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Передмова
Шановний студенте!

У тебе в руках не дуже товста, але вельми корисна книга –
авторський курс лекцiй, пiдготовлений на кафедрi загальної та неор-
ганiчної хiмiї НТУ «ХПI». Оди з авторiв, Ведь Марина Вiталiївна,
випускниця цього вишу, а нинi – доктор технiчних наук, професор.
Iнший автор, кандидат хiмiчних наук, доцент Волобуєв Максим Мико-
лайович, закiнчив Харкiвський нацiональний унiверситет iменi В. Н.
Каразiна, проте 20 рокiв викладає хiмiю у НТУ «ХПI».

Це твiй путiвник у захоплюючий, але досить складний свiт неор-
ганiчної хiмiї, яка надає можливiсть ознайомитись iз властивостями
елементiв перiодичної системи та їх сполук. Без системних уявлень
про причини хiмiчної взаємодiї об’єктiв оточуючого матерiального
свiту на рiзних рiвнях його органiзацiї з тими або iншими речовина-
ми, їх поведiнки в умовах експлуатацiї неможливими виявляються
розв’язання жодної побутової або технiчної задачi, реалiзацiя техноло-
гiчних процесiв, вирiшення проблем надiйностi та сталого розвитку.

Автори систематизували та узагальнили найважливiшi власти-
востi металiв, неметалiв i металоїдiв вiдповiдно до їх розташування
у Перiодичнiй системi; проаналiзували кислотно-основнi та окисно-
вiдновнi властивостi сполук (оксидiв, гiдроксидiв, солей), у рiзних
ступенях окиснення елементiв. Особливу увагу придiлено простотi
викладення матерiалу: iнодi доводилося поступатися повнотою на
користь ясностi. Родзинкою навчального посiбника є досить стисла
iнформацiя щодо використання сполук у рiзних сферах виробництва
та побутi.

В цьому навчальному посiбнику навiть той студент, який вiддає
перевагу математицi, знайде для себе сторiнки, на яких логiку хiмiчних
взаємодiй систематизовано i надано у виглядi наочних схем.

Об’єм матерiалу цього видання вiдповiдає стандартному курсу
неорганiчної хiмiї, що викладається студентам хiмiко-технологiчних
спецiальностей НТУ «ХПI».
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1. s1-елементи
1.1. Загальнi положення
Електронна будова атомiв цiєї групи (ns1) вказує на те, що

всi елементи мають проявляти єдиний ступiнь окиснення +1 i при
цьому бути металами. Однак для s1-елементiв є ряд особливостей
у ходi залежностi властивостей сполук елементiв вiд порядкового
номера. Елемент другого перiоду за властивостями завжди суттєво
вiдрiзняється вiд iнших елементiв своєї групи. Це пов’язано з вiдносно
малим розмiром атома i наявнiстю на внутрiшньому рiвнi лише двох
електронiв, якi майже не екранують зовнiшнiй рiвень вiд ядра. Тому
сполуки Li помiтно вiдрiзняються за властивостями вiд сполук Na.

В свою чергу елемент 3-го перiоду вiдрiзняється вiд бiльш важких
аналогiв тим, що в нього немає внутрiшнього заповненого d-пiдрiвня,
хоча є такий вакантний 3d-пiдрiвень (це вiдрiзняє його вiд елемента
2-го перiоду). Тому автори багатьох пiдручникiв видiляють у групi
три частини:

1. елемент 2-го перiоду;
2. елемент 3-го перiоду;
3. всi iншi елементи.
Тим не менш, сполуки s1-елементiв найбiльш схожi за хiмiчними

властивостями з усiх елементiв Перiодичної системи. Дещо випадає з
цього ряду Li, який проявляє дiагональну схожiсть з Mg.

Хiмiчна активнiсть елементiв, що мають назву лужних металiв,
зростає вiд Li до Cs вiдповiдно до збiльшення розмiру атома. Однак
найменший електродний потенцiал у водних розчинах має лiтiй, потен-
цiал iонiзацiї якого є найбiльшим (табл. 1.1). Це пояснюють високою
енергiєю гiдратацiї маленького iону Li+ (мiцний зв’язок з молекулами
води). У органiчних розчинниках, а також у розплавах солей, лiтiй се-
ред лужних металiв має найменший за модулем електродний потенцiал
вiдповiдно до нижчої активностi.

Таблиця 1.1 – Кiлькiснi характеристики активностi s1-елементiв

Li Na K Rb Cs

I, еВ 5,32 5,14 4,34 4,18 3,89
E◦(M+/M), В −3, 1 −2, 7 −2, 9 −2, 9 −2, 9

Однозаряднi iони лужних металiв не мають непарних електронiв,
тому вiдповiднi солi безбарвнi, якщо не забарвлений анiон.
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Легкiсть збудження атомiв використовують у простому способi
якiсного визначення присутностi сполук лужних металiв. Енергiї га-
зового пальника вже достатньо для активацiї електронного переходу
nsAnp, тому полум’я набуває характерного забарвлення (табл. 1.2):

Таблиця 1.2 – Забарвлення полум’я сполуками лужних металiв

Метал Забарвлення полум’я

Li кармiново-червоний
Na жовтий
K фiолетовий
Rb червоний
Cs блакитний

Саме завдяки характерним лiнiям у спектрi були вiдкритi та
одержали свої назви рубiдiй (лат. rubidium – червоний) та цезiй (лат.
caesius – блакитний).

Натрiй та цезiй мають по одному стабiльному iзотопу, лiтiй – два.
Однак найбiльший iнтерес мають iзотопи калiю i рубiдiю. Так, для їх
iзотопiв характернi ядернi реакцiї:

49
19K + e = 49

18Ar + γ, K-захоплення
87
37Rb = 87

38Sr + e, β-розкладання
Перiод напiврозпаду iзотопiв складає, вiдповiдно, 1,3 · 109 i 5,0 · 1010
рокiв, що дозволяє визначити вiк мiнералу, виходячи зi спiввiдношення,
наприклад, калiю i аргону в них.

Найбiльш стабiльний iзотоп францiю має перiод напiврозпаду 21
хвилину, тому хiмiя цього елемента вивчена недостатньо.

За вмiстом у земнiй корi натрiй i калiй вiдносять до розповсюд-
жених (≈ 2,5%); iншi елементи є рiдкими, а Rb i Cs ще й розсiянi.

1.2. Простi речовини

Простi речовини (рис. 1.1) є срiблясто-бiлими (Cs – золотистий)
металами з доволi високою електричною та тепловою провiднiстю. Це
легкi речовини, причому лiтiй – найбiльш легка тверда речовина (ρ =
0,54 г/см3) при нормальних умовах. М’якiсть металiв (легко рiжуться
ножем) i низькi температури плавлення вказують на слабкiсть зв’язкiв
у кристалiчнiй решiтцi металу, а це, в свою чергу, пояснює високу
активнiсть металiв.
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Li Na K Rb Cs

Рисунок 1.1 – Зовнiшнiй вигляд лужних металiв

Схеми взаємодiї s1-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 1.2 i рис. 1.3.

На повiтрi (особливо вологому) метали швидко вкриваються
рихлими продуктами окиснення. Метали реагують з бiльшiстю простих
речовин-окисникiв, причому металiчний лiтiй вiдрiзняться вiд iнших
елементiв тим, що вiн за звичайних умов взаємодiє з азотом:

2Na + Cl2 = 2NaCl, 6Li + N2 = 2Li3N.

З водою метали взаємодiють легко (лiтiй – повiльнiше):

2M + 2H2O = 2MOH +H2.

Ще легше реагують з кислотами, при цьому калiй загоряється, а
рубiдiй та цезiй – вибухають:

2Li + 2HCl = 2LiCl + H2.

Е3N ЕH

Е3P ЕГ
Е

LiALi2C2

LiALi2O;
NaANa2O2;
K,Rb,CsAЕO2

сплави,
iнтерметалiди Е2S,Е2Sn

H2

t

Г2

I2 при t

O2, надл.

t

S

t

N2

t, розряд

P

t

C

≈ 800 °C

метали
t

Рисунок 1.2 – Схема взаємодiї s1-елементiв з простими речовинами

Цiкавою особливiстю елементiв є здатнiсть розчинятися у рiдко-
му амонiаку з утворенням розчинiв, якi мають практично металiчну
провiднiсть. В таких розчинах вiдбувається дисоцiацiя за рiвнянням
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M ⇄ M+ + e.
Крiм того, лужнi метали, особливо натрiй, утворюють iнтерме-

талiчнi сполуки, наприклад амальгаму.
Робота з лужними металами вимагає великої акуратностi. Зокре-

ма невикористанi шматочки металiв потребують утилiзацiї в етиловому
спиртi:

2Na + 2CH3CH2OH = 2CH3CH2ONa + H2.

ЕOH Е2O

Е2SO4 ЕNH2

Е

ЕNO3 M + Е2O

ЕCl ROM

H2O

H2SO4

t

HNO3

t

HCl

ЕOH

t

NH3

оксиди
металiв

t

спирти

Рисунок 1.3 – Схема взаємодiї s1-елементiв з важливими реагентами

Одержання легких лужних металiв (Li, Na) базується на елек-
тролiзi розплавiв солей, а важких – на їх витискуваннi за високих
температур зi сполук з подальшою вiдгонкою пари метала:

2LiCl
електролiз
−−−−−−−A 2Li + Cl2 (у розплавi CaCl2),

2Al + 4CaO + 6KCl
t
−A 3CaCl2 +Ca(AlO2)2 + 6K ,

2CsCl + Ca
t
−A CaCl2 + 2Cs ,

3Mg + Rb2CO3

t
−A 3MgO + C + 2Rb .

Очищення металiв вiд домiшок ґрунтується на їх низьких тем-
пературах кипiння (найвища у Li – 1327 °C). Зберiгають метали пiд
шаром гасу або парафiну (Li).

1.3. Сполуки лужних металiв
В усiх своїх сполуках елементи проявляють єдиний ступiнь окис-

нення +1. Практично всi вони мають iонний характер через низьку
електронегативнiсть лужних металiв.
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Бiнарнi сполуки з оксигеном
По вiдношенню до кисню s1-елементи поводять себе по-рiзному.

Можна видiлити 3 групи реакцiй, у яких утворюються, вiдповiдно,
оксид, пероксид та надпероксид:

• 4Li + O2 = 2Li2O (оксид);
• 2Na + O2 = Na2O2 (пероксид);
• K(Rb,Cs) + O2 = KO2 (надпероксид).
Одержати LiO2 не вдається через його низьку термiчну стiйкiсть,

а NaO2 одержують в жорстких умовах:

Na + O2

500 °C, 30 МПа
−−−−−−−−−−A NaO2.

Оксиди металiв пiдгрупи калiю одержують таким шляхом:
KO2 +K = K2O2, K2O2 + 2K = 2K2O.

Ефективнiше за все оксиди цих металiв одержують вiдновленням
нiтратiв (III):

6M + 2MNO2 = 4M2O +N2, (M = Na,K,Rb,Cs).
Для металiв пiдгрупи калiю вiдомi також озонiди (похiднi з iоном

O−
3 ), якi одержують з використанням озону:

4KOH + 4O3 = 4KO3 + 2H2O +O2.
Пероксиди, надпероксиди i озонiди переважно виявляють окиснi

властивостi, хоча можуть бути й вiдновниками:
Na2O2 + 2FeCl2 + 4HCl = 2NaCl + 2FeCl3 + 2H2O,

2KO2 + 3F2 = 2KF + 2OF2 +O2.
Гiдролiз вищевказаних похiдних вiдбувається по-рiзному:
• M2O +H2O = 2MOH
• M2O2 + 2H2O = 2MOH +H2O2

• 2MO2 + 2H2O = 2MOH +H2O2 +O2

• 2MO3 + 2H2O = 2MOH +H2O2 +O2

З огляду на видiлення кисню, надпероксиди можна використову-
вати для регенерацiї повiтря у замкнених примiщеннях. На практицi
використовують сумiш надпероксиду й оксиду калiю для пiдтримання
постiйного тиску:

• 4KO2(к) + 2CO2(г) = 2K2CO3(к) + 3O2(г) – тиск падає
• 4KO2 +K2O + 3CO2 = 3K2CO3 + 3O2 – тиск не змiнюється
Для останньої реакцiї можна використовувати й iншi сполуки

з оксигеном, але пероксиди мають менший вмiст оксигену (нижча
ефективнiсть), а озонiди – менш стабiльнi (непрактичнi).
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Гiдроксиди

Розчиненням бiнарних сполук з оксигеном або власне металiв у
водi можна одержати вiдповiдний гiдроксид (див. вище). Гiдроксиди
s1-елементiв – кристалiчнi речовини, якi жадiбно поглинають воду i
CO2 з повiтря. У водi вони добре розчиняються, за винятком LiOH,
з видiленням великої кiлькостi теплоти i утворенням сильно лужних
розчинiв. Як i самi метали, луги вiдносно легкоплавкi, що дозволяє
використовувати їх для одержання чистих металiв електролiзом, а
також у рядi синтезiв (розплавлена сумiш NaOH + NaNO3 – силь-
ний окисник). Термiчно нестiйким є лише LiOH, який розкладається
замiсть плавлення:

2LiOH
t
−A Li2O +H2O.

Найбiльше використання серед гiдроксидiв знаходять NaOH,
KOH i LiOH. Одержують NaOH двома шляхами: електролiзом роз-
чину NaCl з подальшим розкладанням утвореної амальгами натрiю
(сучасний спосiб):

2NaCl + 2H2O
електролiз
−−−−−−−A 2NaOH +H2 +Cl2,

а також за допомогою каустифiкацiї соди (майже не використо-
вується через низьку економiчнiсть):

Na2CO3 +Ca(OH)2
каустифiкацiя
−−−−−−−−−A CaCO3 + 2NaOH.

Твердi луги i, особливо, їх розчини, є виключно агресивними
речовинами. Наприклад, як воднi розчини, так i розплави лугiв руйну-
ють скло i фарфор, тому їх не можна зберiгати у посудi, виготовленому
з матерiалiв на основi SiO2:

2NaOH + SiO2 = Na2SiO3 +H2O.

Iншi сполуки

Взаємодiя лужних металiв з галогенами або гiдрогенгалогенiда-
ми приводить до утворення галогенiдiв складу ЕГ, серед яких низькою
розчиннiстю характеризується лише LiF. З сiркою реакцiя вiдбуваєть-
ся при нагрiваннi з утворенням сульфiдiв Е2S та полiсульфiдiв Е2Sn:

2M + nS = M2Sn (n = 2(Li), 5(Na), 6(K,Rb,Cs)).

Нестiйкi нiтриди металiв утворюються при взаємодiї пари метала
i N2 у електричному розрядi. Виняток складає стiйкий Li3N, який
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згадувався вище (стор. 6). Особливiстю Li є також те, що вiн здатний
при нагрiваннi у вакуумi реагувати з вуглецем:

2Li + 2C
t,вакуум
−−−−−−A Li2C2.

Солi лужних металiв добре розчиняються у водi та не гiдролiзо-
ванi за катiоном. Особливою рисою s1-елементiв є утворення кислих
солей (NaHCO3,KHSO4), що мало характерно для iнших металiв.

Малорозчиннi солi все ж таки вiдомi та мають значення в ана-
лiтичних реакцiях визначення лужних металiв. Малорозчинними є
KClO4, KHC4H4O6, K2[PtCl6], Na[Sb(OH)6] та деякi iншi солi. Для
визначення Rb i Cs краще використовувати органiчнi похiднi, хоча
роздiлення цих елементiв – складна проблема.

Особливо слiд розглянути розчиннiсть солей лiтiю. У сполук
цього елемента сильно виражена дiагональна схожiсть зi сполуками
магнiю. Так, нерозчиннi LiF, Li3PO4, Li2SiO3, Li2CO3 – тi ж солi, що
й у магнiю. При цьому Li2CO3 використовують для вiддiлення його
вiд iнших лужних металiв, пiсля чого його легко перевести у розчинну
форму за допомогою HCl.

Серед солей особливе значення має Na2CO3. Класичним синтезом
цiєї сполуки є схема, запропонована Сольве у 1863 р. (рис. 1.4).

1. Перепускають CO2 крiзь розчин, що мiстить NaCl i NH3:
NH3 +H2O +CO2 = NH4HCO3

NH4HCO3 +NaCl = NaHCO3 +NH4Cl

2. Вiдокремлений NaHCO3 прожарюють:

2NaHCO3

t
−A Na2CO3 +CO2 +H2O

3. CO2 направляють у реактор, i туди ж додають CO2, що одер-
жаний за реакцiєю:

CaCO3

t
−A CaO + CO2

4. За допомогою CaO розкладають одержаний ранiше NH4Cl:

2NH4Cl + CaO
у розчинi
−−−−−−A CaCl2 + 2NH3 ↑ +H2O

5. NH3 повертають у процес i сумарно маємо:
2NaCl + CaCO3 = Na2CO3 +CaCl2

У одну стадiю остання реакцiя нiколи не вiдбувається. Здобуток
бельгiйського хiмiка Сольве полягає у тому, що вiн дуже вдало розбив
процес на окремi стадiї.

10



CO2 NH3

NaCl

NaHCO3 NH4Cl

CO2 Na2CO3

CaO

CaCl2 NH3

введення

осадження у розчинi

по
ве

рн
ен

ня

прожарювання

по
ве

рн
ен

ня

Рисунок 1.4 – Схема синтезу Na2CO3

Комплексоутворення для лужних металiв не характерне, хоча
вiдомо багато кристалогiдратiв солей. Найкращу координацiйну здат-
нiсть має лiтiй завдяки своєму маленькому розмiру.

1.4. Використання
Лiтiй.
• Li – анод в акумуляторах.
• LiOH – компонент електролiту лужних акумуляторiв.
• Li2CO3 – виробництво алюмiнiю та його сплавiв.
Натрiй.

• R − Br + Br − R′ + 2Na
t
−A R − R′ + 2NaBr – синтез Вюрца.

• Сплав з K має tпл = −12 °C.
• NaOH, Na2CO3 – виробництво скла та миючих засобiв.

• K2NbF7 + 5Na
t
−A Nb + 5NaF + 2KF – натрiйтермiя.

Калiй.
• Сполуки K важливi як мiнеральнi добрива.
• KO2 – основний компонент у iзолюючих дихальних апаратах.
Рубiдiй i цезiй.
• Цi елементи знаходять використання у фотоелементах.
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2. s2-елементи
2.1. Загальнi положення
Валентний рiвень цих елементiв має вигляд ns2, тому єдиним

ступенем окиснення у сполуках буде +2. Як i для ns1-елементiв, збiль-
шення атомного номеру приводить до посилення металiчних властиво-
стей елемента. Однак, порiвняно з лужними металами, елементи цiєї
групи утворюють iони з меншим радiусом, тому:

1. iони s2-елементiв сильнiше сольватованi;
2. висока енергiя кристалiчної решiтки зменшує розчиннiсть

солей зi складним анiоном (карбонати, сульфати, фосфати тощо);
3. зменшується термiчна стiйкiсть солей зi складним анiоном.
2p-пiдрiвень у берилiю є кайносиметричним i активно задiяний в

утвореннi хiмiчного зв’язку. Тому валентнiсть берилiю, як правило,
дорiвнює 4 i його численнi сполуки полiмеризованi.

Вiдмiнностi у властивостях елементiв цiєї пiдгрупи бiльш сут-
тєвi, нiж у s1-елементiв. Зокрема амфотерний Be утворює переважно
ковалентнi сполуки, а Ca, Sr, Ba є типовими металами та подiбнi за
властивостями мiж собою, як i лужнi метали. Магнiй у цьому ряду зай-
має промiжне положення. Через подiбнi властивостi останнi 3 метали
видiляють у окрему групу лужно-земельних металiв (ЛЗМ).

У ступенi окиснення +2 атоми елементiв не мають непарних
електронiв, тому вiдповiднi сполуки не мають забарвлення (якщо це
забарвлення не надає анiон типу MnO−

4 ).
Магнiй i кальцiй розповсюдженi на Землi (2,4% та 2,9%), а iншi

елементи цiєї групи – нi.

2.2. Простi речовини
Простi речовини є металами, однак якщо Be i Mg вкритi су-

цiльною захисною оксидною плiвкою, яка захищає їх вiд корозiї, то
лужно-земельнi метали легко кородують на повiтрi. Тому ЛЗМ зберi-
гають пiд шаром гасу. Активнiсть металiв висока (табл. 2.1), але Be i
Mg проявляють активнiсть лише при нагрiваннi.

Таблиця 2.1 – Стандартнi електроднi потенцiали s2-елементiв

Be Mg Ca Sr Ba

E◦(M2+/M), В −1, 45 −2, 36 −2, 87 −2, 89 −2, 91

Схеми взаємодiї s2-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 2.1 i рис. 2.2.
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Рисунок 2.1 – Схема взаємодiї s1-елементiв з простими речовинами

З активними неметалами (галогени, халькогени, азот, вуглець)
елементи утворюють бiнарнi сполуки при помiрному нагрiваннi:

M + S
t
−A MS, 3M +N2

t
−A M3N2.

Однак з воднем безпосередньо реагують лише ЛЗМ:

M +H2

t
−A MH2.

ЕCl2
Ca,Sr,BaAЕ(OH)2;
Mg – незначно

ЕSO4 (крiм Be) BeANa2[Be(OH)4]

ЕSO4 Е(NH2)2

Е

Е(NO3)2 M + ЕO

Е(NO3)2 (крiм Be)

H2O

H2SO4(к)

t

H2SO4(р)

t

HNO3(к)

t

HNO3(р)

t

HCl

NaOH(р-н)

NH3(р)

оксиди
t

Рисунок 2.2 – Схема взаємодiї s1-елементiв з важливими реагентами

Гiдрид магнiю вдається одержати тiльки у жорстких умовах, а
гiдрид берилiю – лише непрямим шляхом:
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BeCl2 + 2LiH
етер
−−−A BeH2 + 2LiCl,

Mg +H2

570 °C, 200 атм
−−−−−−−−−−A MgH2.

У той же час Be i Mg проявляють високу спорiдненiсть до окси-
гену, що виражається у здатностi вiдновлювати дуже стiйкi оксиди:

SiO2 + 2M = 2MO + Si, (M = Be,Mg).

Низькi стандартнi потенцiали (див. табл. 2.1) зумовлюють мож-
ливiсть перебiгу реакцiї з водою

M + 2H2O = M(OH)2 +H2.

Слiд зауважити, що вказана реакцiя помiтно вiдбувається лише
для ЛЗМ, а Be i Mg не реагують з нею через наявнiсть захисної
оксидної плiвки та низьку розчиннiсть гiдроксиду. Реакцiя магнiю з
водою вiдбувається лише у присутностi солей амонiю (наприклад –
хлориду) за рахунок того, що малорозчинна, але бiльш сильна основа
Mg(OH)2 витискує амонiак:

2NH4Cl +Mg + 2H2O = 2NH3 ·H2O +MgCl2 +H2.

У неокиснюючих кислотах всi метали розчиняються добре, за
винятком тих кислот, солi яких нерозчиннi (H3PO4, HF):

M + 2H+ = M2+ +H2,
3M + 2H3PO4 = M3(PO4)2 + 3H2 (з поверхнi),

Be + 4HF(надл) = H2[BeF4] + H2 – особливiсть Be.

Лише берилiй реагує i з водним розчином амонiй гiдрофториду:

Be + 2NH4HF2 = (NH4)2BeF4 +H2.

Взаємодiя з кислотами-окисниками вiдбувається дуже бурно.
Так, серед продуктiв вiдновлення сульфатної кислоти магнiєм можна
видiлити гiдрогенсульфiд (глибоке вiдновлення):

4Mg + 5H2SO4(к) = 4MgSO4 +H2S + 4H2O.

Виняток становить Be, який на холодi пасивується.

У лугах розчиняється лише Be – єдиний серед s2-елементiв метал
з амфотерними властивостями:
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Be + 2H2O + 2NaOH = Na2[Be(OH)4] + H2.

Найбiльш вживаним способом одержання простих речовин s2-
елементiв є електролiз розплавлених хлоридiв, однак ЛЗМ можна
одержати й алюмотермiєю:

2Al + 4MO = 3MO ·Al2O3 + M.

2.3. Сполуки s2-елементiв
Оксиди i гiдроксиди
Як було зазначено вище, s2-елементи мають високу спорiдненiсть

до оксигену, тому оксиди MO – мiцнi сполуки з дуже низькими ен-
тальпiями утворення (∆G◦

f (MgO) = −569 кДж/моль). Однак, в силу
рiзної активностi металiв, реакцiя з киснем вiдбувається по-рiзному:
берилiй реагує лише при сильному нагрiваннi у подрiбненому станi, а
у барiя з’являється помiтна домiшка пероксиду BaO2. Тому для одер-
жання чистих оксидiв зручнiше використовувати реакцiю розкладання
карбонатiв:

MCO3

t
−A MO +CO2 (800 °C для Ca).

Специфiчною для Mg є реакцiя горiння у вуглекислому газi. Ця
реакцiя демонструє не можливий спосiб одержання MgO, а хiмiчну
активнiсть магнiю за високих температур i неприпустимiсть гасiння
палаючого магнiю вуглекислим газом:

2Mg + CO2 = 2MgO + C.
Висока спорiдненiсть Mg i Ca до оксигену використовують для

вiдновлення iнших металiв з їх оксидiв. Вiдповiднi процеси називають
кальцiйтермiєю (магнiйтермiєю):

TiO2 + 2Ca = Ti + 2CaO.
Оксиди магнiю та, особливо, берилiю помiтно втрачають хiмiчну

активнiсть пiсля спiкання, а для оксидiв iнших елементiв це явище не
спостерiгається.

За своєю природою лише BeO має амфотернi властивостi; iншi
оксиди проявляють лише осно́внi властивостi:

MO + 2HCl = MCl2 +H2O,

BeO + Na2O
t
−A Na2BeO2.

У водi розчиняються оксиди ЛЗМ, причому реакцiя вiдбувається
з видiленням великої кiлькостi теплоти. Взаємодiя CaO з водою у
технiцi називають гасiнням вапна:
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CaO +H2O = Ca(OH)2.

Пероксиди вiдомi для найбiльш активних металiв групи, тобто
для ЛЗМ. Легкiсть одержання i розкладання BaO2 дозволяє вiддiляти
кисень вiд iнших компонентiв повiтря виключно хiмiчним шляхом
(метод Брiна):

2BaO +O2

600 °C
⇄

800 °C
2BaO2.

Гiдроксиди металiв M(OH)2 за властивостями сильнiше вiдрiз-
няються мiж собою, нiж гiдроксиди s1-елементiв. Так, Ba(OH)2 за
силою наближається до лугiв, а Be(OH)2 – амфотерний гiдроксид.
Якщо гiдроксиди всiх лужних металiв розчиняються у водi, то серед
M(OH)2 добре розчиняються лише Sr(OH)2 i Ba(OH)2, а Ca(OH)2
розчиняється помiрно. Насичений водний розчин Ca(OH)2 має назву
«вапнякова вода»; його використовують як iндикатор на присутнiсть
CO2 у газовiй сумiшi:

Ca(OH)2 +CO2 = CaCO3 (каламуть) + H2O.

Важливою вiдмiннiстю мiж гiдроксидами s1- та s2-елементiв є
термiчна нестiйкiсть останнiх:

M(OH)2
t
−A MO +H2O.

Бiнарнi сполуки

Нiтриди металiв утворюються при сильному нагрiваннi металiв
у струменi азоту:

3M +N2

t
−A M3N2, (t = 900 °C) для Be.

Усi нiтриди легко розкладаються водою, крiм Be3N2 (ковалент-
ний!), котрий гiдролiзується лише за високої температури:

M3N2 + 6H2O = 3M(OH)2 + 2NH3.

Карбiди найефективнiше одержувати з оксидiв. Наприклад:

CaO + 3C = CaC2 +CO.

s2-елементи утворюють карбiди рiзного складу: Be2C, Mg2C3 i
Ca(Sr,Ba)C2. Рiзниця у складi та будовi карбiдiв стає зрозумiлою з
розгляду продуктiв їх гiдролiзу:
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Be2C + 4H2O = 2Be(OH)2 +CH4 – метанiд,
Mg2C3 + 4H2O = Mg(OH)2 +CH3 − C ≡ CH – похiдне пропiну,

CaC2 +H2O = Ca(OH)2 +C2H2 – ацетиленiд.

Сульфiди берилiю та магнiю одержують лише сухим шляхом:

M + S
t
−A MS.

У водному розчинi цi сполуки повнiстю гiдролiзуються, тому
будь-якi обмiннi реакцiї у водному розчинi приводять до утворення
гiдроксидiв:

MS + 2H2O = M(OH)2 +H2S .
При сплавленнi з сульфiдами лужних металiв BeS проявляє свiй

амфотерний характер, адже берилiй переходить у склад анiона, що не
спостерiгається для магнiю i ЛЗМ:

BeS + Na2S = Na2BeS2.
Сульфiдоберилати у водному середовищi повнiстю гiдролiзують-

ся, подiбно до BeS:
Na2BeS2 + 4H2O = Be(OH)2 + 2H2S + 2NaOH.

Промисловим способом одержаннi сульфiдiв s2-елементiв є вiд-
новлення сульфатiв вуглецем при високiй температурi:

MSO4 + 4C
t>1000 °C
−−−−−−−A MS + 4CO.

Сульфiд кальцiю малорозчинний, а SrS i BaS сильно гiдролiзо-
ванi за анiоном, тому їх розчини мають лужну реакцiю. Цi сполуки –
широковживанi неорганiчнi люмiнофори.

Солi
Галогенiди одержують, наприклад, нейтралiзацiєю основ вiдпо-

вiдною кислотою. Вони добре розчиняються у водi, крiм фторидiв
Be, Mg i Ca. Це – гiгроскопiчнi солi, що утворюють кристалогiрдати
складу MГ2 · 6H2O (однак BeГ2 · 4H2O). Зневоднений кальцiй хлорид
жадiбно поглинає воду з повiтря, тому його часто використовують як
осушувач. Крiм галогенiдiв у водi добре розчиняються нiтрати.

Розчиннi сульфати утворюють лише берилiй i магнiй; CaSO4

розчиняється мало, а сульфати Sr i Ba практично нерозчиннi. Тому
Ba2+ використовують як iндикатор на присутнiсть у розчинi iонiв
SO2−

4 . Карбонати й оксалати (солi кислоти H2C2O4) нерозчиннi у водi,
але розчиняються у кислотах:
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MCO3 + 2HAc = MAc2 +CO2 +H2O,
MC2O4 + 2HCl = MCl2 +H2C2O4.

Саме оксалати використовують для гравiметричного (масового)
визначення вмiсту s2-елементiв у зразках.

Подiбно до лужних металiв, лужноземельнi метали, а також
магнiй, утворюють розчиннi гiдрокарбонати. Однак, для s2-елементiв
цi сполуки iснують лише у розчинi:

M(HCO3)2
t
−A MCO3 +CO2 +H2O (накип!).

Карбонат берилiю не розчиняється при перепусканнi через роз-
чин CO2, але розчиняється при додаваннi насичених розчинiв карбо-
натiв лужних металiв чи амонiю:

(NH4)2CO3 +BeCO3 = (NH4)2[Be(CO3)2].
Унiкальнi, порiвняно з iншими елементами групи, властивостi

берилiю проявляються у тому, що розчини його солей (зокрема BeCl2)
часто мiстять полiмернi фрагменти замiсть iонiв Be2+ та кислотного
залишку (рис. 2.3).

Be

Cl

Cl

Be

Cl

Cl

Be

Cl

Cl

Be

Cl

Cl
Рисунок 2.3 – Полiмерна структура BeCl2

Крiм того, солi цього елемента помiтно розчиняються в органiчних
розчинниках з групами-донорами електронної пари (спирти, етери).

Особливiстю Ba2+ є здатнiсть утворювати осад BaCrO4 у присут-
ностi етанової кислоти, на вiдмiну вiд iнших ЛЗМ. Це використовують
для вiддiлення Ba2+ вiд Ca2+ i Sr2+.

Комплекснi сполуки вiдомi для всiх елементiв групи, але кращим
комплексотвiрником виступає, безумовно, берилiй. Для нього найбiльш
характернi комплекси складу BeX2 · 2D, де D – донор електронної
пари. Для Ca2+, Sr2+, Ba2+ i, частково, Mg2+, характернi комплекси
зi складними органiчними лiгандами, наприклад ЕДТА. На цьому
ґрунтується методика визначення загальної твердостi води.

Солi берилiю та барiю отруйнi! Використання BaSO4 у меди-
цинi для рентгенiвського дослiдження шлунку пояснюється низькою
розчиннiстю цiєї солi.
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Використання елементiв
Берилiй.
• Берилiй – легуючий компонент (до 2%) у деяких сплавах

(берилiєвi бронзи); використовується як сповiльнювач нейтронiв у
ядерних реакторах.

