAlSi2O6 – сподумен; Cs2Al2Si4O12∙H2O – полуцит. Rb – супутник калію і натрію.

Отримання металів 

Li i Na отримують електролізом розплавлених солей, K – дією металевого натрію на розплав 
KOH:Na + KOH [image: image6.png]


 NaOH + K.

Хімічні властивості металів та їх сполук

Лужні метали, з’єднуюючись з киснем повітря,  утворюють оксиди, пероксиди або супероксиди:
4Li + O2 = Li2O – літій оксид;
 2Na + O2  = Na2O2 – натрій пероксид;

  K + O2  = KO2 – калій супероксид.

При взаємодії  цих кисневих сполук з водою утворюються луги: 

Li2O + H2O = 2LiOH;
Na2O2 + 2H2O  = 2NaOH + H2O2;
 2KO2 + 2H2O  = 2KOH + H2O2 + O2.

Луги утворюються також при взаємодії лужних металів з водою, так, реакція рубідію та цезію з водою протікає з вибухом, калію – зі спалахом утвореного водню,  а натрію й літію – без спалаху, наприклад:

2Na + 2Н2O = 2NaOH + H2.

Лужні метали з’єднуються з воднем, утворюючи гідриди: 

2Na0 + 
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Na0 – ē = Na+          2 – процес окиснення


[image: image8.wmf]0
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 + 2ē = 2H¯        1 – процес відновлення.

При взаємодії гідридів з водою утворюється водень. Ця властивість гідридів використовується для отримання водню (наприклад, у рятувальних поясах, де  застосовується LiH):

LiH¯ + Н2О = LiOH + 
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H¯ – ē = H0        1 – процес окиснення

H+ + ē = H0       1 – процес відновлення.
З кислотами лужні метали взаємодіють дуже активно, відновлюючи їх центральний атом до найнижчого ступеню окиснення, наприклад:

8 Na + 4H2
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 + 3Na2SO4 + 4H2O.
Луги як у твердому стані, так і у водних розчинах взаємодіють з оксидами кислотного характеру ( CO2, SO2),  утворюючи відповідні солі:

2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O.

Водні розчини лугів взаємодіють з галогенами, при цьому утворюються солі двох кислот, наприклад:
2NaOH + Cl2 = NaOCl + NaCl + H2O.

NaOCl – натрій гіпохлорит; NaCl – натрій хлорид.

Майже всі солі лужних металів добре розчинні у воді. Меншою розчинністю, порівняно з іншими металами цієї групи, відрізняється літій у вигляді карбонатів і фосфатів.
Застосування металів та їх сполук 

Літій входить до складу деяких сплавів з Mg і Al для поліпшення міцності та корозійної стійкості. Вiн використовується в хімічних джерелах струму, в термоядерних реакціях для отримання тритію:
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 Натрій використовують при синтезах органічних сполук, а сплав Na з K – як теплоносій у ядерних реакторах. Рубідій і цезій застосовують у фотоелементах.

Широке використання знаходять солі лужних металів: сода Na2CO3, поташ K2CO3, їдкий натр NaOH, хлористий натрій NaCl, питна сода NaHCO3. Більше 90 % добутих сполук калію йдуть на виробництво мінеральних добрив. Як калійні добрива використовують природні мінерали Калію, наприклад сильвініт KCl∙NaCl, а також солі, які отримують при переробці мінеральної сировини.

17.1.3. Метали підгрупи Купруму
Підгрупу Купруму складають елементи Купрум (Cu), Аргентум (Ag) і Аурум (Au).
Електронні формули елементів         Характерні ступені окиснення

                  Cu   [Ar] 3d104s1                                         +2, +1, (+3);   
Ag   [Kr] 4d105s1                                           +1, (+2, +3);

Au   [Xe] 4f145d106s1                                   +1, +3.
У   скобках   наведені   нестійки   ступені   окиснення   Купруму  та Аргентуму.
На зовнішньому енергетичному рівні у цих металів знаходиться по одному              s-електрону. Але у хімічному зв’язку можуть брати участь і d-електрони  передзовнішнього рівня. Тому усі ці елементи виявляють у сполуках не одну, а декілька ступенів окиснення. 

Знаходження у природі
Найважливіші мінерали Купруму: CuFeS2 – мідний колчедан, Cu2S – мідний блиск, Cu2O – куприт, (CuOH)2CO3 – малахіт.

Найважливіша сполука Аргентуму Ag2S знаходиться у вигляді домішок у мідних, свинцевих та інших рудах.

Мідь і срібло у самородному стані зустрічаються іноді, а золото – майже завжди.
Отримання металів 

Мідь з окисних руд отримують шляхом відновлення оксидів вугіллям:

Cu2O + C [image: image13.png]


 2Cu + CO.

Сульфідні руди міді піддають спочатку окисному випалу для виділення сірки у вигляді SO2, а потім відновлюють оксиди Купруму. Очищають чорнувату мідь шляхом електролізу з розчинним анодом. 
Одним з методів отримання срібла є обробка подрібненої руди розчином натрій ціаніду з подальшим осадженням срібла цинком:
Ag2S + 4NaCN = 2Na[Ag(CN)2] + Na2S;

2Na[Ag(CN)2] + Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Ag.
На аналогічних реакціях засновано також видобування золота з руд:

4Au + 8NaCN + O2 + 2H2O = 4Na[Au(CN)2] + 4NaOH;
2Na[Au(CN)2] + Zn = 2Au + Na2[Zn(CN)4(.

Активність металів, стійкість на повітрі 

Метали побічної підгрупи за хімічними властивостями різко відрізняються від лужних металів.

Так, Cu, Ag, Au – це малоактивні метали, які не витісняють Гідроґен з кислот, а розчиняються тільки у кислотах-окисниках та їх сумішах.

У сухому повітрі мідь практично стійка, а у вологому – вкривається зеленим нальотом  купрум (ІІ) гідроксокарбонату:

2Cu + O2 + H2O + CO2 = (CuOH)2CO3.
Срібло стійке до корозії. Під дією H2S, що знаходиться у повітрі, срібло чорніє – утворюється плівка Ag2S за реакцією:
4Ag + 2H2S + O2 = 2Ag2S + 2H2O.
Мідь та срібло розчиняються у нітратній і концентрованій сульфатній кислотах:

Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NО2 + 2H2O,

2Ag + 2H2SO4 (конц.) = Ag2SO4 + SO2 + 2H2O.
Золото цілком стійке до корозії. В окремих кислотах воно не розчиняється (виняток становить селенова кислота H2SeO4), а розчиняється у «царській водці» за реакцією:

Au + 4HCl + HNO3 = H[AuCl4] + NO + 2H2O.

Оксиди, гідроксиди, солі

Оксиди металів підгрупи Купруму не взаємодіють з водою. Тому відповідні основи можна отримати лише дією лугів на солі металів:

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4.

Основи цих металів важкорозчинні у воді. У той час як гідроксиди лужних металів не розкладаються на воду і метал навіть при температурах кипіння (вище 1300 0С), гідроксиди Cu, Ag, Au – нестійкі до нагрівання й розпадаються на оксид і воду навіть у водному розчині: 

Cu(OH)2 [image: image14.png]


 CuO + H2O;
2AgOH ( Ag2O + H2O
 (при звичайних умовах).
Іони Купруму й Ауруму можуть мати змінну ступінь окиснення, тому Cu+1 і Au+1  іноді виявляють відновні властивості, а Cu+2 і Au+3 – окисні:

2CuSO4 + 4KI = 2CuI + I2 + 2K2 SO4;

Cu+2 + ē = Cu+        2 –  процес відновлення
2I¯ – 2ē = I2           1 –  процес окиснення.

Розчинність солей 
При гідролізі солей лужних металів середовище стає лужним (сіль сильної основи). При гідролізі солей металів підгрупи Купруму утворюються основні солі й середовище стає кислим (солі слабкої основи):
CuCl2 + H2O 
[image: image15.wmf]Û

 CuOHCl + HCl.

Взагалі, всі сполуки Au важкорозчинні у воді й лише його комплексні сполуки можуть існувати у водних розчинах. З усіх цих металів із звичайних солей важкорозчинні у воді карбонати, фосфати, сульфіди. Для Cu добре розчинні нітрати, сульфати, хлориди; для Ag – лише нітрати.

Елементи підгрупи Cu схильні до утворення комплексних сполук з речовинами, які вміщують Нітроген, Сульфур, Оксиґен.

Застосування металів
Велика кількість міді йде на виготовлення електричного проводу, кабелю, а також на виробництво сплавів: бронзи (CuSn), латуні (CuZn), мельхіору (CuNi) та ін. Срібло використовується як гальванічне покриття, золото – як еквівалент вартості в ювелірній справі, у радіотехніці й т. п.
 Із сполук металів використовуються аргентум галогеніди як світло- чутливі матеріали, оксиди й хлориди  Ag та Cu – в джерелах струму, купрум оксид – для фарбування скла та емалі, мідний купорос – для боротьби зі шкідниками. 
Питання для самоперевірки

1. Які сполуки Натрію і Калію найбільш розповсюджені в природі?
2. Чому елементи I групи головної підгрупи носять назву лужних металів?
3. У вигляді яких іонів може входити Гідроген до складу хімічних сполук?
4. За допомогою яких способів можна одержати водень?

5. Як можна одержати натрій та калій оксиди?
6. Чому срібло за тривалого зберігання на повітрі тьмяніє?
Контрольні завдання
17.1.1. Скільки літрів водню необхідно для повного відновлення 1 г купрум (ΙΙ) оксиду?
17.1.2. Як можна отримати із натрій гідроксиду натрій сульфат трьома способами? Складіть рівняння реакцій.
17.1.3. Як можна одержати гідриди лужних металів? Наведіть рівняння.

17.1.4. Зробіть розрахунок маси 100 см3 металевого літію.

17.1.5. Який метал з елементів першої групи  вміщує  найбільше атомів у 1 см3 об’єму?

17.1.6. Як можна перетворить питну соду у натрій карбонат, не вдаючись до нагрівання?
17.2. Елементи другої групи 

17.2.1. Загальна характеристика елементів

Елементи цієї групи діляться на дві підгрупи – головну та побічну. До головної підгрупи належать s-елементи: Берилій (Ве), Магній (Mg), Кальцій (Ca), Стронцій (Sr), Барій (Ba) та Радій (Ra). Кальцій і його аналоги (підгрупа Кальцію) називають ще лужноземельними металами, оскільки їх оксиди (землі) утворюють з водою луги. Всі ці елементи, окрім Берилію, мають яскраво виражені металеві властивості, причому активність металів зростає від Bе до Ra, про що свідчить зменшення енергії іонізації по групі. У вільному стані це сріблясто-білі речовини, більш тверді ніж лужні метали з досить високими температурами плавлення. За густиною вони, окрім Ra, належать до легких металів.

На зовнішньому електронному рівні елементи цієї підгрупи мають  по два s-електрони, а на передзовнішньому  – у Берилію знаходяться два електрони, а у решти елементів –  по вісім. Обидва електрони зовнішнього рівня досить легко відщеплюються від атома і тому характерний ступінь окиснення для елементів другої групи буде +2. За хімічною активністю вони дещо поступаються лужним металам (за виключенням Ве та Mg). Берилій досить помітно відрізняється за властивостями від інших елементів цієї підгрупи за рахунок того, що має лише два енергетичних рівні і,   внаслідок цього –  слабкоекрановане ядро. Він утворює сполуки переважно з ковалентними зв’язками, а Магній – ще й  з іонними.

Берилій за властивостями наближається до Алюмінію, а Магній виявляє подібність з елементами побічної підгрупи, особливо з Цинком.

До побічної підгрупи належать d-елементи підгрупи Цинку: Цинк (Zn), Кадмій (Cd) і Меркурій (Hg). Це метали, які мають по два електрони на зовнішньому рівні і вісімнадцять – на передзовнішньому. Відновні властивості елементів цієї підгрупи слабкіші, ніж елементів головної. Це обумовлюється меншими радіусами атомів і відповідно більш високими енергіями іонізації. У атомів Zn, Cd, Hg d-підрівень передзовнішнього рівня повністю заповнений і стабільний, тому ці елементи в сполуках виявляють ступінь окиснення лише +2, Меркурій також утворює сполуки, але  зі ступенем окиснення +1.