• Оксиди берилiю та магнiю – вогнетриви.
Магнiй.
• Магнiй використовують для одержання металiв, вiн входить

у склад легких сплавiв.
• Сполуки Mg використовують у органiчних синтезах (реактив

Грiньяра).
Кальцiй.
• Сполуки кальцiю та магнiю використовують як будiвельнi

матерiали (цемент, алебастр, вапно); CaCl2 i Mg(ClO4)2 – осушувачi.
Стронцiй, барiй.
• Сполуки стронцiю у пiротехнiцi надають полум’ю красивого

червоного кольору.
• Металiчний барiй – гетер (видаляє слiди газiв); BaTiO3 – вi-

домий сегнетоелектрик.
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3. p1-елементи
3.1. Бор
Загальнi положення
Бор – перший p-елемент Перiодичної системи, тому його власти-

востi унiкальнi, як i у першого s-елемента. Електронна конфiгурацiя
2s22p1 вказує на те, що характерним ступiнем окиснення має бути +3.
Однак цьому ступеню окиснення вiдповiдають два рiзних типи гiбри-
дизацiї атомних орбiталей бору. Використання лише трьох наявних
АО з трьома власними електронами призводить до появи сполук з
sp2-гiбридизованим атомом бору, а використання вакантної АО через
утворення донорно-акцепторного зв’язку (як акцептора) вiдповiдає
sp3-гiбридизацiї (рис. 3.1).

3 (sp2-гiбридизацiя) 4 (sp3-гiбридизацiя)

↑
↑ ↑2s

2p

↑
↑ ↑ ↑↓2s

2p

Рисунок 3.1 – Типи гiбридизацiї атома бору

На вiдмiну вiд s1 i s2 елементiв, а також iнших представникiв
своєї групи, бор нiколи не утворює катiонiв B3+ через величезну поля-
ризацiю, яку створював би подiбний невеликий за розмiрами катiон
з великим зарядом. Тому бор – типовий неметал i за властивостями
нагадує силiцiй (дiагональна схожiсть).

Бор виявляє сильнi акцепторнi властивостi по вiдношенню до
електронної пари, тому найбiльш стiйкими сполуками цього елемента
є сполуки з атомами-донорами. У цьому випадку утворюються мiцнi
зв’язки, що сприяють полiмеризацiї сполук. Гомоланцюги B − B −
B нестiйкi, а гетероланцюги типу B − O − B − O − B є мiцними
завдяки додатковому донорно-акцепторному зв’язуванню, яке вiдсутнє
у гомоланцюгах.

Природнiй бор складається з 2 iзотопiв: 10B(20%) i 11B(80%). Цей
елемент – рiдкiсний (3 · 10−4), але утворює власнi мiнерали, в яких
знаходиться у виглядi сполук з оксигеном.

Проста речовина
Вiдомо декiлька алотропних модифiкацiй бору, основу яких скла-

дають iкосаедричнi фрагменти B12, що по-рiзному орiєнтованi у про-
сторi (рис. 3.2).
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Рисунок 3.2 – Iкосаедричний фрагмент B12

Проста речовина у кристалiчнiй сiрiй модифiкацiї важкоплавка
(2075 °C) i має напiвпровiдниковi властивостi. В хiмiчних реакцiях, де
продуктом є бор, утворюється коричневий порошок аморфного бору.

У звичайних умовах бор реагує лише з фтором, що можна по-
яснити не термодинамiчною вирогiднiстю, а кiнетичними факторами:
реакцiї можливi, але вiдбуваються надзвичайно повiльно. При нагрi-
ваннi активнiсть бору пiдвищується i вiн реагує з усiма сильними
окисниками:

2B + 3Г2 = 2BГ3

2B + 3S = B2S3
4B + 3O2 = 2B2O3

Остання реакцiя має ∆G = −1178 кДж/моль, тому бор витискує
при нагрiваннi численнi елементи з їх оксидiв, навiть дуже стiйких
(SiO2, P2O5).

Бор не реагує з водою та неокиснюючими кислотами, але розчи-
няється у гарячих HNO3 i H2SO4 з утворенням H3BO3:

2B + 3H2SO4 = 2H3BO3 + 3SO2

B + 3HNO3 = H3BO3 + 3NO2

Як елемент-неметал бор розчиняється у розплавлених лугах у
присутностi окисникiв:

4B + 4NaOH + 3O2 = 4NaBO2 + 2H2O

Аморфний бор може розчинятися також у концентрованих роз-
чинах лугiв, де окисником є гiдроген води:

2B + 2KOH + 2H2O = 2KBO2 + 3H2

У природi бор зустрiчається у виглядi власних оксигенвмiсних мi-
нералiв (табл. 3.1) i промислове видобування спирається на переробку
цих сполук в той або iнший спосiб.
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Таблиця 3.1 – Найважливiшi мiнерали бору

Формула Назва

Na2B4O7 · 10H2O бура
Na2B4O7 · 4H2O кернiт
MgCaB6O11 · 6H2O гiдроборацит

Так, переробка гiдроборациту вiдбувається у декiлька стадiй.
1. Розчинення руди з вiддiленням малорозчинної на холодi бо-

ратної кислоти:
MgCaB6O11 · 6H2O + 4HCl + H2O = 6H3BO3 +CaCl2 +MgCl2

2. Перетворення кислоти в оксид через прожарювання

2H3BO3

t
−A B2O3 + 3H2O

3. Одержання аморфного бору вiдновленням його оксиду
B2O3 + 3Mg = 3MgO + 2B

Чистий бор можна одержати iншим шляхом:
2BBr3 + 3H2 = 6HBr + 2B

Сполуки бору (+3)
Галогенiди бору. Вiдомi всi сполуки BГ3, причому стiйкiсть

сполук з ростом молярної маси галогену швидко зменшується. Окрiм
синтезу з елементiв зручно використовувати наступнi технологiчно
ефективнiшi процеси:

B2O3 + 3CaF2 + 3H2SO4 = 2BF3 + 3CaSO4 + 3H2O,
B2O3 + 3C + 3Cl2 = 2BCl3 + 3CO,

BF3(г) +AlBr3(р)
t>100 °C
−−−−−−A 2BBr3(г) +AlF3(т),

Na[BH4] + 8I2 = 2BI3 + 2NaI + 4H2 + 4HI.
Галогенiди бору мають кислотну природу. По-перше, їх гiдролiз

вiдбувається з утворенням двох кислот (отже галогенiди бору – ангiд-
риди боратної кислоти):

BГ3 + 3H2O = H3BO3 + 3HГ.
По-друге, галогенiди бору – сильнi акцептори електронної пари,

тобто кислоти за Льюїсом:
BF3 +NH3 = NH3 ·BF3.

Особливiстю BF3 є гiдролiз з утворенням сильної комплексної
кислоти (pK(H[BF4]) = −0,2):
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BF3 + 3H2O = H3BO3 + 3HF,
BF3 +HF = H[BF4].

Халькогенiди бору. Бор оксид одержують зазвичай зневод-
ненням боратної кислоти при її прожарюваннi. B2O3 – кристалiчна
сполука (tпл = 450 °C), в основi структури якої знаходяться трикут-
нi молекули. При охолодженнi розплавленої речовини утворюється
склоподiбна полiмерна маса, у якiй трикутнi молекули розташованi
невпорядковано (аморфна речовина).

B2O3 – виключно стiйка сполука. Це пiдтверджується таким фак-
том: вiдновлення оксиду коксом до елементного бору не вiдбувається
за будь-яких температур.

Оксид є сполукою кислотної природи з дуже слабкими ознаками
амфотерностi:

B2O3 +Na2O = 2NaBO2 (кислотна функцiя),
B2O3 + P2O5 = 2BPO4 (основна функцiя).

У останнiй реакцiї утворюється змiшаний оксид, а не бор фосфат.
Це пiдтверджується тим, що BPO4 склоподiбна речовина, яка не реагує
з водою i не дисоцiює у нiй (BPO4 ↛ B3+ + PO3−

4 ).
Розчинення B2O3 у водi супроводжується розривом зв’язкiв B −

O − B i утворенням нових зв’язкiв B −O − H. Кiнцевим продуктом
гiдратацiї є боратна кислота H3BO3, але сам процес йде поступово:

B2O3AH2B4O7AHBO2AH3BO3.

Сульфiд бору набагато менш стiйка сполука, нiж оксид. Його
можна одержати синтезом з елементiв; у водних розчинах вiн повнiстю
гiдролiзується:

B2S3 + 6H2O = 2H3BO3 + 3H2S.

Боратна кислота. H3BO3 – кристали, розчиннiсть яких рiзко
зростає з пiдвищенням температури (2,5 г на 100 мл води при 0 °C i
27,5 – при 100). Останнiй факт використовують для видiлення кислоти
з розчину пiсля її витискання з солей. Боратна кислота є слабкою
(pK(H3BO3) = 9,2); у водних розчинах вона не вiдщеплює протон, а
приєднує гiдроксид-iон:

H3BO3 +H2O ⇄ H+ +B(OH)−4 .

Саме через слабкiсть кислотної функцiї H3BO3 одержують з
солей витисканням бiльш сильною кислотою:
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Na2B4O7 + 2HCl + 5H2O = 4H3BO3 + 2NaCl.

При нейтралiзацiї H3BO3 основами утворюються не ортоборати,
а полiборати. Це вiдповiдає замiнi вiдносно нестiйких зв’язкiв B−O−H
на бiльш мiцнi B −O − B:

4H3BO3 + 2NaOH = Na2B4O7 + 7H2O.

Характер гiдролiтичних рiвноваг у розчинах солей боратної кис-
лоти дуже складний. Найбiльш вiдомим боратом є Na2B4O7 – бура,
формулу якого можна розглядати як змiшаний оксид Na2O ·2B2O3

з надлишком кислотного оксиду. Тому особливiстю бури є здатнiсть
розчиняти у розплавленому станi оксиди металiв з утворенням забарв-
лених сполук – перлiв бури.

Сполуки бору (–3)

Прямим синтезом з елементiв одержують численнi як за складом,
так i за структурою бориди. У боридах з високим вмiстом метала,
наприклад Na3B, присутнi iзольованi iони B3−. Сюди вiдносяться й
бориди складу M2B, де металом може бути 3d-елемент вiд мангана
до нiкола. Бориди MB2, що утворенi 3d-елементами початку блоку
(а також активними металами), мiстять гофрованi шари з атомiв
бору. Ще бiльш багатi бором сполуки – МB6 i МB12 – мiстять складнi
полiедри, типу кубооктаедрiв (рис. 3.3).

МB2 (MgB2) МB6 (CaB6)

Рисунок 3.3 – Структура рiзних за складом боридiв

Бориди d-металiв – тугоплавкi та хiмiчно iнертнi сполуки. Так,
TaB2 – одна з найстiйкiших сполук, яка не реагує навiть з киплячою
«царською горiлкою».
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Борани. Сполуки бору з гiдрогеном – борани – одержують лише
непрямим шляхом, адже за будь-яких умов бор не реагує з воднем. При
дiї розведеної хлоридної кислоти на магнiй борид можна одержати
сумiш продуктiв, у якiй домiнує тетраборан B4H10. Цю реакцiю можна
записати у виглядi

6MgB2 + 12HCl = H2 +B4H10 + 6MgCl2 + 8B.
З кращiм виходом борани одержують за допомогою реакцiй, що

вiдбуваються у неводному середовищi (етер):
3NaBH4 + 4BF3 = 2B2H6 + 3NaBF4.

Всi борани нестiйкi (∆G◦
f > 0), причому простiший представник

ряду BH3 невiдомий: проблема полягає у зв’язках B−H, для iснування
яких потрiбна бiльш висока електронна густина нiж та, яка може бути
досягнута у BH3.

Усi вiдомi борани є представниками двох гомологiчних рядiв:
BnHn+4 i BnHn+6, найважливiшими представниками яких виступають
B2H6 i B4H10. Основний шлях синтезу вищих боранiв – пiролiз з
наступним швидким охолодженням. Структура боранiв може бути
описана з використанням простих правил Уейда (Wade):

1. основа структури – групи BH або BH2 у вершинах дельтаедрiв
(полiедрiв з трикутними гранями);

2. група BH дає скелету 2 електрони, а окремий атом H – 1
(BH2 = BH +H);

3. число електронних пар визначає структуру борану, вiдповiдно
до табл. 3.2.

Наприклад, B6H10 мiстить 6 груп BH i 4 атоми H. Загальна
кiлькiсть електронiв скелета дорiвнює 6 · 2 + 4 = 16, а число пар – 8.
Тобто цей боран належить до типу n+ 2 (нiдо-).

Формально нiдо- й арахно-структури утворюються з клозо-струк-
тур послiдовним видаленням фрагментiв BH i додаванням атомiв H
чи електронiв.

Борани – активнi сполуки, з сильними вiдновними властивостями.
На повiтрi вони згоряють з видiленням великої кiлькостi теплоти, а
водою гiдролiзуються повнiстю:

B2H6 + 3O2 = B2O3 + 3H2O, ∆H = −2025 кДж,
B2H6 + 6H2O = 2H3BO3 + 6H2.

Високий тепловий ефект реакцiї згоряння дозволяє використо-
вувати борани як перспективне ракетне пальне. Однак ця галузь
використання обмежується нестiйкiстю боранiв.
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Таблиця 3.2 – Структура боранiв рiзного складу

Тип Формула N пар ē Структура Приклад

Клозо- [BnHn]
2− n+ 1

клозо-
[B6H6]

2−

Нiдо- BnHn+4 n+ 2
нiдо-
B5H9

Арахно- BnHn+6 n+ 3
арахно-
B4H10

Борани – сильнi електрофiли. Наприклад, B2H6 атакує кратний
зв’язок у алкенах чи алкiнах з порушенням правила Марковнiкова:

6RCH = CH2 +B2H6 = 2B(CH2CH2R)3.

Зв’язок B − C доволi легко розривається, тому диборан викори-
стовують у рiзних органiчних синтезах.

Вищi борани обох рядiв мiстять вiд 6 до 12 атомiв бору; подiбнi
молекули мають форму незавершеного багатогранника (iкосаедр).
Завершенi фiгури утворюються у реакцiях приєднання:

B10H14 +C2H2 = B10C2H12 + 2H2.

Для завершених остовiв бiльш характернi реакцiї замiщення:

B10C2H12 + 2LiC4H9 = B10C2H10Li2 + 2C4H10.

Кислотна функцiя гiдридiв бору виявляється у реакцiях з гiдри-
дами активних металiв (осно́вної природи), котрi вiдбуваються лише
у неводному середовищi (етер):

B2H6 + 2NaH = 2NaBH4,
4NaH + B(OCH3)3 = NaBH4 + 3NaOCH3.

Стiйким похiдним B(−3) з одним атомом бору є iон [BH4]
−, для

якого характернi сильнi вiдновнi властивостi:
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Li[BH4] + 2H2O = 4H2 + LiBO2,
Li[BH4] + GeCl4 = GeH4 +BCl3 + LiCl.

Нiтрогенвмiснi сполуки. Взаємодiєю елементiв при високiй
температурi, а також непрямим шляхом можна одержати BN:

B2O3 + 2NH3 = 3H2O +BN.

Нiтрид бору – кристалiчна сполука, хiмiчно та термiчно дуже
стiйка. Його будова у гексагональнiй модифiкацiї нагадує графiт (бi-
лий графiт), однак BN набагато хiмiчно стiйкiший i не проводить
електричний струм. Iнша модифiкацiя BN (кубiчна) нагадує алмаз i
лише трохи поступається йому за твердiстю, переважаючи за хiмiчною
стiйкiстю (рис. 3.4). Подiбна аналогiя властивостей спостерiгається
через iзоелектроннiсть сполук, адже пара BN iзоелектронна двом
атомам карбону.

Бiлий графiт Аналог алмаза
Рисунок 3.4 – Структура двох модифiкацiй нiтриду бору

Iснує також аналог бензену – боразол або боразин B3N3H6. Його
одержують, наприклад, за реакцiєю:

3LiBH4 + 3NH4Cl = B3N3H6 + 3LiCl + 9H2.

Боразол схожий за багатьма параметрами (довжина зв’язку,
температура кипiння) на бензен, але внаслiдок полярностi зв’язкiв
B−N бiльш реакцiйноздатний: окиснюється на повiтрi, гiдролiзується:

B3N3H6 + 9H2O = 3H3BO3 + 3NH3 + 3H2.

Iнша вiдмiннiсть вiд бензену – здатнiсть набагато легше вступати
у реакцiї приєднання:
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B3N3H6 + 3HCl = B3N3H9Cl3.
Iншi сполуки. Карбiд бору вдається синтезувати лише при дуже

високiй температурi (2500 °C) синтезом з елементiв або за реакцiєю
вiдновлення оксиду коксом:

7C + 2B2O3 = 6CO + B4C.
Це – дуже стiйка сполука типу алмаза.
Наявнiсть вакантної орбiталi в атома бору зумовлює можливiсть

утворення комплексних сполук з координацiйним числом (КЧ) 4. Най-
бiльш важливими представниками анiонних комплексiв бору є [BF4]

−

i [BH4]
−. Тетрафтороборати елементiв пiдгрупи калiю малорозчин-

нi, iншi солi розчиняються добре. Iон [BF4]
− виключно стiйкий до

окиснення, тому вiдповiднi солi використовують у хiмiчних джере-
лах струму. Серед тетрагiдроборатiв стiйкi йоннi сполуки s-елементiв;
ковалентнi ж сполуки типу Al[BH4]3 доволi реакцiйноздатнi.

3.2. Алюмiнiй
Загальнi положення
Порiвняно з бором алюмiнiй має бiльший розмiр атома, тому

металiчнi властивостi у нього вираженi сильнiше. Al – типовий амфо-
терний елемент, для якого характернi як катiоннi ([Al(H2O)6]

3+), так i
анiоннi ([Al(OH)6]

3−) комплекси. КЧ алюмiнiю у таких сполуках може
приймати значення 4 i 6. КЧ 6 проявляється за рахунок наявностi
у атома алюмiнiю вакантного d-пiдрiвня. Однак, Al є p-елементом,
тому не утворює амонiачних та цiанiдних комплексiв. Найважливiшi
лiганди у комплексах алюмiнiю – H2O, OH− i F−.

Характерним ступiнем окиснення є +3, хоча за високих темпера-
тур зустрiчаються сполуки Al(+1): AlF, Al2O, AlCl.

За розповсюдженiстю на Землi алюмiнiй займає перше серед
металiв мiсце (i поступається лише неметалам O та Si); має один
природний iзотоп 27Al. Найбiльш стабiльними серед сполук цього
елемента є сполуки з оксигеном через велику спорiдненiсть Al до O
(аналогiя з бором).

Проста речовина
Проста речовина алюмiнiю – пластичний срiблястий метал з

високою електричною i тепловою провiднiстю.
Хiмiчна активнiсть Al висока, адже E◦(Al3+/Al) = −1,66 В. Од-

нак вона знижена через утворення суцiльної водостiйкої оксидної плiв-
ки на поверхнi метала. У реакцiях металiчний алюмiнiй проявляє свою
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високу активнiсть лише у тому випадку, коли вдається зруйнувати
оксидну плiвку. Наприклад, взаємодiя з хлором i бромом вiдбувається
легко (адже плiвка руйнується!), а з киснем – лише у порошкоподiб-
ному станi. З водою алюмiнiй реагує лише тодi, коли оксидна плiвка
видалена механiчним або хiмiчним (амальгамування) шляхом, або за
присутностi iонiв-активаторiв, якi руйнують оксидну плiвку:

2Al + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2.

Розведенi кислоти-неокисники взаємодiють з алюмiнiєм за умови
утворення розчинних солей. Саме через нерозчиннiсть фосфату та
фториду алюмiнiй не взаємодiє з фосфатною та фторидною кислотами,
але легко розчиняється у бiльшостi iнших кислот за схемою:

2Al + 6H+ + 6H2O = 2[Al(H2O)6]
3+ + 3H2.

Концентрованi нiтратна i сульфатна кислоти пасивують алюмiнiй
на холодi, але нагрiвання знiмає пасивацiю.

Як амфотерний елемент алюмiнiй реагує з розчинами лугiв:

2Al + 6OH− + 6H2O = 2[Al(OH)6]
3− + 3H2.

Одержання металiчного алюмiнiю ґрунтується на електролiзi
розплавленого Na3[AlF6], у якому розчинена невелика кiлькiсть (5%)
Al2O3. При цьому пiсля дисоцiацiї оксиду алюмiнiю за схемою

Al2O3 = Al3+ + [AlO3]
3−

на електродах вiдбуваються процеси:
К: Al3+ + 3e = Al;

А: 4AlO3−
3 − 12e = 2Al2O3 + 3O2.

Особливо чистий Al одержують за транспортною реакцiєю:

2Al(р) +AlF3(г)
1000 °C
⇄

750 °C
AlF(г).

Сполуки алюмiнiю

Алюмiнiй оксид вiдомий у декiлькох модифiкацiях i всi вони
характеризуються високою твердiстю та температурою плавлення
внаслiдок наявностi мiцних зв’язкiв Al − O. Через велике вiд’ємне
значення ∆G◦

f (Al2O3) = −1582 кДж/моль алюмiнiй використовують
для вiдновлення iнших елементiв з їх оксидiв (алюмотермiя).
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CrO3 + 2Al = Cr + Al2O3.
Одержання Al2O3 з природних мiнералiв має велике значення

для виробництва метала, тому розглянемо хiмiзм процесу видобування
Al2O3 з нефелiну (алюмосилiкат складу Na2O ·Al2O3 ·2SiO2).

На першому етапi нефелiн прожарюється у сумiшi з вапняком
(основа мiнералу – CaCO3):

Na2O ·Al2O3 ·2SiO2 + 2CaCO3 = 2CaSiO3 + 2NaAlO2 + 2CO2.
Серед продуктiв розчинним є лише NaAlO2, тому його вiддiля-

ють вiд осаду CaSiO3 i пiддають взаємодiї з одержаним на цiй же
стадiї CO2:

2NaAlO2 +CO2 + 3H2O = 2Al(OH)3 +Na2CO3.
Нагрiванням гiдроксиду одержують чистий оксид алюмiнiю:

2Al(OH)3
t
−A Al2O3 + 3H2O.

Наведена схема – приклад безвiдходної технологiї, адже одержанi
продукти використовують у рiзних хiмiчних виробництвах.

У виглядi корунду Al2O3 не реагує з кислотами та лугами, але
порошкоподiбний Al2O3 при нагрiваннi дає цi реакцiї.

Сульфiд алюмiнiю можна одержати синтезом з елементiв при
нагрiваннi. Ця сполука повнiстю гiдролiзується водою (адже вона
утворена слабкими основою та кислотою), тому обмiнною реакцiєю у
розчинi її неможливо одержати.

Гiдроксид алюмiнiю одержують реакцiями обмiну за схемою:

Al3+ + 3OH− = Al(OH)3 .

Надлишок гiдроксид-iонiв є неприпустимим через амфотернiсть
Al(OH)3, тому зручним реактивом для одержання гiдроксиду алю-
мiнiю виступає водний розчин амонiаку:

Al3+ + 3NH3 ·H2O = Al(OH)3 + 3NH+
4 .

Ця реакцiя ґрунтується на тому, що алюмiнiй, з одного боку,
не утворює амонiачних комплексiв, а з iншого боку розчин амонiаку
не може мiстити надлишку гiдроксид-iонiв (адже NH3 ·H2O – слабка
основа).

Склад гiдроксиду алюмiнiю змiнюється у широких межах, тому
його формулу iнодi записують як Al2O3 ·nH2O. Причина змiни складу
полягає у замiнi зв’язкiв Al−O−H бiльш мiцними зв’язками Al−O−Al
(«старiння осаду»).
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Al(OH)3 – амфотерна сполука, яка переходить у розчин за ра-
хунок утворення катiонних комплексiв при pH < 7 або анiонних
комплексiв при pH > 7:

[Al(H2O)6]
3+

H+

DGGGGGGGAl(OH)3
OH−

GGGGGGGGGA[Al(OH)6]
3−,

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O,
Al(OH)3 + 3NaOH = Na3[Al(OH)6].

Солi алюмiнiю гiдролiзованi у розчинi, тому що вони утворенi
слабкою основою (pKд3(Al(OH)3) = 8,86).

Al3+ +H2O = AlOH2+ +H+,
AlCl3 +H2O = AlOHCl2 +HCl.

Якщо анiон належить слабкiй кислотi, гiдролiз може бути повним
i незворотним. При цьому одним з продуктiв буде алюмiнiй гiдроксид,
а iншим – слабка кислота чи продукт її розкладання:

2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3CO2 + 6NaCl.
З воднем алюмiнiй не реагує, тому гiдрид одержують непрямим

шляхом (у етерi):
AlCl3 + 3LiH = AlH3 + 3LiCl,

AlH3 + LiH = Li[AlH4].
AlH3 – полiмер, що побудований аналогiчно BeH2 з тетраедрич-

них фрагментiв. При дiї надлишку LiH утворюється лiтiй алюмогiдрид
Li[AlH4], котрий виступає сильним вiдновником (подiбно iншим гiд-
ридам), але є бiльш стiйким, нiж AlH3. Тому ця комплексна сполука
використовується у органiчному синтезi: вiдновлює альдегiди, кетони
i карбоновi кислоти до спиртiв:
Li[AlH4] + 4R−COH + 4H2O = R−CH2 −OH + LiOH + Al(OH)3 .

Нiтрид алюмiнiю, подiбно до BN, можна одержувати як синтезом
з елементiв, так i непрямим шляхом:

N2 + 2Al
≈1000 °C
−−−−−−A 2AlN,

2Al + 2NH3

≈700 °C
−−−−−A 2AlN + 3H2.

Синтез карбiду з елементiв вiдбувається за ще бiльш високою
температурою, причому утворюється сполука Al4C3, яка є метанiдом:

4Al + 3C
2000 °C
−−−−−A Al4C3,

Al4C3 + 12H2O = 3CH4 + 4Al(OH)3.
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Галогенiди можна одержувати синтезом з елементiв, але у ви-
падку фториду взаємодiя ускладнена через утворення захисної плiвки
AlF3. Тому фторид i хлорид у промисловостi одержують так само, як
сполуки бору:

Al2O3 + 6HF = 2AlF3 + 3H2O,
Al2O3 + 3C + 3Cl2 = 2AlCl3 + 3CO.

Хлорид, бромiд та йодид алюмiнiю мають молекулярну будову,
а фторид – iонну. Тому фторид малолеткий, малорозчинний i хiмiчно
менш активний. Iншi галогенiди леткi, причому у парi утворюють
димери складу Al2Г6 тетраедричної будови (sp3-гiбридизацiя АО алю-
мiнiю!). Це – дуже гiгроскопiчнi сполуки; взаємодiя AlBr3 з водою
супроводжується вибухом.

Одержати безводнi галогенiди з кристалогiдратiв неможливо з
огляду на схильнiсть сполук алюмiнiю до гiдролiзу: галогенiд гiдролi-
зується у власнiй кристалiзацiйнiй водi.

Валентна ненасиченiсть алюмiнiю у галогенiдах робить їх ак-
тивними реагентами. У органiчному синтезi AlCl3 використовують у
реакцiях алкiлювання та ацилювання за Фрiделем-Крафтсом.

Серед солей алюмiнiю слiд згадати галуни (рос. – квасцы). Це –
подвiйнi солi типу KAl(SO4)2, кристали яких мають красиву октаед-
ричну форму.

3.3. Галiй, iндiй, талiй
Загальнi положення
Iз збiльшенням порядкового номера у групi зменшується ста-

бiльнiсть вищого ступеню окиснення +3 i збiльшується стабiльнiсть
нижчого +1 (табл. 3.3). Ця тенденцiя спостерiгається для всiх груп
p-елементiв, тодi як у d-елементiв проявляється зворотня тенденцiя.

Таблиця 3.3 – Електроднi потенцiали p1-елементiв

Електродний потенцiал Al Ga In Tl

E◦(M3+/M) −1, 66 −0, 53 −0, 34 +0, 72
E◦(M+/M) – −0, 18 −0, 25 −0, 34

Талiй сильно вiдрiзняється вiд iнших елементiв групи за вла-
стивостями сполук внаслiдок лантаноїдного стиснення та ефекту
проникнення. Усi три елементи є рiдкiсними i розсiяними, хоча галiй
iнодi зустрiчається разом з алюмiнiєм.
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Властивостi простих речовин та сполук
Галiй, iндiй i талiй – доволi м’якi та легкоплавкi метали. Особ-

ливiсть iндiю – рiвномiрне вiдбивання свiтлових променiв будь-якої
довжини хвилi – використовується при виготовленнi дзеркал. Галiй
має схильнiсть до переохолодження i температурний iнтервал iсну-
вання його рiдкого стану найбiльш широкий серед усiх металiв. Це
пояснюється наявнiстю молекул Ga2 у рiдкому галiї. Ця рiдина дуже
агресивна по вiдношенню до iнших металiв. Вона розчиняє їх усi, за
винятком W, Ta, Re i Be, вже до 600 °C.

Одержання металiв – складний процес. Комплексна переробка
сировини завершується електрохiмiчним вiдновленням оксидiв або
галогенiдiв.

Схеми взаємодiї усiх p1-елементiв з найважливiшими простими
речовинами та iншими реагентами представлено на рис. 3.5 i рис. 3.6.
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Рисунок 3.5 – Схема взаємодiї p1-елементiв з простими речовинами

На повiтрi метали стiйкi, за винятком талiю, який окиснюється
легко. Лише талiй здатний реагувати з водою:

2Tl + 2H2O
t
−A 2TlOH + H2.

З кислотами реагують усi метали, але галiй та iндiй утворюють
похiднi Е(+3), а талiй – Е(+1):

2Е + 3H2SO4 = Е2(SO4)3 + 3H2 (але Tl2SO4).

TlCl є нерозчинним, тому реакцiя з хлоридною кислотою вiдбу-
вається лише з поверхнi.
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Продукти взаємодiї талiю з нiтратною кислотою суттєво зале-
жать вiд умов, адже з пiдвищенням концентрацiї кислоти та темпера-
тури окисна дiя HNO3 посилюється

3Tl + 4HNO3(р, хол) = 3TlNO3 +NO + 2H2O,
Tl + 6HNO3(к, гар) = Tl(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O.

B,Al не реагують;
Ga, InAЕ2(SO4)3;
TlATl2SO4

B,Al,GaAЕ2O3

TlATlOH

B не реагує;
Al,Ga, InAЕ2(SO4)3;
TlATl2SO4

BANaBO2;
Al,GaANa[Е(OH)4];
In,Tl не реагують

Е

B не реагує;
Al,Ga, InAЕ(NO3)3;
TlATlNO3

B не реагує;
Al,Ga, InAЕCl3;
TlATlCl

BAH3BO3;
Al пасивується;
Ga, InAЕ(NO3)3;
TlATlNO3

H2O

t

H2SO4(к)

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

t

NaOH

Рисунок 3.6 – Схема взаємодiї p1-елементiв з важливими реагентами

З галогенами взаємодiя протiкає за кiмнатної температури (з I2 –
при нагрiваннi), а з халькогенами у звичайних умовах реагує лише
талiй; галiй та iндiй – при нагрiваннi:

2Е + 3Г2 = 2ЕГ3,
4Е + 3O2 = 2Е2O3 (домiшки Tl2O).

Бiльш чистий Tl2O3 одержують дiєю гiдроген пероксиду на
розчиннi солi Tl(+1) у лужному середовищi:

Tl2SO4 + 2H2O2 + 2NaOH = Tl2O3 +Na2SO4 + 3H2O.

З лугами талiй не взаємодiє, iндiй майже не реагує, а галiй
розчиняється, як алюмiнiй:
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2Ga + 6NaOH + 6H2O = Na3[Ga(OH)6] + 3H2.
Вiдповiдно до цього характер оксидiв такий: Ga2O3 – амфотер-

ний, In2O3 та Tl2O3 – слабоамфотернi, Tl2O – основний
Е2O3 + 6HNO3 = 2Е(NO3)3 + 3H2O;

Е2O3 + 2KOH = 2KЕO2 +H2O; (сплавлення)
Tl2O +H2O = 2TlOH.

Самi оксиди простiше одержувати не синтезом з елементiв, а
розкладанням солей типу нiтратiв чи сульфатiв:

4Ga(NO3)3 = 2Ga2O3 + 12NO2 + 3O2.
Гiдроксиди одержують обмiнними реакцiями, як i Al(OH)3, при-

чому Tl(OH)3 починає втрачати воду вже за кiмнатної температури.
Внаслiдок слабкостi гiдроксидiв вiдповiднi солi гiдролiзованi.

Деякi сполуки (сульфiди, карбонати) гiдролiзуються повнiстю, але
бiльшiсть – частково. Це не стосується TlOH, що нагадує за властиво-
стями LiOH. Як основа вiн сильний, але термiчно нестiйкий:

2TlOH
t>125 °C
−−−−−−A Tl2O +H2O.

Гiдриди вiдомi для галiю та iндiю; їх одержують лише непрямим
шляхом. У ряду B −Al −Ga − In стiйкiсть гiдридiв падає. Так, якщо
iон [BH4]

− практично не гiдролiзується, то [InH4]
− гiдролiзується з

вибухом.
Сполуки Tl3+ є сильними окисниками з огляду на великий по-

тенцiал E◦(Tl3+/Tl+) = +1, 25 В. Тому, наприклад, гiдрид та сульфiд
талiю (III) не iснує:

TlCl3 + 3H2S = Tl2S + 6HCl + 2S.
Самi похiднi Tl(+3) одержують окисненням при pH ≫ 7:
2TlNO3 + 6KOH + 2Cl2 = Tl2O3 + 4KCl + 2KNO3 + 3H2O.
Велике практичне значення мають бiнарнi сполуки p1-елементiв

з p3-елементами. Хiмiчний зв’язок у таких сполуках iмiтує зв’язок
у простих речовинах p2-елементiв, тому подiбнi сполуки знаходять
попит у напiвпровiдниковiй технiцi (GaAs).

Як було зазначено, для талiю бiльш характерним є ступiнь окис-
нення +1, тодi як для галiю та iндiю вiн не характерний. У ступенi
оксиснення +1 талiй проявляє цiкавi властивостi: його сполуки подiбнi
на сполуки одразу декiлькох елементiв. Так, TlOH – луг, але розкла-
дається при нагрiваннi (аналогiя з лiтiєм). За розчиннiстю сполук Tl+

нагадує Ag+, але, на вiдмiну вiд аргентуму, не утворює комплексiв.
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Усi сполуки галiю, iндiю i талiю отруйнi!

3.4. Використання елементiв та їх сполук
Бор.
• Легуюча добавка.
• Сповiльнювач нейтронiв у ядернiй технiцi.
• Виробництво скла i фарфору (B2O3).
• Li[BH4] i Na[BH4] використовують у органiчних синтезах.
• Бориди металiв – вогнетриви.
Алюмiнiй.
• Сплави.
• Алюмотермiя.
• Лазерна технiка.
• Органiчний синтез (Li[AlH4], AlCl3).
• Очищення води, шкiряне виробництво (Al2(SO4)3).
Галiй, iндiй, талiй.
• Напiвпровiдниковi матерiали та вакуумна технiка.
• Iндiй використовують у виробництвi дзеркал, а також у ювелiр-

нiй справi («зелене золото» – сплав 75% Au, 20% Ag i 5% In).
• Численнi сплави iндiю мають низькi температури плавлення,

тому використовуються у запобiжниках i як припої.
Розподiлення iндiю за галузями використання у XXI сторiччi

наведено у табл. 3.4. Японiя використовує 53% свiтового виробництва
iндiю, США – 21%, а на країни колишнього СРСР припадає менше
1%. Очевидно, що рiвень попиту на iндiй корелює iз загальним рiвнем
розвитку країни.

Таблиця 3.4 – Використання iндiю у розвинених країнах

Галузь використання Використання, %

Припої та сплави 10
Покриття i сплави у виробництвi пiдшипникiв 20
Електротехнiка 15
Оксиднi покриття 25
Потреби науки 7
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4. p2-елементи
4.1. Карбон
Загальнi положення
Електронна конфiгурацiя 2s22p2 атома карбону характеризуєть-

ся важливою властивiстю: кiлькiсть електронiв на зовнiшньому рiвнi
збiгається з числом орбiталей на ньому. Подiбна ситуацiя спостерiгаєть-
ся ще лише для одного елемента у Перiодичнiй системi – гiдрогену – i
саме цi два елементи утворюють найбiльшу кiлькiсть сполук у природi.
За умови вiдсутностi неподiлених електронних пар на валентному рiв-
нi, карбон виявляє схильнiсть до утворення гомоланцюгiв, адже сусiднi
атоми не зазнають додаткового вiдштовхування мiж неподiленими
парами електронiв.

Характерними ступенями окиснення карбону у неорганiчних
сполуках є −4, +2 i +4. При цьому реалiзуються три типа гiбридизацiї
атомних орбiталей – sp, sp2 i sp3. Висока електронегативнiсть карбону
(2,5) вказує на неможливiсть iснування катiонiв типу C2+ чи C4+. Як
типовий неметал карбон проявляє тенденцiю до утворення анiонних

похiдних навiть у позитивних ступенях окиснення:
+4

CO2−
3 ,

+2

CN−.
Природний карбон складається з двох iзотопiв: 12C (98,9%) i

13C (1,1%). Радiоактивний iзотоп 14C зустрiчається лише у слiдових
кiлькостях (10−10%), однак має велике значення для встановлення
вiку бiоматерiалiв (див. «Радiовуглецеве датування»).

Проста речовина
Вiдомо декiлька алотропних модифiкацiй карбону, найважливi-

шими з яких є алмаз i графiт (табл. 4.1). Алмаз характеризується атом-
ною решiткою, у вузлах якої знаходяться атоми у станi sp3-гiбридизацiї.
Це виключно тверда i хiмiчно стiйка речовина, що не проводить елек-
тричний струм. Графiт має шарову будову: атоми карбону у межах
одного шару утворюють шестикутнi структури i знаходяться у станi
sp2-гiбридизацiї. Четвертий електрон кожного атома бере участь в
утвореннi зв’язкiв мiж шарами, але цi зв’язки поступаються за мiц-
нiстю зв’язкам у шарi. Тому графiт легко розшаровується, проводить
електричний струм i є доволi м’яким матерiалом. У карбiнi та полi-
кумуленi атоми карбону знаходяться у станi sp-гiбридизацiї i тому цi
сполуки мають лiнiйну структуру.

Пiролiзом органiчних сполук одержують кокс, деревинне вугiлля
i сажу. Наприклад, сажу одержують спалюванням органiки при недо-
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Таблиця 4.1 – Основнi алотропнi модифiкацiї карбону

Модифiкацiя i властивостi Структура i вигляд

Алмаз: sp3-гiбридизацiя. Iзолятор, твердий,
хiмiчно стiйкий.

Графiт: sp2-гiбридизацiя. Провiдник, роз-
шаровується, м’який.

Фулерени C60,C70,C76,C84 та iн: складна
структура. Помiрно твердi, розчиннi у ор-
ганiчних розчинниках.

Карбiн, полiкумулен: sp-гiбридизацiя. На-
пiвпровiдник.

= C = C = C = або
−C ≡ C − C ≡

стачi кисню. Основне використання сажа знаходить як чорний пiгмент
i як наповнювач при виробництвi гуми. Активоване вугiлля завдяки
великiй питомiй площi поверхнi (до 1000 м2/г) використовують як
ефективний адсорбент.

У 1980 р. був синтезований перший представник групи фулеренiв
(або бакмiнстерфулеренiв) – C60, який має структуру геодезичного
куполу i складається з п’яти- i шестикутних фрагментiв. До цiєї групи
сполук входять також C70, C76, C84 та iншi сполуки.

Термодинамiчно найбiльш стiйкою модифiкацiєю є графiт, але
найнижчу хiмiчну активнiсть має алмаз. Крiм того, взаємнi перетво-
рення алотропних модифiкацiй карбону потребують жорстких умов:
високих температур i тиску.

Особливiстю графiту та фулеренiв є здатнiсть частково зберiгати
структуру в рiзних реакцiях. I графiт, i фулерени здатнi утворювати
сполуки включення – iнтеркалати (чи iнтеркаланти). Атоми калiю
вiдновлюють графiт, при цьому одержанi графiтом електрони делокалi-
зуються у ньому i пiдвищують провiднiсть, а iони K+ розташовуються
мiж шарами атомiв карбону (рис. 4.1). У цих умовах можливе утво-
рення структур рiзної стехiометрiї: KC8, KC16 i т.п. Такi сполуки
використовують у анодах лiтiєвих акумуляторiв.
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Приклад: 8Cграфiт +K
180 °C
−−−−A KC8

Рисунок 4.1 – Структура iнтеркалату на основi графiту

Залежно вiд умов окиснення графiту можна одержати фторид
графiту, у якому делокалiзованi зв’язки (зв’язки мiж шарами) розри-
ваються i замiсть них утворюються зв’язки F − C:

nC + n/2F2 (CF)n.
При фторуваннi у надлишку F2 утворюється CF4, що вiдповiдає

повному руйнуванню структури графiту.
Хiмiчна активнiсть усiх форм карбону при звичайних умовах

невелика, однак за високих температур легко проходить окиснення:

Cграфiт +O2

t>700 °C
−−−−−−A CO2,

C +H2O
t>900 °C
−−−−−−A CO +H2︸ ︷︷ ︸

синтез-газ

,

C + 2H2SO4(к)
t
−A CO2 + 2SO2 + 2H2O.

Окиснi властивостi карбону проявляються при взаємодiї з мета-
лами. При цьому утворюються карбiди рiзного складу та будови.

Сполуки C (–4)
Карбiди подiляють на 3 групи за характером хiмiчного зв’язку.
• Iоннi карбiди утворенi металами I-A, II-A пiдгруп i Al. Хiмiчно

активнi, гiдролiзуються.
• Металоподiбнi – карбiди d-елементiв. Сполуки включення

(TiC0,6−1,0,VC0,58−1,0). За властивостями близькi до вихiдних металiв.
• Ковалентнi карбiди B i Si хiмiчно дуже стiйкi, водою не роз-

кладаються.
Основними способами одержання iонних карбiдiв є наступнi.
• Пряма взаємодiя мiж елементами за високої температури:
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Ca + 2C
t
−A CaC2.

• Взаємодiя оксиду метала з вуглецем:

CaO + 3C
t
−A CaC2 +CO.

• Реакцiя ацетилену C2H2 з металом у рiдкому амонiаку:

2Na + C2H2

у NH3(р)
−−−−−−A Na2C2 +H2.

Гiдролiз подiбних сполук вiдбувається легко, причому одним з
продуктiв гiдролiзу буде летка сполука карбону – кислота (!), сiллю
якої виступає карбiд:

Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4 ,
CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 +C2H2 .

Металоподiбнi карбiди – сполуки включення iз змiннiм складом.
Хоча вони й близькi за властивостями до вихiдних металiв, однак у
них реалiзуються доволi мiцнi зв’язки метал–карбон. Багато з цих кар-
бiдiв мають промислове значення: WC використовують у виробництвi
рiжучого iнструменту i апаратури високого тиску, а Fe3C – важлива
складова чавуну та сталi. Найбiльш тугоплавкою речовиною є сумiш
20% HfC i 80% TaC з температурою плавлення 4400 °C. Ковалентнi
карбiди хiмiчно дуже стiйкi: водою та кислотами не розкладаються.

Сполуки C (+4)

Подiбнi сполуки iснують лише для неметалiв з бiльшою, нiж у
карбону, електронегативнiстю: галогенiв, оксигену, сульфуру i нiтроге-
ну. Всi цi сполуки мають кислотний характер: при взаємодiї з водою
можуть утворювати кислоти, а з осно́вними реагентами – солi:

CS2 + 2H2O
150 °C
−−−−A CO2 + 2H2S,

CO2 + 2KOH = K2CO3 +H2O.

Сполуки з оксигеном i сульфуром. Характеристична сполука
CO2 або вуглекислий газ – безбарвний газ, який погано розчиняється у
водi (90 мл CO2 у 100 мл H2O при 20 °C) i важчий за повiтря у пiвтора
рази. Твердий CO2 випаровується без плавлення (сублiмується) при
−78 °C, тому його доцiльно використовувати у ролi охолоджувача.
Способи одержання CO2 у промисловостi та лабораторiї вiдрiзняють-
ся:
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CaCO3

t
−A CaO + CO2 – у промисловостi,

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 +H2O +CO2 – у лабораторiї.

Розчинення карбон (+4) оксиду у водi супроводжується встанов-
ленням складної рiвноваги:

CO2 +H2O ⇄ CO2 ·H2O ⇄ H2CO3 ⇄ H+ +HCO−
3 ⇄ 2H+ +CO2−

3 .

Основна частина розчиненого у водi CO2 знаходиться у виглядi
CO2·H2O, а не H2CO3, тому, наприклад, оцiнити константу дисоцiацiї
H2CO3 доволi складно. Якщо виходити iз загальної кiлькостi розчине-
ного CO2, то K1 = 4,2 · 10−7, K2 = 4,8 · 10−11. Справжня ж константа
дисоцiацiї за першим ступенем (вiднесена до H2CO3) складає ≈ 10−4.

Якщо молекула CO2 має лiнiйну будову (sp-гiбридизацiя), то
карбонат-iон має пласку трикутну будову (sp2-гiбридизацiя). Його
похiднi – солi невiдомої у вiльному станi карбонатної кислоти. Добре
розчиняються карбонати лужних металiв (крiм Li), а також Tl(+1)
i амонiю. Гiдрокарбонати вiдомi для лужних (можуть бути видiленi
з розчину) та лужно-земельних металiв (iснують лише у розчинi).
Нагрiвання карбонатiв та гiдрокарбонатiв супроводжується їх розкла-
данням, за винятком карбонатiв лужних металiв, якi плавляться без
розкладання:

2МHCO3

t
−A М2CO3 +CO2 +H2O.

Очевидно, що у розчинi карбонати сильно гiдролiзованi, адже
вони – солi слабкої кислоти:

CO2−
3 +H2O ⇄ HCO−

3 +OH−.

Тому при дiї розчину Na2CO3 на розчин вiдповiдної солi можна
одержати як нерозчинний карбонат, так i гiдроксокарбонат (для гiд-
ролiзованих катiонiв типу Be2+, Mg2+, Zn2+, Co2+), а також гiдроксид
(для сильногiдролiзованих катiонiв Al3+, Cr3+):

Na2CO3 +CdCl2 = CdCO3 + 2NaCl,
2Na2CO3 + 2Be(NO3)2 +H2O = (BeOH)2CO3 + 4NaNO3 +CO2,

3Na2CO3 + 2AlCl3 + 3H2O = 2Al(OH)3 + 3CO2 + 6NaCl.)

Важливою реакцiєю у промисловостi є взаємодiя CO2 i NH3.
Якщо у розчинi при стандартних умовах ця реакцiя вiдбувається з
утворенням (NH4)2CO3, то при високотемпературному синтезi продукт
змiнюється на амонiй карбамат:
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CO2 + 2NH3 +H2O = (NH4)2CO3,

CO2 + 2NH3

t
−A O C

NH2

ONH4

При нагрiваннi пiд тиском останнiй продукт перетворюється у
карбамiд (сечовину) CO(NH2)2 – цiнну сполуку, що використовують
як добриво, харчову добавку для худоби та як хiмiчний продукт:

O C

ONH4

NH2
180 °C, 20 МПа
−−−−−−−−−−A H2O+ O C

NH2

NH2

CO2 – дуже стiйка сполука (∆G◦
f = −394 кДж/моль), тому

вона зазвичай не проявляє окисних властивостей, а вiдновником бути
не може у принципi (адже карбон знаходиться у вищому ступенi
окиснення). Окисником карбон дiоксид буває дуже рiдко:

2Fe + CO2

t
−A 2FeO + C,

2Mg + CO2

t
−A 2MgO + C

Тому CO2 використовують для створення iнертної атмосфери та
у вуглекислотних вогнегасниках.

Як лiганд CO2 виступає у виняткових випадках, проте комплекси
з бiдентатним лiгандом CO2−

3 добре вiдомi. Такi комплекси викори-
стовують у якостi промiжних сполук через здатнiсть CO2−

3 легко
замiщуватися на iнший лiганд у слабокислому середовищi:

[Co(NH3)5(CO3)]
+ + 2HF = [Co(NH3)5F]

2+ +CO2 +H2O + F−.

Аналогом CO2 виступає CS2, який одержують прямим синтезом
з елементiв або за реакцiєю

CH4 + 4S = CS2 + 2H2S.

CS2 термодинамiчно нестiйкий (∆G◦
f = +64 кДж/моль), легко

окиснюється на повiтрi iз займанням, сильно отруйний. Цiннi якостi
CS2 – здатнiсть розчиняти сполуки з молекулярною будовою (органiка,
сiрка, бiлий фосфор).

Вiдомi також аналоги карбонатiв та карбонатної кислоти – тiо-
карбонати i тiокарбонатна кислота. Остання може бути видiлена у
свободному станi, проте легко розкладається на H2S i CS2:
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CS2 +Na2S = Na2CS3,
Na2CS3 + 2HCl = H2CS3 + 2NaCl.

Галогенвмiснi сполуки. Серед галогенiдiв карбону практичне
значення мають лише CF4 i CCl4. Якщо CF4 можна одержати прямим
синтезом з елементiв, то iншi галогенiди одержують лише непрямим
шляхом:

SiC + 4F2 = SiF4 +CF4,
CS2 + 3Cl2 = CCl4 + S2Cl2,

3CCl4 + 4AlГ3 = 3CГ4 + 4AlCl3, (Г – Br, I).

CF4 – малоактивний газ (tкип = −128 °C), який використовують з
iншими фторвмiсними змiшаними галогенiдами карбону (фреонами) у
якостi робочої речовини холодильних машин. CCl4 – негорюча рiдина,
тому її використовують у якостi розчинника. Обидва галогенiди не
взаємодiють з водою через кiнетичнi, а не термодинамiчнi, фактори.

Галогенiди можуть бути вiдновленi сильними вiдновниками:

CГ4 + 4Na = C + 4NaГ.

Тому похiднi CГ4 неприпустимо сушити натрiєм; неприпустимий
також контакт розплавленого натрiю з тефлоном – полiмером на основi
фторованого карбону.

За високих температур CCl4 реагує з лугами:
CCl4 + 6NaOH(к) = Na2CO3 + 4NaCl + 3H2O.

Оксогалогенiди складу COГ2 мають бiльш широке застосування
у хiмiчнiй промисловостi саме як реагенти внаслiдок своєї пiдвищеної
хiмiчної активностi. Зокрема COCl2 (фосген) виробляють у промисло-
востi великими об’ємами

CO +Cl2
200 °C, деревинне вугiлля
−−−−−−−−−−−−−−−−−A COCl2.

через легкiсть замiни (нуклеофiльної) атомiв хлору в цьому продуктi

COCl2 + 4NH3 = OC(NH2)2 + 2NH4Cl.

Нiтрогенвмiснi сполуки. Цiанамiд кальцiю, похiдне цiанамiд-
ної кислоти H2N − C ≡ N, одержують наступним шляхом:

CaC2 +N2 = CaCN2 +C.

Його використовують як добриво, для синтезу ряду похiдних, а
також для синтезу амонiаку (iсторично перший промисловий спосiб
одержання NH3):
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CaCN2 + 3H2O(пара) = 2NH3 +CaCO3.

Згаданий ранiше карбамiд є членом ряду нiтрогенвмiсних сполук,
генетично пов’язаних з карбонатною кислотою (табл. 4.2).

Ще одну важливу групу сполук утворюють похiднi iонiв CNO−

i CNS−, якi називають цiанатами та тiоцiанатами (роданiдами), вiдпо-
вiдно. Одержання найважливiших похiдних може бути таким:

HCN +Cl2 +H2O = HCNO + 2HCl,
2NH3 +CS2 +Ca(OH)2 = NH4CNS + CaS + 2H2O.

Роданiди використовують при забарвленнi тканин, а також як
реактив на Fe3+:

6CNS− + Fe3+ = Fe(CNS)6]
3−︸ ︷︷ ︸

темно червоний

.

Сполуки C (+2)
Найважливiшою сполукою у цьому ступенi окиснення є CO – газ

без запаху i забарвлення, з низькою розчиннiстю у водi (чадний газ).
За фiзичними властивостями i електронною будовою CO близький до
N2, однак, на вiдмiну вiд азоту, характеризується деякою полярнiстю
(µ = 0,04 · 10−29 Кл ·м).

У промисловостi CO одержують або окисненням коксу, або вiд-
новленням CO2 за високої температури:

C +H2O
t
−A CO +H2,

CO2 +C
t>1000 °C
−−−−−−−A 2CO.

У лабораторних умовах CO можна одержати дiєю водувiднiмаю-
чих речовин (H2SO4(конц), P2O5) на мурашину (метанову) кислоту:

HCOOH = CO +H2O.
Остання реакцiя не вказує на те, що CO – кислотний оксид

(ангiдрид мурашиної кислоти). CO вiдносять до несолетвiрних оксидiв,
Таблиця 4.2 – Генетичний ряд нiтрогенвмiсних похiдних H2CO3

O C

OH

OH

O C

OH

NH2

O C

NH2

NH2

HN C

NH2

NH2

карбонатна
кислота

карбамiнова
кислота

сечовина гуанiдiн
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адже у CO карбон має валентнiсть 3, а у HCOOH – 4. З iншого боку
гiпотетична реакцiя

CO(г) +H2O(р) = HCOOH(р)

має ∆G = +17 кДж/моль i не може вiдбуватися довiльно, хоча за
високої температури CO реагує з твердим лугом (утворюється сiль).

У окисно-вiдновнi реакцiї CO вступає лише при пiдвищених
температурах; за звичайних умов вiн iнертний (кiнетичний фактор!):

Fe3O4 + 4CO
t
−A 3Fe + 4CO2,

CO + 2H2

t
−A CH3OH.

На вiдмiну вiд бiльшостi сполук карбону, атом C у карбон (+2)
оксидi має неподiлену пару електронiв, що дозволяє данiй молекулi
виступати у ролi лiганда. Комплекси CO з d-металами називають кар-
бонiлами (їх вiдомо бiля 1000) i вони мають важливе препаративне
значення у хiмiї перехiдних елементiв. Синтез карбонiлiв вiдбувається,
як правило, через пряму взаємодiю метала з CO:

2Mn + 10CO = Mn2(CO)10.

Iзоелектронною частинкою до CO є не лише N2, але й цiанiд-iон
CN−. Вiдповiдна гiдрогенвмiсна сполука – HCN – це безбарвна рiдина
(tкип = 26 °C) iз запахом гiркого мигдалю; належить до сильнiших
неорганiчних отрут. Чистий рiдкий HCN має диелектричну проник-
нiсть вищу за воду (107 проти 81) через лiнiйну асоцiацiю полярних
молекул. У водному розчинi гiдрогенцiанiд – слабка кислота (pK ≈ 9),
тому цiанiди сильно гiдролiзованi у розчинах:

CN− +H2O ⇄ HCN +OH−.
Одержання HCN i найважливiшого похiдного NaCN описується

наступними рiвняннями реакцiй:

CO +NH3

600 °C, CeO2

−−−−−−−−−A HCN +H2O,

C + 2NH3 +Na2CO3

t
−A 2NaCN + 3H2O.

Цiанiди – похiднi карбону (+2), тому вони проявляють вiдновнi
властивостi i перетворюються на сполуки C (+4):

2NaCN +O2 = 2NaCNO; CN− + S = CNS−.

Однак основне використання iон CN− знаходить як лiганд у
комплексах d-елементiв. Цiанiднi комплекси належать до найстiйкiших
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у кожного елемента i це полегшує деякi технологiчнi процеси. Так,
золото окиснюється у присутностi цiанiдiв навiть киснем повiтря:

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

Цiкавим похiдним карбону (+2) є дицiан C2N2, який одержують
у лабораторiї за реакцiями:

2AgCN
350 °C
−−−−A 2Ag + C2N2 ,

2CuSO4 + 4KCN = 2CuCN + C2N2 + 2K2SO4.
Хоча для цього газу ∆G◦

f = +298 кДж/моль, вiн не розкладаєть-
ся за звичайних температур, проте горить у киснi з температурою
вище 3000 °C. У реакцiях ця сполука поводить себе подiбно молекулам
галогенiв (зокрема Cl2), тому C2N2 iнодi називають псевдогалогеном:

C2N2 +H2 = 2HCN,
C2N2 + 2KOH = KCNO +KCN +H2O.

4.2. Силiцiй
Загальнi положення
Електронна конфiгурацiя атому силiцiю 3s23p2 вказує на мож-

ливiсть iснування ступенiв окиснення +4, −4 i +2. Однак, наявнiсть
вакантного d-пiдрiвня сприяє стабiлiзацiї позитивного ступеню окис-
нення +4 за рахунок утворення донорно-акцепторних зв’язкiв, тому
сполуки Si (+2) нечисленнi. З тiєї ж причини силiцiй, на вiдмiну вiд
карбону, здатний проявляти координацiйне число 6.

Вакантнi орбiталi d-пiдрiвня полегшують перебiг реакцiй замi-
щення i це суттєво вiдрiзняє Si вiд C. Так, CCl4 – малоактивна сполука,
яка не гiдролiзується, а SiCl4 гiдролiзується дуже легко.

Гомоланцюги силiцiю малостiйкi, проте гетероланцюги Si−O−Si
мають високу стiйкiсть i є найбiльш розповсюдженими зв’язками на
нашiй планетi.

У багатьох своїх сполуках силiцiй проявляє подiбнiсть до бору
(дiагональна схожiсть).

Природний силiцiй складається iз сумiшi 3 iзотопiв i за розпо-
всюдженiстю поступається лише оксигену.

Проста речовина
У виглядi простої речовини силiцiй iснує у декiлькох модифiка-

цiях (рис. 4.2). Найбiльш стiйкою є алмазоподiбна модифiкацiя, яка
внаслiдок часткової делокалiзацiї електронiв (d-пiдрiвень!) має ме-
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талiчний вигляд. Графiтоподiбна модифiкацiя нестiйка через низьку
мiцнiсть зв’язкiв Si − Si.

Силiцiй кристалiчний Аморфний Si

Рисунок 4.2 – Кристалiчна та аморфна модифiкацiя силiцiю

Проста речовина силiцiю (кремнiй) є доволi iнертною. З простих
речовин за кiмнатної температури реакцiя вiдбувається лише з фтором;
при нагрiваннi кремнiй окиснюється бiльшiстю неметалiв до Si (+4),
проте температури реакцiй помiтно рiзняться (табл. 4.3).

Таблиця 4.3 – Характеристика взаємодiї кремнiю з неметалами

Неметал Температура, °C Продукт

Cl2 400 SiCl4
O2 500 SiO2

S 600 SiS2
N2 1300 Si3N4

C 2300 SiC

З воднем кремнiй безпосередньо не реагує, але вiдповiднi по-
хiднi одержують непрямим шляхом. Зi сполук Si (−4) безпосередньо
утворюються силiцiди деяких активних металiв:

Si + 2Mg = Mg2Si.

З водою кремнiй реагує лише при пiдвищенiй температурi, коли
H2O знаходиться у виглядi пари:

Si + 2H2O
400 °C
−−−−A SiO2 + 2H2.

Як неметал, кремнiй реагує з розчинами лугiв доволi енергiйно:

Si + 2NaOH +H2O = Na2SiO3 + 2H2.

Кислоти на кремнiй не дiють: з неокисними кислотами кремнiй не
взаємодiє (як неметал), а окиснi створюють на поверхнi кремнiю шар
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оксиду кислотної природи. Є лише один виняток, котрий ґрунтується
на здатностi силiцiю утворювати комплекси:

3Si + 4HNO3 + 18HF = 3H2[SiF6] + 4NO + 8H2O.

Одержати чистий кремнiй вiдновленням SiO2 складно, оскiльки
необхiдне додаткове очищення перекристалiзацiєю (з деякий розплав-
лених металiв: Al, Zn). Бiльш чистий кремнiй одержують розкладан-
ням SiI4 або SiH4 з подальшим зонним плавленням.

Сполуки силiцiю

Сполуки з гiдрогеном (сiлани) складу SinH2n+2 (n ∈ 1− 6) одер-
жують виключно непрямим шляхом:

Mg2Si + 4HCl = SiH4 + 2MgCl2,
SiCl4 + LiAlH4

етер
−−−A LiCl + AlCl3 + SiH4.

Сiлани дуже активнi, на вiдмiну вiд алканiв: вони самозайма-
ються на повiтрi, розкладаються водою:

SiH4 + 2O2 = SiO2 + 2H2O,
SiH4 + (x+ 2)H2O = SiO2 ·xH2O + 4H2.

Головним оксидом силiцiю виступає SiO2, хоча за високої темпе-
ратури iснує SiO (по аналогiї з карбоном). SiO2 вiдомий у декiлькох
модифiкацiях, найважливiша з яких для хiмiкiв – кварц. Чистий кварц
є гарним матерiалом для хiмiчного посуду. Вiн витримує нагрiвання
до 1200 °C, причому швидке охолодження не викликає його розтрiску-
вання. На вiдмiну вiд звичайного скла, кварц не затримує УФ променi.

Серед кислот на кварц дiє лише HF:

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O,
SiF4 + 2HF = H2[SiF6].

Луги дiють на кварц доволi повiльно, але саме ця реакцiя накла-
дає обмеження на використання кварцу як лабораторного посуду для
точних вимiрювань:

2NaOH + SiO2 = Na2SiO3 +H2O.

Формула Na2SiO3 – умовна, адже вiдповiдна кислота є полiмером.
Солi цiєї слабкої кислоти можна одержати також i сухим шляхом через
витiснення бiльш летких кислот:

Na2CO3 + SiO2

t
−A Na2SiO3 +CO2 .
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Сама кислота H2SiO3 у водi не розчиняється, як i бiльшiсть
її солей (крiм солей лужних металiв), тому її одержують обмiнною
реакцiєю типу

Na2SiO3 + 2HCl = SiO2 ·xH2O + 2NaCl.

Осад представляє собою гель змiнного складу. Його висушуван-
ням одержують високопористий SiO2 – силiкагель.

Розчиннi силiкати повиннi сильно гiдролiзуватися. Так, розчин
Na2SiO3, який називають рiдким склом, має лужну реакцiю.

SiO2−
3 +H2O ⇄ HSiO−

3 +OH− (умовно).

Окрiм солей метасилiкатної кислоти H2SiO3 вiдомi також похiднi
ортокислоти H4SiO4. Сама кислота невiдома, а її солi одержують
виключно сухим шляхом:

2CdO + SiO2

t
−A Cd2SiO4.

Нерозчиннi силiкати мають рiзноманiтний склад. Замiна частини
атомiв силiцiю на алюмiнiй веде до великої кiлькостi сполук iз загаль-
ною назвою «алюмосилiкати». До цього класу вiдносяться i так званi
цеолiти. Використання цеолiтiв у якостi молекулярних сит ґрунтуєть-
ся на особливостях їх структури, в основi якої лежать тетраедричнi
фрагменти ЕO4 (Е = Al,Si). Атоми алюмiнiю та силiцiю розташованi
у вершинах цих тетраедрiв, а атоми оксигену – на ребрах. На рис. 4.3
наведена структура цеолiту складу Na12(AlO2)12(SiO2)12 · xH2O, що
мiстить порожнечi рiзних розмiрiв.

Галогенiди силiцiю можна одержувати прямим синтезом з елемен-
тiв, але, як i у випадку з бором, найважливiшi галогенiди одержують
за характерними схемами:

SiO2 + 2CaF2 + 2H2SO4 = SiF4 + 2CaSO4 + 2H2O,
SiO2 + 2C + 2Cl2 = SiCl4 + 2CO.

На вiдмiну вiд сполук з оксигеном, галогенiди не полiмеризують-
ся. Тому вони вельми активнi та, зокрема, легко гiдролiзуються:

SiCl4 + (x+ 2)H2O = SiO2 ·xH2O +HCl.

Гiдролiз SiF4 вiдбувається за дещо iншим механiзмом. Перший
етап є iдентичним для всiх галогенiдiв, другий є особливiстю фториду:

SiF4 + (x+ 2)H2O = SiO2 ·xH2O +HF,

SiF4 + 2HF = H2[SiF6].
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Рисунок 4.3 – Фрагмент структури цеолiту: 1 – содалiтова порожнина
(усiчений октаедр), 2 – кубiчна порожнина, 3 – суперпорожнина (вхiднi

отвори 4.2 Å)
H2[SiF6] – сильна кислота у розчинi, але у вiльному станi роз-

кладається. Солi цiєї кислоти з лужними металами, за винятком Li,
погано розчиняються у водi.

Сульфiд силiцiю SiS2 одержують синтезом з елементiв. На вiдмi-
ну вiд SiO2, вiн гiдролiзується вже при кiмнатнiй температурi.

Si + 2S
t>250 °C
−−−−−−A SiS2,

SiS2 + 3H2O = H2SiO3 + 2H2S.

Нiтрид i карбiд силiцiю також одержують за високих температур,
причому останнiй – непрямим шляхом:

3Si + 2N2

t>1200 °C
−−−−−−−A Si3N4,

3C + SiO2

t
−A SiC + 2CO.

Цi сполуки хiмiчно стiйкi та розкладаються, наприклад, лугами
лише при нагрiваннi:

Si3N4 + 12NaOH
t
−A 3Na4SiO4 + 4NH3,

SiC + 4NaOH + 2O2

t
−A Na2SiO3 +Na2CO3 + 2H2O.
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Важливими є також органiчнi сполуки силiцiю. Велике практичне
значення мають силоксани або силiкони, якi мiстять метилованi
ланцюги −Si −O − Si −O−.

4.3. Германiй, станум, плюмбум

Загальнi положення

У ряду Ge − Sn − Pb спостерiгаються тi ж тенденцiї, що й для
p1-елементiв: зменшується стабiльнiсть вищого ступеню окиснення
i збiльшується стабiльнiсть нижчого. При цьому сполуки у ступенi
окиснення +4 нагадують сполуки неметалiв, а у ступенi окиснення +2
– сполуки металiв.

Усi елементи цiєї пiдгрупи мало розповсюдженi, проте знаходять
широке використання.

Простi речовини

Германiй – крихка речовина, що лиже ззовнi нагадує метал, а
Sn (проста речовина – олово) i Pb (свинець) є типовими металами.
Для олова характерний перехiд αAβ при 13 °C, що супроводжується
перетворенням компактного металу на порошок («олов’яна чума»).
Палички з чистого олова при деформацiї видають характерний звук
(олов’яний крик).

Значення електродних потенцiалiв простих речовин наведено
у табл. 4.4, а схеми взаємодiї усiх p2-елементiв з найважливiшими
простими речовинами та iншими реагентами представлено на рис. 4.4
i рис. 4.5.