Характерною особливістю елементів підгрупи Цинку є їх схильність до комплексоутворення. 
17.2.2. Елементи головної підгрупи 

Природні сполуки
Найважливіший мінерал, який містить Берилій, – берил Be3Al2(SiO3)6. Магній зустрічається у природі, головним чином, у вигляді мінералів: доломіту MgCO3 ( CaCO3, маґнезиту MgCO3 і карналіту KCl ( MgCl2 ( 6H2O. Сполуки Маґнію містяться також у морській воді.

Кальцій зустрічається у природі у вигляді CaCO3 – вапно, крейда, мармур; CaSO4 ( 2H2O – гіпс; CaSO4 – ангідрит; Ca3(PO4)2 входить до складу фосфоритів і апатитів. Барій у вигляді важкого шпату –  BaSO4. Стронцій – SrCO3, SrSO4. Радій дуже розсіяний у природі, усі його ізотопи радіоактивні.

Отримання металів
Берилій отримують електролізом суміші розплавлених хлоридів берилію та натрію. Маґній – електролізом зневодненого й розплавленого карналіту, кальцій – електролізом розплавленого CaCl2, а барій – відновленням його оксиду за допомогою алюмінію (алюмінотермія):
4BaO + 2Al = BaO ( Al2O3 + 3Ba.
Активність металів, cтійкість на повітрі

Усі метали цієї підгрупи активні метали. Вони знаходяться у ряду електрохімічних потенціалів металів до водню.

Берилій і маґній на повітрі хімічно стійкі, тому що покриваються плівкою оксиду. Магній при нагріванні на повітрі легко запалюється. Горіння супроводжується випромінюванням світла і виділенням тепла.

Кальцій, стронцій і барій окиснюються киснем повітря й покриваються плівкою оксиду та карбонату, легко реагують з Гідрогеном, утворюючи гідриди МеН2. Це кристалічні речовини, які взаємодіють з водою та окиснюються киснем:

CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2
[image: image16.wmf]­

,

CaH2 + O2 = Ca(OH)2.
Взаємодія металів з водою, кислотами, лугами

Лужноземельні метали енергійно взаємодіють з водою. Магній взаємодіє з водою повільно, а при нагріванні – досить інтенсивно:

Mg + 2H2O [image: image17.png]


 Mg(OH)2 + H2(.

У кислотах усі ці метали легко розчиняються, у лугах – лише  берилій:
Be + 2NaOH + 2Н2О = 
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Оксиди і гідроксиди

При окисненні s-елементи другої групи утворюють оксиди складу MeO. BeO має амфотерні властивості, решта оксидів – основні.

Оксиди цих металів утворюються також при термічному розкладанні солей кисневмісних кислот:
BaCO3 [image: image19.png]


BaO +CO2.
Оксиди лужноземельних металів раніше називали “землями”. При розчиненні “земель” у воді утворюються луги. Звідси й виникла назва “лужноземельні метали”. MgO, CaO, SrO, BaO розчиняються у воді з утворенням гідроксидів Me(OH)2. ВеО у воді практично не розчиняється.

Ве(ОН)2 – амфотерний гідроксид, решта гідроксидів – основи.  Від Mg до Ва основні властивості зростають:  Mg(OH)2  – слабка основа; Ca(OH)2 і Sr(OH)2  – середньої сили; Ba(OH)2 –  близька до лугу.
Водні розчини гідроксидів лужноземельних металів енергійно взаємодіють з оксидами кислотного характеру,  утворюючи відповідні солі:
Ba(OH)2 + CO2 = BaCO3( + H2O,
Ba(OH)2 + SO2 = BaSO3( + H2O.
При надлишку кислотного оксиду утворюються кислі солі, наприклад барій гідрокарбонат:
       BaCO3 + CO2 + H2O = Ba(HCO3)2.

Розчинність солей

Добре розчинними солями розглянутих металів є нітрати, хлориди, ацетати та гідрокарбонати. Сульфати лужноземельних металів, середні карбонати й фосфати – важкорозчинні у воді. 
Солі слабких кислот легко гідролізуються. Гідроліз приводить до того, що сульфіди розглянутих металів не можуть існувати при контакті  з водою і навіть з вологим повітрям. Вони повністю гідролізуються за реакцією:
BaS + 2H2O = Ba(OH)2 + H2S ↑.
Застосування металів та їх сполук

Берилій найбільше застосування знаходить у сплавах – берилієвих бронзах, з яких виготовляють деталі інструментів для роботи з легкозаймистими речовинами,  у вибухонебезпечних приміщеннях (не дає іскри), зокрема шахтарські молотки, прес-форми для вулканізації каучуку. Чистий берилій застосовується для виготовлення віконець у рентгенівських трубках.

ВеО – вогнетривкий матеріал.

Магній використовують у виготовленні легких сплавів для авіації, автомобільній промисловості та   машинобудуванні, його застосовують у освітлювальних ракетах, запалювальних снарядах (приладах). При взаємодії концентрованого розчину MgCl2 з оксидом MgO утворюється тверда маса – «магнезіальний цемент», що  використовується для отримання звуконепроникного матеріалу ксилоліту (тирса + MgO + MgCl2 конц.).

CaCO3, MgCO3 – доломіт, використовується як будівельний матеріал і як флюс у доменному процесі.

Велике практичне значення мають природні сполуки магнію – азбест (3MgO ( 2SiO2 ( 2H2O) і тальк (3MgO ( 4SiO2 ( H2O).

СаО – негашене вапно, отримується при випалі вапняку:

СаСО3 [image: image20.png]


 СаО + СО2.
[image: image21.wmf]­


При взаємодії СаО з водою утворюється гашене вапно Са(ОН)2. Суміш Са(ОН)2 з піском і водою називається вапняковим розчином. Застосовується у будівництві як в’яжучий матеріал. На повітрі цей розчин твердіє внаслідок реакції з атмосферним вуглекислим газом: 
Са(ОН)2 + СО2 = СаСО3 + Н2О.
Пісок також взаємодіє з вапном: 
Ca(OH)2 + SiO2 = CaSiO3 + H2O.

Ця реакція протікає значно повільніше.

Будівельний гіпс CaSO4 ( 1/2H2O застосовується як в’яжуча речовина. 
Кальцій гідрид СаН2 (гідроліт) використовують для отримання водню в польових умовах: 
СаН2 + 2Н2О = Са(ОН)2 + 2Н2(.

Твердість води 

Твердість води обумовлена присутністю у воді багатьох катіонів Са2+, Mg2+, Fe2+, Fe3+, Ba2+ та ін. Усі катіони, окрім Са2+ і Mg2+, звичайно знаходяться у воді в незначних концентраціях. Тому твердість води визначають за вмістом Са2+ і Mg2+. Ці катіони можуть утворювати сполуки з аніонами  (HCO3)¯,(SO4)2¯, (СІ)¯ і (HSiO3)¯.
Тверда вода малопридатна для застосування в побуті та ряді технологічних процесів, тому що катіони, які містяться у цій воді, утворюють важкорозчинні осади з багатьма аніонами.

Прийнято розрізняти: твердість, що зумовлена присутністю розчинних гідрокарбонатів, – карбонатна (тимчасова Ттимч), а твердість, що зумовлена присутністю сульфатів та хлоридів, – некарбонатна (постійна Тпост). Сума тимчасової і постійної твердості називається загальною твердістю води (Тзаг):

Тзаг = Ттимч + Тпост .

Твердість води вимірюється кількістю міліеквівалентів (мекв) іонів Са2+ і Mg2+, що знаходяться в літрі води.

Приклад. У 200 л води міститься 81 г кальцій гідрокарбонату Са(НСО3)2. Обчислити Ттимч .

 Розраховуємо молярну масу еквівалента кальцій гідрокарбонату:

mе (Са(НСО3)2) = М/2 = 162/2 = 81 г/моль.
Розрахуємо масу Са(НСО3)2  в 1 л води: 
                                              200 л Н2О – 81г Са(НСО3)2

                                1 л Н2О – m г Са(НСО3)2,




тоді                    m (Са(НСО3)2)  = 81/200 = 0,405 г = 405 мг.
Далі за пропорцією визначаємо  Ттимч :  1мекв   –    81 мг

                              
                                  x мекв    –  405 мг;
х = 405 / 81 = 5 мекв / л,  тобто   Ттимч = 5 мекв/л.
Твердість природних вод коливається в широких межах, тому розрізняють воду м'яку, середньої твердості, тверду та дуже тверду (табл. 5).
Таблиця 5
Характеристика твердості природних вод

	Твердість загальна, 

мекв/л
	Характеристика 
води
	Твердість зразків природних вод,

мекв/л 


	До 4
	М'яка
	Нева, Печора – 0,5

Лена, Єнісей – 1,5

	4 – 8
	Середньої 

твердості
	Волга, Дніпро, Дон – 4 – 6


	8 – 12
	Тверда
	Сіверський Донець – 8 – 9


	Більше 12
	Дуже тверда
	Чорне море – 65,5

Каспійське море – 66,4

океан – 130


При підготовці природної води для технічних цілей практикується так зване водозм'якшення, тобто видалення солей, що зумовлюють твердість води. Досягти цього можна осадженням та іонним обміном. 
Методи усунення твердості води
Процеси, які знижують твердість води, називаються пом’якшенням. Тимчасову твердість води можна усунути:

1) шляхом кип’ятіння. 

У воді, що містить гідрокарбонати Са і Mg, існує рівновага:

Са(НСО3)2 
[image: image22.wmf]Û

 CaCO3 + H2O + CO2;

Mg(НСО3)2 
[image: image23.wmf]Û

 MgCO3 + H2O + CO2.

Для зміщення рівноваги вправо необхідно виділити із системи CO2, що і відбувається при кип’ятінні води, а CaCO3 і MgCO3  випадають в осад;
2) додаванням гашеного вапна: 

[image: image24.wmf]Са(НСО3)2 + Са(ОН)2 = 2СаСО3( + 2Н2О.
Постійну твердість води усувають дією:
· соди                  

CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3( + Na2SO4;
– розчинних фосфатів 

3CaSO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2( + 3Na2SO4;

– тетраборату натрію

MgSO4 + Na2B4O7 = Mg B4O7( + Na2 SO4.
Наразі широко застосовують для усунення твердості метод іонообмінної сорбції. Сорбент поглинає з води катіони Са2+ або Mg2+ і обмінює їх на іони, які містяться у ньому.

Із неорганічних сорбентів використовується пермутит – штучно виготовлений зернистий алюмосилікат Na2[Al2Si2O8] H2O, у якого обмінними є катіони натрію (схематична формула Na2П). 

Наприклад: 

Na2П + CaSO4 = CaП + Na2SO4.

Таким чином, вода стає пом’якшеною. Однак неорганічні сорбенти мають невелику сорбційну ємність, тому в промисловості широко застосовуються іонообмінні смоли (іоніти). Це високомолекулярні органічні речовини з великою сорбційною ємністю. Вони поділяються на катіоніти та аніоніти. Наприклад, тверду воду пропускають крізь шар катіоніту, який здатен обмінювати іони Na+ або Н+ на Ca2+ і Mg2+:

2NаR + Ca2+ 
[image: image25.wmf]Û

 Ca(R)2  + 2Nа+.

Ця реакція оборотна, тому катіоніти легко піддаються регенерації концентрованим розчином НCl:
Ca(R)2 + 2НCl = 2НR + CaCl2.

Для видалення   аніонів  воду  пропускають  через  шар  аніонітів   (іоніт в 
ОН-формі): 
RОH + Cl¯ 
[image: image26.wmf]Û

 RCl + ОН¯.