Таблиця 4.4 – Електроднi потенцiали Ge, Sn i Pb

Електродний потенцiал Ge Sn Pb

E◦(M2+/M) ≈ 0 −0, 14 −0, 13

Очевидно, що з водою за звичайних умов жодна з простих ре-
човин не реагує. У розведених кислотах германiй не розчиняється
через позитивний електродний потенцiал, а свинець – внаслiдок малої
розчинностi бiльшостi його солей (нерозчинними є, наприклад, PbSO4

i PbCl2). Краще за все свинець розчиняється в ацетатнiй кислотi:

Pb + 2HAc = Pb(Ac)2 +H2.
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Рисунок 4.4 – Схема взаємодiї p2-елементiв з простими речовинами

У кислотах-окисниках розчиняються всi перелiченi металi, але
реакцiя з нiтратною кислотою вiдбувається по-рiзному:

Ge + 4HNO3(к) = H2GeO3 + 4NO2 +H2O,

Sn + 4HNO3(к) = H2SnO3 + 4NO2 +H2O,

4Sn + 10HNO3(р) = 4Sn(NO3)2 +NH4NO3 + 3H2O,

Pb + 4HNO3(к) = Pb(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

З розчинами лугiв реакцiя вiдбувається у присутностi окисникiв:
Ge + 2KOH + 2H2O2 = K2[Ge(OH)6].

Одержання простих речовин проводиться у три етапи.
1. Обпал сульфiдних руд з метою одержання оксидiв:

2PbS + 3O2 = 2PbO + 2SO2.
2. Вiдновленням оксиду одержують забруднену певною кiль-

кiстю домiшок просту речовину

GeO2 + 2H2

t
−A Ge + 2H2O,

SnO2 +C
t
−A Sn + CO2,

PbO + C
t
−A Pb + CO2.

3. На останньому етапi проводять очищення вiд домiшок i цей
етап є найскладнiшим. Очищення германiю закiнчують, як правило,
зонною плавкою, тодi як олово i свинець просто вiдливають у зливки
(tпл(Sn) = 232 °C, tпл(Pb) = 387 °C).
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C,Si не реагують;
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Рисунок 4.5 – Схема взаємодiї p2-елементiв з важливими реагентами

Сполуки

Сполуки з гiдрогеном одержують аналогiчно сiланам (Mg2Е +
HCl), але видiлити вдалося лише герман. Його з кращiм виходом
одержують вiдновленням GeO2 атомарним гiдрогеном:

GeO2 + 4Zn(пил) + 8HCl = GeH4 + 2H2O + 4ZnCl2.

Розкладання GeH4 – важлива аналiтична реакцiя, за допомо-
гою якої вдається встановити присутнiсть у зразку навiть незначних
кiлькостей германiю. При цьому на внутрiшнiй поверхнi розiгрiтої
трубки утворюється характерне темне кiльце при перепусканнi через
неї слiдiв герману:

GeH4

t≈350 °C
−−−−−−A Ge + 2H2.

Нагрiвання простих сполук на повiтрi призводить до утворення
GeO2, SnO2 i PbO (домiшки Pb3O4). Вищiй оксид плюмбуму одержу-
ють жорстким окисненням сполук Pb (+2):

Pb(Ac)2 +CaOCl2 +H2O = PbO2 +CaCl2 + 2HAc.
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Оксиди та гiдроксиди. Оксиди ЕO2 мають переважно кислот-
ний характер, причому зi збiльшенням атомного номера кислотнiсть
оксиду зменшується:

ЕO2 + 2KOH + 2H2O = K2[Е(OH)6],
SnO2 + 6HCl = H2[SnCl6] + 2H2O.

Вiдповiднi кислоти не розчиняються у водi та мають змiнний
склад ЕO2 · xH2O (як i силiкатна кислота). Олов’яна кислота вiдома
у двох модифiкацiях – α i β; перша хiмiчно активна, а друга – нi.

На вiдмiну вiд iнших оксидiв елементiв, PbO2 є дуже сильним
окисником, особливо у кислому середовищi:

PbO2 + 4HCl = PbCl2 +Cl2 + 2H2O.

Оксиди Е (+2) одержують по-рiзному. Це може бути зневоднення
вiдповiдного гiдроксиду, або термiчне розкладання солей Pb (+2):

Е(NO3)2 + 2NaOH = Е(OH)2 + 2NaNO3,

Е(OH)2
t
−A ЕO +H2O,

2Pb(NO3)2
t
−A 2PbO + 4NO2 +O2.

Термiчне розкладання сполук Sn (+2) супроводжується, як пра-
вило, окисно-вiдновною реакцiєю з утворенням похiдних Sn (+4):

SnSO4

t>350 °C
−−−−−−A SnO2 + SO2.

Оксиди Е (+2) i вiдповiднi гiдроксиди проявляють амфотернi
властивостi, причому у Pb (+2) переважають осно́внi властивостi:

ЕO + 2HCl = ЕCl2 +H2O,
ЕO + 2NaOH

сплавлення
−−−−−−−A Na2ЕO2 +H2O.

У розчинi солi Е2+ помiтно гiдролiзованi (pH < 7):

Е2+ +H2O = ЕOH+ +H+.
SnO i GeO – активнi вiдновники, а PbO – нi. Нестабiльнiсть

ступеню окиснення +2 у германiю пiдтверджує той факт, що GeO –
єдиний серед оксидiв ЕO схильний до диспропорцiонування:

2GeO
500 °C
−−−−A GeO2 +Ge.

Для плюмбуму вiдомий оксид складу Pb3O4 – сурик – котрий
поводить себе у реакцiях як сумiш оксидiв (Pb3O4 = 2PbO + PbO2).
Всi оксиди плюмбуму мають характерний колiр, наведений у табл. 4.5
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Таблиця 4.5 – Колiр оксидiв плюмбуму

Оксид Колiр

PbO жовтий
Pb3O4 помаранчевий
PbO2 коричневий

Галогенiди. Вищi галогенiди одержують синтезом з елементiв,
але PbCl4 нестiйкий, а бромiд i йодид не iснують через високу окисну
активнiсть Pb (+4).

Найважливiшим галогенiдом цього типу є SnCl4. Це – рiдина,
що сильно димить на повiтрi внаслiдок гiдролiзу; чистий SnCl4 вико-
ристовують як гарний апротонний розчинник. У германiю важливе
технологiчне значення мають GeF4 i, особливо, GeCl4. Якщо перша
сполука легко гiдролiзується за схемою гiдролiзу SiF4

3GeF4 + 2H2O = 2H2[GeF6] + GeO2,

то гiдролiз тетрахлориду є оборотним. Змiщенням рiвноваги досягають
доволi високого ступеню очищення Ge вiд домiшок:

GeCl4 + 2H2O ⇄ GeO2 + 4HCl.

Нижчi галогенiди стiйкi лише для стануму та плюмбуму. Най-
бiльше значення має SnCl2, який використовують у ролi вiдновника:

SnCl2 + 2HgCl2 = SnCl4 +Hg2Cl2.

Воднi розчини солей Sn (+2) мутнiють внаслiдок гiдролiзу:

Sn2+ +H2O = SnOH+ +H+.

Гiдролiз, як правило, зменшують додаванням надлишку кислоти.
Галогенiди Pb (+2) малорозчиннi, причому золотистий PbI2

легко вiдрiзняється вiд iнших галогенiдiв. Його утворення – якiсна
реакцiя на iони Pb2+:

Pb2+ + 2I− = PbI2 , Ks = 1,1 · 10−9.

Серед сульфiдiв важливi SnS2 («мусивне золото») i SnS. Це –
нерозчиннi у водi сполуки, здатнi розчинятися в амонiй дисульфiдi,
що дозволяє вiддiлити станум вiд iншим елементiв:

SnCl2 +H2S = SnS + 2HCl,

SnS + (NH4)2S2 = (NH4)2SnS3.
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Солi плюмбуму вiдрiзняються вiд аналогiчних солей стануму ма-
лою розчиннiстю. Так, сульфат i хлорид Sn (+2) легко розчиняються,
а PbSO4 i PbCl2 – малорозчиннi.

4.4. Використання елементiв та їх сполук
Карбон.
• Кам’яне вугiлля, нафта i газ використовують як паливо.
• Матерiали на основi графiту широко вживанi у промислово-

стi: електроди, тиглi, стрижнi у ядерних реакторах, електрощiтки у
двигунах, графiтове волокно.

• Активоване вугiлля – адсорбент; алмази (природнi та, особли-
во, штучнi) – абразивний матерiал.

• CO2 (сухий лiд) – охолоджувач продуктiв, активна речовина
вогнегасникiв.

• SiC – абразивний матерiал, а також нагрiвальний елемент у
електропечах.

Силiцiй.
• Скло, фарфор, хiмiчний посуд мiстять SiO2.
• Напiвпровiдникова технiка – галузь використання дуже чи-

стого кремнiю.
• Силiцiй – розкислювач (видаляє зайвий оксиген) сталi, кисло-

тостiйкий легуючий компонент.
• Ситали – закристалiзованi скловиднi фази; вони характеризу-

ються поєднанням механiчної мiцностi та хiмiчної стiйкостi.
• Силiцiй входить до складу цегли i цементу.
Германiй, станум, плюмбум.
• Германiй використовують у напiвпровiдниковiй технiцi.
• Станум йде на захиснi покриття залiза (лужене залiзо), ви-

робництво припоїв, легкоплавких сплавiв.
• Плюмбум входить до складу кислотостiйких та легкоплавких

сплавiв, деяких видiв скла (кришталь).
• Велика кiлькiсть плюмбуму йде на виробництво автомобiльних

акумуляторiв.
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5. p3-елементи
Елементи цiєї групи мають подiбну електронну будову: ns2np3.

Це зумовлює максимальний ступiнь окиснення +5 та мiнiмальний
−3. Здатнiсть утворювати сполуки у нижчому ступенi окиснення
монотонно зменшується у межах групи з ростом розмiру атома i
у цьому ж ряду збiльшується стабiльнiсть ступеня окиснення +3.
Стабiльнiсть вищого ступеня окиснення змiнюється немонотонно: вона
пiдвищена у фосфору та стибiю, а для бiсмуту цей ступiнь окиснення
малохарактерний.

5.1. Нiтроген
Загальнi положення
Атом нiтрогену не має d-пiдрiвня на валентному рiвнi (2s22p3),

тому максимальна валентнiсть цього елемента дорiвнює 4. Нiтрогену
притаманно рiзноманiття ступенiв окиснення (вiд −3 до +5 включно),
але переважно зустрiчаються −3, +5 i +3. Ступенi окиснення +2 i +4
зустрiчаються лише в оксидах NO i NO2; у реакцiях цих оксидiв за вiд-
сутностi окисникiв чи вiдновникiв вiдбувається диспропорцiонування
за схемами, представленими на рис. 5.1.

N(+2)

N(+3)

N(0)

N(+4)

N(+5)

N(+3)
Рисунок 5.1 – Диспропорцiонування нiтрогену (+2) i нiтрогену (+4)

Нiтроген – типовий неметал з високою вiдносною електронегатив-
нiстю (3,0). На вiдмiну вiд карбону, нiтроген не утворює мiцних гомо-
ланцюгiв через наявнiсть неподiленої електронної пари на 2s-пiдрiвнi.
Саме ця пара зумовлює донорнi властивостi N (−3), якi проявляються,
наприклад, у iонi амонiю NH+

4 i органiчних амiносполуках.
Елемент має надзвичайне значення для життя, адже вiн входить

до складу бiлкiв. Однак бiльша частина нiтрогену на Землi знаходиться
у незв’язаному станi (азот) i входить до складу атмосфери (з вмiстом
75%). Звiдси породжується проблема «зв’язаного нiтрогену», тому що
наявнi запаси нiтрогенвмiсної сировини (мiнерали, органiчна сировина)
не можуть задовiльнити потреби у ньому.

Проста речовина
Як проста речовина нiтроген iснує у виглядi двохатомних моле-

кул (азот) i знаходиться у виглядi газу за нормальних умов. Молекула
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N2 є найбiльш стiйкою формою iснування нiтрогену; це – наймiцнiша
з усiх двохатомних молекул. Енергiя дисоцiацiї на атоми дуже велика
(945 кДж/моль), що має два важливих наслiдки.

1. Вiльний азот хiмiчно малоактивний, хоча за електронегатив-
нiстю поступається лише фтору й оксигену.

2. Деякi сполуки нiтрогену ендотермiчнi i молекула N2 є продук-
том окиснення численних органiчних нiтрогенвмiсних сполук.

За кiмнатної температури N2 реагує лише з лiтiєм, але в жорст-
ких умовах (висока температура, тиск, каталiзатор, електричний роз-
ряд) реакцiї вiдбуваються з багатьма сполуками.

N2 + 6Li = 2Li3N,

N2 + 3Mg
t>700 °C
−−−−−−A Mg3N2,

N2 +O2

t≈2000 °C
−−−−−−−A 2NO.

Така поведiнка дозволяє використовувати N2 як iнертну атмо-
сферу. У водних розчинах реакцiї за участю N2 як вихiдної речовини,
так i продукту, практично не вiдбуваються через кiнетичний фактор.

У промисловостi азот одержують ректифiкацiєю рiдкого повiтря,
а у лабораторiї зазвичай за реакцiєю конпропорцiонування

NH4Cl + NaNO2

t
−A N2 + 2H2O +NaCl.

Галогенiди нiтрогену
Серед галогенiдiв стiйким є лише NF3, який має пiрамiдальну

будову, подiбно NH3, але не проявляє властивостей донора електронної
пари. Синтезують фторид взаємодiєю простих речовин у електричному
розрядi (активацiя!):

N2 + 3F2

розряд
−−−−A 2NF3.

Нестiйкий хлорид (∆H◦
f (NCl3) = 229 кДж/моль) одержують

електролiзом водного розчину NH4Cl i у складi такої сумiшi негайно
використовують для специфiчного окиснення.

NH4Cl + 3Cl2 = NCl3 + 4HCl.
За такою ж схемою можна одержати сполуку NBr3, хоча фор-

мально її треба вiднести до нiтридiв (а не галогенiдiв), адже нiтроген
є бiльш електронегативним елементом у цiй сполуцi.

Дiєю кристалiчного I2 на концентрований розчин амонiаку можна
одержати NI3. Ця сполука (точнiше аддукт NI3 ·NH3) стiйка лише у
вологому станi та миттєво розкладається з вибухом при висушуваннi:
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NH3 + 3I2(надл) = NI3 + 3HI.

Сполуки з гiдрогеном

Нiтроген у негативних ступенях окиснення утворює ряд сполук
iз гiдрогеном. Порiвняння їх будови i властивостей (окисно-вiдновних
та кислотно-основних) дозволяє виявити певнi закономiрностi.

Амонiак. Сполука NH3 (∆G◦
f (NH3) = −46,2 кДж/моль) з три-

вiальною широковживаною назвою «амонiак» є характеристичною спо-
лукою з гiдрогеном, а також однiєю з найважливiших сполук нiтрогену.
Молекула має тетраедричну будову, причому одна з вершин зайнята
неподiленою електронною парою (рис. 5.2). Така будова зумовлює
високий дипольний момент i хiмiчну ненасиченiсть. За стандартних
умов NH3 – газ з рiзким характерним запахом. При −33 °C амонiак
зкраплюється i одержана рiдина використовується у промисловостi. Ве-
лика дiелектрична проникнiсть (22) дозволяє використовувати NH3 як
гарний неводний розчинник, з якого почалося вивчення хiмiї неводних
розчинiв. З огляду на найбiльшу серед рiдин ентальпiю випаровування
та теплоємнiсть амонiак є гарним робочим тiлом холодильникiв.

N
H

H
H

Рисунок 5.2 – Будова молекули амонiаку

У промисловостi амонiак одержують синтезом з елементiв, при-
чому вихiд продукту реакцiї доволi низький. Наприклад, з вихiдної
сумiшi 86% N2 +H2 i 4% NH3 одержують кiнцеву сумiш 74% N2 +H2

i 16% NH3 (10% – домiшки). У лабораторiї амонiак легко одержати
взаємодiєю розчину лугу i солi амонiю:

NH4Cl + NaOH = NH3 +NaCl + H2O.

Амонiак краще за iншi гази розчиняється у водi завдяки утво-
ренню водневих зв’язкiв за механiзмом H3N : H−O−H. NH3 – гарний
донор електронної пари (або акцептор протона) i це визначає хiмiчну
поведiнку амонiаку. У його водних розчинах встановлюється наступна
рiвновага:

NH3 +H2O ⇄ NH3 ·H2O ⇄ NH4OH ⇄ NH+
4 +OH−.

При цьому NH3 у розчинi поводить себе як доволi слабка основа
(pK ≈ 5), тому навiть його концентрованi розчини використовують для
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осадження амфотерних основ: розчинення осаду не спостерiгається
через низьку концентрацiю гiдроксид-iонiв.

Взаємодiя з кислотами вiдбувається з утворенням солей амонiю
(iону NH+

4 ). Цi солi мають наступнi властивостi:
• за розчиннiстю подiбнi до солей K i Rb, адже в них близькi

радiуси: r(K+) = 1,33, r(Rb+) = 1,48, r(NH+
4 ) = 1,48 Å;

• безбарвнi (виняток – помаранчевий (NH4)2Cr2O7 i т.iн.);
• у лужному середовищi розкладаються з видiленням амонiаку

NH4NO3 +NaOH = NH3 + NaNO3 +H2O;
• термiчно нестiйкi:
– NH4NO3 = N2O + 2H2O – анiон-окисник;
– NH4Cl = NH3 +HCl – немає окисника.
Амонiак проявляє не дуже яскраво вираженi вiдновнi властивостi,

хоча атом нiтрогену знаходиться у нижчому ступенi окиснення. Так,
на повiтрi вiн не горить, а у киснi утворює рiзнi продукти:

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O,
4NH3 + 5O2

кат
−−A 4NO + 6H2O.

За рахунок атомiв гiдрогену NH3 може проявляти окиснi вла-
стивостi з утворення трьох рядiв похiдних – амiдiв (NaNH2), iмiдiв
(K2NH) та нiтридiв (AlN) – котрi вiдповiдають дуже слабкiй кислотнiй
функцiї NH3:

2Na + 2NH3 = 2NaNH2 +H2, NaNH2 +H2O = NaOH +NH3.

Нiтриди активних металiв солеподiбнi, але зазвичай їх одержу-
ють не через амонiак, а синтезом з елементiв. Такi нiтриди легко
розкладаються водою з утворенням амонiаку:

AlN + H2O = NH3 +Al(OH)3.

Нiтриди бiльшостi d-елементiв мають зовсiм iнший характер: во-
ни хiмiчно iнертнi, тугоплавкi та не описуються правилами формальної
валентностi (є бертолiдами – сполуками змiнного складу).

Гiдразин. Гiдразин або дiамiд N2H4 представляє собою токсичну
летючу рiдину з високою дiелектричною проникнiстю (52). Молекула
гiдразину побудована з двох трикутникiв NH2 (амiднi групи), що
лежать на паралельних площинах i повернутi основами вiдносно атомiв
нiтрогену (рис. 5.3).

Гiдразин термодинамiчно нестiйкий i не може бути одержаний
з елементiв, адже ∆H◦

f (N2H4) ≈ +50 кДж/моль. Але реакцiя розкла-
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Рисунок 5.3 – Будова молекули гiдразину

дання спостерiгається лише у присутностi d-металiв (каталiзатори)
або при помiрному нагрiваннi:

3N2H4

>200 °C
−−−−−A 4NH3 +N2,

N2H4

Ni2+

−−−A N2 + 2H2.
Наявнiсть неподiлених електронних пар у атомiв нiтрогену зумо-

влює (як i у випадку амонiаку) осно́внi властивостi N2H4. Гiдразин
– бiльш слабка основа, нiж амонiак (pK1 = 7, pK2 = 15) i цiй основi
вiдповiдають 2 ряди солей: гiдразинiю (N2H

+
5 ) i гiдразонiю (N2H

2+
6 ):

N2H4 +HCl = [N2H5]Cl = N2H4 ·HCl,
N2H4 +H2SO4 = [N2H6]SO4 = N2H4 ·H2SO4.

Обидва види солей легко гiдролiзуються у розчинi через слаб-
кiсть основної функцiї гiдразину.

У ОВР гiдразин поводить себе подiбно амонiаку, але виступає
бiльш сильним вiдновником (сумарний ступiнь окиснення атомiв нiтро-
гену у ньому дорiвнює −4):

N2H4 +O2 = N2 + 2H2O,
N2H4 + I2 = N2 + 4HI.

Як i NH3, слабкi окиснi властивостi гiдразин проявляє через
наявнiсть атомiв гiдрогену або завдяки N (−2):

2N2H4 + 2Na = 2NaN2H3 +H2,
N2H4 + Zn + 4HCl = 2NH4Cl + ZnCl2.

Гiдразин одержують м’яким окисненням амонiаку:
2NH3 +NaOCl = N2H4 +NaCl + H2O.

Гiдразин i амонiак виступають лiгандами у комплексних сполу-
ках типу [Cu(NH3)4]Cl2 i [Ni(N2H4)2]SO4.

Основне використання гiдразину – паливо для ракет.
Гiдроксиламiн. Сполука NH2OH має назву «гiдроксиламiн»

через поєднання двох функцiональних груп: амiногрупи NH2− i гiдрок-
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согрупи OH− (рис. 5.4). Подiбно гiдразину, ця речовина є нестiйкою,
хоча енергiя Гiббса утворення є вiд’ємною величиною (∆G◦

f (NH2OH) =
−17 кДж/моль):

3NH2OH = N2 +NH3 + 3H2O.

Одержують гiдроксиламiн специфiчним катодним вiдновленням
нiтратної кислоти, коли атоми гiдрогену не встигають рекомбiнувати
у молекули i вiдновлюють нiтрат-iон:

HNO3 + 6H = NH2OH + 2H2O.

N
H

H

O

H

Рисунок 5.4 – Будова молекули гiдроксиламiну

Бiльш стiйкими є воднi розчини гiдроксiламiну завдяки утво-
ренню характерних для донора електронної пари водневих зв’язкiв.
NH2OH проявляє ще слабкiшi осно́внi властивостi, нiж гiдразин i
амонiак (pK = 8). Утворенi сильними кислотами солi стiйкiшi за чи-
сту речовину; наприклад NH3OHCl є основним торговим препаратом
гiдроксиламiну.

NH2OH +HCl = NH3OHCl.

Окисно-вiдновна активнiсть залежить вiд pH, але в цiлому для
NH2OH бiльш характернi вiдновнi властивостi:

NH2OH + 2HI = I2 +N2H4 + 2H2O (pH = 8),
NH2OH + I2 = 2HI + N2 + 2H2O (pH > 9).

В органiчнiй хiмiї гiдроксиламiн використовують для видiлен-
ня кетонiв; вiн утворює з ними продукти – кетоксими – якi добре
кристалiзуються:

HON H2 + O C(CH3)2 AHON = C(CH3)2 +H2O.

Азид гiдрогену. У сполуцi HN3 (не плутати з NH3!) формаль-
ний ступiнь окиснення нiтрогену становить −1/3, а молекула має
структуру, представлену на рис. 5.5.

Чиста речовина HN3 – летюча рiдина, яка легко вибухає при
ударi з розкладанням на елементи. Аналогiчно поводять себе деякi
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Рисунок 5.5 – Будова молекули HN3

похiднi HN3 i це використовують у пiротехнiцi. Водний розчин HN3

можна одержати окисненням гiдразину:
N2H4 +HNO2 = HN3 + 2H2O.

Ця кислота за силою наближається до ацетатної, а за окисною
активнiстю – до нiтратної. Сумiш HN3 i хлоридної кислоти дiє як
царська горiлка (видiляє атомарний хлор):

Cu + 3HN3 = Cu(N3)2 +N2 +H3N,
HN3 + 3HCl = NH4Cl + 2Cl + N2.

Кислота повiльно розкладається навiть у розчинi за схемою:
HN3 +H2O = N2 +NH2OH.

Солi кислоти – азиди – бiльш стiйкi, але при сильному струсi
вони розкладаються з вибухом. Найбiльш вживаним азидом є Pb(N3)2,
який використовують як активну речовину капсулiв у патронах.

Оксиди нiтрогену
Вiдомi всi оксиди нiтрогену зi ступенями окиснення вiд +1 до

+5 включно.
Одержання. Оксид N2O (рос. «веселящий газ») має позитивне

значення енергiї Гiббса утворення (∆G◦
f (N2O) = +17 кДж/моль), од-

нак не розкладається за стандартних умов. Його одержують термiчним
розкладанням амонiй нiтрату:

NH4NO3

t
−A N2O + 2H2O.

З усiх оксидiв нiтрогену лише NO можна одержати синтезом
з елементiв при високiй температурi, однак у промисловостi його
одержують окисненням амонiаку, а у лабораторiї – вiдновленням
розведеної нiтратної кислоти малоактивним металом:

4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O,
3Cu + 8HNO3(р) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O.

Оксид N2O3 iснує лише при доволi низьких температурах (нижче
−100 °C); при бiльш високих температурах вiн диспропорцiонує на рiв-
нi об’єми NO i NO2. Тому одержання N2O3 зводиться до охолодження
еквiмолярної сумiшi NO i NO2.
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Дiоксид нiтрогену одержують при розчиненнi малоактивного
метала у концентрованiй нiтратнiй кислотi (лабораторний спосiб), або
окисненням NO на повiтрi (промисловий спосiб):

Cu + 4HNO3(к) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O,
2NO +O2 = NO2.

Цей оксид значною мiрою димеризований; дисоцiацiї сприяє пi-
двищення температури i при 150 °C наступає повна дисоцiацiя без-
барвного димеру на мономер бурого кольору.

Вищий оксид нiтрогену є кристалiчною сполукою, що легко сублi-
мується, а ще легше розкладається на NO2 i кисень. Одержують N2O5

дегiдратацiєю нiтратної кислоти або окисненням нiтроген дiоксиду
потужним окисником – озоном:

2HNO3 + P2O5 = 2HPO3 +N2O5 (не ОВР!),
6NO2 +O3 = 3N2O5.

Окисно-вiдновнi властивостi. Усi оксиди нiтрогену є бiльш-
менш сильними окисниками; вiдновнi властивостi вираженi в них
набагато слабше. N2O при звичайнiй температурi малоактивний, але
з пiдвищенням температури виступає як окисник:

S + N2O
t
−A SO2 +N2.

Окиснюється N2O лише сильними окисниками:

4K2Cr2O7+3N2O+16H2SO4 = 4K2SO4+4Cr2(SO4)3+6HNO3+13H2O.

Монооксид та дiоксид нiтрогену поводять себе аналогiчно, однак
їх активнiсть набагато вища:

NO +Cl2 = NOCl,

2NO + 2Cu
t
−A N2 + 2CuO,

2NO2 + 2C
t
−A 2CO2 +N2.

У NO i NO2 проявляється схильнiсть до диспропорцiонування:
6NO +NaOH = N2 + 4NaNO2 + 2H2O,

2NO2 +H2O = HNO2 +HNO3.
Молекула NO може входити у комплекси як лiганд, наприклад:

[Cr(NH3)5NO]SO4.
Стiйкiсть радикалiв NO i NO2 зумовлена високою мiцнiстю

зв’язкiв у них (кратнiсть зв’язкiв складає 2,5 i 1,5 вiдповiдно), хоча
сполуки з непарними електронами (радикали) зазвичай хiмiчно дуже

64



активнi. Iншi сполуки нiтрогену з парними позитивними ступенями
окиснення є вкрай нестiйкими.

Вищий оксид нiтрогену виступає енергiйним окисником, реакцiї
з його участю часто йдуть з вибухом. Сам N2O5 розкладається при
нагрiваннi з вибухом:

2N2O5 = 4NO2 +O2.

Кислоти нiтрогену
У позитивних ступенях окиснення нiтроген утворює ряд кислот,

важливiшi з яких HNO2 i HNO3. Лише цi кислоти можна одержати
розчиненням вiдповiдних оксидiв у водi; iншi оксиди нiтрогену несо-
летвiрнi. Нiтратну (III) кислоту вiдносять до слабких (pK = 4), хоча
вона сильнiша за ацетатну. Нiтратна ж кислота за силою поступається
лише кислотi HClO4 i належить до найсильнiших у водних розчинах.

HNO2 (та її солi) частiше виступає як окисник, однак бiльш
сильнi окисники переводять її у нiтратну кислоту:

2HNO2 + 2HI = I2 + 2NO + 2H2O,
5HNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2MnSO4 + 5HNO3 + 3H2O.

HNO2 – нестiйка сполука i розкладається у момент утворення
за наступною схемою:

2HNO2 = NO +NO2 +H2O.
Солi HNO2 називають нiтратами (III) або нiтритами. Основний

продукт – натрiй нiтрит – одержують перепусканням сумiшi NO i NO2

через розчин натрiй гiдроксиду:
NO +NO2 + 2NaOH = 2NaNO2 +H2O.

Нiтратна кислота – дуже сильний окисник, причому виключно
за рахунок N (+5). Продукти вiдновлення кислоти залежать вiд її
концентрацiї й активностi вiдновника. Як правило, концентрована
HNO3 вiдновлюється до NO2, а розведена – до NO. Активнi вiдновники
дозволяють досягнути й бiльш низьких ступенiв окиснення нiтрогену
до −3 включно:

S + HNO3(к) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O,
3Cu + 8HNO3(р) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O,

4Zn + 10HNO3(р) = 4Zn(NO3)2 +NH4NO3 + 3H2O.

Неметали окиснюються HNO3 тим краще, чим вище концен-
трацiя кислоти i темпрература, однак деякi метали пасивуються у
концентрованiй кислотi (Fe, Cr, Al) на холодi.
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Сумiш HNO3(к) i HCl(к) у спiввiдношеннi 1:3 називають царською
горiлкою. Ця сумiш – виключно сильний окисник завдяки утворен-
ню атомарного хлору i використовують її для розчинення найбiльш
благородних металiв:

3Pt + 4HNO3 + 18HCl = 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2O.

Сумiш HNO3 i HF добре розчиняє простi речовини i деякi спо-
луки елементiв, здатних утворювати фториднi комплекси:

3Si + 18HF + 4HNO3 = 3H2[SiF6] + 4NO + 8H2O,
W + 8HF + 2HNO3 = H2[WF8] + 2NO + 4H2O.

Солi нiтратної кислоти – нiтрати – вiдомi для всiх металiв. Вони
безбарвнi (якщо не забарвлений катiон) i добре розчиняються у водi. У
розчинах окиснi властивостi нiтрат-iону практично не проявляються,
а у розплавах нiтрати є сильними окисниками:

3KNO3 + 2KOH︸ ︷︷ ︸
окисна сумiш

+ Mo = K2MoO4 + 3KNO2 +H2O.

Продукти реакцiї термiчного розкладання нiтратiв залежать вiд
природи катiону:

2NaNO3 = 2NaNO2 +O2 (s− метал),
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 +O2 (малоактивний),

Hg(NO3)2 = Hg + 2NO2 +O2 (благородний).

5.2. Фосфор

Загальнi положення

Порiвняно з нiтрогеном, фосфор має вакантний 3d-пiдрiвень i
тому хiмiя його сполук має ряд особливостей. По-перше, з’являються
новi типи гiбридизацiї (sp3d, sp3d2) i максимальна валентнiсть збiль-
шується до 5 i навiть 6 ([PF6]

−). По-друге, фосфор проявляє схильнiсть
до утворення полiмерних структур за рахунок додаткових π-зв’язкiв,
в утвореннi яких беруть участь d-орбiталi фосфору.

Сполуки фосфору у низьких ступенях окиснення поводять себе
як вiдновники, а у вищому ступенi окиснення фосфор не проявляє
помiтно виражених окисних властивостей.

Проста речовина

У виглядi простої речовини фосфор iснує у виглядi декiлькох
алотропних модифiкацiй. Бiлий фосфор (найбiльш хiмiчно активна
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модифiкацiя) утворених чотирьохатомними тетраедричними молеку-
лами. Червоний i чорний фосфор – полiмери, що зумовлює зменшення
реакцiйно активностi цих форм i збiльшенню їх стабiльностi.

Попри високу електронегативнiсть (2,2), фосфор переважно ви-
являє вiдновнi властивостi:

2P + 3S = P2S3, P2S3 + 2S = P2S5.
Окиснi властивостi фосфор проявляє лише у реакцiях з сильними

вiдновниками:
3Ca + 2P = Ca3P2.

З H2O i неокиснюючими кислотами фосфор, як типовий неметал,
не реагує, а кислоти-окисники переводять його у фосфатну кислоту:

P + 5HNO3 = H3PO4 + 5NO2 +H2O.
Рiзке падiння окисної активностi при переходi вiд нiтрогену до

фосфору при одночасному збiльшеннi вiдновної активностi дозволяють
фосфору диспропорцiонувати, зокрема у лужних розчинах:

P4 + 3KOH + 3H2O =
−3

PH3 + 3KH2

+1

PO2.
Бiлий фосфор одержують вiдновленням основного мiнералу –

фосфориту (Ca3(PO4)2). Вiдновлення ведуть коксом у присутностi
шлакоутворювача SiO2:

2Ca3(PO4)2 + 10C + 6SiO2

1600 °C
−−−−−A 6CaSiO3 + 10CO + P4.

Сполуки фосфору у негативних ступенях окиснення
Сполуки фосфору з металами за властивостями подiбнi до нi-

тридiв. Синтез проводять з простих речовин:
P + 3Na = Na3P.

Фосфiди менш електронегативних неметалiв одержують реакцiя-
ми обмiну з фосфiдами металiв:

BCl3 +AlP
t>900 °C
−−−−−−A BP +AlCl3.

На вiдмiну вiд амонiаку, PH3 (фосфiн) неможливо одержати
синтезом з елементiв, адже ∆G◦

f (PH3) = 17 кДж/моль. Внаслiдок
своєї термодинамiчної нестiйкостi фосфiн проявляє схильнiсть до
окиснення i цим вiдрiзняється вiд амонiаку.

Одержують фосфiн непрямим шляхом – гiдролiзом солеподiбних
фосфiдiв або диспропорцiонуванням фосфору:
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Mg3P2 + 6H2O = 3Mg(OH)2 + 2PH3.

На повiтрi фосфiн згоряє до фосфатної кислоти, але його можна
окиснити i бiльш м’якими окисниками:

PH3 + 2O2 = H3PO4,
2Cu2+ + PH3 + 5OH− = [H2PO2]

− + 2Cu + 3H2O.

Фосфiн – слабкий донор електронної пари, тому вiн не утворює
мiцних водневих зв’язкiв як NH3, погано розчиняється у водi, а солi
фосфонiю PH+

4 легко розкладаються лугами:

PH4I + NaOH = NaI + PH3 +H2O.

Кислотна i основна функцiї фосфiну вираженi приблизно одна-
ково, отже вiн – iдеальний амфолiт:

PH3 +H2O = PH+
4 +OH−, pK = 28,4,

PH3 +H2O = PH−
2 +H3O

+, pK = 28,7.

Фосфiн надзвичайно отруйний i, крiм того, погано адсорбується
на активованому вугiллi, тобто не поглинається звичайним протигазом.

Оксиди фосфору

Фосфор має дуже високу спорiдненiсть до оксигену завдяки
мiцностi зв’язку P − O i це накладає вiдбиток на хiмiю фосфору у
позитивних ступенях окиснення.

Вiдомi два оксиди фосфору, котрi одержують при спалюваннi
фосфору у надлишку кисню чи при його недостачi:

4P + 3O2 = P4O6 (нестача O2),
4P + 5O2 = P4O10 або P4O6 + 2O2 = P4O10.

Обидва оксиди – твердi речовини молекулярної будови, схильнi
до полiмеризацiї; при цьому атом фосфору завжди знаходиться у станi
sp3-гiбридизацiї. Навiть у газоподiбному станi пентаоксид фосфору
складається з молекул P4O10.

Триоксид фосфору схильний до подальшого окиснення у сполуки
фосфору (+5):

P2O3 + 2Cl2 + 5H2O = 2H3PO4 + 4HCl.

Оксид фосфору (+5) окисних властивостей зазвичай не проявляє
(стабiльний ступiнь окиснення!).

За своїм характером оксиди фосфору – кислотнi сполуки:
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P4O6 + 6H2O = 4H2[HPO3],
P4O10 + 6H2O = 4H3PO4.

Пентаоксид фосфору вiдомий як найбiльш сильний хiмiчний
осушувач, який здатний вiднiмати навiть зв’язану воду:

4HClO4 + P4O10 = (HPO3)4 + 2Cl2O7.

Фосфорнi кислоти
Для фосфору вiдомi численнi кислоти зi ступенями окиснення

центрального атома +1, +3, +4 i, особливо, +5. У всiх оксигенвмiсних
кислотах фосфор проявляє валентнiсть V, хоча його ступенi окиснення
є рiзними (рис. 5.6).
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Рисунок 5.6 – Фосфорвмiснi iони рiзного складу але однакової
тетраедричної будови

Стiйкiсть iонiв (та вiдповiдних кислот) закономiрно зростає по
мiрi збiльшення кiлькостi атомiв оксигену, що входять до складу анiону.
У цьому ж ряду пiдвищується ступiнь окиснення фосфору, отже iони
з бiльшим ступенем окиснення фосфору є стабiльнiшими.

Фосфатна (+1) (або фосфорнуватиста) кислота H[PH2O2] є силь-
ною (pK = 1,1) одноосновною кислотою. Вона сама та її солi – сильнi
вiдновники, схильнi до диспропорцiонування за вiдсутностi окисника:

Cu2+ + [PH2O2]
− + 2H2O = Cu + [PO4]

3− + 4H+ +H2,

2H(PH2O2)
t>160 °C
−−−−−−A H3PO4 + PH3.

Фосфатна (+3) (або фосфориста) кислота – двохосновна кислота
середньої сили (pK = 2,6). Як i фосфатна (+1), ця кислота i її солi ви-
ступають сильними вiдновниками, схильними до диспропорцiонування
при нагрiваннi:

H2[HPO3] + Hg(NO3)2 +H2O = Hg + H3PO4 + 2HNO3,

4H3PO3

t>170 °C
−−−−−−A PH3 + 3H3PO4.

Фосфатна (+4) (або фосфорнувата) кислота H4P2O6 представляє
собою чотирьохосновну кислоту середньої сили, в якiй атоми фосфору
зв’язанi безпосередньо мiж собою. Вона не проявляє анi окисних, анi
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вiдновних властивостей, хоча розкладається при нагрiваннi водних
розчинiв:

H4P2O6 +H2O
t>70 °C
−−−−−A H2[HPO3] + H3PO4.

Фосфатна (+5) кислота є найважливiшою сполукою фосфору.
H3PO4 – кiнцевий продукт гiдратацiї пентаоксиду фосфору, проявляє
властивостi кислоти середньої сили за першим ступенем (pK1 = 2,2)
i слабкої за другим та третiм ступенем (pK2 = 7,3, pK3 = 12,4).
Це означає, що лише однозамiщенi солi H3PO4 не гiдролiзуються, а
фосфати i гiдрофосфати пiддаються гiдролiзу.

PO3−
4 ⇄ HPO2−

4 +OH− (фосфати: pH > 7),
HPO2−

4 ⇄ H2PO
−
4 +OH− (гiдрофосфати: pH > 7),

H2PO
−
4 ⇄ HPO2−

4 +H+ (дигiдрофосфати: pH < 7).

Чиста H3PO4 – легкоплавкi кристали, що поглинають воду з
повiтря i змiшуються з водою у будь-яких спiввiдношеннях.

Дегiдратацiя H3PO4 призводить до утворення спочатку полi-
фосфатних (H4P2O7 i т.п.) кислот, а при подальшому нагрiваннi –
метафосфатної кислоти HPO3.

2H3PO4

t>200 °C
−−−−−−A H4P2O7 +H2O (пiро-),

H4P2O7

t>400 °C
−−−−−−A 2HPO3 +H2O (мета-).

Метафосфатна кислота є сильною, а полiфосфатнi – кислотами
середньої сили. Окисних властивостей за рахунок кислотного залишку
фосфатнi кислоти не проявляють, на вiдмiну вiд нiтратної кислоти.

Якiсною реакцiєю на фосфат-iон є утворення жовтого кристалiч-
ного осаду Ag3PO4:

PO3−
4 + 3Ag+ = Ag3PO4︸ ︷︷ ︸

жовтий

.

Серед солей H3PO4 розчиннi фосфати лужних металiв i амонiю;
дигiдрофосфати бiльшостi металiв також добре розчиняються у водi.

Сполуки з неметалами

Фосфор утворює два ряди сполук з неметалами, де ступiнь його
окиснення становить +3 i +5, наприклад PCl3, PBr5. Одержання
галогенiдiв зводиться, як правило, до взаємодiї простих речовин, за
винятком PF3 (фтор переводить P одразу до ступеня окиснення +5):
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2PCl3(р) + 3ZnF2(т) = 2PF3(г) + 3ZnCl2(т).

Подiбнi сполуки легко i повнiстю гiдролiзуються до вiдповiдної
кислоти фосфору, або (у випадку недостачi води) до оксогалогенiду
фосфору:

PГ3 + 3H2O = H2[HPO3] + 3HГ,
PГ5 + 4H2O(надл) = H3PO4 + 5HГ,
PГ5 +H2O(недост) = POГ3 + 2HГ.

Три- та пентагалогенiди фосфору є зручними реагентами при
синтезi похiдних за реакцiєю обмiну iз замiщенням на галоген. На-
приклад у органiчнiй хiмiї галогенiди фосфору використовують для
перетворення спиртiв на галогенпохiднi:

R−OH + PCl3 = R− Cl + PCl2(OH).

5.3. Пiдгрупа арсену
Загальнi положення
Представники цiєї пiдгрупи – арсен, стибiй i бiсмут – належать

до металоподiбних елементiв, для яких не характернi негативнi сту-
пенi окиснення; зокрема бiсмут є металом. Тому стiйкiсть нижчого
ступеня окиснення закономiрно зменшується вiд As до Bi. Стiйкiсть
вищого ступеня окиснення також зменшується, особливо у бiсмуту,
через ефект проникнення пари s-електронiв пiд шар внутрiшнiх за-
повнених електронних рiвнiв. У назвi елемента Sb та його похiдних
використовують два рiзних латинських коренi: стибiй (елемент) та
антимонiй (похiднi).

Сполуки елементiв цiєї пiдгрупи знаходять специфiчне вико-
ристання. Так, всi сполуки арсену отруйнi, тому їх використовують
для боротьби зi шкiдниками. Крiм того, сполуки арсену знаходять
використання у напiвпровiдниковiй технiцi.

Простi речовини
Усi три елементи утворюють найбiльш стiйку металоподiбну мо-

дифiкацiю; для стибiю й арсену вiдомi модифiкацiї типу бiлого фосфо-
ру. Простi речовини легкоплавкi: стибiй и бiсмут мають температури
плавлення нижчi, нiж у алюмiнiю (630 i 270 °C вiдповiдно). Арсен при
атмосферному тиску не плавиться, а випаровується при 613 °C. При
t > 550 °C цей процес стає помiтним, але й при 25 °C парцiального
тиску пари арсену вистачає для отруєння робочих примiщень.
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Усi простi речовини характеризуються позитивним значенням
електродного потенцiалу (табл. 5.1), тому з кислотами-неокисниками
вони не реагують.

Таблиця 5.1 – Стандартнi потенцiали елементiв пiдгрупи арсену

Елемент As Sb Bi

E◦(Е3+/Е), В 0,3 0,24 0,2

Схеми взаємодiї усiх p3-елементiв з найважливiшими простими
речовинами та iншими реагентами представлено на рис. 5.7 i рис. 5.8.

По вiдношенню до нiтратної кислоти цi речовини поводять себе
по-рiзному:

As + 5HNO3(к) = H3AsO4 + 5NO2 +H2O,

3Sb + 5HNO3(к) = 3HSbO3 + 5NO +H2O,

2Sb + 6HNO3(р) = Sb2O3 + 6NO2 + 3H2O,

Bi + 4HNO3 = Bi(NO3)3 +NO + 2H2O.

PAP3N5 (у розрядi) лише N2 ANH3

МеI
3Е,МеII

3 Е2;
нестехiометричнi
сполуки з
d-елементами

NANF3;
P,As,SbAЕГ3,ЕГ5

(крiм PI5);
BiABiГ3,BiF5

Е

NAC2N2, (t > 3000 °C);
PAC3P, (t > 2000 °C);
As,Sb,Bi не реагують

NANO (t > 1200 °C);
PAP4O6,P4O10;
As,Sb,BiAЕ2O3

NAP3N5;
AsA твердi розчини;
Sb,Bi не реагують

N2 не реагує;
P,AsA сульфiди
E2S3,E2S5 та iншi;
Sb,BiAЕ2S3,Sb2S5

H2

t

Г2

t

O2

t

S

t

N2

t

P

t

C

t

метали
t

Рисунок 5.7 – Схема взаємодiї p3-елементiв з простими речовинами

З лугами реагує лише арсен у жорстких умовах – при сплавленнi
у присутностi кисню:
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4As + 12NaOH + 5O2 = 4Na3AsO4 + 6H2O.

Усе це пiдкреслює посилення металiчних властивостей зi збiль-
шенням порядкового номеру елемента.

N,P не реагують;
AsAHAsO2;
Sb,BiAЕ2(SO4)3

PAPH3 +H3PO2

не реагують не реагують

Е
N,P не реагують;
AsAH3AsO4;
SbA Sb2O3;
BiABi(NO3)3

N,Sb,Bi не реагують;
PAPH3 +NaH2PO2;
AsANa3AsO3

P,AsAH3ЕO4;
SbA Sb2O5;
BiABi(NO3)3

H2O

t

H2SO4(к)

t

H2SO4(р)

HNO3(к)

t

HNO3(р)

t

HCl

NaOH

t

Рисунок 5.8 – Схема взаємодiї p3-елементiв з важливими реагентами

Одержання простих речовин ґрунтується на вiдновленнi оксидiв,
якi одержують обпалом природних сульфiдних руд:

2Е2S3 + 9O2

t
−A 2Е2O3 + 6SO2,

Е2O3 + 3C
t
−A 2Е + 3CO.

Сполуки елементiв пiдгрупи арсену

Сполуки у негативних ступенях окиснення. Ступiнь окис-
нення −3 малохарактерний для арсену i не характерний для iнших
елементiв пiдгрупи. Нестiйкiсть гiдридiв As i Sb використовують для
аналiтичного визначення елементiв: утворенi при вiдновленнi атомар-
ним воднем летючi гiдриди

Е2O3 + 6Zn + 12HCl︸ ︷︷ ︸
атомарний H

= 2ЕH3 + 6ZnCl2 + 3H2O

пропускають через нагрiту трубку, де вони розкладаються з утворен-
ням темного кiльця
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2ЕH3

t
−A 2Е + 3H2.

Це кiльце руйнується розчином NaOCl або H2O2, якщо воно утво-
рене арсеном i не розкладається, якщо утворено стибiєм (аналiтична
проба Марша):

2As + 3NaOCl + 3H2O = 2H3AsO3 + 3NaCl,
Sb + NaOCl + H2O ↛.

Сполуки Е (+3) i Е (+5). Оксидам Е2O3 вiдповiдають гiдрок-
сиди Е(OH)3. У арсена цi сполуки мають переважно кислотний харак-
тер (H3AsO3), а у бiсмуту – основний (Bi(OH)3). I кислотнi, i основнi
властивостi гiдроксидiв вираженi дуже слабко. На вiдмiну вiд As (+3),
похiднi Sb (+3) та Bi (+3) здатнi утворювати катiони у водних роз-
чинах. При цьому характерною рисою Sb (+3) i Bi (+3) є утворення
катiонiв стибiлу SbO+ та бiсмутiлу BiO+ внаслiдок гiдролiзу:

Sb2O3 + 6HCl = 2SbCl3 + 3H2O,
SbCl3 +H2O = SbOCl + 2HCl.

Ступiнь окиснення +3 є стабiльним для бiсмуту, а сполуки арсену
i (у меншiй мiрi) стибiю проявляють вiдновнi властивостi:

H3AsO3 +H2O + I2 = H3AsO4 + 2HI.

Сполуки Bi (+3) окиснюються лише у лужному середовищi за
допомогою потужних окисникiв:

Bi(NO3)3 +NaClO + 4NaOH = NaBiO3 + 3NaNO3 +NaCl + 2H2O.

Оксидам Е2O5 вiдповiдають гiдроксиди лише з кислотною функ-
цiєю. Арсенатна кислота H3AsO4 за силою вiдповiдає ортофосфатнiй
i є трьохосновною. Солi Sb (+5) походять не вiд кислоти H3SbO4, а
вiд H[Sb(OH)6], яка у вiльному станi невiдома. Солi кислоти HSbO3

(метаантимонатна) одержують лише при сплавленнi:

Sb2O5 + 2NaOH + 5H2O = 2Na[Sb(OH)6],

Sb2O5 + 2NaOH
t>500 °C
−−−−−−A 2NaSbO3 +H2O.

Нерозчинний осад, що випадає при обробцi антимонатiв сильною
кислотою, має змiнний склад. Невiдома i бiсмутова кислота (проте
вiдомi її похiднi), але з iншої причини. В ряду As (+5), Sb (+5), Bi (+5)
рiзко зростає окисна активнiсть, особливо у кислому середовищi. Так,
сполуки As (+5) проявляють не дуже сильнi окиснi властивостi i тому
сполуки As (+3) у нейтральному середовищi окиснюються йодом i
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лише при низьких значеннях pH йодид-iон оксинюється сполуками
As (+5):

H3AsO4 + 2HI = H3AsO3 +H2O + I2.

Похiднi ж Bi (+5) є потужними окисниками у кислому середо-
вищi навiть порiвняно з iоном MnO−

4 :

5NaBiO3 + 4H+ + 2Mn2+ = 5BiO+ + 5Na+ + 2MnO−
4 + 2H2O.

З галогенiдiв вiдомi як вищi, так i нижчi галогенiди для ар-
сену i стибiю, але лише нижчi галогенiди для бiсмуту (i BiF5). За
властивостями цi сполуки нагадують похiднi фосфору, вiдмiннiсть
полягає у схильностi до комплексоутворення. Для тригалогенiдiв ха-
рактерне утворення як катiонних, так i анiонних комплексiв, а для
пентагалогенiдiв – лише анiонних:

AsCl3 + 4NH3 = [As(NH3)4]Cl3,
KF + SbF5 = K[SbF6].

Це легко пояснюється з електростатичної точки зору: бiльш
високий позитивний заряд центрального атома у пентагалогенiдах
стабiлiзується присутнiстю анiонiв як лiгандiв.

SbF5 характеризується високою спорiдненiстю до F− i при цьому
є хiмiчно стiйкою частинкою (не окиснюється, адже стибiй знаходиться
у вищому ступенi окиснення). Таку особливiсть використовують для
стабiлiзацiї вкрай нестiйких частинок за рахунок комплексоутворення:

3KrF2 + 2SbF5 = (KrF+)[SbF6]
− + (Kr2F3

+
)[SbF6]

−.

За допомогою SbF5 вдається одержати й так званi «суперкисло-
ти» (HF + SbF5, HSO3F + SbF5 i т.п.) з дуже великими константами
дисоцiацiї. Суперкислоти здатнi протонувати навiть слабко основнi
органiчнi сполуки:

SbF5 +HF + C6H5F = C6H6F
+ + [SbF6]

−.

5.4. Використання елементiв та їх сполук

Нiтроген i фосфор належать до життєво важливих елементiв.
Втрату цих елементiв у ґрунтi компенсують внесенням, зокрема, мiне-
ральних добрив. Нiтроген може входити до складу добрив як у виглядi
амонiю, так i у виглядi нiтрату. Фосфор завжди входить до складу
добрив у виглядi фосфат-iону.
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Нiтроген.
• Азот використовують як iнертне середовище (наприклад при

транспортуваннi палива).
• Нiтрати використовують у пiротехнiцi. Тринiтротолуол (ТНТ)

– вiдома вибухiвка.
• Амонiак обмежено використовують у медицинi для повернення

людини до свiдомостi.
• Нiтратна кислота – дуже широко вживана сполука у рiзно-

манiтних галузях дiяльностi людини.
Фосфор.
• Червоний фосфор використовують у виробництвi сiрникiв

(бокова поверхня коробки).
• Фосфати використовують для пом’якшення води; зокрема

вони входять до складу пральних порошкiв.
• Також фосфати використовують у якостi пасиваторiв для

захисту металiв вiд корозiї.
• Серед фосфорорганiчних сполук є багато сильно отруйних

речовин, що знаходять використання у боротьбi зi шкiдниками.
Арсен.
• Сполуки арсену використовують у напiвпровiдниковiй технiцi.
• У дуже незначних дозах арсен входить до складу деяких

специфiчних лiкiв.
• Численнi отруйнi сполуки арсену використовують як гербiци-

ди, бойовi отруйнi сполуки.
• У аналiтичнiй хiмiї вiдома так звана «какодiлова реакцiя» на

ацетати, у якiй утворюється похiдне радикалу какодiлу – ·As(CH3)2:

4CH3COONa + As2O3 = As

H3C

H3C

O As

CH3

CH3

+2Na2CO3 + 2CO2.

Стибiй.
• Стибiй знаходить використання у напiвпровiдниковiй технiцi.
• Входить до складу важливого сплаву «бабiт».
• Оксид стибiю використовують у виробництвi вогнетривiв.
Бiсмут.
• Металiчний бiсмут входить до складу деяких сплавiв у якостi

легуючого компонента.
• Бiсмут є компонентом числених високотемпературних надпро-

вiдних сплавiв.
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6. p4-елементи
Елементи оксиген, сульфур, селен, телур i полонiй мають наступ-

ну будову валентної електронної оболонки: ns2np4. Для представникiв
цiєї групи використовують спiльну назву «халькогени» (грец. бронза).
На вiдмiну вiд нiтрогену, оксиген нiколи не проявляє вищого ступеню
окиснення +6, однак iншi представники групи можуть його проявля-
ти. Мiнiмальний ступiнь окиснення −2 бiльш стабiльний, нiж −3 у
сполуках p3-елементiв.

6.1. Оксиген
Оксиген займає особливе мiсце у хiмiї. Це – найбiльш розпо-

всюджений елемент на Землi, а його сполука з гiдрогеном – вода –
зустрiчається на кожному кроцi. Значення оксигену для життя немож-
ливо переоцiнити.

Оксигенвмiснi сполуки елементiв настiльки важливi, що вони
вивчаються для кожного елемента i складають велику частину неор-
ганiчної хiмiї.

Рiзноманiття ступенiв окиснення для оксигену не характерне;
за одиничними винятками це негативнi числа −1 i −2. Валентнiсть
оксигену у молекулярних сполуках дорiвнює, як правило, двом.

Проста речовина
Молекула O2 представляє собою газ, який доволi погано розчи-

няється у водi (3 об’єми у 100 об’ємах води при 20 °C). Цiєї розчинностi,
однак, вистачає для перебiгу багатьох процесiв вiд дихання риб до
корозiї тих металiв, що у чистiй водi не кородують.

Молекула кисню менш мiцна, нiж N2 (Eзв = 498 кДж/моль),
тому реакцiйна здатнiсть молекулярного кисню набагато вища за
активнiсть азоту. Безпосередньо кисень реагує з усiма простими ре-
човинами, за винятком благородних газiв i найбiльш благородних
металiв (Au, Pt). Активнiсть кисню помiтно збiльшується з пiдвищен-
ням температури:

O2 + 4Cu
t>160 °C
−−−−−−A 2Cu2O.

При дiї тихого електричного розряду на кисень утворюються
бiльш активна алотропна модифiкацiя оксигену – речовина з харак-
терним запахом, що має назву «озон» O3. Озон сильно ендотермiчний
(∆H◦

f (O3) = +142 кДж/моль), тому значно активнiший за кисень.
Якiсною реакцiєю на озон є посинiння вологого йодкрохмального
папiрця внаслiдок перебiгу реакцiї
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O3 + 2KI + H2O = O2 + 2KOH + I2.

Металiчне срiбло не реагує за звичайних умов з киснем, проте
окиснюється озоном, чорнiє при цьому i дозволяє встановити наявнiсть
озону у киснi:

2Ag + O3 = Ag2O +O2,
Ag + O2 ↛.

Озон можна розглядати як оксид оксигену (+4), у якому два
атоми оксигену мають ступенi окиснення −2, а один +4. Саме тому мо-
лекула озону, на вiдмiну вiд кисню, має невеликий дипольний момент
(1,75 · 10−30 Кл·м або 0,5 Д).

Озон є екологiчним окисником, адже продуктом його вiдновлення
є нешкiдливий кисень (це правило справедливе для реакцiй озону з
неорганiчними реагентами). Тому озон використовують, наприклад,
для знезараження питної води.

У промисловостi кисень одержують фракцiйною перегонкою
повiтря, а у лабораторiї – розкладанням багатих оксигеном сполук
(KMnO4, KClO3 тощо):

2KClO3

t
−A 2KCl + 3O2,

2KMnO4

t>200 °C
−−−−−−A K2MnO4 +MnO2 +O2.

У рiдкому станi кисень має блакитний колiр (колiр неба), а озон
– бiльш глибокий синiй.

Сполуки оксигену

Оксиди. Оксиди неметалiв мiстять ковалентнi полярнi зв’язки,
а оксиди металiв, як правило, iоннi. Тому оксиди першого типу –
молекулярнi речовини, а другого – кристали. Оксиди неметалiв мають
кислотний характер, а металiв – осно́вний:

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4, CO2 +NaOH = NaHCO3;
Na2O +H2O = 2NaOH, CaO +H2SO4 = CaSO4 +H2O.

З пiдвищенням ступеню окиснення елемента в оксидi кислотнi
властивостi сполуки посилюються, тому оксиди металiв у високих
ступенях окиснення проявляють кислотнi властивостi (PbO2, CrO3):
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+2

MnO + 2HCl = MnCl2 +H2O, MnO +NaOH ↛,
+7

Mn2O7 + 2KOH = 2KMnO4 +H2O, Mn2O7 +HNO3 ↛.

Iснують i несолетвiрнi оксиди, що не вступають у реакцiї кислот-
но-основної взаємодiї (CO, NO i т.п.).

Оксиди одержують як синтезом з елементiв, так i розкладанням
складних сполук:

CaCO3

t
−A CaO + CO2.

До змiшаних оксидiв вiдносять сполуки, котрi за будовою фак-
тично є сумiшшю оксидiв здатних до самостiйного iснування.

Fe3O4 = Fe2O3 + FeO,
Pb3O4 = PbO2 + 2PbO,

2BPO4 = B2O3 + P2O5,BPO4 ̸= B3+ + PO3−
4 .

Структура таких сполук може вiдрiзнятися вiд структури вихiд-
них оксидiв, однак хiмiчнi властивостi визначаються властивостями
компонентiв:

4Fe3O4 +O2 = 6Fe2O3 (Fe2+ окиснюється).

Особливе мiсце серед оксидiв займає вода. Будова молекули
H2O унiкальна: вода у рiзних агрегатних станах здатна утворювати
мiцнi тривимiрнi водневi зв’язки, котрi обумовлюють її аномальнi
властивостi.

Окисно-вiдновна активнiсть води невелика. Однак воднi розчини
солей Cr2+ нестiйкi так само, як i розчини KMnO4:

2Cr2+ + 2H2O = H2 + 2Cr3+ + 2OH−,
4KMnO4 + 2H2O = 4MnO2 + 4KOH + 3O2.

Пероксиди, надпероксиди, озонiди. Сполуки, що мiстять
групу атомiв [O−O]2−, вiдносять до пероксидних. Такi похiднi можна
одержати при взаємодiї кисню з деякими металами (Ba, Na):

2Na + O2 = Na2O2,

2BaO +O2

600 °C
⇄

800 °C
2BaO2.

Гiдролiз пероксидiв у водних розчинах вiдбувається з утворенням
гiдроген пероксиду H2O2:
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Na2O2 + 2H2O = 2NaOH +H2O2.

H2O2 змiшується з водою у будь-яких спiввiдношеннях (вод-
невi зв’язки) i при цьому проявляє властивостi дуже слабкої кислоти
(pK = 10−12). Стабiльнi лише розчини помiрної концентрацiї та чистий
H2O2 без домiшок. Нестiйкiсть H2O2 пов’язана з характерною для
всiх пероксидiв високою окисною активнiстю, а також схильнiстю до
розкладання на оксид i кисень:

2H2O2 = 2H2O +O2.

Окиснi властивостi пероксидiв, особливо у кислому середовищi,
визначаються великим значенням стандартного потенцiалу:

E◦(H2O2 + 2H+ + 2e = 2H2O) = 1,77 В.

Найчастiше пероксиди виступають як окисники i лише у присут-
ностi бiльш сильних окисникiв проявляють свої вiдновнi властивостi:

Na2SO3 +H2O2 = Na2SO4 +H2O,
2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5O2 +K2SO4 + 8H2O.

Надпероксид- i озонiд-йони є продуктами приєднання електрону
до молекули кисню i озону вiдповiдно. Проте утворенi частинки вiдомi
лише у парi з найактивнiшими елементами-вiдновниками – K, Rb, i
Cs. Надпероксиди i озонiди одержують прямим синтезом за участю
кисню чи озону:

K +O2 = KO2,
4O3 + 4RbOH = 4RbO3 +O2 + 2H2O.

Окисна активнiсть цих сполук набагато вища активностi перок-
сидiв, причому одним з продуктiв реакцiї обов’язково є кисень:

2KO2 +CO
50 °C
−−−A K2CO3 +O2,

4KO2 + 2CO2 = 2K2CO3 + 3O2.

Видiлення кисню з одночасним поглинанням CO2 використову-
ють для регенерацiї повiтря (див. стор. 8).

Сполуки оксигену у позитивних ступенях окиснення екзотичнi
та поки не знайшли практичного використання. Це фториди оксигену
+2

OF2 i OnF2 (n = 2 . . . 8), якi одержують синтезом з елементiв при
низьких температурах або (лише OF2) за реакцiєю:

4F2 + 6NaOH = OF2 + 6NaF + 3H2O +O2.
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Фториди оксигену нестiйкi та виявляють сильнi окиснi власти-
востi. Iнша сполука оксигену O2[PtF6] була синтезована випадково
британським хiмiком Бартлеттом за схемою

O2 + PtF6 = O2[PtF6],
але пiсля встановлення її складу поклала початок планомiрного син-
тезу сполук благородних газiв за допомогою одного з найпотужнiших
окисникiв PtF6.

6.2. Сульфур
З електронною будовою 3s23p43d0 сульфур є електронним анало-

гом оксигену, але має ряд особливостей. Валентнi можливостi сульфуру
розширенi завдяки наявностi d-пiдрiвня. Наявнясть цього пiдрiвня
зумовлює високу мiцнiсть як гетероатомних, так i гомоатомних ланц-
югiв. При цьому у гомоланцюгах стiйкими є одинарнi зв’язки; кратнi
зв’язки стабiлiзуються у парi з атомами-донорами електронної пари.
Деякi сполуки сульфуру утворюються через замiну атомiв оксигену
на атоми сульфуру, наприклад: CH3SH з CH3OH i Na2S2O3 з Na2SO4.
У такому випадку назва сполуки мiстить частинку «тiо»: метантiол,
натрiй тiосульфат тощо.

Найважливiшими ступенями окиснення сульфуру у сполуках є
−2, +4 i +6.

Проста речовина
Сульфур – розповсюджений елемент на Землi. Окрiм рiзноманiт-

них своїх сполук, сульфур зустрiчається в значних кiлькостях у само-
родному станi (сiрка). Стiйкою формою iснування елемента у простiй
речовинi є короноподiбнi молекули S8 (рис. 6.1), хоча вiдомо ще декiль-
ка алотропних модифiкацiй.

S
S

S
S

S

S
S

S

Рисунок 6.1 – Будова молекул S8 та вигляд простої речовини сульфуру

Як i кисень, сiрка виступає активним неметалом, особливо при
нагрiваннi. З бiльшiстю елементiв (навiть малоактивними!) при цьому
утворюються сульфiди:

S + Hg = HgS.
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На вiдмiну вiд кисню, сiрка окиснюється рiзними речовинами –
галогенами, киснем, кислотами-окисниками тощо:

S + O2 = SO2,
S + H2O ↛, S + HCl ↛,

S + 2H2SO4(конц) = 3SO2 + 2H2O.

Для сiрки характерна реакцiя диспропорцiонування у лужному
середовищi через стiйкiсть як позитивних, так i негативного ступеню
окиснення:

3S + 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O.

Сполуки сульфуру

Сульфiди. Сполуки сульфуру у вiд’ємних ступенях окиснення
(у першу чергу S (−2)) рiзноманiтнi за складом i властивостями.

Характеристична сполука з гiдрогеном має склад H2S. На вiдмiну
вiд води, гiдрогенсульфiд не утворює сiтки водневих зв’язкiв, тому є
газом за звичайних умов. У водному розчинi H2S поводить себе як
слабка кислота (pK1 = 7,3, pK2 = 13,8), вiд якої утворюється два ряди
солей – сульфiди та гiдросульфiди:

H2S + NaOH = NaHS + H2O – гiдросульфiд,
H2S + 2NaOH = Na2S + 2H2O – сульфiд.

Обидва ряди солей у розчинi гiдролiзуються через слабкiсть
кислоти за обома ступенями:

S2− +H2O = HS− +OH−,
HS− +H2O = H2S + OH−.

Рiзну розчиннiсть сульфiдiв покладено в основу так званої гiдро-
генсульфiдної схеми аналiзу (рос. сероводородная схема анализа).

Сульфiди одержують як безпосереднiм синтезом з елементiв, так
i обмiнними реакцiями у розчинах:

Hg + S = HgS, CuSO4 +Na2S = CuS + Na2SO4.

Сам гiдрогенсульфiд легко одержати витiсненням його бiльш
сильною кислотою – це основний спосiб одержання H2S у лабораторiї:

K2S + 2HCl = H2S + 2KCl.
Так само, як i оксиди, сульфiди подiляються на осно́внi та кис-

лотнi. Їх властивостi нагадують властивостi вiдповiдних оксидiв –
осно́вний сульфiд може реагувати з кислотним з утворенням тiосолi:
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3Na2S︸ ︷︷ ︸
основний

+ As2S3︸ ︷︷ ︸
кислотний

= 2Na3AsS3︸ ︷︷ ︸
тiосiль

.