Таким чином, проводиться не тільки пом’якшення води, а і її знесолення. Для регенерації відпрацьований аніоніт обробляють концентрованим розчином лугу:

RCl + NаОН = ROH + NаCl.
17.2.3. Метали підгрупи Цинку 

Форми знаходження у природі

Цинк знаходиться у земній корі, головним чином, у вигляді сульфіду ZnS (цинкова обманка) і карбонату ZnCO3. Окремо кадмієвих руд у природі майже немає. Найчастіше Кадмій зустрічається у вигляді сполук у цинкових рудах, Меркурій – у вигляді кіноварі НgS.
Отримання металів з руд

Цинк отримують випалом цинкової обманки ZnS:
2ZnS + 3O2 [image: image27.png]


 2ZnO + 2SO2
з подальшим відновленням цинк оксиду вугіллям:

2ZnO + C [image: image28.png]


 2Zn +CO2.
Другий спосіб – розчинення цинку у сульфатній кислоті з наступним електролізом водного розчину ZnSO4. Цинк очищують перегонкою.           

Металевий кадмій отримують звичайно з відходів цинкового виробництва або із солей кадмію шляхом електролізу. Ртуть – окиснювальним обміном кіноварі HgS:
HgS + O2 = Hg + SO2.

Стійкість металів на повітрі

Цинк і кадмій цілком стійкі по відношенню до атмосферної корозії. Цинк покривається тонкою білою плівкою основних карбонатів та іншими сполуками, а кадмій – плівкою оксиду, яка захищає цей метал від корозії. Тому обидва метали використовують як металеві антикорозійні покриття. Ртуть також стійка в  повітрі.
Взаємодія металів з водою, лугами та  кислотами
З водою Zn, Cd, Hg не взаємодіють. У  концентрованих розчинах лугів розчиняється лише цинк: 

Zn + 2NaOH + 2Н2О = Na2[Zn(OH)4] + H2.
При нагріванні сполука Na2[Zn(OH)4] втрачає воду, переходить у сіль цинкової кислоти – Na2ZnO2. Реакція протікає з достатньою швидкістю при   підвищеній температурі.
Активність металів зменшується від Цинку до Меркурію (у ряду електрохімічних потенціалів металів).

Цинк і кадмій витісняють водень з кислот-неокисників. Hg розчиняється лише у нітратній кислоті та в концентрованій сульфатній при нагріванні.
Оксиди і гідроксиди

ZnO – амфотерний оксид білого кольору;

CdO – основний оксид коричневого кольору;

HgO – основний оксид жовто-червоного кольору;

Hg2O – основний оксид чорного кольору.

Меркурій в обох оксидах двовалентний:
                                  Hg = O             Hg  (  Hg

                                                               \     /

                                                                 O, 
але у HgO ступінь окиснення Меркурію +2, а у Hg2O – +1.

Усі ці оксиди нерозчинні у воді. Обидва оксиди Меркурію не утворюють гідроксидів. При дії лугу на розчин Hg(NO3)2 одразу ж утворюється оксид Hg:

Hg(NO3)2 + 2NaOH = HgO + 2NaNO3 + H2O.

Гідроксиди Цинку і Кадмію отримують непрямим шляхом:

ZnSO4 + 2NaOH = Zn(OH)2 + Na2SO4.

Cd(OH)2 – основний гідроксид білого кольору;

Zn(OH)2 – амфотерний гідроксид білого кольору, який взаємодіє як з кислотами, так і з лугами:
Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O; 

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O.
Взаємодіючи з розчинами лугів, Zn(OH)2 утворює гідроксоцинкати Na2[Zn(OH)2], під час сплавлення з лугами – цинкати (Ме2ZnO2).  Гідроксиди Zn і Cd розчинні також у водному розчині аміаку (амоній гідроксиду) з утворенням комплексних сполук:

Zn(OH)2 + 4NH4OH = [Zn(NH3)4]2+ + 2OH¯ + 4H2O;

Cd(OH)2 + 4NH4OH = [Cd(NH3)4]2+ + 2OH¯ + 4H2O.

Таким чином, Кадмій, Цинк і Меркурій схильні до утворення комплексних сполук з координаційними числами 4 або 6.
Солі

Добрерозчинними солями цих металів є хлориди, нітрати, сульфати. Меншу, порівняно з іншими солями, розчинність мають солі катіона Hg2+, а добру розчинність – Меркурій (ІІ) нітрат. Важкорозчинні карбонати, фосфати, сульфіди. Сульфіди мають характерний колір: ZnS – білий; CdS – від жовтого до червоного; HgS – чорний.

Водні розчини деяких солей Hg слабко проводять електричний струм, тобто є слабкими електролітами, наприклад HgCl2 (сулема), Hg(CN)2 – 
меркурій (ІІ) ціанід. Ці солі, як і пара ртуті, надзвичайно отруйні. Отруйними є також і розчинні солі кадмію.
Застосування металів та їх сполук

Цинк. Більша частина цинку йде на покриття (цинкування) виробів зі сталей з метою захисту їх від корозії. З цинку виготовляють протектори для захисту менш активних металів від корозії у морській воді, грунті тощо, а також електроди гальванічних елементів. Він входить до складу багатьох сплавів. Найбільш відомий сплав з міддю – латунь.

Цинк використовується як відновник при виділенні Ag i Au з розчинів ціанідних комплексів при їх збагаченні.
ZnO застосовують як білу фарбу (цинкові білила), як наповнювач для гуми і пластмас, ZnS – у люмінофорах. ZnS у суміші з BaSO4 – біла фарба ”літопон”. ZnCl2 використовують для очищення поверхні металів від оксидів, для насичення деревини (захист від гниття). ZnSO4 ( 7H2O – цинковий купорос – при фарбуванні тканин і в електротехніці.

Кадмій. Кадмієві електроди входять до складу багатьох гальванічних елементів і акумуляторів. Його застосовують як гальванічні покриття (найчастіше для сталі); у легкоплавких сплавах; у вигляді стрижня в атомних реакторах (регулює потік нейтронів); CdS – пігмента в олійних фарбах і лаках, у люмінофорах і напівпровідниках.

Ртуть широко застосовується в барометрах, термометрах, вакуумних насосах, випрямлячах (як рідкий провідник електричного струму); сплави із ртуттю – амальгами – утворюють багато металів (окрім Fe i Pt). Амальгаму із золотом використовують для витяжки золота з породи. Амальгама натрію – сильний відновник.
Питання для самоперевірки
1. Чим пояснюється відмінність хімічних властивостей Берилію від властивостей інших елементів головної підгрупи ІІ групи?
2. У чому відмінність гідридів лужноземельних металів від водневих сполук галогенів?

3. Які катодні та анодні процеси відбуваються при електролізі водного розчину та розплаву CaCl2?

4. Поясніть, чому магній, що горить, не можна гасити водою?

5. Наявністю яких іонів зумовлена твердість води? Назвіть способи її усунення.

6. Напишіть структурну формулу меркурій (І) нітрату.
Контрольні завдання

17.2.1. Напишіть рівняння реакції розчинення берилію:

а) у хлоридній кислоті; б) у концентрованій нітратній кислоті.

17.2.2. Напишіть у молекулярній та іонній формах рівняння реакції гідролізу кальцій цинкату.

17.2.3. Закінчіть рівняння реакцій, розставте коефіцієнти:
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17.2.4. Яку масу гашеного вапна необхідно додати до 25 м3 води, щоб усунути її тимчасову твердість, що дорівнює 8 мекв/л?

17.2.5. Вода, що містить тільки гідрокарбонат маґнію, має твердість 3,5 мекв/л. Скільки грамів солі міститься в 0,6 м3 води?

17.2.6. Чому дорівнюватиме твердість води, якщо для її усунення до 
100 м3 води додали 42,4 г соди?
17.3. Елементи третьої групи 

17.3.1. Загальна характеристика  елементів

Третя група періодичної системи охоплює дуже велику кількість хімічних елементів, тому що в її склад, крім елементів головної і побічної підгруп, входять елементи з порядковими номерами 58 – 71 (лантаніди) і 90 – 103 (актиніди).

Елементи головної підгрупи – Бор (В), Алюміній (Al), Галій (Ga), Індій (In) і Талій (Tl) – це р-елементи, які характеризуються наявністю трьох електронів на зовнішньому електронному рівні (ns2np1).

У сполуках всі елементи головної підгрупи виявляють ступінь окиснення +3, але вони можуть виявляти і нижчий ступінь окиснення (+1). Так, для Талію більш стійкими є сполуки зі ступенем окиснення +1.

Металічні властивості елементів підгрупи Бору помітно посилюються від В до Tl, про що свідчить зменшення енергії іонізації зі зростанням протонних чисел їх атомів, так Бор – неметал, оксид його має кислотний характер і є ангідридом боратної кислоти. Оксиди і гідроксиди Алюмінію, Галію та Індію – амфотерні сполуки,  а оксид і гідроксид Талію – основні. 
До побічної підгрупи третьої групи належать 32 елементи, всі вони є металами. Це найчисельніша підгрупа періодичної системи. Її складають Скандій (Sc), Ітрій (Y), Лантан (Lа) з 14-ма лантанідами й Актиній (Ас) з 14-ма актинідами:

Sc[Ar]4s23d1
Y[Kr]5s24d1

La[Xe]6s25d1

Ac[Rn]7s26d1.

Усі   чотири    елементи    мають на  зовнішньому  енергетичному  рівні   2s-електрони і на передзовнішньому – один d-електрон. Це зумовлює той факт, що ступінь окиснення цих елементів у сполуках +3. У лантанідів і актинідів відбувається заповнення f-підрівня. Оскільки атоми лантанідів відрізняються будовою лише третього зовнішнього електронного рівня, то всі вони виявляють дуже схожі з Лантаном властивості. Це дозволило об’єднати їх в одну родину, що справедливо і відносно актинідів, з тією лише різницею, що розбіжність у хімічних властивостях окремих актинідів значно більша.

Деякі лантаніди виявляють також ступінь окиснення +2 (наприклад, Eu) і +4 (наприклад, Се).

Актиніди виявляють різноманітні ступені окиснення, наприклад Уран, Нептуній і Плутоній +3, +5, +4, +6. Торій (Th) дуже схожий за хімічними властивостями на d-елементи четвертої групи; Протактиній (Ра) – на                         d-елементи п’ятої, а Уран (U) – на d-елементи шостої. 
Усі елементи побічної підгрупи третьої групи є розсіяними. Лантаніди разом з Лантаном і супутнім Ітрієм названі рідкоземельними металами. 

17.3.2. Бор

Масова частка Бору в земній корі становить 1,3·10-3 %. Бор зустрічається у природі у вигляді сосоліну H3BO3 і бури Na2B4O7·10H2O тощо.

Бор має декілька модифікацій. Його атоми поєднані у групування В12. Кристалічний бор чорного кольору, тугоплавкий (tпл = 2075 (С, tкип = 3700 (С). У кристалі атоми Бору поєднані між собою ковалентним зв’язком, тому всі його модифікації діамагнітні. За твердістю кристалічний бор займає друге місце серед простих речовин після алмазу.

У Бора на зовнішньому електронному рівні знаходяться два s-електрони та  один р-електрон. У збудженому стані один s-електрон переходить  на                 р-орбіталь, тому Бор здатен утворювати три рівноцінні sр2-гібридизовані зв’язки. Отже, для нього найхарактернішими є сполуки зі ступенем окиснення +3. Валентна р-орбіталь зовнішнього рівня дозволяє Бору бути акцептором при утворюванні зв’язків за донорно-акцепторним механізмом.

  Бор отримують відновленням борного ангідриду магнієм:

B2O3 + 3Mg [image: image33.png]


 3MgO + 2B,

більш чистий бор – крекінгом його водневих сполук:

В2Н6 = 2В + 3Н2
або відновленням галогенідів бору при температурі 1300 (С в присутності каталізатора тантала воднем:

2BBr3 + 3H2 = 6HBr + 2B.
За звичайних умов бор досить інертний і безпосередньо взаємодіє тільки з флюором, при високих температурах – із сіркою, хлором, азотом, вуглецем і металами, з концентрованими розчинами HNO3 і H2SO4 та «царською водкою» з утворенням боратної кислоти за реакцією:

2В + 3H2SO4 = 2Н3ВО3 + 3SO2.

Аморфний бор реагує з концентрованими розчинами лугів:

2В + 2КОН + 2Н2О = 2КВО2 + 3Н2.

Киснем повітря бор окиснюється при 700 (С з утворенням бор (ІІІ) оксиду В2О3. Це малолетка речовина, тому при сплавленні її з солями кисневмісних кислот вона витісняє інші кислотні оксиди:

2Na3PO4 + 3B2O3 = 6NaBO2 + P2O5.
Оксид B2O3 гігроскопічний, у воді розчиняється з утворенням боратної (ортоборатної) кислоти:

B2O3 + 3Н2О = 2Н3ВО3.

За звичайних умов Н3ВО3 – біла кристалічна м’яка речовина, малорозчинна у воді. Це слабка кислота. При нагріванні вона втрачає воду й переходить спочатку в полімерну метаборатну кислоту НВО2, а потім – в оксид:

Н3ВО3
[image: image34.wmf]Û

 НВО2
[image: image35.wmf]Û

B2O3
Крім орто- і метаборатної кислот, бор може утворювати ізополікислоти загального складу хB2O3·уН2О. Однією із важливих солей ізокислоти Н2В4О7 є бура Na2В4О7 ·10Н2О. При дії лугу на ортоборатну кислоту внаслідок гідролізу викристалізовуються тетраборати:

4Н3ВО3 + 2NaОН = Na2В4О7 + 7Н2О.

При дії сульфатної кислоти на натрій тетраборат утворюється ортоборатна кислота:

Na2В4О7 + H2SO4 +5Н2О = Na2SO4 + 4Н3ВО3.

Бінарні сполуки Бору. 

При взаємодії бору з металами при високих температурах утворюються бориди різного складу, наприклад: Mg3B2, Mn4B, Cr3B4 тощо. Більшість боридів не відповідає валентним формам вихідних елементів.

З азотом бор утворює нітрид ВN, який існує в двох модифікаціях. При взаємодії простих речовин утворюється модифікація з гексагональною структурою типу графіту. З неї при тиску 6 – 8 ГПа і нагріванні до 1800 (С утворюється друга модифікація, яка має кристалічну ґратку типу алмазу і називається боразоном. Він за твердістю майже не поступається алмазу.

 При взаємодії з вуглецем бор утворює карбід В4С (або В12С3), що за твердістю є другою речовиною після алмазу.

Бороводні (борани) утворюються при дії хлоридною кислоти на бориди, наприклад:

Mg3B2 + 6HCl = 3MgCl2 + B2H6.

З виділених у вільному стані боранів найпростішими представниками є  B2H6, B4H10 – гази, B6H10 – рідина, B10H14 – тверда речовина. На повітрі борани самозаймаються і згоряють, виділяючи велику кількість теплоти.

Борани розкладаються водою, спиртами і лугами з виділенням водню:

B2H6 + 6Н2О = 2Н3ВО3 + 6Н2.

Більшість боранів дуже отруйні.

Застосування
Карбід бору використовується в ядерній енергетиці як регулюючі стрижні в реакторах. Борани – це ракетне паливо та вихідна речовина при виробництві полімерів.

Чистим бором насичують поверхні сталевого виробу для підвищення твердості та корозійної стійкості – борування сталей.

Нітрид та карбід бору – абразивні матеріали, ортоборатна кислота та бура – дезінфікуючі засоби. Бура використовується також для виготовлення спеціальних марок скла, а боратна кислота – для виготовлення емалей, при обробці шкіри тварин.

17.3.3. Алюміній

За поширенням у земній корі Алюміній посідає четверте місце серед елементів (після О, Н, Si) і перше серед металів; масова частка його становить 8,05%. Важливішими мінералами алюмінію служать корунд Al2O3, боксит Al2O3·H2O і кріоліт Na3AlF6. Багато алюмінію міститься також в алюмосилікатах (ортоклаз, слюда, нефелін, каолін), які складають основну масу земної кори.

Алюміній отримують з глинозему Al2O3, який спочатку розчиняють у розплавленому кріоліті, а потім цей розплав піддають електролізу з вугільними електродами (при t = 950 (С).
Алюміній – сріблясто-білий метал густиною 2,7 г/см3, tпл = 660 (С,            tкип = 2500 (С; кристалізується у гранецентрованій кубічній ґратці, радіус його атома дорівнює 0,143 нм.

Це один з найважливіших технічних металів, якому властиві легкість, міцність, корозійна стійкість, здатність утворювати сплави з цінними властивостями. Al характеризується високою пластичністю, добре кується, прокатується на тонкі листи товщиною ( 0,01мм. Фольгу алюмінію використовують у харчовій промисловості, для виготовлення конденсаторів. Завдяки високій електропровідності (60 % від Сu) з алюмінію виготовляють електричні проводи, які вдвічі легші за мідні.

Алюміній у сполуках виявляє ступінь окиснення +3. Утворює координаційні сполуки з координаційним числом 4 або 6, завдяки sp3- та sp3d2-гібридізації його валентних орбіталей.

Al – активний метал, в ряду напруг знаходиться між Mg і Zn. За звичайних  умов  у  хімічних  реакціях  він  пасивується  з  утворенням   тонкої 

(10-5мм) та міцної плівки. При взаємодії алюмінію з кислотами-неокисниками виділяється водень:

2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2.
Концентровані кислоти H2SO4 та HNO3 алюміній пасивують, а розчини цих кислот середньої концентрації його розчиняють:

10Al + 36HNO3 = 10Al(NO3)3 + 3N2 + 18H2O.

Алюміній взаємодіє  також з лугами, наприклад:

2Al + 2NaOH + 2H2O = 2NaAlO2 + 3H2.

При нагріванні алюміній згоряє яскравим білим полум’ям з утворенням алюміній оксиду Al2O3:

4Al + 3О2 = 2Al2O3.
Реакція протікає з виділенням великої кількості тепла. На цій властивості заснований спосіб отримання менш активних металів з їх оксидів. Для цього суміш порошку або стружки Al з потрібним оксидом підігрівають, доки не почнеться реакція. Кількості тепла, що виділяється при згорянні Al, вистачає для подальшого протікання реакції відновлення Ме, наприклад:
4Al + 3MnO2 = 2H2O + 3Mn.
Такі реакції називаються алюмінотермією. Суміш порошку алюмінію з оксидами іншого металу називають термітом.

Алюміній оксид виявляє амфотерні властивості, нерозчинний у концентрованих розчинах лугів та сильних кислот. При сплавленні Al2O3  з карбонатами або гідроксидами активних металів, із солями K2S2O7, KHSO4 утворюються розчинні у воді солі алюмінію:

Al2O3 + К2СО3 = 2КAlО2 + СО2;

Al2O3 +6KHSO4 = Al2(SO4)3 + 3K2SO4 + 3H2O.

Основне застосування Al2O3 – електролітичне отримання алюмінію. Деякі алюмінати (КAlО2) застосовують на практиці як будівельний матеріал.

Алюміній гідроксид Al(OН)3 – полімерна сполука. Його можна отримати при дії на розчини солей алюмінію лугом. Al(OН)3 – це біла драглиста маса, яка розчиняється в сильних кислотах і лугах. При відстоюванні осад згодом перетворюється на кристалічний Al(OН)3 і втрачає свою активність – «старіє». При прожарюванні Al(OН)3 втрачає воду, так отримують одну з форм дегідратованого гідроксиду – алюмогель. Його використовують як адсорбент.

При взаємодії Al(OН)3 з розчинами сильних лугів утворюються гідроксоалюмінати:

Al(OН)3 + KOH = K[Al(OH)4];
Al(OН)3 + 3KOH = K3[Al(OH)6].
Основні та кислотні властивості Al(OН)3 виражені досить слабко, тому всі його солі у водному розчині гідролізують:

Al(NO3)3 + H2O = AlOH(NO3)2 + HNO3,
AlOH(NO3)2 + H2O = Al(OH)2NO3 + HNO3.

Гідратовані солі алюмінію застосовують на практиці, наприклад Al2(SO4)3 – для очищення води.

Бінарні сполуки алюмінію.

 Алюміній гідрид утворюється лише в етерному розчині за реакцією:

3Li[AlH4] + AlCl3 = 3LiCl + 4AlH3.

При сильному нагріванні порошку алюмінію з азотом, сіркою та вуглецем утворюються сполуки AlN, Al2S3, Al4C3. У промисловості алюміній нітрид отримують при нагріванні суміші Al2O3 з вугіллям до t =1700 (С (в атмосфері азоту):
Al2O3 + 3C + N2 = 3CO + 2AlN.

Алюміній нітрид – білий порошок, стійкий при нагріванні до t =1800 (С. Кристалічний AlN не взаємодіє із сильними кислотами; кристали його дуже тверді, термостійкі, електропровідні. Їх використовують для виготовлення абразивних матеріалів. У вигляді пухкого порошку алюміній нітрид досить активний і взаємодіє з водою:

AlN + 4H2O = Al(OН)3 + NH3·H2O.

Алюміній сульфід Al2S3 – це білі голчасті кристали з tпл = 1120 (С, повністю розкладається водою на Al(OН)3 і Н2S.

Алюміній карбід Al4C3 отримують нагріванням до t = 2000 (С алюміній оксиду з вугіллям. Він розкладається водою на Al(OН)3 та СН4.

Застосування
Алюміній використовують при виготовленні труб для нафтової промисловості, збірних башт для зберігання зерна і побутових речей. З алюмінієвого порошку виготовляють сріблясті фарби. Алюмінієм насичують поверхні сталевих виробів (алітування) для захисту від корозії.  Al  відновлює оксиди металів (алюмотермія) з отриманням металів (Cr, Mn, V і т.п.).
Основне застосування алюмінію – виробництво сплавів, які характеризуються легкістю, твердістю, міцністю. Важливим серед сплавів Al є дюраль (94 % Al, 4 % Сu, по 0,5 % Mg, Mn, Fe та Si), який використовують в авіа- і суднобудуванні та для виготовлення металевих конструкцій.

Питання для самоперевірки

1. Скільки елементів третьої групи періодичної системи відомо?

2. Чому для Бору найбільш характерний ступінь окиснення +3?
3. Які речовини і методи використовують для одержання бору?

4.  Яку реакцію на лакмус мають у розчині солі алюмінію?
5. Як протікає гідроліз солей алюмінію, яке середовище мають  розчини?

6. Яка основність боратної кислоти? Напишіть математичний вираз її константи дисоціації.
Контрольні завдання

17.3.1. Напишіть рівняння реакції взаємодії алюмінію:

а) з хлоридною кислотою; б) з нітратною кислотою (розбавленою);                       в) з розчином натрій гідроксиду.

17.3.2. Напишіть рівняння взаємодії алюміній оксиду з кислотами та лугами.
17.3.3. Напишіть у молекулярній та іонній формах рівняння реакцій розчинення алюміній гідроксиду: а) у хлоридній кислоті; б) у сульфатній кислоті; в) у розчині калій гидроксиду.

17.3.4. Напишіть рівняння реакції взаємодії бору з сульфатною кислотою.

17.3.5. Закінчіть рівняння реакцій:
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17.3.6. Напишіть рівняння реакції гідролізу алюміній нітрату.
17.4. Елементи четвертої групи 

17.4.1. Загальна характеристика елементів 

До головної підгрупи четвертої групи періодичної системи належать Карбон (С), Силіцій (Si), Германій (Ge), Станум (Sn) і Плюмбум (Pb). На зовнішньому енергетичному рівні вони мають 2s- і 2p-електрони. Ці електрони можуть брати участь в утворенні хімічного зв’язку, як правило, спочатку р- , потім s-електрони. Тому елементи цієї підгрупи виявляють ступінь окиснення від – 4 до +4. 