За рахунок атома сульфуру H2S може проявляти лише вiдновнi
властивостi, причому цi властивостi добре вираженi. Навiть у розчинi
H2S повiльно окиснюється до сiрки; активними ж окисниками сульфур
переводиться у бiльш високi ступенi окиснення:

2H2S(розчин) +O2 = 2H2O + 2S ,
3H2S + 4HClO3 = 3H2SO4 + 4HCl.

Сказане вiрно i для сульфiдiв; їх здатнiсть окиснюватися викори-
стовують для переводу в розчин нерозчинних у кислотах сульфiдiв:

CuS + HCl ↛,
CuS + 8HNO3 = CuSO4 + 8NO2 + 4H2O.

Концентрованi розчини сульфiдiв лужних металiв здатнi розчи-
няти сiрку з утворенням полiсульфiдiв:

Na2S + xS = Na2S(x+1).
Цi сполуки мiстять ланцюги з атомiв сульфуру i ступiнь оксиснен-

ня S при цьому приймає нецiлi вiд’ємнi значення. Для полiсульфiдiв
характернi не лише вiдновнi, але й окиснi властивостi:

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2,
(NH4)2S2 +GeS = (NH4)2GeS3,

Дисульфiд феруму FeS2 (пiрит) є мiнералом, що використовують
для одержання сполук як феруму, так i сульфуру. Звернемо увагу, що
пiрит – саме дисульфiд, а не похiдне Fe (+4):

Fe

S S – вiрно, S = Fe = S – невiрно.

Сполуки сульфуру в позитивних ступенях окиснення.
Продуктом окиснення сiрки i сульфiдiв на повiтрi або у киснi завжди
є сульфур дiоксид:

S + O2 = SO2, 2CuS + 3O2

t
−A 2CuO + 2SO2.

SO2 – безбарвний газ, добре розчинний у водi. При розчиненнi
SO2 у водi має утворюватися H2SO3, але дуже незначна кiлькiсть
кислоти не дозволяє видiлити її у вiльному станi:

SO2 +H2O ⇄ SO2 ·H2O ↛ H2SO3.
H2SO3 – кислота середньої сили (pK1 = 1,7, pK2 = 7,3), тому її

солi можна одержати витiсненням бiльш слабкої кислоти:
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SO2 +Na2CO3 = Na2SO3 +CO2.

Вiдомi два ряди солей сульфатної (+4) кислоти: сульфати (+4)
(Na2SO3) i гiдросульфати (+4) (NaHSO3). Останнi є похiдними вiд
двох таутомерних форм кислоти, мiж якими у розчинi встановлюється
рiвновага (рис. 6.2):

S

OH

OH

O ⇄ S

OH

O

O

H
Рисунок 6.2 – Таутомерна рiвновага у розчинi H2SO3

У останнiй формулi атом гiдрогену безпосередньо зв’язаний з
атомом сульфуру i це нагадує будову кислот фосфору у низьких ступе-
нях окиснення (горизонтальна аналогiя!), для яких, однак, таутомерiя
не характерна.

З гiдросульфатiв (+4) у твердому станi вiдомi лише солi лужних
металiв; сульфати (+4) вiдомi для бiльшої кiлькостi катiонiв. У розчинi
гiдролiзу пiддаються лише сульфати (+4), але не гiдросульфати (+4):

SO2−
3 +H2O ⇄ HSO−

3 +OH−.

Для S (+4) характернi вiдновнi властивостi:
2Na2SO3 +O2 = 2Na2SO4, SO2 +Cl2 = SO2Cl2.

Лише з сильними вiдновниками виступає у ролi окисника:

H2SO3 + 2H2S = 3S + 3H2O.
Диспропорцiонування для S (+4) не характерне, але є практично

важливий виняток:

4Na2
+4

SO3

600 °C
−−−−A Na2

−2

S + 3Na2
+6

SO4.

Похiднi S (+6) у промисловостi одержують, головним чином, че-
рез каталiтичну реакцiю окиснення сульфур дiоксиду киснем повiтря:

2SO2 +O2

V2O5, 450 °C
−−−−−−−−−A 2SO3.

Одержана за цiєю реакцiєю речовина – SO3 – схильна до полi-
меризацiї рiдина. Утворення полiмерних зв’язкiв −O − S − O − S−
ще бiльш характерне для кристалiчного SO3 i це нагадує властивостi
фосфор (+5) оксиду.

Основне технологiчне використання SO3 – одержання сульфатної
кислоти за реакцiєю:
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SO3 +H2O = H2SO4.
Концентрована H2SO4 – сильна кислота-окисник i ця властивiсть

спрощує одержання її похiдних:
Cu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2 +H2O.

Крiм того, концентрована сульфатна кислота є гарним водувiднi-
маючим засобом, тому органiчнi сполуки, що мiстять хiмiчно зв’язану
воду, обвуглюються при контактi з H2SO4.

Концентрована сульфатна кислота здатна поглинати не лише
воду, але й SO3. При цьому утворюється сумiш полiсульфатних кислот
складу H2O ·nSO3 (n > 1) iз загальною назвою «олеум», основою
структури яких є ланцюги −O − S −O − S− рiзної довжини:

HO S

O

O

O S

O

O

O S

O

O

OH

Так само як i концентрована нiтратна кислота, «олеум» пасивує
деякi метали (Fe, Cr, Al та iн.), тому цей продукт транспортують у
залiзних цистернах.

Вiдомi як одно-, так i двозамiщенi солi H2SO4 (гiдросульфати
i сульфати). Це – добре розчиннi у водi сполуки, за винятком солей
s2-елементiв та плюмбуму.

Анодним окисненням H2SO4 одержують пероксиднi сполуки
H2SO5 i H2S2O8. Похiднi цих кислот є дуже потужними окисниками
(S2O2−

8 +2e = 2SO2−
4 , E◦ = 2, 01 В), використання яких обмежене лише

їх повiльною дiєю:
K2S2O8 + 2AgNO3 + 4KOH = 2K2SO4 + 2AgO + 2KNO3 + 2H2O.

Крiм сульфатної та сульфатної (+4) кислот велике значення
має тiосульфатна кислота H2S2O3, а точнiше – її похiднi. За будо-
вою тiосульфат-iон представляє собою iон SO2−

4 , у якому один атом
оксигену замiнений на сульфур:

HO S

O

O

OH ⇄ HO S

O

S

OH

Одержання найважливiшої солi цiєї кислоти Na2S2O3 – базується
на окисненнi натрiй дисульфiду:
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2Na2S2 + 3O2 = 2Na2S2O3.

Тiосульфатна кислота сильна, тому її солi не гiдролiзуються
за анiоном. Практичне значення тiосульфатiв полягає у їх сильних
вiдновних властивостях:

Na2S2O3 + 4Cl2 + 5H2O = 2H2SO4 + 6HCl + 2NaCl.

З iншим галогеном – йодом – реакцiя вiдбувається з утворенням
специфiчної сполуки Na2S4O6:

Na2S2O3 + I2 = 2NaI + Na2S4O6.

Натрiй тетратiонат Na2S4O6 – представник так званих полiтiо-
нових кислот. Цi кислоти мiстять гомоланцюги з атомiв сульфуру, що
закiнчуються групами HO(SO2)−:

HO S

O

O

S S S

O

O

OH

Тiосульфат-iон виступає також гарним бiдентатним лiгандом. Вiн
входить до складу стiйких комплексiв з багатьма металами. Зокрема
осад AgBr розчиняється у присутностi Na2S2O3:

AgBr + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2] + NaBr.

Iснують й iншi кислоти сульфуру, якi поступаються значимiстю
розглянутим вище.

Серед iнших похiдних сульфуру слiд згадати SF6. Його одер-
жують прямим фторуванням сiрки; одержана сполука хiмiчно дуже
iнертна, хоча термодинамiчний розрахунок вказує на можливiсть пе-
ребiгу реакцiй. Низька активнiсть у даному випадку пояснюється
кiнетичними факторами: атом сульфуру утворює максимальну кiль-
кiсть ковалентних зв’язкiв (6) високої мiцностi, при цьому атоми
фтору щiльно оточують центральний атом сульфуру i запобiгають
його зближенню з будь-якими реагентами.

Хiмiчно бiльш активним є iнший фторид сульфуру – SF4:

S + 2Cl2 + 4NaF = SF4 + 4NaCl.

Його використовують переважно для фторування оксидiв, тобто
замiни атому оксигену на два атоми фтору (як у неорганiчнiй хiмiї,
так i у органiчнiй):
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SF4 +HgO = SOF2 +HgF2,
6SF4 + P4O10 = 6SOF2 + 4POF3,
2R2CO + SF4 = 2R2CF2 + SO2.

Хлориди сульфуру складу SCl2 i S2Cl2 стають у нагодi для
подовження ланцюгiв з атомiв сульфуру, зокрема при виробництвi
гуми з каучуку:

2S + Cl2 = S2Cl2, S2Cl2 +Cl2 = 2SCl2,
2SCl2 +H2S = S2Cl2 + 2HCl.

6.3. Селен, телур, полонiй

У пiдгрупу селену входять Se, Te i Po для яких характернi парнi
ступенi окиснення завдяки електроннiй конфiгурацiї ns2np4: −2, +4
i +6. Цi елементи не утворюють власних мiнералiв i належать до
рiдкiсних розсiяних. Полонiй, як i всi елементи пiсля бiсмуту, не має
стабiльних iзотопiв та утворюється в невеликих кiлькостях внаслiдок
радiоактивного розпаду урану. У ряду Se −Te − Po закономiрно поси-
люються металiчнi властивостi та зменшується стабiльнiсть нижчого
(−2) та вищого (+6) ступенiв окиснення.

Простi речовини

Для селену i телуру вiдомо декiлька алотропних модифiкацiй.
У своїй бiльшостi це – напiвпровiдники p-типу, на вiдмiну вiд сiрки
(дiелектрик), тодi як полонiй – типовий метал.

З трьох простих речовин лише селен вiдрiзняється пiдвищеною
летючiстю, що використовують у його технологiї.

Схеми взаємодiї усiх p4-елементiв з найважливiшими простими
речовинами та iншими реагентами представлено на рис. 6.3 i рис. 6.4.

Характерною є поведiнка простих речовин по вiдношенню до
окисникiв: компактний селен не окиснюється розведеними кислотами-
окисниками, телур же (i полонiй) окиснюється навiть водою:

3Se + 3H2O
150 °C
−−−−A 2H2Se + H2SeO3,

Te + 2H2O = TeO2 + 2H2.

Концентрованi кислоти-окисники H2SO4 i HNO3 переводять Se
в H2SeO3, тодi як телур реагує з концентрованою HNO3 iнакше. При
цьому телур (+4) демонструє осно́внi властивостi, адже цей елемент у
продуктi реакцiї входить до складу катiону:
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Рисунок 6.3 – Схема взаємодiї p4-елементiв з простими речовинами

Se + 2H2SO4(конц) = SeO2 + 2SO2 + 2H2O,
2Te + 9HNO3 = Te2O3(OH)NO3 + 8NO2 + 4H2O.

Сильними окисниками Se i Te переводяться у Se (+6) i Te (+6).
Окиснення можна провести як у лужному, так i у кислому середовищi:

Se + 3KNO3 + 2KOH
350 °C
−−−−A K2SeO4 + 3KNO2 +H2O,

Te + 6HClO3 + 12H2O = 5H6TeO6 + 3Cl2.

Спiльною для селену та телуру є здатнiсть диспропорцiонувати
у лужних розчинах (подiбно сiрцi), а також у нейтральних розчинах
солей Ag i Au:

3Е + 6KOH = 2K2Е +K2ЕO3 + 3H2O,
3Е + 4AgNO3 + 3H2O = 2Ag2Е +H2ЕO3 + 4HNO3.

Розчини цiанiдiв лужних металiв при нагрiваннi розчиняють
селен, тодi як на телур вони не дiють:

NaCN + Se = NaSeCN.

Сполуки елементiв пiдгрупи селену

Стiйкiсть характеристичних сполук H2Е помiтно зменшується
у пiдгрупi вiд селену до полонiю, причому синтез з елементiв немож-

88



S,Se,TeAЕO2;
PoAPoSO4

SAH2S + H2SO3;
TeATeO2;
Se,Po не реагують

PoAPoSO4 PoAPoCl2

Е

SAH2SO4;
Se,TeAH2ЕO3;
PoAPo(NO3)4

S,Se,TeA
Na2Е +Na2ЕO3;
Po не реагує

PoAPo(NO3)2

H2O

t

H2SO4(к)

t

H2SO4(р)

HNO3(к)

t

HNO3(р)

t

HCl

NaOH

t

Рисунок 6.4 – Схема взаємодiї p4-елементiв з важливими реагентами

ливий вже для H2Se. Одержання H2Е зводиться до їх витiснення з
вiдповiдних солей:

Na2Е + 2HCl = 2NaCl + H2Е .

Цi сполуки легко окиснюються:

2H2Se + 2CuSO4 = Cu2Se + Se + 2H2SO4 – у розчинi,
2H2Se + 3O2 = 2SeO2 + 2H2O – на повiтрi.

З огляду на зменшення стiйкостi сполук у ряду H2Se −H2Te −
H2Po через зменшення мiцностi зв’язку гiдроген–елемент легко зрозу-
мiти, що сила кислот у цьому ряду збiльшується. Як i для сульфуру,
для селену i телуру вiдомi полiселенiди та полiтелуриди, але вiдповiднi
сполуки з гiдрогеном не видiленi. Рiзнi селенiди i телуриди мають
унiкальнi фiзичнi властивостi, тому широко використовуються у на-
пiвпровiдниковiй технiцi.

Киснем селен i телур окиснюються до дiоксидiв. Оксиди селену
i телуру – твердi речовини, на вiдмiну вiд оксидiв сульфуру. SeO2

розчиняється у водi та має кислотнi властивостi

SeO2 +H2O = H2SeO3,
SeO2 + 2KOH = K2SeO3 +H2O,

SeO2 +H2SO4 ↛,

а TeO2 амфотерний i у водi розчиняється погано:
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TeO2 +H2O ↛,
TeO2 + 2KOH = K2TeO3 +H2O,

2TeO2 +H2SO4(конц) = Te2O3SO4 +H2O.

На вiдмiну вiд сполук сульфуру, похiднi Se (+4) i Te (+4) бiльш
схильнi проявляти окиснi властивостi:

SeO2 + 2SO2 + 2H2O = H2SO4 + Se,
H2TeO3 + 2H2SO3 = 2H2SO4 +Te + H2O.

Лише сильнi окисники можуть перевести сполуки Se (+4) i
Te (+4) у вищий ступiнь окиснення:
5H2SeO3 +2KMnO4 +3H2SO4 = 5H2SeO4 +2MnSO4 +K2SO4 +3H2O,

3TeO2 +K2Cr2O7 + 8HCl = 3H2TeO4 + 2KCl + 2CrCl3 +H2O.
Однак у лабораторiї для одержання H2SeO4 використовують

iншу реакцiю:
Ag2SeO3 +Br2 +H2O = H2SeO4 + 2AgBr.

Селенова i телурова кислоти iснують у рiзних формах: селенова
кислота у метаформi H2SeO4, а телурова – у ортоформi H6TeO6, хоча
для телурової кислоти вiдома й ортоформа. Цей факт пояснюється
схильнiстю атомiв з бiльшим розмiром утворювати сполуки з високими
координацiйними числами. Селенова кислота за силою наближається
до сульфатної, а телурова – слабка. Проте всi атоми гiдрогену в нiй
можуть бути замiщенi на метал. Повного замiщення атомiв гiдроге-
ну (Ag6TeO6) вдається досягнути лише сухим синтезом; у розчинах
переважно утворюються тетрагiдротелурати:

H6TeO6(к) + 2KOH(к) = K2H4TeO6 + 2H2O,

TeO3 + 3Ag2O
сплавлення
−−−−−−−A Ag6TeO6.

Обидвi кислоти здатнi утворювати полiкислоти (аналогiя з суль-
фуром та фосфором!).

Селенова кислота виявляє дуже сильнi окиснi властивостi. Це
пов’язують з наявнiстю заповненого 3d-пiдрiвня (кайносиметричного!),
пiд екран якого проникають 4s-електрони атома селену, що робить
ступiнь окиснення +6 нестiйким. Сама кислота здатна розчиняти
золото, а сумiш з концентрованою хлоридною кислотою – платину:

2Au + 6H2SeO4

200 °C
−−−−A Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O,

2H2SeO4(к) + 6HCl(к) + Pt = 2SeO2 +H2[PtCl6] + 4H2O.

Телурова кислота таких властивостей не проявляє.
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Вищi оксиди селену i телуру одержують дегiдратацiєю вiдповiд-
них кислот. Однак, якщо телурова кислота дегiдратується добре при
300 °C, то селенова кислота при цих умовах розкладається на SeO2 i
O2. Тому дегiдратацiю проводять за допомогою P2O5.

Порiвняльну характеристику кислот закiнчимо таблицею 6.1.
Аналiз значень стандартних ентальпiй утворення приводить до виснов-
ку, що всi вказанi кислоти термодинамiчно стiйкi. Але це твердження
вiдноситься до розкладання на елементи! Розкладання на оксид i воду
вiдбувається значно легше:

H2O +TeO2 = H2TeO3, ∆H◦ = −4,4 кДж/моль.

Галогенiди селену i телуру – леткi ковалентнi сполуки, причому
лише зi фтором утворюються вищi галогенiди SeF6 i TeF6. Активнiсть
цих фторидiв вища, нiж у SF6 через вiдсутнiсть кiнетичних обмежень:

TeF6 + 6H2O = H6TeO6 + 6HF.

Технологiчно важливi сполуки з галогенами мають склад ЕГ4,
а будову – [ЕГ3]Г. Стабiльнiсть таких сполук зменшується iз збiль-
шенням молярної маси галогену. Тетрафториди – агресивнi сполуки
(реагують зi склом), сильнi фторуючi агенти. Так, SeF4 використову-
ють для одержання фторидiв iнших елементiв, у тому числi i телуру:

TeO2 + 2SeF4 = TeF4 + 2SeOF2.

Крiм того, SeF4 селективно фторує деякi групи в органiцi: пере-
творює −COOH у −CF3, C = O та P = O – у CF2 i PF2.

Цiкаво, що тетрахлориди елементiв можуть бути як донорами,
так i акцепторами хлорид-iонiв:

ЕCl4 +AlCl3 = (ЕCl3)[AlCl4] – донор Cl−,
ЕCl4 + 2HCl(г) = H2[ЕCl6] – акцептор Cl−.

Тетрахлориди менш агресивнi, але бiльш гiгроскопiчнi, порiв-
няно з тетрафторидами. При їх гiдролiзi утворюються оксохлориди,
характернi для Sb i Bi:

ЕCl4 +H2O = ЕOCl2 + 2HCl.

У технологiчних схемах одержання елементiв тетрахлориди ви-
користовують для екстракцiї в органiчнi розчинники.

Se2Cl2 одержують за реакцiєю

3Se + SeO2 + 4HCl = 2Se2Cl2 + 2H2O.
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Таблиця 6.1 – Порiвняльна характеристика кислот S, Se i Te

Сполука K1
Окисно-вiдновна

характеристика, E◦
∆H◦

f ,
кДж/моль

H2SO3 1, 6·10−2 Сильний вiдновник, окисник по-
ганий (0,45 В)

−609

H2SeO3 3, 5·10−3 Поганий вiдновник, непоганий
окисник (0,74 В)

−512

H2TeO3 3, 0·10−3 Слабкий вiдновник, непоганий
окисник (0,53 В)

−595

H2SO4 > 10−1 Сильний окисник у концентро-
ваному станi (0,17 В)

−811

H2SeO4 ≈ 10−1 Сильний, але дуже повiльний
окисник (1,15 В)

−538

H6TeO6 6, 8·10−7 Помiрний окисник повiльної дiї
(0,40 В)

−1283

При стандартному тиску Se2Cl2 з пiдвищенням температури
розкладається, а при зниженому тиску – переганяється. Тому його
використовують для очищення селену.

6.4. Використання елементiв та їх сполук
Сполуки оксигену та сульфуру знаходять настiльки широке вико-

ристання, що перелiчити навiть найважливiшi сполуки дуже складно.
Кисень у великих кiлькостях потрiбен при виробництвi сталi, а суль-
фатну кислоту використовують, наприклад, у хiмiчнiй промисловостi
й автомобiльних кислотних акумуляторах.

Селен, телур.
• На виготовлення чутливих фотоелементiв для множильної

технiки йде бiля 30% Se i 15% Te.
• Металургiя споживає близько 10% Se i бiльше 55% Te для

виробництва рiзних сплавiв спецiального призначення.
• 35% Se використовують у виробництвi скла для корекцiї ко-

льору маси.
• 5% Se йде на виробництво харчових добавок та лiкарських

препаратiв.
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7. p5-елементи
Вiдповiдно до своєї електронної структури ns2np5 атоми елемен-

тiв цiєї групи виступають як активнi неметали: атому треба приєднати
лише один електрон для утворення стiйкої конфiгурацiї благородного
газу. Це призводить до того, що фтор, хлор, бром i йод виступають
типовими анiоноутворювачами. Для представникiв цiєї групи широко
вживається загальна назва «галогени» (тi, що утворюють солi). Простi
речовини галогенiв об’єднує наявнiсть специфiчного запаху, а також
характерне забарвлення.

7.1. Фтор
Характерною особливiстю хiмiї фтору є обмеженiсть валентних

можливостей: завдяки своїй електроннiй будовi атом фтору завжди
виступає одновалентним i проявляє два ступенi окиснення: −1 i 0.
Фтор – найсильнiший окисник, найбiльш активний неметал, проте
спорiдненiсть до електрону в нього менша, нiж у хлору. Це пояснюється
кайносиметричнiстью 2p-пiдрiвня у атомi фтору, електрони якого
займають набагато менший об’єм простору, нiж така ж кiлькiсть
3p-електронiв хлору. Тому приєднання електрону до атому фтору
виявляється енергетично не таким вигiдним процесом, як у випадку
атома хлору.

Проста речовина
Газоподiбний фтор складається з двохатомних молекул F2 i висту-

пає надзвичайно активним реагентом. Вiн безпосередньо реагує з усiма
елементами, крiм легких благородних газiв та кисню. Така поведiнка
зумовлена високою мiцнiстю зв’язкiв, що утворюються, i низькою
енергiєю дисоцiацiї молекули F2 (160 кДж/моль). Останнiй факт пояс-
нюється вiдсутнiстю у атома фтору вакантних d-орбiталей котрi брали
б участь у π-зв’язуваннi. Замiсть цього заповненi 2p-орбiталi атомiв
фтору сильно вiдштовхуються одна вiд одної i полегшують дисоцiацiю
молекули F2.

Згаданi ранiше сполуки фтору з оксигеном (див. стор. 80) одер-
жують або непрямим шляхом, або у екстремальних умовах. Це – єдинi
ендотермiчнi сполуки фтору.

Реакцiї з F2 перебiгають бурхливо, часто з вибухом. На вiдмiну
вiд реакцiй з хлором, реакцiї за участю F2 можуть вiдбуватися у те-
мрявi через низьку стiйкiсть молекули F2. Деякi метали (Ni,Cu) при
взаємодiї з F2 вкриваються суцiльною фторидною плiвкою (запобiгає
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подальшому окисненню) i це вiдкриває шлях для практичного викори-
стання F2. Як правило, у реакцiї з фтором елементи утворюють вищi
фториди:

2P + 5F2 = 2PF5,
Pb + 2F2 = PbF4.

Одним з продуктiв реакцiї фтору з гiдрогенвмiсними сполуками
завжди є HF або вiдповiднi солi:

2H2O + 2F2 = 4HF +O2 + . . .,
F2 + 8NH3(г) = N2 + 6NH4F.

Проста речовина фтору є найсильнiшим окисником, тому одержа-
ти F2 внаслiдок хiмiчних реакцiй неможливо. Єдиний шлях – анодне
окиснення фторид-iону на матерiалi, який не буде руйнуватися утво-
реним фтором. На практицi фтор одержують електролiзом розчину
KF у рiдкому HF на анодi з мiдi або нiколу:

2KF
електролiз
−−−−−−−A 2K + F2.

Сполуки фтору
Гiдроген фторид. Пряма взаємодiя елементiв вiдбувається з

вибухом, тому HF одержують витiсненням з солей або термiчним
розкладанням KHF2:

CaF2 +H2SO4 = CaSO4 + 2HF ,

KHF2

t
−A KF +HF .

Утворений газ легко розчиняється у водi за рахунок утворення
водневих зв’язкiв. Через мiцнiсть цих зв’язкiв HF виступає не такою
сильною кислотою, як iншi сполуки галогенiв з гiдрогеном. 40%-ий
водний розчин HF має власну назву «плавикова кислота». Iонiзацiя HF
у водi призводить до утворення бiльш складних за будовою частинок,
нiж H+ i F− за рахунок утворення тих самих водневих зв’язкiв:

F− + nHF = [HnFn+1]
−.

Усi члени цього ряду мають зигзагоподiбну будову, за винятком
першого – [HF2]

−. Цей iон має лiнiйну будову:

[F · · ·H − F]−,

причому довжина водневого зв’язку (позначений як · · · ) в ньому
дорiвнює довжинi ковалентного зв’язку (єдиний подiбний приклад).
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Нейтралiзацiя водного розчину HF лугом призводить до утво-
рення не середньої солi (як для будь-якої iншої одноосновної кислоти),
а сумiшi кислих солей. Ця особливiсть вiдрiзняє гiдроген фторид вiд
iнших галогенiдiв гiдрогену, а також вiд iнших одноосновних кислот,
для яких iснування кислих солей неможливе:

KOH +HF ↛ KF +H2O,
KOH + 2HF = KHF2 +H2O.

Специфiчною особливiстю плавикової кислоти є здатнiсть реагу-
вати з SiO2 (наприклад зi склом):

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O.
У даному випадку можна стверджувати, що спорiдненiсть силi-

цiю до фтору вища, нiж до оксигену.
Численнi метали, у першу чергу d-елементи, утворюють стiйкi

фториднi комплекси. У такому випадку присутнiсть HF у розчинi
суттєво полегшує розчинення металу:

3Ta + 21HF + 5HNO3︸ ︷︷ ︸
сумiш

= 3H2[TaF7] + 5NO + 10H2O.

Сполуки з металами. При безпосередньому фторуваннi ме-
талiв утворюються, як правило, вищi фториди: BiF5, AuF3, PbF4 тощо.
Нижчi фториди менш стабiльнi, як це можна побачити з порiвняння
ентальпiй утворення фторидiв танталу (табл. 7.1)

Саме тому фториди у промiжних ступенях окиснення диспро-
порцiонують, а не розкладаються:

5TaF = TaF5 + 4Ta, 5TaF3 = 3TaF5 + 2Ta.
Хiмiчний зв’язок у фторидах металiв через високу негативнiсть

фтору часто носить iонний характер. Тому цi сполуки тугоплавкi та
термiчно стабiльнi.

Розчиннiсть фторидiв металiв має цiкаву особливiсть (табл. 7.2):
фториди s1 i s2-елементiв розчиняються гiрше iнших галогенiдiв, а
фториди d9 i d10-елементiв – краще. Це пов’язано з вiдсутнiстю в атома
F d-орбiталей: s-метали не утворюють π-зв’язки, а мiцний зв’язок

Таблиця 7.1 – Ентальпiї утворення фторидiв танталу

Фторид TaF(г) TaF3(г) TaF5(к)

∆H◦
f , кДж/моль +259 −787 −1904
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з фтором є iонним за механiзмом. Навпаки, d-метали утворюють π-
зв’язки з усiма галогенами, крiм F, який не має для цього можливостей.

Таблиця 7.2 – Порiвняння розчинностi галогенiдiв рiзних металiв

Сiль Розчиннiсть, г/100 мл H2O

NaF 4,13
AgF 182
NaCl 35,9
AgCl 0,021

Сполуки з неметалами. На вiдмiну вiд фторидiв оксигену, всi
фториди галогенiв – екзотермiчнi сполуки. Вiдомi всi пентафториди,
трифториди, монофториди, а також IF7. Цi сполуки виступають у
реакцiях дуже сильними окисниками.

Серед iнших сполук фтору слiд згадати похiднi на основi вугле-
воднiв, до яких належать тефлон i фреони. Фреони – низькомолекуляр-
нi сполуки, продукти замiщення атомiв гiдрогену на атоми галогенiв
у нижчих представникiв алканiв, наприклад CF2Cl2. Основна галузь
використання фреонiв – робоче тiло холодильникiв. Тефлон є продук-
том полiмеризацiї тетрафторетилену i характеризується винятковими
властивостями: абсолютна хiмiчна стiйкiсть, висока термостiйкiсть,
незмочування вiдомими рiдинами, низький коефiцiєнт тертя i т.п. Те-
флоновий посуд за багатьма показниками є найкращим для хiмiчної
лабораторiї.

Так само, як i оксиди, фториди подiляються на осно́внi (NaF),
кислотнi (SiF4) та амфотернi (AlF3):

2NaF + SiF4 = Na2SiF6,
AlF3 + 3KF = K3AlF6, 2AlF3 + 3SiF4 = Al2(SiF6)3.

З iншого боку продукти взаємодiї можна розглядати як комплекс-
нi сполуки, в яких фторид-iон завжди входить до складу комплексного
анiону: [SiF6]

2−, [AlF6]
3− тощо. Фториднi комплекси стiйкi, причому

координацiйне число центрального атома у них найчастiше дорiвнює
6. Виняток складають важкi d-елементи, в комплексах яких КЧ сягає
8 i бiльше.

7.2. Хлор i пiдгрупа брому
Елементи хлор, бром i йод за властивостями сполук мають багато

спiльного мiж собою та суттєво вiдрiзняються вiд фтору. Так, найбiльш
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характерними ступенями окиснення галогенiв виступають непарнi
ступенi −1, +5 i +7. Кайносиметричнiсть заповненої 3d-оболонки
брому призводить до того, що сполуки Br (+7) проявляють сильнi
окиснi властивостi; можливiсть їхнього iснування тривалий час була
пiд сумнiвом.

Властивостi астату вивченi недостатньо через його малу стабiль-
нiсть: найбiльш стабiльний iзотоп 210At має перiод напiврозпаду 8,3
години i не може бути видiлений у помiтних кiлькостях.

Лише самий важкий з галогенiв – йод – починає проявляти
металевi властивостi через утворення катiонiв I+ i IO+.

Простi сполуки

За стандартних умов хлор є газом, бром – рiдиною, а йод – легко-
летючими кристалами. Летючiсть останнього пояснюється тим, що (так
само, як iншi галогени) у вiльному станi йод утворений двохатомними
молекулами, котрi пов’язанi мiж собою слабкими ван-дер-Ваальсовими
силами.

Основний спосiб одержання хлору у промисловостi – електролiз
розчину NaCl, в якому вiн є цiнним побiчним продуктом:

2NaCl + 2H2O
електролiз
−−−−−−−A 2NaOH + Cl2 +H2.

У лабораторiї хлор одержують окисненням хлоридiв:

2KMnO4 + 16HCl = 5Cl2 + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O.

Бром i йод найдоцiльнiше одержувати витiсненням хлором з їх
солей. У даному випадку застосовується загальне правило: легкий
галоген витискує бiльш важкий з галогенiдiв:

2NaBr + Cl2 = Br2 + 2NaCl,
2KI + Br2 = I2 + 2KBr.

Схеми взаємодiї усiх p5-елементiв з найважливiшими простими
речовинами та iншими реагентами представлено на рис. 7.1 i рис. 7.2.

Активнiсть Cl2 виключно велика: вiн не реагує лише з вугле-
цем, азотом, киснем та благородними газами. Характерна особливiсть
реакцiй з Cl2 – необхiднiсть опромiнення газу ультрафiолетовим свiт-
лом для активацiї молекул галогену. Бром i йод проявляють набагато
меншу окисну активнiсть:

Fe + Cl2 = FeCl3, Fe + I2 = FeI2.
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Рисунок 7.1 – Схема взаємодiї p5-елементiв з простими речовинами

Це пов’язують виключно зi зменшенням електронегативностi,
тому що у ряду Cl2 − Br2 − I2 стiйкiсть молекул падає (на вiдмiну вiд
переходу F − Cl) i це полегшує перебiг реакцiй.

Для молекул простих речовин галогенiв характерне утворення
клатратних сполук типу Cl2 ·6H2O та Cl2 ·8H2O. Якiсною реакцiєю на
I2 є утворення синьої сполуки включення з крохмалем, яку викори-
стовують у аналiтичних цiлях.

Розчинення у водi, зокрема Cl2, супроводжується незначним
перебiгом реакцiї диспропорцiонування:

Cl2 +H2O ⇄ HClO + HCl.
Набагато краще, нiж у водi, галогени розчиняються у органiчних

розчинниках, наприклад у CCl4. На вiдмiну вiд iнших галогенiв, йод
добре розчиняється у розчинах йодидiв лужних металiв за рахунок
утворення лiнiйного iону [I3]

−:

KI + I2 = K[I3].
Специфiчну поведiнку йоду та його сполук використовують у

так званих транспортних реакцiях. Додавання слiдiв йоду у воль-
фрамову лампу розжарювання суттєво подовжує термiн її служби.
Розiгрiтий до високої температури вольфрам починає потроху випа-
ровуватися i потiм осiдає на холодних стiнках лампи. При вiдносно
невисокiй температурi утворюється леткий йодид вольфраму, котрий
знову розкладається на розжаренiй вольфрамовiй спiралi.
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Рисунок 7.2 – Схема взаємодiї p5-елементiв з важливими реагентами

Сполуки галогенiв
Сполуки галогенiв з гiдрогеном можна одержати прямим синте-

зом з елементiв, однак для йоду ця реакцiя має характер рiвноваги.
Бiльш простий i безпечний спосiб одержання HCl – витiсненням його
з солей сильною нелеткою кислотою H2SO4:

NaCl + H2SO4(к) = HCl + NaHSO4.

Одержати за цiєю схемою HBr чи HI не вдається, тому що
утворений галогенiд гiдрогену окиснюється H2SO4(к):

8KI + 5H2SO4(к) = 4K2SO4 + 4I2 +H2S + 4H2O.
Тому HBr i HI одержують або гiдролiзом галогенiдiв неметала

(фосфору), або вiдновленням вiдповiдного галогену у розчинi:

PГ3 + 3H2O = H3PO3 + 3HГ ,
BaS + 4Br2 + 4H2O = BaSO4 + 8HBr.

У водному розчинi HГ виступають сильними кислотами, причому
сила кислоти зростає вiд HCl до HI вiдповiдно до зменшення мiцностi
зв’язку H−Г. У цьому ж ряду збiльшується вiдновна активнiсть. Якщо
HCl окиснюється лише дуже сильними окисниками, то HI окиснюється,
подiбно до H2S, киснем повiтря у розчинi:

4HCl(к) +MnO2 = MnCl2 +Cl2 + 2H2O,
4HI + O2 = 2H2O + 2I2.

Подiбно до фторидiв i оксидiв, галогенiди подiляються на кис-
лотнi, осно́внi й амфотернi. До перших належать галогенiди неметалiв,
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метали у низьких ступенях окиснення утворюють, як правило, осно́внi
галогенiди, а у високих – амфотернi:

BiI3 +KI = KBiI4.

Хiмiя оксигенвмiсних сполук галогенiв найповнiше представлена,
як це не дивно, у хлору. Найменш стiйкими оксигенвмiсними сполука-
ми є похiднi брому. Усi сполуки цього типу проявляють доволi сильнi
окиснi властивостi у кислому середовищi. Це правило носить загаль-
ний характер: якщо оксигенвмiснi анiони проявляють окиснi
властивостi, то краще за все вони це роблять у кислому сере-
довищi.

Анiони [ГO]−, [ГO2]
−, [ГO3]

− i [ГO4]
− мають тетраедричну бу-

дову; вiльнi вiд атомiв вершини тетраедра зайнятi неподiленими елек-
тронними парами атома галогену (рис. 7.3). Cl

O

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Рисунок 7.3 – Будова оксоанiонiв галогенiв

У цьому ряду зростає перекриття p-хмар атомiв оксигену з ва-
кантними d-орбiталями атома галогену (π-зв’язування), тобто мiцнiсть
зв’язку галоген–оксиген збiльшується. Одночасно збiльшується ста-
бiльнiсть анiона: зменшується його окисна активнiсть i зростає сила
вiдповiдної кислоти.

Розчиненням хлору у холодному розчинi лугу одержують солi
HClO – хлоратної (+1) кислоти (гiпохлоритна):

Cl2 + 2KOH = KCl + KClO + H2O.

Сама кислота є слабкою (pK = 7,4), у вiльному станi не видiлена,
а її солi доволi стiйкi до розкладання. HClO i хлорати (+1) виступають
бiльш сильними окисниками, нiж хлор. Вiдомим представником солей
HClO є хлорне вапно – змiшана сiль CaCl(ClO), яку використовують
для дезiнфекцiї та при вiдбiлюваннi тканин.

Вiдомий оксид (ангiдрид), що вiдповiдає хлоратнiй (+1) кислотi
– хлор (+1) оксид Cl2O, котрий одержують непрямим шляхом:

2HgO + 2Cl2 = Cl−Hg−O−Hg−Cl + Cl2O.

Оксид нестiйкий, схильний до вибуху i легко розкладається:
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4Cl2O
20 °C
−−−A 2ClO2 + 3Cl2.

HBrO i HIO одержують аналогiчно HClO, хоча вiдповiднi ан-
гiдриди невiдомi. Властивостi HBrO, HIO i їх похiдних подiбнi до
властивостей хлоратiв (+1). У ряду HClO – HBrO – HIO зменшується
i сила кислоти, i окисна активнiсть, що легко пояснюється зменшен-
ням електронегативностi галогенiв у цьому ряду. HBrO i HIO бiльш
схильнi до диспропорцiонування, нiж HClO, тому можна говорити
про меншу стабiльнiсть ступеню окиснення +1 у Br i I, нiж у хлору:

3HГO = 2HГ +HГO3.

Ступiнь окиснення +3 не характерна для сполук галогенiв: вi-
дома лише хлоратна (+3) кислота HClO2 (у розчинi) та її похiднi –
хлорати (+3) або «хлорiти». Анi подiбнi сполуки iнших галогенiв, анi
ангiдрид самої кислоти невiдомi. HClO2 є сильною кислотою (pK = 2),
за окисною силою наближається до HClO:

HClO2 + 4HI(к) = HCl + I2 + 2H2O.

Синтез HClO2, ї ї похiдних, а також розкладання кислоти вiдбу-
ваються за участю ClO2:

2ClO2 +H2O2 + 2NaOH = 2NaClO2 +O2 + 2H2O,
4HClO2 = 2ClO2 +HClO3 +HCl + H2O.

Дiоксид хлору ClO2 мiстить непарну кiлькiсть електронiв (ради-
кал), тому виступає активним реагентом – енергiйним окисником:

ClO2 + 4HCl(к) = 5Cl2 + 4H2O.

Одержання самого ClO2 ґрунтується на вiдновленнi сполук хло-
ру (+5) м’якими вiдновниками:

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

Сполуки Г (+5) найчастiше одержують розчиненням галогену у
гарячому розчинi лугу:

3Г2 + 6KOH = 5KГ +KГO3 + 3H2O.

Окисна активнiсть хлоратiв, броматiв та йодатiв у ступенi окис-
нення +5 нижча, нiж у розглянутих ранiше похiдних, а сила вiдпо-
вiдних кислот – вища. HClO3 у розчинi – сильна кислота (pK = 0),
причому вiдомi її розчини з масовою часткою до 40%. Солi кислот
HГO3 при нагрiваннi виявляють сильнi окиснi властивостi за рахунок
кисню, що видiляється при розкладаннi:

101



2KClO3

≈600 °C
−−−−−A 2KCl + 3O2,

3S + 2KClO3

120 °C
−−−−A 3SO2 + 2KCl.

На цьому базується використання бертолетової солi KClO3 у
пiротехнiцi.

Ангiдрид HClO3, так само, як у HClO2, невiдомий. Проте вiдо-
мий ClO3, котрий одержують окиснення ClO2 озоном:

ClO2 +O3 = ClO3 +O2.
Подiбно до ClO2 цей оксид проявляє сильнi окиснi властивостi,

а при розчиненнi у водi дає сумiш кислот:
2ClO3 +H2O = HClO3 +HClO4.

Серед галогенiв лише йод утворює єдиний екзотермiчний оксид –
I2O5. Однак одержання цього оксиду базується не на прямому синтезi,
а на зневодненнi йодатної (+5) кислоти:

2HIO3

P2O5−−−A I2O5 +H2O.
Оксид I2O5 використовують для виявлення слiдiв CO у повiтрi:

I2O5 + 5CO = I2 + 5CO2.
Похiднi галогенiв у вищому ступенi окиснення одержують по-

рiзному. Хлорати (+7) та йодати (+7) одержують анодним окисненням
хлоратiв (+5) чи йодатiв (+5):

[ГO3]
− +H2O − 2e = [ГO4]

− + 2H+.

Бромати (+7) внаслiдок нестiйкостi вищого ступеню окиснен-
ня брому можна одержати лише окисненням сильним окисником за
вiдсутностi води:

KBrO3 + F2 + 2KOH = KBrO4 + 2KF + H2O.
Окисна активнiсть хлоратiв (+7) i хлорної (+7) кислоти нижча,

нiж у хлоратiв (+5), проте достатньо висока:

2HClO4(к) + 4H2O + I2 = 2H5IO6 +Cl2.

Чиста HClO4 нестiйка, вибухає при контактi з органiчними ре-
човинами i просто вiд струсу. Розведенi розчини HClO4 та її солi
стiйкi у звичайних умовах. HClO4 – найсильнiша з вiдомих кислот у
водних розчинах, тому її неможливо одержати витiсненням з солей.
Обережним зневодненням кислоти вдається одержати надзвичайно
нестiйкий хлор (+7) оксид:
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2HClO4

P2O5−−−A Cl2O7 +H2O .
На вiдмiну вiд HClO4, ортойодатна (+7) кислота є п’ятиосновною

– H5IO6, хоча вiдомi й похiднi HIO4. Як i у випадку H6TeO6, тут спо-
стерiгається тенденцiя елементiв 5-го прерiоду до збiльшення КЧ до
6. За силою ортойодатна (+7) кислота суттєво поступається хлорат-
нiй (+7), однак вдається одержати її п’ятизамiщенi похiднi, наприклад
Ag5IO6. За окисною активнiстю ця кислота також поступається спо-
лукам хлору, проте може виступати як окисник:

H5IO6 + 2NO2 = HIO3 + 2HNO3 +H2O.

7.3. Використання елементiв та їх сполук
Фтор.
• Виробництво фреонiв i тефлону.
• Леткий UF6 використовують при роздiленнi iзотопiв урану.
• SF6 – газоподiбний дiелектрик для високовольтної технiки.
• Деякi фториди неметалiв – окисники ракетного палива.
Хлор.
• Синтез полiмерiв, зокрема полiвiнiлхлориду (ПВХ).
• Знезараження питної води (зараз замiщується бiльш безпеч-

ним озоном).
• Деякi сполуки хлору (хлорамiн, NaOCl) використовують для

вибiлювання тканин та паперу.
Бром.
• AgBr – свiтлочутливий матерiал.
• Органiчнi похiднi обмежено використовують у медицинi (бро-

мiзовалерiанова кислота).
• Серед сполук брому є пестициди, на виготовлення яких вит-

рачають бiльшу частину брому.
Йод.
• I2 – антисептик у медицинi.
• Йодовану сiль (домiшки KI у NaCl) використовують для ком-

пенсацiї недостачi сполук йоду в їжi.
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8. Гiдроген
8.1. Загальна характеристика
Завдяки унiкальнiй будовi свого атома гiдроген посiдає особливе

мiсце у хiмiї. Конфiгурацiя 1s1 означає, з одного боку, що на новий
рiвень додається один електрон. Така ситуацiя спостерiгається для
s1-елементiв, котрi виступають типовими металами через вiдносну
легкiсть видалення електрона зовнiшнього рiвня. З iншого боку, атому
гiдрогену не вистачає лише одного електрона для отримання конфi-
гурацiї найближчого благородного газу – гелiю (1s2) i це зближує
гiдроген з галогенами. Вивчення властивостей гiдрогену та його спо-
лук вказує на бiльшу схожiсть цього елемента з галогенами, нiж з
лужними металами.

З карбоном (2s22p2) гiдроген має унiкальну спiльну рису: кiль-
кiсть валентних електронiв збiгається з кiлькiстю валентних орбiталей.
I саме цi два елементи утворюють найбiльшу кiлькiсть сполук.

Через малу атомну масу у гiдрогену найсильнiше вiдчувається
рiзниця мiж властивостями iзотопiв. Їх вiдомо три i всi вони мають
власнi назви: протiй (H), дейтерiй (D) та тритiй (T). Першi два зустрi-
чаються у природi (спiввiдношення H : D становить 6800 : 1), а останнiй
одержують штучно, причому перiод напiврозпаду тритiю становить
12,3 роки.

Очевидно, що у сполуках гiдроген може проявляти ступенi окис-
нення +1 i −1.

У природi гiдроген виступає найбiльш розповсюдженим елемен-
том (92 мол. %), на Землi його значно менше (3 мол. %) i вiн практично
не зустрiчається у вiльному станi. Гiдроген входить до складу води,
компонентiв ґрунту, живих органiзмiв, рослин i продуктiв їхнього
розкладу (нафта, газ, вугiлля).

8.2. Проста речовина
У виглядi простої речовини гiдроген представляє собою газ (во-

день), який складається з двохатомних молекул H2. Через малу масу
i малу поляризованiсть цих неполярних молекул температури кипiння
i плавлення дуже низькi (tпл = −252 °C, tкип = −259 °C), що дозволяє
вiддiляти водень вiд iнших газiв виморожуванням останнiх.

Як i молекули галогенiв, молекула H2 має доволi велику енергiю
дисоцiацiї (435 кДж/моль), тому за звичайних умов газоподiбний
водень доволi iнертний i безпосередньо реагує лише зi фтором. При
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нагрiваннi або опромiненнi УФ променями активнiсть водню рiзко
зростає. При цьому з активними неметалами вiн реагує з утворенням
похiдних H (+1), а з активними металами – з утворенням похiдних
H (−1), що називають гiдридами:

Cl2 +H2 = 2HCl,
2K + H2 = 2KH.

Вiдновну активнiсть водню використовують при одержаннi ряду
металiв з оксидiв при нагрiваннi останнiх у струменi водню:

CuO +H2

t
−A Cu + H2O,

MnO2 +H2

t
−A MnO +H2O.

При дiї на молекулярний водень тихого електричного розряду
при низькому тиску утворюється атомарний водень, який здатний
iснувати протягом приблизно секунди. Iнший спосiб одержання такого
водню – електролiз розчинiв, що мiстять iони H+. Адже у реакцiях з
вiдновленням цих iонiв спочатку утворюється атомний водень, котрий
потiм переходить у молекулярний. Якщо такий водень використовуєть-
ся як промiжний продукт для вiдновлення iнших речовин у тiй самiй
реакцiйнiй сумiшi, то мова йде про водень «у момент видiлення» (лат.
– in statu nascendi). У лабораторiї найчастiше водень «у момент видi-
лення» добувають з використанням сумiшi Zn(пил) +HCl. Активнiсть
такого водню виключно велика i це видно зi спiвставлення енергiй
Гiббса для двох реакцiй:

As(к) + 3/2H2(г) = AsH3(г), ∆G = +68,9 кДж,
As(к) + 3H(г) = AsH3(г), ∆G = −541 кДж.

Водень гiрше за iншi гази розчиняється у водi, однак характер-
ною особливiстю є його здатнiсть розчинятися у металах, особливо у
кристалах d i f -елементiв. Вiдносно характеру зв’язку у таких спо-
луках iснує декiлька теорiй, проте один факт корисно запам’ятати:
паладiй найкраще з металiв поглинає водень – бiльше 900 об’ємiв H2 на
1 об’єм Pd. Цей факт пов’язаний з унiкальною будовою атома паладiю,
який не має валентних s-електронiв (ефект провалу електронiв).

Одержання водню ґрунтується, переважно, на вiдновленнi сполук
H (+1). У лабораторiях використовують два способи:

Zn + 2H+ = H2 + Zn2+,
2Al + 6H2O + 6OH− = 2[Al(OH)6]

3− + 3H2.
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За другим способом одержують бiльш чистий H2: металiчний Zn
забруднений домiшками As i Sb, що дають леткi сполуки з гiдрогеном.

Дуже чистий водень одержують електролiзом розчину KOH, а
найбiльш глибоке очищення вдається провести за допомогою ампули
з паладiю, котра пропускає виключно водень.

У промисловостi водень одержують конверсiєю деяких сполук
при високiй температурi (800 °C):

CH4 +H2O = CO + 3H2,
C +H2O = CO +H2.

8.3. Сполуки H (–1)

Сполуки гiдрогену у цьому ступенi окиснення нагадують гало-
генiди. Однак, внаслiдок незначної спорiдненостi атома гiдрогену до
електрону (1/2H2 + e = H−, H◦ = 144,7 кДж) кiлькiсть таких сполук
обмежена найбiльш активними вiдновниками – у першу чергу s1 i
s2-елементами. Безпосередня взаємодiя мiж елементами вiдбувається
при пiдвищенiй температурi:

2Na + H2

t
−A 2NaH.

У деякий випадках безпосередня взаємодiя виключається, як
у випадку BeH2 (∆G◦

f = +115,7 кДж/моль) i тодi необхiдно викори-
стовувати обхiднi методи. Наступна реакцiя обмiну вiдбувається у
етерному розчинi:

BeCl2 + 2LiH
етер
−−−A BeH2 + 2LiCl.

Гiдриди лужних i лужно-земельних металiв є солями, як i гало-
генiди. Особливiстю гiдридiв є висока спорiдненiсть до H+ за рахунок
можливостi перебiгу реакцiї H− + H+ = H2. У зв’язку з цим гiдри-
ди можна подiлити на осно́внi та кислотнi за характером продуктiв
гiдролiзу:

LiH + H2O = LiOH +H2 – осно́вний,
SiH4 + 3H2O = H2SiO3 + 4H2 – кислотний.

Гiдриди протилежної природи здатнi реагувати мiж собою, при-
чому елемент з кислотного гiдриду переходить в анiон, а з осно́вного –
у катiон:
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AlH3 + LiH = Li[AlH4].
Негативний заряд на атомi гiдрогену у гiдридах пiдтверджується

тим фактом, що при електролiзi розплавлених гiдридiв лужних металiв
водень видiляється на анодi.

Сполуки H (–1) знайшли використання в органiчних синтезах.
Вiдновлення кетонiв та карбонових кислот до спиртiв вiдбувається з
високим виходом

R− CO −R+ LiAlH4 +H2O = R− CHOH −R+ LiAlH3OH.

8.4. Сполуки H (+1)
Сполуки H (+1) детально розглядаються як характеристичнi у

хiмiї вiдповiдних елементiв. Через високу електронегативнiсть гiдроге-
ну (2,1) подiбнi сполуки мають ковалентний характер (вiдмiннiсть вiд
лужних металiв).

Кислотно-основнi властивостi гiдридiв залежать вiд партнера
гiдрогену. У будь-якому перiодi Перiодичної системи кислотнi власти-
востi гiдридiв посилюються, що пояснюється зменшенням спорiдне-
ностi до H+ через збiльшення кiлькостi неподiлених електронних пар
атома-партнера. Так NH3 – основа у водi, а HF – кислота. У групах
спорiдненiсть до протону зменшується зi збiльшенням порядкового
номера елементу, тому кислотна функцiя у цьому напрямку зростає.

Iон H+ вiдзначається унiкальною особливiстю – у нього вiдсутня
електронна оболонка. Це зумовлює можливiсть утворення особливо-
го виду зв’язку – водневого (гiдрогенного). Такий зв’язок виникає
у сполуках, до складу яких входять зв’язки H – Е, де Е = F, O, N,
Cl. Водневий зв’язок змiнює характер мiжмолекулярної взаємодiї i
визначає появу аномалiй багатьох властивостей сполук, що мають цей
зв’язок, порiвняно з однотипними сполуками iнших елементiв. Особ-
ливо у цьому ряду видiляються NH3, H2O i HF. Фактично, наявнiстю
водневого зв’язку зумовлене iснування ряду комплексiв гiдрогену (+1),
наприклад мiцного iону [HF2]

−.
Особливi властивостi H+ проявляються у фактi iснування кислих

солей: NaH2PO4, KHCO3, KHS i т.п.
Сполуки гiдрогену (+1) можуть виступати як окисники. У цьому

вiдношеннi особливо видiляються кислоти (у водних розчинах), тобто
сполуки з пiдвищеною концентрацiєю iонiв H+:

H2SO4 + Zn = H2 + ZnSO4.
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Наявнiсть у розчинi надлишку iонiв гiдрогену рiзко пiдвищує
окисну активнiсть оксоанiонiв. Наприклад, сульфат-iон виступає окис-
ником лише у присутностi надлишку iонiв H+:

4H2SO4(к) + 3Zn = 3ZnSO4 + S + 4H2O.

Iнший приклад – iон MnO−
4 , окисна активнiсть якого напряму

залежить вiд pH розчину.

8.5. Металоподiбнi сполуки гiдрогену
Сполуки d i f металiв з гiдрогеном – нестехiометричнi сполу-

ки (VH, TiH2, UH3), що мають властивостi вихiдного металу. Iнодi
зустрiчаються i молекулярнi сполуки типу K2ReH9.

Першi 3 d-метали кожного перiоду поглинають H2 iз значним
екзотермiчним ефектом, а d4 − d8-метали по вiдношенню до гiдрогену
малоактивнi (виняток – Pd).

Металiчнi гiдриди використовують як вiдновники для одержання
покриттiв з вiдповiдного металу, а також для одержання металiв у
виглядi порошкiв. Гiдриди також використовують у реакцiях гiдруван-
ня, синтезу численних сполук d i f -елементiв. Сполука TiH2 виступає
«сховищем» водню.

8.6. Використання сполук гiдрогену
• Водень використовують у металургiї та хiмiчнiй промисловостi

(синтез CH3OH, NH3 i т.п.).
• Високу температуру полум’я при спалюваннi водню у киснi

використовують у ракетнiй технiцi (рiдкий водень – паливо, кисень –
окисник), а також у пальниках для рiзання тугоплавких матерiалiв.

• Неорганiчнi кислоти H2SO4, HNO3 i HCl знаходять дуже
широке використання у великих обсягах.

• Найбiльш розповсюджений розчинник – вода.
• У стабiлiзацiї третинної структури бiлкiв беруть участь водневi

зв’язки.
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9. p6-елементи
9.1. Загальна характеристика
До благородних газiв належать p6-елементи Перiодичної системи,

а саме гелiй, неон, аргон, криптон, ксенон i радон. Загальна назва
елементiв пов’язана з їх винятковою хiмiчною стiйкiстю: першi хi-
мiчнi сполуки благородних газiв були отриманi лише у 1962 р. i їх
число суттєво обмежене. Сполуки, у яких гелiй, неон чи аргон мають
валентнiсть, що вiдрiзняється вiд нуля, не виявленi.

У природi благороднi гази представленi досить широко, особливо
гелiй, який посiдає друге мiсце серед усiх елементiв за розповсюд-
женiстю у Всесвiтi. На Землi мiсцями накопичення благородних газiв
є атмосфера, природнi гази i деякi мiнерали.

Атмосфера Землi мiстить переважно азот i кисень, однак третє
мiсце (майже 1% за об’ємом) посiдає аргон, випереджаючи при цьому
CO2. Тому при сучасних масштабах роздiлення повiтря для отримання
O2 i N2 можливостi для одночасного отримання Ar досить широкi.
Взагалi ж 1000 м3 повiтря мiстять 9,34 м3 Ar; 18,18 дм3 Ne; 5,24 дм3

He; 1,14 дм3 Kr i 86 см3 Xe. Вмiстом Rn у повiтрi (6·10−20% за об’ємом)
можна знехтувати.

Значнi кiлькостi He (до 7% за об’ємом) мiстяться у природних
газах деяких родовищ, зокрема у США i Канадi. Концентрацiя iнших
благородних газiв у природних газах нижча, нiж у повiтрi.

Певнi мiнерали (торiанiт, фергюсонiт, монацит та iн.) мiстять
переважно He, де його вмiст становить 0,8 − 3,5 см3/г. Однак такi
джерела гелiю не мають промислового значення.

Таким чином можна зробити наступнi висновки.
1. Вмiст Ar у повiтрi, а He у природних газах досить великий.
2. Повiтря – єдине джерело промислового отримання аргону i

рiдкiсних благородних газiв – Ne, Kr, Xe. Видобування благородних
газiв фактично зводиться до фракцiйної переробки газової сировини,
наприклад повiтря.

3. Природнi гази з вiдносно великим вмiстом гелiю є основним
джерелом його промислового видобування.

Гелiй на Землi з’являється внаслiдок процесiв α-розкладання
важких радiоактивних iзотопiв. За приблизними оцiнками це джерело
He постачає близько 3 · 106 м3 газу на рiк, а запас гелiю у атмосферi,
гiдросферi та лiтосферi разом оцiнюється у 5 ·1014 м3. Бiльша частина
гелiю, що утворився на Землi, повiльно виходить з атмосфери у Космос,
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тому питання про ефективне використання наявного на Землi гелiю
стоїть досить гостро.

Бiльша частина представленого в атмосферi аргону (99,6%) скла-
дається з важкого iзотопу 40Ar. Цей iзотоп утворюється внаслiдок
наступного перетворення:

40
19K + e =40

18 Ar + γ.
Це перетворення вiдбувається в бiльших масштабах, нiж iншi

реакцiї утворення благородних газiв. Крiм того, на вiдмiну вiд гелiю,
аргон не виноситься з атмосфери, що сприяє його концентруванню.
Вже зараз ресурси аргону майже невичерпнi: атмосфера мiстить у
досить концентрованому станi 6,6 · 1013 т Ar. Теорiї походження на
Землi iнших благородних газiв досить суперечливi.

9.2. Будова атомiв i фiзичнi властивостi
Електронна будова атомiв благородних газiв (табл. 9.1) визначає

їх високу стабiльнiсть до будь-яких хiмiчних перетворень. Енергiя
збудження атомiв усiх елементiв (особливо легких) дуже висока, тому
здатнiсть сполучатись з iншими елементами в них суттєво обмежена.
Лише Kr, Xe i Rn утворюють сполуки з хiмiчними зв’язками, причому
найбiльш багатий на хiмiчнi сполуки радон має перiод напiврозпаду
лише 3,8 дiб i робота з ним пов’язана зi значними труднощами. При
пропусканнi електричного розряду крiзь кожний з газiв спостерiгається
вiдповiдне забарвлення свiтла, однак нiяких хiмiчних наслiдкiв такий
процес не має.

Таблиця 9.1 – Деякi фiзичнi властивостi благородних газiв

Елемент Електронна
конфiгурацiя Tкип., К

Енергiя
збудження,
кДж/моль

Колiр
у розрядi

He 1s2 4,18 — жовтий
Ne 2s22p6 27,13 1601 помаранчевий
Ar 3s23p6 87,29 1110 червоний
Kr 4s24p6 120,26 955 зел.-фiол.
Xe 5s25p6 166,06 801 фiолетовий
Rn 6s26p6 208,16 656 безбарвний

Простi речовини елементiв є моноатомними газами, температури
кипiння яких збiльшуються iз зростанням порядкового номера елемен-
ту. He взагалi має найнижчу температуру кипiння серед усiх вiдомих
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рiдин. Поблизу температури кипiння фiзичнi властивостi гелiю стають
унiкальними, однак їх розгляд виходить за межi нашого посiбника.

Усi благороднi гази погано розчиняються у водi через вiдсутнiсть
специфiчної взаємодiї. Зi збiльшенням порядкового номера розчин-
нiсть у водi та органiчних розчинниках збiльшується; з розчинiв можна
видiлити при кристалiзацiї сполуки включення – клатрати. Так, гiдра-
ти благородних газiв мають склад 8Е · 46H2O i були видiленi для всiх
газiв, за винятком гелiю, який не утворює подiбних сполук.

9.3. Хiмiя ксенону
Ксенон взаємодiє безпосередньо лише з F2, однак вiдомi його

сполуки зi ступенями окиснення вiд +2 до +8. Серед цих сполук є ста-
бiльнi й саме вони знаходять використання в першу чергу (табл. 9.2).

Таблиця 9.2 – Найважливiшi сполуки ксенону
Ступiнь

окиснення
Сполука Вигляд Стабiльнiсть

+2 XeF2 Безбарвнi кристали Гiдролiзується
+4 XeF4 Безбарвнi кристали Стабiльний
+6 XeF6 Безбарвнi кристали Стабiльний

CsXeF7 Безбарвнi кристали Розклад. вище 50 °C
Cs2XeF8 Жовтi кристали Стабiльний до 400 °C
XeOF4 Безбарвна рiдина Стабiльний
XeO3 Безбарвнi кристали Вибухонебезпечний

+8 XeO4 Безбарвний газ Дуже нестiйкий
XeO3F2 Безбарвний газ Нестiйкий
XeO4−

6 Безбарвнi солi

Фториди ксенону отримують синтезом з елементiв, що взятi у
певному спiввiдношеннi:

Xe + F2 = XeF2 (300− 500 °C),
XeF2 + F2 = XeF4 (p, 400 °C),
XeF4 + F2 = XeF6 (p, 300 °C).

Отриманi фториди можна зберiгати у контейнерах з нiколу, при
цьому XeF4 i XeF6 треба захищати навiть вiд слiдових кiлькостей
води, з якою вони легко реагують.

Ксенон дифторид розчиняється у холоднiй водi з утворенням
розчину, що мiстить молекули XeF2. Гiдролiз вiдбувається повiльно у
кислому та нейтральному середовищах, але швидко у лужному:
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2XeF2 + 4NaOH = Xe + O2 + 4NaF + 2H2O.
Вимiряний у розчинi стандартний потенцiал процесу

XeF2 + 2H+ + 2e = Xe + 2HF, E◦ = 2, 64 В
вказує на сильнi окиснi властивостi XeF2. У газовiй фазi окрiм окисних
властивостей XeF2 проявляє здiбнiсть вводити фтор до складу iнших
сполук, переважно органiчних:

C6H6 +XeF2 = C6H5F + HF +Xe,
2CrO2F2 +XeF2 = 2CrOF3 +Xe + O2.

Тетрафторид формально є найбiльш стiйким фторидом благо-
родних газiв, однак вiн швидше реагує, нiж XeF2. При цьому гiдролiз
вiдбувається з утворенням вибухонебезпечного XeO3:

3XeF4 + 6H2O
20−40 °C
−−−−−−A 2XeO3 +Xe + 12HF.

Подiбно до XeF2, тетрафторид здатний фторувати органiчнi
сполуки i знаходить використання, наприклад, у специфiчних реакцiях
замiщених ароматичних сполук.

XeF6 має найбiльшу активнiсть серед фторидiв ксенону. Його
активностi достатньо для переводу SiO2 у виглядi кварцу в SiF4:

2XeF6 + SiO2 = 2XeOF4 + SiF4.
Усi три фториди здатнi утворювати анiони, стабiльнiсть яких

вище за стабiльнiсть вихiдного фториду:
XeF4 +NaF = NaXeF5 XeF6 +RbF = Rb[XeF7],

2XeF6 +NO2F = NO2[Xe2F13].

Схильний до вибуху ксенон (+6) оксид можна отримати за реак-
цiєю фторування однiєї з фосфатних кислот:

XeF6 + 3HPO2F2 = XeO3 + 3HPOF4.
У водному розчинi XeO3 стабiлiзується, але все ще iснує у виглядi

молекул. Лише в лужних розчинах XeO3 проявляє кислотнi властиво-
стi шляхом приєднання групи OH−:

XeO3 +OH− = HXeO−
4 , pK = 2,8.

Подальша стабiлiзацiя вiдбувається шляхом диспропорцiонуван-
ня у лужному розчинi:

2HXeO−
4 + 2OH− = XeO4−

6 +Xe + O2 + 2H2O.

Iон XeO4−
6 входить до складу деяких стабiльних солей, напри-

клад Na4XeO6 · 8H2O. Вiдповiдна кислота H4XeO6 є дуже слабкою,
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тому воднi розчини ксенатiв (+8) мають сильно лужну реакцiю внаслi-
док гiдролiзу. З iншого боку, навiть за pH = 11,5 розчини ксенатiв (+8)
видiляють кисень i виступають при цьому як потужнi окисники:

2H2XeO2−
6 = 2HXeO−

4 +O2 + 2OH−.

Тетраоксид XeO4 ще менш стабiльний за XeO3. Для XeO4, як i
для його похiдних – ксенатiв (+8) – характернi сильнi окиснi власти-
востi навiть у нейтральному середовищi:

5XeO4 + 3H2O + 2MnSO4 = 2HMnO4 + 5XeO3 + 2H2SO4.
Одержують XeO4 з солей кислоти H4XeO6 обережним витiснен-

ням бiльш сильною кислотою:

Ba2XeO6 + 2H2SO4

−100 °C
−−−−−A XeO4 + 2BaSO4 + 2H2O.

Перелiченi сполуки ксенона з оксигеном i фтором, а також ок-
софториди ксенону (XeOF4, XeO2F2 тощо) є найбiльш стабiльними
похiдними Xe. Сполуки з iншими елементами Перiодичної системи
нестабiльнi навiть за низьких температур. Наприклад Xe(CF3)2 роз-
кладається при кiмнатнiй температурi вже за пiвгодини.

9.4. Хiмiя криптону
Хiмiя цього елемента майже не вивчена, але, як i хiмiя благород-

них газiв в цiлому, iнтенсивно розвивається. Так, якщо перша сполука
криптону була отримана шляхом прямої взаємодiї при −196 °C

Kr + F2 = KrF2

то зараз цю ж сполуку отримують у електричному розрядi при −78 °C.
Iснують вiдомостi про криптонову кислоту H2KrO4 та її солi,

однак вони сильно вiдрiзняються у рiзних авторiв i тому не можуть
бути достовiрними.