Щоправда, C і Si майже завжди чотиривалентні, за винятком їх оксидів CO і SiO. Германій частіше чотиривалентний. Sn приблизно однаково часто зустрічається як у чотири-, так і у двовалентному стані. Для свинцю більш характерний ступінь окиснення +2.

На зовнішньому енергетичному рівні у цих елементів розташовано чотири електрони – це половина від стійкого октету. Тому тенденції віддачі та приєднання електронів для них майже однакові. Через малу електронну спорідненість і велику енергію іонізації C і Si утворюють здебільшого сполуки з ковалентним зв’язком. Здатність до утворення позитивних іонів з’являється у Ge і підвищується у Sn і Pb.

Іони Sn2+ і Pb2+ існують у водних розчинах. Від C до Pb спостерігається зростання металевих властивостей. Це пов’язано із зростанням радіусів атомів та зменшенням енергії іонізації. C і Si – типічні неметали. Ge за деякими властивостями можна віднести до металів. Sn і Pb – типічні метали. Оксиди і гідроксиди, у яких ці елементи мають ступінь окиснення +4, проявляють кислотні властивості. Наприклад, H2CO3 та H2SiO3 – кислоти. Гідроксид германію Ge(OH)4 має амфотерні властивості з перевагою кислотних, Sn(OH)4 – теж амфотерний гідроксид, але кислотні та основні властивості виражені приблизно однаково.

Елементи побічної підгрупи – Титан (Ti), Цирконій (Zr), Гафній (Hf) та Резерфордій (Rf). На зовнішньому енергетичному рівні вони мають                       2s-електрони і добудовують на передостанньому енергетичному рівні                 d-підрівень, на якому знаходяться 2 електрони. У цих елементів ступінь окиснення дорівнює +4. Але іноді може проявлятися і +2 (найбільш характерний для Ti). Двовалентні сполуки  Цирконію та Гафнію – нестійкі. Металеві властивості цих елементів зверху донизу по групі зменшуються. Гідроксиди їх амфотерні з підвищенням кислотних властивостей.
17.4.2. Карбон

Карбон C – [He] 2s2p2 – неметал, ступені окиснення від –4 до +4. 
Вміст Карбону у земній корі становить 0,14%. Карбон утворює декілька алотропних модифікацій: алмаз, графіт, карбін та фулерен. 

Алмаз – тверда кристалічна речовина з атомною координаційною кубічною ґраткою. sp3-гібридізація створює сильний ковалентний δ-зв’язок з чотирма сусідніми атомами Карбону, які знаходяться на однаковій відстані (0,154 нм) один від одного. Це обумовлює міцність алмазу, яка в 10 разів більша за графіт.

Алмаз – безбарвна прозора речовина, яка здатна сильно заломлювати світові промені. Огранені прозорі алмази називають діамантами, маси яких виражають у каратах (1 карат = 0,2 г). Алмази завдяки високій твердості використовують для різки скла, як алмазні коронки для бурів, для витягання дроту. Алмаз дуже стійкий до дії хімічних реагентів.

Графіт – м’яка пошарова кристалічна речовина з гексагональною структурою. Атоми Карбону розташовані шарами у верхівках правильних шестикутників на відстані 0,142 нм. Відстань між шарами 0,34 нм. 

Графіт добре проводить тепло та електрику. В чистому кисні запалюється при температурі вище 690 оС. Під дією високого тиску і температури з графіту отримують синтетичні алмази.

Карбін – це лінійний полімер Карбону, який являє собою чорний дрібнокристалічний порошок, що має напівпровідникові властивості, хімічно інертний. Це найбільш стабільна форма Карбону. У карбіні атоми Карбону в стані sр-гібридизації пов’язані між собою одинарними та потрійними зв’язками

[image: image40.png]



Фулерен (бакибол) – кристалічна речовина чорного кольору, стійка на повітрі. Його кристали мають сферичну  (фулеренову) структуру, С60 , форма яких нагадує футбольний м’яч.
Звичайне чорне вугілля складається з найдрібніших кристалів графіту, які мають велику питому поверхню, тому він більш спроможний до реакцій з іншими елементами, ніж алмаз і графіт. При нагріванні вугілля інтенсивно поєднується з киснем, на цьому засноване його застосування в пірометалургії у ролі відновника.

Карбон є  складовою всіх органічних речовин, входить до складу мінералів у вигляді солей карбонатної кислоти (CaCO3, MgCO3 і т.п.). 

Карбон утворює два оксиди: СО – несолетворний і СО2 – кислотний.

СО утворюється при пропусканні СО2 над розжареним вугіллям: 
СО2 + С [image: image41.png]


 2СО,

СО – безкольоровий газ, отруйний, горить з великим виділенням тепла:

2СО + О2 = 2СО2 + Q.
Застосовується як газоподібне паливо (генераторний та водяний газ).

СО2 – безкольоровий газ, без запаху. Під тиском 6078 кПа переходить у рідкий стан. При сильному охолодженні замерзає й утворює “сухий лід”, що сублімується при температурі  –78,5 (С.

При розчиненні у воді встановлюється рівновага:

СО2 + Н2О   
[image: image42.wmf]Û

  Н2СО3    
[image: image43.wmf]Û

   Н+ + НСО3¯   
[image: image44.wmf]Û

  2Н++ СО32–.

СО2 застосовують для виробництва соди, при цукроварінні, для газування води, “сухий лід” – для охолодження.

Карбонатна кислота Н2СО3 – слабка двохосновна кислота, утворює два типи солей – карбонати (СО32–) і гідрокарбонати (НСО3¯ ).

З середніх солей утворюються добре розчинні карбонати натрію, калію, амонію. Карбонати інших металів важкорозчинні у воді. Усі гідрокарбонати легкорозчинні у воді.

При нагріванні карбонати всіх металів, окрім лужних, розкладаються на оксид металу і двооксид карбону:
CaCO3 [image: image45.png]


 CaO + CO2,

це промисловий спосіб отримання СО2.


З сіркою Карбон утворює дисульфід CS2. Ця токсична рідина застосовується для екстракції жирів та масел, для боротьби із шкідниками сільського господарства.

HCN – ціановодень, водні розчини якого називають ціанідною або синильною кислотою. Вона належить до слабких кислот. Солі цієї кислоти мають назву ціаніди. Вони застосовуються для вилучення з руд золота і срібла, у гальванотехніці. 
Сполуки Карбону з металами та іншими елементами називаються карбідами. Більшість карбідів утворюється взаємодією металів або їх оксидів з вуглецем. Наприклад, при нагріванні кальцій оксиду з вугіллям отримують кальцій карбід (CaC2):                      СаО + 3С[image: image46.png]


 СО + СаС2.

При прожарюванні суміші піску з вугіллям отримують силіцій карбід SiС (карборунд):                                        SiO2 + 3С[image: image47.png]


 SiС + 2 СО.
Карбіди поділяються на ті, що розкладаються водою і кислотами (CaC2, BeC2 та ін.):

CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2,
ацетилен

і ті, що не розкладаються кислотами (Cr3C, WС та ін.).
Карбіди широко використовують у промисловості. Наприклад, CaC2  – для  отримання ацетилену. Карбіди Бору і Силіцію – як  абразивні матеріали. Карбіди деяких d-металів характеризуються антикорозійною здатністю і високою температурою плавлення.
17.4.3. Силіцій

Si – [Ne] 3s2 3p2, ступені окиснення –4, +4.

Силіцій – дуже розповсюджений елемент земної кори у вигляді (SiO2)n – кварц, пісок, пісковик і у вигляді силікатів. Вміст Силіцію у земній корі становить понад 27 %. Силіцій має одну стійку модифікацію, тому що для нього характерна лише повна sр3-гібридизація електронних орбіталей. Алмазоподібна модифікація силіцію тугоплавка і має високу твердість. Це речовина темно-сірого кольору зі сталевим блиском. Чистий без домішок силіцій є напівпровідником.
У вільному стані Силіцій отримують відновленням SiO2 коксом або магнієм:

SiO2 + 2С = Si + 2СO;

SiO2 + 2Mg = Si + 2MgO,
а чистий Si – відновленням газоподібного SiCl4 цинком або воднем:

SiCl4 + 2Zn = Si + 2ZnCl2;

                                              SiCl4 + 2H2  = Si + 4HCl.

Отриманий таким чином Si додатково очищують зонною плавкою. З F2 силіцій  взаємодіє  при звичайній  температурі,  утворюючи газоподібний  SiF4.

Силіцій взаємодіє з лугами з виділенням водню:
Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2↑.

Si не реагує з водою і кислотами. При нагріванні взаємодіє з багатьма металами та неметалами, причому з металами утворюються бінарні сполуки силіциди, наприклад Mg2Si – магній силіцид.

При дії розбавленої HCl на силіциди виділяються сполуки Силіцію – силани: SiH4, Si2H6, Si3H8 і т. п., наприклад:

Mg2Si + 4HCl = SiH4 + 2MgCl2.
               моносилан

Силани мають характерний запах, вони отруйні, самозаймаються на повітрі за реакцією: 

SiН4 + O2 = SiO2 + 2Н2О.

Силіцій на повітрі згоряє за реакцією:

Si + O2[image: image48.bmp]SiO2 .
Атоми силіцію в оксиді утворюють кристалічну ґратку, у якій кожен атом силіцію оточений чотирма атомами Оксигену по осях тетраедра. Таким чином, силіцій (IV) оксид являє собою полімер (SiO2)n, у якому нема окремих молекул SiO2. 
Унаслідок такої будови SiO2 є тверда тугоплавка речовина, яка не розчиняється у воді й кислоті, а лише в міцних лугах: 
SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2О.
Природний SiO2 – кварц, пісок. Чистий пісок білого кольору (дрібні зерна кварцу), а домішки сполук заліза фарбують його у жовтий колір. З кварцу виготовляють посуд, який має низький коефіцієнт теплового розширення і тому не розтріскується при різкій зміні температур. Кварцове скло пропускає ультрафіолетові промені.

З силікатів розчинні лише Na2SiO3 і K2SiO3, їх називають розчинним склом, а розчини цих солей – рідким склом. При дії кислот на рідке скло в осад випадає слабка силікатна кислота:

K2SiO3 + 2HCl = 2KCl + H2SiO3↓.

Вона має змінний склад – mSiO2 ( nH2O.

Солі силікатної кислоти, що зустрічаються у природі, це найчастіше солі алюмінію – алюмосилікати. Їх склад зручно зображати у вигляді основних і кислотних оксидів:
ортоклаз (польовий шпат) – K2O ( Al2O3 ( 6SiO2;
слюда – K2O ( 2Al2O3 ( 6SiO2 ( 2Н2O;
каолін – Al2O3 ( 2SiO2 ( 2H2O.

При дії на SiO2 плавикової кислоти  відбувається роз’їдання скла за реакцією:

SiO2 + 4HF = SiF4 ↑ + 2H2O.
Сполуки Силіцію знаходять надзвичайно широке застосування: кераміка, скло, цемент, рідке скло, карборунд, силікони.
Кераміка – це вироби з глини (Al2O3·2SiO2·2H2O). Груба кераміка – це вогнетривкі матеріали, цегла, черепиця тощо; тонка  – фарфор, фаянс.

Скло.  Наближена  формула звичайного скла Na2O · CaO · 6SіO2. Основною сировиною для отримання скла є пісок, вапняк і сода. В залежності від різноманітності домішок оксидів металів виробляють спеціальні марки скла: кришталеве – з додаванням PbO; тугоплавке – з К2О; ізумрудно-зелене – з Сr2О3 тощо. Загальна формула різноманітних марок скла має вигляд: 

mMe2O · nMeO · pMe2O3 · qSiO2.

Цемент отримують випалом суміші глини і вапняку з утворенням клінкера, який потім розмелюють у порошок. Змішування його  з водою дає тістоподібну масу, яка згодом перетворюється на цементний камінь. Суміш цементу з піском і водою – це будівельний в’яжучий матеріал.

Штучний камінь, що утворюється при твердінні суміші цементу, води та наповнювача (піску, гравію, щебеню), називається бетоном.

Рідке скло використовується для виготовлення вогнетривких матеріалів, кислотостійких цементу і бетону, для просочення деревини та тканини з метою надання їм вогнестійкості, для закріплення ґрунтів.

Карборунд (SiС) – це речовина, що за твердістю наближається до алмазу, використовується для виготовлення абразивів, електродів для електропечей.

Силікони – полімерні сполуки Силіцію, Оксигену та органічних радикалів: 
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Силікони термічно стійкі, не окиснюються при високих температурах, інертні до дії сонячного світла й озону. Їх застосовують у хлібопекарній промисловості замість жирових мастил. Широко використовують в авіації, автомобільній та інших галузях виробництва, у медицині – як покриття для медичної техніки. На основі силіцій діоксиду виготовляють ентеросорбенти для лікування отруєнь та ін.
17.4.4. Метали підгрупи Германію

До головної підгрупи належать: Германій (Ge), Станум (Sn) та Плюмбум (Pb) – це мало розповсюджені у природі елементи.

Форми знаходження в природі та отримання

Мінерали Германію: германіт Cu2S · CuS · GeS2 і аргіродит 4Ag2S · GeS2. Джерелом сполучень Германію є також зола деяких сортів кам’яного вугілля. Важливіші мінерали Стануму та Плюмбуму: каситерит SnО2 (олов’яний камінь) та галеніт PbS (свинцевий блиск).

Германій – це розсіяний елемент. Для отримання Германію з мінералів спочатку одержують оксид GeО2, який потім відновлюють воднем за реакцією:

GeО2 + 2Н2 = Ge  +  2Н2О.

Виділення Германію високої чистоти для напівпровідникової техніки здійснюють зонною плавкою.

Станум  отримують з каситериту за реакцією: 

SnО2 + 2С = Sn + 2СО.

Плюмбум одержують шляхом випалу галеніту до PbО з подальшим відновленням його до Pb:  

2PbS + 3О2[image: image50.bmp]2PbО + 2SО2,

                                           PbО + СО = Pb + СО2.

Хімічні властивості та використання

Германій – метал сріблясто-білого кольору з металевим блиском, твердий та крихкий. На повітрі не змінюється, енергійно взаємодіє з киснем при температурі 800 (С. Розчинюється в кислотах-окисниках та «царській водці». Взаємодіє з розчином лугу тільки в присутності окисника за реакцією:

Ge + 2NaOH + 2H2O2 = Na2
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При взаємодії Германію з галогенами утворюються галогеніди:

Ge + 2Cl2 = GeCl4.

Сполуки Ge з металами називаються германідами. З них отримують германи аналогічно силанам, наприклад:

Mg2Ge + 4HCl = GeH4 + 2MgCl2.
GeH4 – герман (газ),  Ge2H6, Ge3H8 (рідини). Всі германи нестійкі речовини.

Германій утворює два оксиди – GeО та GeО2, які є амфотерними, причому GeО виявляє більш основний характер, а GeО2 – більш кислотний.

З водою вони не реагують, взаємодіють тільки з кислотами та лугами. GeО  реагує з лугами при нагріванні до утворення германітів:

GeО + 2NaOH = Na2GeO2 + H2O.

               натрій германіт

Германіти – солі германітної кислоти (Н2GeО2) є сильними відновниками.

GeО2 при сплавлянні з лугами утворює германати (солі германатної кислоти Н2GeО3): 

GeО2 + 2NaOH [image: image52.png]


 Na2GeO3 + H2O.
                    натрій германат

Германатна кислота – слабка, їй відповідає загальна формула           GeО2·nH2O. Германій використовується  як напівпровідник та в медицині; GeО2 – для виробництва оптичного скла.

Станум та Плюмбум – це м’які легкоплавкі метали. Sn на повітрі стійкий, Pb вкривається оксидною плівкою. Плюмбум у вологому повітрі в присутності СО 2  кородує за схемою:

2Pb + О2 +2Н2О = 2 Pb(ОН)2,

Pb(ОН)2 + 2СО2 = Pb(НСО3)2.

З водою Sn і Pb не взаємодіють, розчиняються в кислотах та лугах.

Станум розчиняється в концентрованому лузі з утворенням станітів за реакцією:

Sn + 2NaOH = Na2 SnО2 + Н2(.

Плюмбум розчиняється в розбавлених розчинах лугів при підвищеній температурі з утворенням гідроксоплюмбітів:

Pb + 2KOH + 2H2O = K2
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В присутності окисників розчинення Sn і Pb в лузі йде з утворенням 
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Станан  і плюмбан (SnН4  і PbН4) – нестійкі сполуки, які неможливо виділити у вигляді окремих речовин. 

При нагріванні в присутності кисню Sn (IV) утворює оксид SnО2. Плюмбум (IV) оксид таким способом отримати неможливо. При нагріванні свинцю на повітрі утворюється PbО (жовтого кольору) та  Pb3О4 (сурик яскраво-червоного кольору), який можна розглядати як сіль ортоплюмбатної кислоти (
[image: image55.wmf])
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). При дії нітратної кислоти на Pb3О4 утворюється PbО2:

Pb3О4 + 4НNО3 = PbО2( + 2 Pb(NО3)2 + 2Н2О.

PbО2 – темно-коричневий порошок, він сильний окисник, може окиснювати Mn+2 до Mn+7:

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 5Pb(NO3)2 + 2H2O.

PbО2  та SnО2 – амфотерні оксиди з перевагою кислотних властивостей.

Гідратований оксид SnО2·n H2O існує у вигляді 
[image: image56.wmf]α

- і 
[image: image57.wmf]β

-форм. 
[image: image58.wmf]α

-станатна кислота розчиняється в кислотах і лугах на відміну від 
[image: image59.wmf]β

-форми, з часом вона

перетворюється в 
[image: image60.wmf]β

-станатну.

SnО отримують нагріванням Sn(ОН)2  в струмені азоту, а PbO – за реакцією:                                            

2Pb(NO3)2 [image: image61.bmp] 2 PbO + 4 NO2 + О2.

PbО  та SnО у воді практично нерозчинні, з кислотами утворюють солі, наприклад:

SnО + 2HNO3 = Sn (NO3)2 + 2H2O.
В лугах вони розчиняються лише при нагріванні:

PbО + 2КОН [image: image62.png]


 К2 PbО2 + H2O.
Солі кислот Н2SnО2 та Н2PbО2 називаються відповідно станітами та плюмбітами. Станіти – сильні відновники.

Олово використовується для виготовлення олов’яної фольги, луженого заліза, сусального золота  SnS2. Станум (IV) хлор застосовують при фарбуванні тканин; SnО2– як домішка до скла та емалі для надання їм білого кольору.

Свинець широко використовують для ізоляції кабелів, для виготовлення акумуляторів. PbО входить до складу оптичного скла та кришталю. Деякі сполуки свинцю – це пігменти (наповнювачі олійних фарб): Pb3О4 – яскраво-червоний сурик, PbCrO4 – хромовий жовтий та ін. Тетраетілсвинець Pb(С2Н5)4 – антидетонатор, підвищувач октанового числа бензинів.
Питання для самоперевірки

1.  Як пояснити відмінності фізичних властивостей CO2 та SiO2 ?
2. Як можна отримати CCl4?
3. Які молекули та іони знаходяться у водному розчині вуглекислого газу?

4. Чому для Германію переважають сполуки Германію (IV), тоді як для Плюмбуму (IV) вони нестійкі? Як це пояснити відносно розташування цих елементів у періодичній системі елементів Д.І. Менделєєва?

5. Наведіть приклади окисно-відновних процесів за участю сполук підгрупи Германію із сильнішими окисниками та відновниками.

6. Поясніть, чому метали підгрупи Титану стійкі  проти корозії.
Контрольні завдання

17.4.1. Що утвориться при кип’ятінні сірковуглецю з розчином натрій гідроксиду?

17.4.2. Як взаємодіє Силіцій з розчином лугів?

17.4.3. Як взаємодіє Германій з кислотами: а) хлоридною; б) сульфатною; в) нітратною?

17.4.4. Як отримати натрій станат з металевого олова?

 17.4.5. Здійсніть перетворення за такими схемами:

С ( CO2 ( CO ( Fe(CO)5 ( CO;            CaCO3 ( Ca(HCO3)2 ( CaCO3 ;

CaCO3 ( CO2 ( CO.
17.4.6. Допишіть рівняння реакцій:  а) Sn + HNO3 розб (;   б) PbO + O2 (.
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
[image: image65.wmf]Û

 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: image72.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: image73.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
[image: image75.wmf]®

 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: image77.png]


 2KNO2 + O2
[image: image78.wmf]­

,

а солі інших металів – на оксиди:
2Cd(NO3)2  [image: image79.png]


 2CdO + 4NO2
[image: image80.wmf]­

+ O2
[image: image81.wmf]­

.

При розкладанні нітратів металів, що мають нестабільні оксиди, утворюється  вільний  метал:
2AgNO3 [image: image82.png]


 2Ag + 2NO2
[image: image83.wmf]­

+ O2
[image: image84.wmf]­

.
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: 
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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 
[image: image87.wmf][
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. Належить до кислот середньої сили. Її отримують гідролізом PCl3 за реакцією:

PCl3 + 3Н2О = 
[image: image88.wmf][
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Вона має досить сильні відновні властивості, наприклад, відновлює малоактивні метали із розчинів їх сполук:

HgCl2 + 
[image: image89.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:


[image: image90.wmf]n

3

С

300

7

2

4

С

260

4

3

)

(HPO

О

Р

Н

РО

Н

o

o

®

®

.

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: image91.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: image92.png]


 2As2O3 + 6SO2;

As2O3 + 3С 
[image: image93.wmf][image: image94.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
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При сплавленні Sb(OН)3 з лугом утворюються стибіти: 
Sb(OН)3 + NaOH [image: image96.png]
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Солі Sb3+ легко гідролізуються з утворенням оксосолей:

SbCI3 + H2O 
[image: image98.wmf]Û

 SbOCI
[image: image99.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: image100.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
[image: image101.wmf][
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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: image102.wmf]®

 N2 
[image: image103.wmf]®

NO
[image: image104.wmf]®

 NO2 
[image: image105.wmf]®

HNO3.
17.5.5. Яким чином можна отримати фосфін? Складіть рівняння реакцій.
17.5.6. Як взаємодіє Арсен з концентрованою нітратною кислотою?

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: image108.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 світовому океані – 9
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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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H+  + HS−

                                                                           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: image117.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
[image: image118.wmf]¯

 + 3H2O.

При нагріванні сульфіти диспропорціонують:

4Na2 SO3 [image: image119.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. Метали підгрупи 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: image124.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.

.
17.7. Елементи сьомої групи 
17.7.1. Загальна характеристика елементів
За будовою електронних оболонок сьома група підрозділяється на 
головну підгрупу – p-елементи і побічну – d-елементи.

Елементи головної підгрупи на зовнішньому енергетичному рівні мають 7 електронів, тому у них яскраво виражена електронна спорідненість. Їм бракує одного електрона на p-підрівні для утворення стійкого октету. Елементи цієї підгрупи утворюють водневі сполуки. У d-елементів сьомої групи на зовнішньому енергетичному рівні є два електрони, проте водневих сполук ці елементи не утворюють. Елементи підгрупи Хлору – типові неметали, а підгрупи Мангану – метали.

Усі кисневі сполуки елементів підгрупи Хлору виявляють кислотні властивості і з водою утворюють кислоти. Усі кисневовмісні кислоти підгрупи Хлору володіють окисними властивостями.

Кисневі сполуки елементів підгрупи Мангану за властивостями дещо відрізняються від кисневих сполук підгрупи хлору. Наприклад, для Mn кислотними властивостями володіють тільки вищі оксиди. 

Таким чином, схожість у властивостях цих двох підгруп спостерігається у тих сполуках, у яких вони виявляють вищий ступінь окиснення. Коли метал виявляє максимальний ступінь окиснення, характерний для даної групи, то його сполуки стають аналогами сполук неметалів. Наприклад, Cl2O7 і Mn2O7; HClO4 і HMnO4 тощо.
17.7.2. Хлор

Хлор (Сl) – 
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3s23p5 – неметал, виявляє ступені окиснення – 1, +1, +3, +5, +7. Вміст Хлору у земній корі складає 4,5·10-2 %.

Найпоширенішими мінералами Хлору є кам'яна сіль NaCl (галіт), сильвін KCl, сильвініт KCl ( NaCl, карналіт KCl ( MgCl2 (  6H2O. Велика кількість хлоридів міститься у морській воді, входить до складу живих організмів. 

У промисловості хлор як просту речовину отримують електролізом водного розчину натрій хлориду. У лабораторії Сl2 виділяють дією концентрованої хлоридної кислоти на MnO2 або КMnO4 за реакціями:

MnO2 + 4НСl = Сl2 + MnСl2 + 2Н2О,

2КMnO4 +16НСl = 5Сl2 + 2MnСl2 + 2КСl + 8Н2О.

Нагріванням Аурум (ІІІ) хлориду отримують особливо чистий Сl2:

2AuCl3 = 2Au + 3Сl2.

Сl2 – зелено-жовтий отруйний газ із різким запахом, tпл= – 101 (С, tкіп = – 34 (С.
Хлор легко реагує з багатьма речовинами, окрім С, N2, O2 та благородних газів, добре розчиняється в органічних розчинниках. 

Хлор безпосередньо взаємодіє з воднем, утворюючи галогеноводень (НСl). У звичайних умовах це газ, розчинний у воді. Утворений розчин НСl є сильною хлоридною кислотою, солі її – хлориди, добре розчинні у воді.

Суміш концентрованих хлоридної та нітратної кислот у співвідношенні 3:1 («царська водка») розчиняє навіть такі мало активні метали як золото і платина, наприклад, реакція для платини: 

3Pt + 18HCl + 4HNO3 = 3H2
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РtCl

 + 4NO + 8H2O.

За звичайних умов хлор не взаємодіє з киснем, тому його кисневі сполуки отримують непрямим шляхом. Сl2 з Оксигеном утворює оксиди: Сl2О, СlО2, Сl2О6 та Сl2О7.
Хлор (І) оксид Сl2О  утворюється при взаємодії сухого меркурій (ІІ) оксиду з хлором за реакцією:

HgO + 2Cl2 = HgCl2 + Cl2O.

Cl2O – жовто-бурий газ,  який  легко   зріджується  у  червоно-буру   рідину 

(tкип = 2 (С). Це нестійка речовина, яка розкладається з вибухом у рідкому та твердому станах на хлор і кисень. При взаємодії з водою Cl2O утворює хлоратну (І) кислоту.

Хлоратна (І), або гіпохлоритна, кислота НСlО –  одноосновна, відома лише в розчині :

Cl2O + H2O 
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 2НСlО 
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 2Н+ + 2СlО¯.

НСlО – слабка кислота, активний окисник, у водному розчині розкладається:

НСlО = НСl + О;                2НСlО = Сl2О + Н2О;           3НСlО = НСlО3 + 2НСl.

Солі хлоратної (І) кислоти – хлорати, або гіпохлорити, у розчині нестійки і гідролізуються. Отримують їх при пропусканні Сl2 крізь холодний розчин лугу за реакцією:

2КОН + Сl2  = КСl + КСlО + Н2О.

Розчин, у якому міститься суміш хлоридів і хлоратів (І) лужних металів (КСl і КСlО), називають жавелевою водою, яку використовують для вибілювання тканин, паперу тощо.

Хлоратна (ІІІ) або хлоритна кислота НСlО2 – одноосновна, існує лише в розведених розчинах, утворюється при взаємодії барієвої солі з розбавленою сульфатною кислотою:

Ва(СlО2)2 + Н2SO4 = BaSO4 + 2HClO2.
У водному розчині хлоратна (ІІІ) кислота розкладається на хлоридну та хлоратну (V) НСlО3 кислоти.

Солі хлоратної (ІІІ) кислоти – хлорити отримують при взаємодії хлор (ІV) оксиду з гідроксидами лужних, лужноземельних металів та їх пероксидами. Хлорити добре розчинні у воді, в кислому середовищі виявляють сильні окисні властивості. Більш сильні окисники (Сl2, КMnO4) окиснюють хлоритну (І) кислоту та її солі до хлоратної (V) і хлоратів.

Хлор (ІV) оксид СlО2 можна отримувати за реакціями:

1) КClO3 + H2SO4 = HClO3 + KHSO4,       3HClO3 = 2ClO2 + HClO4 + H2O;

2) 3КClO3 + H2С2O4 + H2SO4 = K2SO4 + 2СО2 + 2СlО2 + H2O.

Перша реакція заснована на нестійкості HClO3, а друга обумовлена дією м’якого відновника щавлевої кислоти (H2С2O4). У промисловості для отримання ClO2 використовують реакцію:

2NaClO3 + SO2 + H2SO4 = 2ClO2 + 2NaHSO4.

ClO2 – бурий газ з різким запахом, tкип = 11 (С, tпл = – 59 (С, отруйний, здатний до вибуху. Реагує з водою та лугами:

6ClO2 + 3H2O = 5HClO3 +HCl,

2ClO2 + 2КОН = КClO2 + КClO3 + H2O.

Хлоратна (V) кислота HClO3 утворюється при взаємодії H2SO4 із гарячим розчином Ва(ClO3)2.
HClO3 – сильна одноосновна кислота, відома тільки в розчині. Солі хлоратної (V) кислоти – хлорати (V). Одна з найважливіших – це калій хлорату (V), яку отримують за реакцією:

6КОН + 3Cl2 = 5КCl + КClO3 + 3H2O.

У промисловості калій хлорат (V) отримують електролізом гарячого розчину КCl або хлоруванням гашеного вапна (при t = 70 – 80 (С) та наявності калій хлориду. КClO3 (бертолетова сіль) погано розчиняється у воді, а при нагріванні до 200 (С у присутності МпО2 розкладається на О2 і КCl. З різними горючими речовинами (сіркою, вугіллям, фосфором та органічними речовинами) калій хлорат (V) утворює суміші, що вибухають від удару. На цьому ґрунтується застосування бертолетової солі для виготовлення запалів, займистих і вибухових речовин. У хімічних лабораторіях КClO3 використовують для добування кисню. При обережному нагріванні КClO3 відбувається реакція розкладання (без каталізатора):

4КClO3 = 3КClO4 + КCl.

При взаємодії солі КClO4 із сульфатною кислотою утворюється хлоратна (перхлоратна) кислота. 
Хлор (VI) оксид  Cl2O6  отримують за реакцією:
2ClO2 + 2O3 = 2О2 + Cl2O6.
На відміну від Cl2O і ClO2  ця речовина при кімнатній температурі являє собою в’язку темно-червону рідину. Cl2O6 плавиться при t = 3,5 (С та розкладається на ClO2 і O2. У газовій фазі відбувається розпад:
Cl2O6 
[image: image129.wmf]Û

2ClO3.
Cl2O6 реагує з водою та лугами:
2КОН + Cl2O6 = КClO3 + КClO4 + H2O.
Хлорний ангідрит Cl2O7 отримують шляхом обезводнення хлоратної кислоти :
2HClO4 + Р2О5 = 2НРО3 + Cl2O7.
За звичайних умов Cl2O7 – нестійка масляниста рідина, tкип = 83 (С, 

tпл = – 90 (С, після удару вибухає. У воді хлор (VII) оксид не розчиняється.
Хлоратна кислота HClO4 – найстійкіша з оксигеновмісних кислот хлору. Ця безводна кислота – рухлива гігроскопічна речовина, малостійка, під час зберігання може вибухати. Концентровані водні розчини її мають маслянисту консистенцію, на повітрі димлять. Хлоратна кислота утворює солі –перхлорати – майже з усіма металами. Більшість перхлоратів добре розчинні у воді, окрім КClO4, RbCIO4, CsCIO4 тощо. Безводна хлоратна кислота та її солі – сильні окисники.

Кислотні властивості оксигеновмісних кислот хлору посилюються в ряду при переході від гіпохлоритної кислоти до хлоратної (VII), а окисна активність, навпаки, збільшується від хлоратної (VII) кислоти до гіпохлоритної.
Застосування 
Хлор застосовують для вибілювання тканин та паперової маси, знезараження питної води. Його використовують у виробництві хлорорганічних сполук – розчинників, полімерів, пестицидів та ін. 

Хлоридну кислоту HCl застосовують для добування хлоридів металів (Zn, Mn, Fe), водню, хлору, у шкіряній та харчовій промисловості, лудильній та паяльній справі. Хлориди широко використовують у металургійній, фармацевтичній, миловарній та інших галузях промисловості. Натрій хлорид застосовують для отримання хлору, водню, натрій гідроксиду та хлоридної кислоти. Хлоратну кислоту використовують для окиснення органічних речовин, розкладання руд і мінералів при їх аналізі, розчиненні сталей, визначенні кількості калію і рубідію як осушувача. Вона є складовою твердого ракетного палива.
17.7.3. Метали підгрупи Мангану

До підгрупи Мангану належать Манган (Mn), Технецій (Tc), Реній (Re) і Борій (Bh).

Електронна будова атомів металів:

 Манган   (Mn)  [Ar] 3d54s2
Технецій (Tc)   [Kr] 4d55s2
     Реній    (Re)   [Xe] 4f145d56s2
Манган виявляє найхарактерніші ступені окиснення +2, +4, +7; Технецій – +4, +7; Реній – +7. У сполуках Манган може виявляти ступені окиснення: 0, +3, +5, +6, а Реній і Технецій – 0, +3, +4, +5, +6.

Манган – досить поширений елемент у природі (0,1 %), Реній – мало поширений (7 ∙ 10 -8 %) і розсіяний. Технецій – радіоактивний елемент, у природних мінералах трапляється дуже рідко. Борій – штучний елемент. Важливими мінералами мангану є піролюзит MnО2, гаусманіт Mn3О4, брауніт Mn2О3, манганіт MnООН. Значна кількість технецію утворюється при розпаді ядер урану. Родовищ Ренію не виявлено, він зустрічається як домішка в манганових і молібденових рудах (найбагатші на реній молібденіти). Велику кількість мангану отримують у вигляді його сплаву   із   залізом – феромангану (60 – 90 % Mn). Фероманган отримують відновленням суміші оксидів металів з коксом у доменних печах,  а відносно чистий – електролізом водних розчинів манган сульфау..

Металевий технецій отримують електролізом розчинів його сульфатів, відновленням за допомогою водню сульфіду Tc2S7 (1100 (С) і солі NH4TcO4 (500 – 600 (С). 

Отримання ренію провадять за такою схемою: із пилу газоочисних камер молібденових заводів перетворюють Re2О7 на КReО4, або на NH4ReO4, які в подальшому відновлюють воднем (1000 (С) за реакцією:

2NH4ReO4 + 4Н2 = 2Re +N2 + 8H2O.

Елементи підгрупи Мангану (у вигляді порошків) – це метали сірого кольору. У компактному стані манган досить крихкий метал сріблясто-білого кольору, технецій – сріблясто-коричневий, реній – світло-сірий метал, пластичний, стійкий проти дії різних реагентів при високій температурі. Всі метали підгрупи Мангану тугоплавкі.

Похідні ренію (VIII) і технецію (VII) стійкіші порівняно із сполуками мангану (VII). Тому похідні мангану (VII) є сильними окисниками, а в сполуках Tc (VII) і Re (VII) ця здатність слабкішає. Манган (ІІ) утворює багато сполук, а технецій і реній важче утворюють сполуки з їх нижчими ступенями  окиснення. Отже, такі сполуки є сильнішими відновниками, ніж сполуки мангану (ІІ). Для мангану найтиповіші координаційні числа 4 і 6, для технецію і ренію – 4, 6 – 9.

Хімічна активність елементів від Mn до Re зменшується. Манган в електрохімічному ряду напруг  стоїть між Mg і Zn, а технецій і реній – після гідрогену. Тому манган витісняє водень із кислот-неокисників:

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2,

а також взаємодіє з нітратною і концентрованою сульфатною кислотами:

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 +2H2O.
Технецій і  реній вступають в реакцію лише з кислотами-окисниками, утворюючи сполуки з вищим ступенем окиснення елементів:

3Е + 7HNO3 = 3HEO4 + 7NO + 2H2O.

За звичайних умов компактний манган окиснюється з утворенням міцної оксидної плівки, яка служить захистом від подальшого окиснення навіть при нагріванні. У тонкодисперсному стані він окиснюється досить швидко. Компактний реній у звичайних умовах не окиснюється; при нагріванні на повітрі до 300 (С утворює оксиди ReО3, Re2О7. Технецій окиснюється  за звичайних умов досить швидко і при нагріванні у струмені кисню утворює оксид Тc2О7.

Активніше, ніж з киснем, елементи підгрупи Мангану взаємодіють з галогенами з утворенням галогенідів (MnHal2, TcF4, ТcF6, ТcCl6, ReCl5, ReCl6). Із сіркою манган утворює сульфіди MnS і MnS2, а технецій і реній ЕS2 і Е2S7. Сполуки Тc2S7 і Re2S7 належать до тіоангідридів, добре розчиняються у розчинах  лугів і сульфідах лужних металів з утворенням тіосолей МеЕS4. Манган при нагріванні взаємодіє з В, С, Р, N2, Sі. Реній не взаємодіє з N2, С, Вr2, І2, але утворює сполуки з Sі, В. Він у великій кількості поглинає водень.

За хімічними властивостями технецій більш подібний до ренію, ніж до мангану. Це явище пояснюється близькістю їх атомних та іонних радіусів. З оксигеном манган утворює оксиди: основні – MnО, Mn2О3; кислотні – (MnО3), Mn2О7 та амфотерний – MnО2.

Манган (ІІ) оксид утворюється при нагріванні піролюзиту в атмосфері водню або карбон (ІІ) оксиду (при 700 – 900 (С):

2MnО2 + Н2 = MnО + H2O

або при розкладанні MnС2О4 , MnСО3 без доступу кисню, а Mn(NO3)2 – у струмені водню (при 300 (С).

Манган (ІІ) оксид – тверда речовина зеленого кольору, слаборозчинна у воді, добре – у кислотах.

Солі мангану (ІІ)  отримують при взаємодії MnО2 з кислотами:

2MnО2 + H2SO4 = MnSO4 + О2 + 2H2O.

Більшість солей мангану (ІІ) – це кристалічні речовини (наприклад, Mn(NO3)2∙6H2O, MnSO4∙7H2O, Mn(СlО4)2∙6H2O), які забарвлені в рожевий колір, добре розчинні у воді. Розчини солей мангану (ІІ) – безбарвні. Сполуки Mn(ІІ) найстійкіші в кислому середовищі, в лужному – легко окиснюються.

Для мангану (ІІ) відомі амоніакати (легко розкладаються водою), ціаніди тощо.

Якщо на розчини солей мангану (ІІ) подіяти лугом, то утвориться основа Mn(ОН)2, яка слаборозчинна у воді, а на повітрі окиснюється до Mn(ОН)4:

2Mn(ОН)2 + О2 + 2H2O = 2Mn(ОН)4.

Манган гідроксид Mn(ОН)2 з кислотами утворює солі, слаборозчинні у воді: карбонати, фосфати, флуориди й сульфіди. Останні при взаємодії з водою дуже легко окиснюються киснем повітря:

MnS + О2 + 2H2O = Mn(ОН)4 + S.

При дії сильних окисників на сполуки мангану (ІІ) відбувається окиснення останнього до похідних Mn(VII) або Mn(VI), наприклад:

3MnSO4 + 2КСlО3 = 12NaOH = 3NaMnO4 + 2KCl + 3Na2SO4 + 6H2O.
Манган (ІІІ) оксид Mn2О3 отримують нагріванням піролюзиту до 800 (С за реакцією:

4MnО2 = 2Mn2О3 + О2.

Основний оксид Mn2О3 – тверда речовина чорного кольору, слабо-розчинна у воді та кислотах. При взаємодії Mn2О3 з концентрованою сульфатною кислотою утворюється зелена сіль Mn2(SO4)3 або коричнювата Mn2(SO4)3 ∙ Н2SO4 ∙ 6H2O.

Гідроксид Mn(ОН)3 – це слабка основа малорозчинна у воді. Солі Мангану (ІІІ) зазвичай нестійкі.

Манган (ІV) оксид MnО2 – тверда речовина чорного кольору, нерозчинна у воді, досить інертна, у звичайних умовах стійка проти дії більшості кислот. Основні й кислотні властивості MnО2 слабко виражені, тому солі мангану (ІV) гідролізують у водному розчині. Солі, які відповідають кислотній функції MnО2, називають манганітами. Наприклад, мінерал гаусманіт Mn3О4 можна розглядати як ортоманганіт мангану (ІІ) Mn2MnО4. Із солей, що відповідають основній функції MnО2, найбільш вивчена Mn(SO4)2. При взаємодії MnО2 з хлоридною кислотою утворюється манган тетрахлорид, який є проміжним продуктом:

MnО2 + 4HCl = МnCl4 + Cl2.
Амфотерний гідроксид Mn(ОН)4 – речовина темно-бурого кольору, у воді не розчиняється, при нагріванні легко перетворюється на MnО2. Практичне значення зі сполук мангану (ІV) має MnО2, який використовують для отримання мангану, а в техніці та лабораторній практиці – як сильний окисник. У реакції сполук мангану (ІV) з більш сильними окисниками утворюються похідні мангану (VI)  або (VІІ), наприклад:

3MnО2 + KClO3 + 6KOH = 3K2MnO4 + KCl + 3H2O (при плавленні).

3MnО2 + 3PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O.
Манган (VI) оксид MnО3 та його гідрат Н2MnO4 у вільному стані важко отримати через їх нестабільність. Солі мангану (VI) – манганати  одержують при нагріванні сполук Mn(ІІ) і Mn(ІV) в лужному середовищі у присутності окисників за реакцією:

MnCl2 + 2KCLO + 4KOH = K2MnO4 + 4KCl + 4H2O.
Манганати (VI) – речовини, забарвлені в темно-зелений колір, зумовлений присутністю іонів (MnO4)2-. Манганати (VI) стійкі лише в лужному середовищі, а   в   нейтральному – малостійкі   й   перетворюються   на  сполуки 

Mn (ІV) і Mn (VII):

3K2MnO4 + 4H2O = 2KMnO4 + Mn(ОН)4 + 4КОН.

Манганати калію і натрію добрерозчинні у воді, на відміну від лужноземельних металів. Перші – сильні окисники й легко відновлюються у кислому середовищі до сполук мангану (ІІІ), а в нейтральному – до Mn(ОН)4:

K2MnO4 + 2H2S + 2H2SO4 = MnSO4 + K2SO4 + 2S + 4H2O,
K2MnO4 + (NH4)2S + H2O = Mn(ОН)4 + 2NH3∙H2O + 2KOH +S.
Під дією сильних окисників сполуки мангану (VI) окиснюються до сполук мангану (VII).

Манган (VII) оксид Mn2О7 – кислотний, йому відповідає кислота НMnO4. У звичайних умовах – це масляниста зеленувато-чорна рідина, яку отримують дією холодної 90%-ної сульфатної кислоти на манганати (перманганати). Манган (VII) оксид – нестійка речовина, що розкладається з вибухом на MnО2 і кисень.

Манганатна кислота НMnO4 відома лише в розчині,  її солі – перманганати – отримують окисненням манганатів (VI)  у лужному середовищі, наприклад Cl2:

2K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2КCl

або іншими окисниками сполук мангану (ІІ):

2MnSO4 + 5KBiO3 + 16HNO3 = 2KMnO4 + 5Bi(NO3)3 + 2K2SO4 + KNO3 + 8H2O.
Перманганати – речовини фіалко-червоного кольору, стійкі у водних розчинах, сильні окисники. Залежно від рН розчину може відбуватися відновлення перманганатів з отриманням таких кінцевих продуктів: у кислому середовищі – утворення сполук Mn (ІІ), в нейтральному – Mn(ОН)4, а в сильнолужному – нестійких манганатів (VI) за відповідними реакціями:

2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 +K2SO4 + 5Na2SO4 + 3H2O,
2KMnO4 + 3Na2SO3 + 5H2O = 2Mn(ОН)4 + 3Na2SO4 + 2KOH,
2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K2MnO4 + Na2SO + H2O.
Для хімії мангану важливі реакції, що відбуваються у нейтральному середовищі між сполуками мангану з різними ступенями окиснення, наприклад:

3MnSO4 + 2KMnO4 + 4H2O = 5MnО2 + K2SO4 + 2H2SO4.

Практичне значення  має калій перманганат, який використовують як сильний окисник і як вихідну речовину для отримання кисню в лабораторії:

2KMnO4 [image: image130.png]


 K2MnO4 + MnО2+ О2.

Водний розчин KMnO4 концентрацією 4 % застосовують для дезінфекції ран, полоскання горла, при опіках.

Застосування

Манган (фероманган) використовують у металургійній промисловості при виплавленні сталей для танкової броні, стрілок для залізниць та ін. Додавання мангану в сталь сприяє її десульфуризації.

Технецій застосовують для пасивування чорних металів як конструкційний матеріал у ракетобудуванні, як компонент каталізаторів.  Нуклід 
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 входить до складу більш ніж 30 радіофармацевтичних препаратів для зображення та функціональних досліджень мозку, серця, щитоподібної залози, легень та інших органів людини, а також для діагностики пухлин головного мозку.

Реній використовують у виробництві лічильних машин, телевізійних осцилоекранів, радарних приладів; у вигляді сплаву з вольфрамом – для виготовлення електроконтактів, термопар, електричних ламп; у вигляді сплаву з танталом або молібденом – для отримання жаростійких сплавів. Водні розчини солей ренію використовують для електролітичного покриття деяких металів і сплавів, що мають високі антикорозійні властивості. 

Деякі сполуки ренію (ІІІ) мають протипухлинну активність, їх застосовують для лікування онкологічних захворювань.  

Питання для самоперевірки

1. Поясніть зміну сили і відновних властивостей розчинів кислот у ряді HF, HCl, HBr, HI.

2. Які оксиди хлору ви знаєте?

3. Назвіть кисневмісні кислоти хлору.

4. Поясніть, чому Манган утворює декілька оксидів, які мають різний хімічний характер.

5. Опишіть коротко хімічні властивості оксидів мангану.
6. Які сполуки мають яскраво виражені окисні властивості: KMnO4, MnO2, Re2O7, Mn2O7, MnCl2, K2MnO4, KReO4?

Контрольні завдання
17.7.1. Скільки літрів газоподібного хлору виділяється при взаємодії 1 кг манґан діоксиду з концентрованою хлоридною кислотою?

17.7.2. Перелічіть важливіші практично нерозчинні хлориди.

17.7.3. Назвіть наведені нижче сполуки і вкажіть ступінь окиснення хлору в них:

а) BaCl2;                в) Ca(OCl)2;                д) Sr(ClO4)2.

б) KClO2;              г) Mg(ClO3)2;

17.7.4. Напишіть структурну формулу кальцій бромату.

17.7.5. Яке значення pH водного розчину MnSO4?
17.7.6. Як можна отримати з калій перманганату:

а) манган діоксид;

б) манган сульфат;

в) калій манганат. 

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
[image: image132.wmf] сульфідних Cu-Ni рудах, часто Co i Ni залягають рядом у вигляді мінералів   ES, EAs2, EAsS.

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 
[image: image133.wmf]60

27

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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