Можна лише стверджувати, що сполуки криптону будуть менш
стабiльними за аналогiчнi сполуки Xe (∆H◦

f (KrF2) = +63 кДж/моль,
∆H◦

f (XeF2) = −105 кДж/моль). Цю особливiсть вже використовують
у деяких синтезах: зокрема KrF2 фторує сполуки за бiльш низьких
температур, нiж F2. Така особливiсть принципово важлива для тер-
мiчно нестiйких сполук. При цьому бiльшiсть елементiв окиснюється
до вищого ступеню окиснення, iнодi – абсолютно не характерного для
елемента:

2Au + 5KrF2 = 2AuF5 + 5Kr,
KrF2 +ClF3 = Kr + ClF5.
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9.5. Використання елементiв та їх сполук
Залежно вiд характеру процесу благороднi гази можуть викону-

вати наступнi функцiї:
• створювати пасивне середовище, що виключає можливiсть

змiни складу i поверхневої структури хiмiчно активних матерiалiв;
• регулювати швидкiсть хiмiчних реакцiй, що залежить вiд

концентрацiї активних газiв;
• десорбувати розчиненi гази з розплавлених металiв (шляхом

барботажу гелiю);
• забезпечувати iнтенсивне вiдведення тепла;
• створювати робоче середовище для джерел свiтла та електро-

вакуумної технiки;
• забезпечувати отримання низьких температур (рiдкi He i Ne).
З розвитком технiки вимоги до чистоти матерiалiв лише пiдвищу-

ватимуться. Робота з матерiалами високого ступеню чистоти можлива
лише у вакуумi або у атмосферi благородного газу. Обрання одного з
цих шляхiв чи їх комбiнацiя на рiзних стадiях техпроцесу залежить вiд
конкретних вимог, але використання газу має ряд переваг. Наприклад,
на вiдмiну вiд вакууму, гази виконують динамiчнi функцiї: вiдводять
тепло та гази, якi не належать до цiльових продуктiв реакцiї.

Отримання Zr, Ti, U i деяких iнших металiв вiдбувається шляхом
вiдновлення хлоридiв у iнертнiй атмосферi. При вакуумному плавлен-
нi сталi iнертнi гази використовують для попередження бурхливого
кипiння рiдини пiд час видiлення CO.

Зварювання металiв у захисному середовищi (Ar, He) використо-
вується для багатьох металiв i сплавiв. У поточний час цим методом
виконується майже 20% зварювальних робiт.

У ядернiй технiцi благороднi гази необхiднi не лише на певних
стадiях отримання ядерного пального. При використаннi у реакторах
рiдкометалiчних теплоносiїв останнi працюють у середовищi гелiю.
Гелiй знаходить використання при пошуку дефектiв на поверхнях
реактору та є неперевершеним у цiй ролi.

Отримання низьких температур на рiвнi 4 К неможливе без вико-
ристання гелiю. Так само Ar, Kr i Xe є незамiнними як при наповненнi
ламп розжарювання, так i люмiнiсцентних ламп. Замiну азоту повiтря
на гелiй використовують при лiкуваннi деяких захворювань, а також
як дихальну сумiш для водолазiв.
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10. d4-елементи

10.1. Загальнi положення

У дану групу входять хром, молiбден i вольфрам. У перших двох
елементiв пiдгрупи спостерiгається провал зовнiшнього s-електрона на
d-пiдрiвень, внаслiдок чого електроннi конфiгурацiї хрому та молiбдену
мають вигляд 3d54s1 i 4d55s1. У вольфраму провал електрона не вiд-
бувається, тому його електронна конфiгурацiя має вигляд 4f145d46s2.
Енергiя вiдриву першого електрона вiд нейтрального атома зростає вiд
Cr до W через посилення ефекту проникнення зовнiшнього електрона
пiд екран d i (у вольфраму) f оболонки. Тому хiмiчне благородство
зростає у цьому ж ряду. Другi потенцiали iонiзацiї хрому i молiбде-
ну вiдповiдають вiдриву вже d-електрона, тодi як у W – ще s. Тому
значення цих потенцiалiв близькi у Cr i Mo, але вiдрiзняються вiд
другого потенцiалу вольфраму. Шостi потенцiали iонiзацiї близькi для
Mo i W, тому можна спрогнозувати близькiсть властивостей Mo (+2)
до Cr (+2), а властивостей сполук Mo (+6) – до властивостей сполук
W (+6).

У вищому ступенi окиснення d4-елементи проявляють схожiсть
з p4-елементами через подiбнiсть електронних конфiгурацiй Е (+6).

Наявнiсть великої кiлькостi неспарених електронiв на d-пiдрiвнi
дозволяє елементам цiєї групи утворювати додатковi зв’язки мiж ато-
мами. Цi зв’язки надзвичайно характернi для даної групи, особливо
для молiбдену i вольфраму. Сполуки, у яких атоми метала безпосе-
редньо пов’язанi мiж собою ковалентними зв’язками, називаються
кластерними.

Стiйкiсть ступенiв окиснення змiнюється у елементiв закономiр-
но. У хрому найбiльш стiйким є ступiнь окиснення +3, а у молiбдену
i вольфраму – вищий ступiнь окиснення +6.

10.2. Простi речовини

У виглядi простих речовин усi три елементи – метали з високими
температурами плавлення (табл. 10.1). Це найбiльш тугоплавкi мета-
ли у своїх d-рядах, а вольфрам – самий тугоплавкий серед металiв.
Тугоплавкiсть можна пояснити значним внеском ковалентного зв’язку
за рахунок неспарених електронiв на d-пiдрiвнi.

Схеми взаємодiї d4-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 10.1 i рис. 10.2.
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Таблиця 10.1 – Деякi характеристики металiв

Cr Mo W

tпл, °C 1875 2620 3395

E◦(Е+3
AЕ), В −0, 74 −0, 20 +0, 11

Метали доволi iнертнi та стiйкi по вiдношенню до води та кисню
за рахунок утворення суцiльної оксидної плiвки. Руйнування оксид-
ної плiвки рiзко збiльшує активнiсть металiв, адже, наприклад, хром
має доволi низький електродний потенцiал. Хром реагує з розведени-
ми кислотами, оскiльки характер його оксидної плiвки (близької за
складом до Cr2O3) – амфотерний:

Cr2O3 + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2O,

2Cr + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2.

У цих умовах Mo i W стiйкi завдяки захисним плiвкам складу
ЕO3 кислотного характеру. Слiд зауважити, що усi три метали пасиву-
ються у концентрованих кислотах-окисниках. У лужних середовищах
Mo i W менш стiйкi за хром, для якого не характерне утворення
вищого оксиду на поверхнi.

Е2N,ЕN не реагують

ЕxPy

CrACrГ2,CrГ3;
Mo,WAЕГ2,ЕГ3,
ЕГ4,ЕГ5,ЕГ6

Е

ЕxCy
CrACr2O3;
Mo,WAЕO3

сплави ЕxSy

H2

t

Г2

t

O2

t

S

t

N2

800− 900 °C

P

t

C

≈ 1500 °C

метали
t

Рисунок 10.1 – Схема взаємодiї d4-елементiв з простими речовинами

Кращими розчинниками для молiбдену та вольфраму є розплав-
ленi луги у присутностi окисника, а також гаряча сумiш нiтратної та
фторидної кислот:

Е + 3NaNO3 + 2NaOH
500 °C
−−−−A Na2ЕO4 + 3NaNO2 +H2O,

Е + 6HNO3 + 8HF = H2[ЕF8] + 6NO2 + 6H2O.
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У порошкоподiбному станi метали бiльш активнi: при нагрiваннi
вони легко згоряють до оксидiв (Cr2O3, MoO3, WO3), а а також реа-
гують з бiльшiстю iнших неметалiв. При цьому найбiльшу активнiсть
серед трьох металiв виявляє хром:

4Cr + 3O2

600 °C
−−−−A 2Cr2O3,

2Cr + N2

800 °C
−−−−A 2CrN,

2Cr + 3I2
450 °C
−−−−A 2CrI3.

Одержання металiв зводиться на останнiй стадiї до вiдновлення
їх оксидiв алюмiнiєм (у випадку хрому), або воднем:

Cr2O3 + 2Al = Al2O3 +Cr (алюмотермiя!),

WO3 + 3H2

> 1000 °C
−−−−−−−A W + 3H2O.

Якщо металiчний вольфрам використовуватиметься для виготов-
лення твердих сплавiв на основi його карбiду, то вiдновлення можна
вести бiльш дешевим вуглецем:

WO3 +C
t
−A W + 3CO (домiшки WC).

Mo,WAH2ЕO4
CrACr2O3;
Mo,WAЕO3

CrACrSO4 Na2ЕO4

Е

пасивуються CrACrCl2

пасивуються CrACrF2

MoAH2MoO4 H2[ЕF8]

H2O

≈ 900 °C

H2SO4(к)

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

HF

NaOH +NaNO3

сплавлення

HNO3 +HCl HNO3 +HF

Рисунок 10.2 – Схема взаємодiї d4-елементiв з важливими реагентами

10.3. Сполуки Е (0)
Комплекснi сполуки Е (0) утворюються з лiгандами, що здатнi

надавати електронну пару на вiльнi np-орбiталi атома метала (σ-донор)
або прийняти пару електронiв з (n− 1)d-орбiталей за π-механiзмом.
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Подiбним лiгандом виступає молекула CO, тому для всiх металiв
даної групи вiдомi карбонiли складу Е(CO)6, будова яких описується
схемою, представленою на рис. 10.3.

↑
↑↑↑↑↑

4s
4p

3d ↑↓↑↓↑↓

4s
4p

3d

на зв’язок з CO
розподiл електронiв у
iзольованому атомi розподiл електронiв у карбонiлi

Рисунок 10.3 – Розподiл електронiв у iзольованому атомi хрому та у
карбонiлi

Карбонiл метала одержують при вiдновленнi його сполуки у
присутностi CO, наприклад:

CrCl3 + 6CO +Al = Cr(CO)6 +AlCl3.
Внаслiдок своєї термiчної нестiйкостi карбонiли переважно вико-

ристовують для одержання дуже чистих металiв:

Cr(CO)6
150 °C
−−−−A Cr + 6CO .

Молекула CO iзоелектронна молекулi N2, тому можна очiкувати
iснування комплексiв металiв даної групи з азотом. Дiйсно, у природнiх
умовах зв’язування атмосферного азоту у рослинах вiдбувається через
комплекси молiбдену.

10.4. Сполуки Е (+2)
Цей ступiнь окиснення малохарактерний для хрому i не харак-

терний для Mo i W. Сполуки Cr (+2) – потужнi вiдновники, котрi
легко окиснюються не лише киснем повiтря, але й водою:

Cr2+ + 2H2O = H2 + 2Cr3+ + 2OH−.
Найбiльш стiйкою сiллю Cr (+2) є ацетат, який одержують вiд-

новленням Cr3+ воднем у момент видiлення у розчинi, що очищений
вiд слiдiв кисню (пiд шаром органiчного розчинника):

2Cr3+ + 2Zn + 2H+︸ ︷︷ ︸
атомарний H

= 2Cr2+ + 2Zn2+ +H2.

Водний розчин Cr (+2) ацетату має червоний колiр через утво-
рення кластерного комплексу Cr2(CH3COO)4 · 2H2O (рис. 10.4). Iншi
сполуки Cr (+2) забарвлюють воднi розчини у блакитний колiр.
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Рисунок 10.4 – Структура кластера ацетату хрому (+2)

Гiдроксид i оксид хрому (+2) проявляють лише основнi власти-
востi; розчиняються лише у кислотах, але не у лугах. Їх одержують з
солей хрому (+2) за реакцiями (у вiдсутностi повiтря!):

CrCl2 + 2NaOH = Cr(OH)2 + 2NaCl,

Cr(OH)2
t
−A CrO + H2O (у присутностi H2).

Нестiйкiсть ступеню окиснення +2 для d4-елементiв проявляєть-
ся й у схильностi до диспропорцiонування:

3CrO = Cr2O3 +Cr.
З цiєї причини не вдається одержати оксигенвмiснi сполуки (ок-

сид, гiдроксид) Mo (+2) i W (+2).

10.5. Сполуки Е (+3)
Це найбiльш стiйкий ступiнь окиснення хрому. Оксид Cr2O3

представляє собою сiро-зелений порошок, який не розчиняється у
водi, кислотах та лугах. Легше за все його одержують термiчним
розкладанням амонiй дихромату:

(NH4)2Cr2O7

t
−A Cr2O3 +N2 + 4H2O.

Гiдроксид хрому (+3) одержують реакцiєю обмiну через його
нерозчиннiсть у водi:

Cr2(SO4)3 + 6NH4OH = 2Cr(OH)3 + 3(NH4)2SO4.
Використання водного розчину амонiаку у цiй реакцiї доцiльнiше

за розчин лугу, адже у надлишку лугу осад розчиняється:
Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6].

Розчинення вiдбувається також i у кислих розчинах:
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Cr(OH)3 + 3HCl = CrCl3 + 3H2O,

тому можна стверджувати, що Cr(OH)3 має амфотерний характер.
Cr(OH)3 – дуже слабка основа, тому солi Cr3+ сильно гiдролiзо-

ванi у розчинi. Деякi сполуки не вдається одержати у розчинi через
перебiг повного гiдролiзу:

Cr3+ +H2O = CrOH2+ +H+,
CrCl3 +H2O = CrOHCl2 +HCl,

Cr2(CO3)3 + 3H2O = 2Cr(OH)3 + 3CO2.

З перебiгом часу реакцiйна здатнiсть Cr(OH)3 знижується з од-
ночасним видiленням води. Це вiдбувається внаслiдок замiни зв’язкiв
Cr−O−H на бiльш мiцнi зв’язки Cr−O−Cr. Стiйкiсть гетероланцюгiв
Cr −O − Cr аналогiчна до представника p4-елементiв – сульфуру.

Внаслiдок стiйкостi ступеню окиснення +3 для хрому похiднi
Cr (+3) не проявляють виражених окисних чи вiдновних властивостей.
Їх окиснення вiдбувається у лужному середовищi; краще за все – при
сплавленнi:

Cr2O3 + 3KNO3 + 2Na2CO3

t
−A 2Na2CrO4 + 3KNO2 + 2CO2.

Якщо хiмiя Cr (+2) нагадує хiмiю Fe (+2), то сполуки Cr (+3)
подiбнi за властивостями сполукам Al (+3), що зумовлено близькiстю
iонних радiусiв (1,97 та 1,89 ангстрем вiдповiдно). У Cr (+3) оксид i
гiдроксид поводять себе аналогiчно Al2O3 i Al(OH)3, а сульфiди та
карбонати обох металiв розкладаються водою.

Сполуки Mo (+3) одержують вiдновленням сполук у бiльш ви-
соких ступенях окиснення:

3MoCl5 + 2Mo
t
−A 5MoCl3.

Гiдроксид Mo(OH)3, який одержують аналогiчно Cr(OH)3, ви-
ступає сильним вiдновником. Вiн розкладає воду з видiленням водню
i утворенням MoO3:

2Mo(OH)3
H2O−−−A 2MoO3 + 3H2.

10.6. Сполуки Е (+6)
Ступiнь окиснення +6 характерна для молiбдену i вольфраму, а

також має велике значення для хiмiї хрому. Все сполуки хрому (+6),
крiм CrF6, мiстять кисень i виступають потенцiйними окисниками.

Оксиди Mo i W одержують наступним чином:
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• 2Mo + 3O2 = 2MoO3 – синтез з елементiв;
• 2MoS2 + 7O2 = 2MoO3 + 4SO2 – iз сполук;
• H2MoO4 = H2O +MoO3 – зневоднення кислот.
CrO3 одержують лише непрямим шляхом:

K2Cr2O7 +H2SO4(к) = K2SO4 + 2CrO3 +H2O.

Всi оксиди ЕO3 – кислотнi. Сила кислоти зменшується вiд хромат-
ної H2CrO4 (pK ≈ 1) до вольфраматної H2WO4. Цiкаво, що молiбдатна
кислота може реагувати з рядом кислот з утворенням комплексних
сполук, а не солей:

H2MoO4 + 4HF = H2[MoO2F4] + 2H2O.

Окиснi властивостi добре вираженi у Cr (+6), особливо у кислому
середовищi:
K2Cr2O7+3Na2SO3+4H2SO4 = Cr2(SO4)3+K2SO4+3Na2SO4+4H2O.

Молiбден (+6) и вольфрам (+6) практично не проявляють оки-
сних властивостей. Однак, при нагрiваннi MoO3 легко вiдновлюється
до нижчих оксидiв, а при високiй температурi – до метала:

ЕO3 + 3H2

≈1000 °C
−−−−−−A Е + 3H2O.

Гiдроген сульфiд i деякi сульфiди металiв при взаємодiї з MoO3

утворюють сульфiди:

MoO3 + 3H2S
t
−A MoS2 + 3H2O + S.

Цiкавим прикладом окисної здатностi Mo (+6) i W (+6) є вiд-
новлення вiдповiдної кислоти м’яким вiдновником (H2S):

ЕO3 +H2S
у розчинi
−−−−−−A «синь» +H2O + S.

При цьому утворюється сумiш продуктiв синього кольору (воль-
фрамовi та молiбденовi синi) iз змiнним ступенем окиснення Mo чи W
вiд +4 до +6. Цi продукти можна видiлити у вiльному станi, наприклад
Mo9O26; вони представляють собою оксиди змiнного складу.

Для W вiдомi також так званi «вольфрамовi бронзи» складу
NaxWO3 (0 < x < 1):

Na2WO4(надл) + SnCl2
HCl
−−−A NaxWO3 +H2O + SnCl4 +NaCl.

При x = 0 маємо WO3 (дiелектрик), а при x = 0,9 – сполуку
золотавого кольору (типу бронзи) з високою електричною провiднiстю.
«Вольфрамовi бронзи» утворенi фрагментами WO3, якi формують
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кубiчну решiтку. У порожнечах цiєї решiтки можуть знаходитися
атоми металу, iонiзацiя яких призводить до делокалiзацiї електронiв i
появi металiчних властивостей у сполуки.

Подiбно до p4-елементiв у ступенi окиснення +6, d4-елементи у
цьому ступенi окиснення проявляють схильнiсть до утворення полi-
сполук. Так, у кислих розчинах встановлюється рiвновага:

2H+ + ЕO2−
4 ⇄ Е2O7

2−
+H2O,

2H+ + Е2O7
2−

+ ЕO2−
4 ⇄ Е3O10

2−
+H2O.

Подальше пiдкислення розчину призводить до утворення полiхро-
мат-iонiв. Навпаки, зменшення кислотностi середовища змiщує рiвно-
вагу у сторону хромату. При переходi вiд хромат-iону до полiхроматiв
вiдбувається змiна забарвлення вiд жовтого до червоно-коричневого.
Полiхромовi кислоти не видiленi, а їх солi мають велике практичне
значення, особливо калiй дихромат K2Cr2O7. Зокрема хромову сумiш
(K2Cr2O7 +H2SO4(к)) використовують для миття лабораторного посу-
ду з метою видалення слiдiв забруднення (зокрема органiчних сполук)
на його поверхнi.

При дiї гiдрогенхлориду на CrO3 утворюється хромiлхлорид
CrO2Cl2:

CrO3 + 2HCl = CrO2Cl2 +H2O.
CrO2Cl2 є стiйкою, хоча i чутливою до свiтла сполукою. У ор-

ганiчних синтезах CrO2Cl2 використовують як зручний окисник, адже
вiн здатний окиснити бiльшiсть органiчних сполук.

Вiдомi 3 типи солей молiбденових кислот, що вiдрiзняються
формальним спiввiдношенням Е2O : MoO3

• нормальнi молiбдати (Е2O : MoO3 = 1): Na2O · MoO3 (або
Na2MoO4), PbO ·MoO3 (PbMoO4);

• iзополiмолiбдати (Е2O : MoO3 < 1): (NH4)6Mo7O24;
• оснóвнi полiмолiбдати (Е2O : MoO3 > 1): Pb2MoO5.
При цьому оснóвнi сполуки не iснують у розчинах i розкладають-

ся вологою повiтря, а характер рiвноваг за участю iзополiмолiбдатiв
дуже складний, наприклад:

nMoO2−
4 + 2(n− x)H+ ⇄ MonO3n+x

2x−
+ (n− x)H2O.

Нормальнi молiбдати стiйкi при pH ≥ 6,5 (табл. 10.2), вже при
pH = 2−5,5 утворюються гексамолiбдати; метамолiбдати утворюються
при pH = 1,9 − 2,6, при pH < 1,25 утворюються додекамолiбдати
M18Mo12O40 i далi – оксокатiони типу MoO2+

2 , а при pH = 0,9 частково
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видiляється гiдрат MoO3 · H2O. При подальшому пiдкисленнi осад
гiдрату розчиняється з утворенням розчинних гетерополiмолiбдатiв.
Сполуки, подiбнi до молiбдатiв, iснують у вольфраму: нормальнi, полi-
та оснóвнi.

Таблиця 10.2 – Форми iснування Mo (+6) при рiзних pH

pH Молiбдат

< 0,9 MoO3 ·H2O
0,9 – 1,1 MoO2+

2

1,1 – 1,3 [Mo12O40]
18−

1,9 – 2,6 H10[H2(Mo2O7)6]
2,5 – 5,5 [Mo6O19]

2−

> 6,5 [MoO4]
2−

Одержання нормальних (1), полi- (2) та оснóвних (3) солей можна
описати наступними рiвняннями реакцiй:

1. Na2MoO4 +CaCl2 = CaMoO4 + 2NaCl;
2. Na2MoO4 +H2MoO4 = Na2Mo2O7 +H2O;
3. 2CaO +WO3 = Ca2WO5 – лише у сухому виглядi.
У молiбдену i вольфраму крiм iзополiсполук типу (NH4)6Mo7O24

i Na10W12O41 вiдомi i гетерополiсполуки типу (NH4)3[P(Mo3O10)4]. У
всiх таких сполуках атоми метала пов’язанi мiж собою через мiстковi
атоми оксигену. Структурною одиницею подiбних сполук виступає
октаедр [ЕO6], котрий поєднується з сусiдами вершиною або ребром з
утворенням складних об’ємних структур.

10.7. Сполуки з iншими неметалами
Галогенiди металiв мають рiзний склад i будову (табл. 10.3).

Фтор здатний окиснити всi метали до гексафторидiв, а для хлору
ситуацiя змiнюється. Склад вищих хлоридiв вказує на стабiлiзацiю
вищого ступеню окиснення при переходi вiд хрому до вольфраму. Iншi
галогени мають нижчу за хлор окисну активнiсть, що й пояснює склад
вiдповiдних вищих галогенiдiв.

Особливий iнтерес представляють нижчi хлориди металiв. Хло-
риди хрому CrCl2 i CrCl3 є солеподiбними сполуками, а MoCl2 i WCl2
– нi. Цi сполуки мають кластерну будову, тобто мiстять зв’язки метал-
метал. Сполука MoCl2 є агрегатом складу [Mo6Cl8]Cl4, що мiстить
шестиядерний кластер [Mo6Cl8]

4+ (рис. 10.5). 8 атомiв хлору займають
вершини кубу, а 6 атомiв метала – середини граней цього кубу.
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Таблиця 10.3 – Склад вищих галогенiдiв d4-елементiв

F Cl Br I

Вищий
галогенiд

CrF6

MoF6

WF6

CrCl4
MoCl5
WCl6

CrBr3
MoBr4
WBr6

CrI3
MoI3
WI4

Iншим прикладом є iони [Е2Cl9]
3−. Iон [Cr2Cl9]

3− мiстить три
мiсткових атоми хлору, але не є кластером, тоди як у [Mo2Cl9]

3− i
[W2Cl9]

3− утворюються зв’язки метал-метал. Тому вiдстань метал-
метал у [Cr2Cl9]

3− дорiвнює 0,31 нм, а у [W2Cl9]
3− – 0,24 нм.

Рисунок 10.5 – Будова кластеру [Mo6Cl8]
4+

Сульфiди елементiв одержують переважно прямим синтезом.
Продукти, що утворюються, мають ковалентний характер i поводять
себе як напiвпровiдники. Хром дає лише CrS i Cr2S3, а молiбден та
вольфрам – ЕS2 i ЕS3. MoS3 утворюється при пропусканнi гiдроген
сульфiду крiзь розчини молiбдатiв:

Na2MoO4 + 4H2S
у розчинi
−−−−−−A MoS3 +Na2S + 4H2O.

Нагрiвання MoS3 призводить до його розкладання на MoS2 i
сiрку, однак на практицi MoS2 одержують iншим шляхом:

MoO3 +K2CO3 + 3S
t
−A MoS2 +K2SO4 +CO2.

MoS2 широко використовують як тверду змазку. У цiй ролi вiн
не має собi рiвних, адже зберiгає свої властивостi навiть у глибокому
вакуумi, на вiдмiну вiд графiту.

10.8. Комплекснi сполуки
Хiмiя d-елементiв багата комплексними сполуками, не є винятком

i d4-елементи. Багата кiлькiсть зi згаданих вище сполук є комплексни-
ми. Наприклад, воднi розчини солей Cr (+3) мiстять комплексний iон
[Cr(H2O)6]

3+ синьо-фiолетового кольору, що визначає колiр розчинiв
солей Cr (+3).
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Для комплексiв Cr (+3) характерне КЧ = 6. Склад комплексу
може змiнюватися, проте КЧ залишається постiйним. Так, для сполук
Cr (+3) характерна гiдратна iзомерiя:

[Cr(H2O)6]Cl3 [Cr(H2O)5Cl]Cl2 [Cr(H2O)4Cl2]Cl
фiолетовий свiтло-зелений темно-зелений

Подiбним чином вiдбувається i гiдролiз сполук Cr (+3): молекули
води у координацiйнiй сферi замiнюються гiдроксид-iонами. При цьому
одноядернi комплекси перетворюються у полiядернi та наприкiнцi
випадає осад складу Cr2O3 · nH2O.

До катiонних комплексiв хрому (+3) належать i аммiнокомплек-
си, якi не характернi для Al (+3). У твердому станi цi комплекси
стiйкi, а у водних розчинах вони руйнуються:

[Cr(NH3)6]Cl3 + 3H2O ⇄ Cr(OH)3 + 3NH4Cl + 3NH3.

Особливу групу сполук хрому (+3) складають галуни загального

складу
+1

MCr(SO4)2, котрi за стiйкiстю займають промiжне положення
мiж простими i комплексними сполуками:

MCr(SO4)2 ⇄ M[Cr(SO4)2] .

Вiдомi й анiоннi комплекси хрому (+3) – вже згаданi [Cr2Cl9]3− i
гiдроксокомплекси [Cr(OH)6]

3−. Як i аммонiачнi комплекси, цi сполуки
стiйкi у вiльному станi, а у розчинi розкладаються.

У бiльшостi комплексних сполук Mo i W мають ступiнь окис-
нення +6, хоча й iншi ступенi окиснення цих металiв стабiлiзуються
завдяки саме утворенню комплексiв:

2K2MoO4 + 10KCNS + SnCl2 + 12HCl =

= 2K2[
+5

MoO(CNS)5] + SnCl4 + 6H2O + 10KCl.

У комплексах Mo (+6) i W (+6) лiгандами виступають, головним
чином, атоми фтору та оксигену. Вже згаданi комплекси [ЕF8]

2− доз-
воляють перевести метал у розчин у кислому середовищi, а характернi
для всiх d4-елементiв пероксиднi комплекси розглядаються нижче.

Утворення фiолетового пероксидного комплексу хрому (+6) є
дуже чутливою реакцiєю:

Na2CrO4 + 2H2O2 +H2SO4 = CrO(O2)2 +Na2SO4 + 3H2O.

Комплекс CrO(O2)2 легко екстрагується органiчним розчинни-
ком (наприклад, етером) i надає йому яскраво-синього забарвлення.
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Тому за допомогою цiєї реакцiї можна визначити доволi незначнi кiль-
костi хрому. У водному розчинi пероксидний комплекс руйнується
дуже швидко (за лiченi секунди):

2CrO(O2)2︸ ︷︷ ︸
фiолетовий

+3H2SO4 +H2O2 = Cr2(SO4)3︸ ︷︷ ︸
зелений

+3O2 + 4H2O.

Пероксосполуки молiбдену i вольфраму мають склад Na2[Е(O2)4]
та можуть бути одержанi за аналогiчною реакцiєю.

До комплексiв вiдносять також гетерополiсполуки, наприклад:

Na3[
+5

PMo12O40], Na8[
+4

CeMo12O42], димерний K8[
+2

Co2W12O42]. Гетеро-
полiсполуки одержують тривалим кип’ятiнням щойно осаджених оса-
дiв вольфраматної та молiбдатної кислот, а також розчинiв їх солей з
кислотою або сiллю, що мiстить анiон з атомом-комплексотвiрником
даної гетерополiсполуки:
Na2WO4 + 11H2WO4 +Na2SiO3 + 7H2O = Na4H4[Si(W2O7)6 ·16H2O].

10.9. Використання сполук елементiв
Хром.
• Основний споживач хрому – чорна металургiя. Сталь, що

мiстить бiльше 10% хрому називається нержавiючою.
• Сплав нiколу з хромом (нiхром) має високу жаростiйкiсть i

використовується у нагрiвальних елементах.
• У виглядi тонкої (5 мкм) плiвки хром – тверде декоративне

покриття.
• Cr2O3 у виглядi пасти використовують як м’який абразивний

матерiал.
Молiбден.
• Компонент спецiальних легованих сплавiв, що характеризу-

ються корозiйною стiйкiстю i термiчною мiцнiстю.
• Молiбден – важливий мiкроелемент, компонент добрив.
• Дисульфiд молiбдену використовують як тверду змазку.
• Металiчний молiбден – матерiал утримувачiв спiралей у лам-

пах розжарювання.
Вольфрам.
• Матерiал спiралей ламп розжарювання.
• Сплави вольфраму використовують у машинобудуваннi (ма-

терiал iнструменту, сплав побiдит).
• Легуючий компонент у сталях.
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11. d5-елементи
11.1. Загальнi положення
До d5-елементiв належать манган, технецiй i ренiй. Попри наяв-

нiсть у атомах елементiв стiйкої конфiгурацiї наполовину заповненого
d-пiдрiвня (n − 1)d5ns2, ступiнь окиснення +2 виявляється стiйким
лише для Mn. Властивостi сполук Tc i Re бiльше схожi мiж собою,
нiж зi сполуками мангану.

Для мангану характернi ступенi окиснення +2, +4 i +7, хоча
можна одержати i похiднi Mn (0), Mn (+3), Mn (+5), Mn (+6) i навiть
Mn (−1). Для ренiю характернi та стiйки сполуки у вищому ступенi
окиснення, а для технецiю – сполуки Tc (+4), Tc (+6) i, особливо,
Tc (+7).

Технецiй є радiоактивним елементом, що рiдко зустрiчається
у природi, адже t1/2(

97Tc) = 2, 6 · 106 рокiв. Це – перший штучно
синтезований елемент (1947), про що свiдчить його назва. Згодом
спектральнi лiнiї технецiю були знайденi й у деяких зiрках.

11.2. Простi речовини
Манган широко розповсюджений на Землi, причому утворює

як власнi мiнерали на основi MnO2 (пiролюзит), так i супроводжує
ферум у його мiнералах. Ренiй належить до найбiльш рiдкiсних i
розсiяних елементiв та знаходиться у виглядi домiшок у рудах Mo
i W. Технецiй знаходиться у природi лише у незначних кiлькостях i
основним джерелом його є плутонiєвi реактори.

Манган вiдновлюють з його оксидiв або алюмiнiєм (у лабораторiї),
або коксом:

MnO2 + 2C
t
−A Mn + 2CO.

Останнiй варiант використовують для одержання сплавiв мар-
ганцю з залiзом (феромарганцю), котрi широко використовують у
металургiї.

Iз збагачених вiдходiв ренiй окисненням переводять у вищий
оксид i далi – у калiй ренат (+7), який вiдновлюють воднем:

2KReO4 + 7H2

400 °C
−−−−A 2KOH + 2Re + 6H2O.

Tc накопичується в ядерних реакторах, причому 99Tc становить
до 6% маси уламкiв дiлення U. З огляду на те, що t1/2(

99Tc) = 2 ·
105 рокiв, за певний промiжок часу можна накопичити кiлограмовi
кiлькостi технецiю.
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У виглядi простих речовин елементи є тугоплавкими металами з
низькою активнiстю за звичайних умов. Високi температури плавлення
(табл. 11.1), особливо у Tc i Re, зумовленi наявнiстю мiцних зв’язкiв
метал-метал.

Таблиця 11.1 – Деякi характеристики металiв

Mn Tc Re

tпл, °C 2172 1244 3180

E◦(M+2
AM), В −1,18 +0,40 (+0,30)

Схеми взаємодiї d5-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 11.1 i рис. 11.2.

Низька активнiсть металiв пояснюється рiзними чинниками. Ман-
ган має негативний електродний потенцiал i пасивнiсть марганцю
(простої речовини) пов’язана з iснуванням оксидної плiвки на поверхнi
метала. Тому на повiтрi цей метал стiйкий та окиснюється киснем
лише при нагрiваннi:

Mn +O2

t
−A MnO2 (450 °C),Mn2O3,Mn3O4 (800 °C).

У кислотах Mn розчиняється дуже легко, з лугами вiн не реагує:

Mn + 2HCl = MnCl2 +H2,
Mn + 4HNO3 = Mn(NO3)2 + 2NO + 2H2O.

MnxNy не реагують

ЕxPy
MnAMnГ2,MnF4;
Tc,ReAЕГ6,ReГ5

Е

ЕxCy

MnAMnO,
Mn2O3,MnO2;
Tc,ReAЕ2O7

сплави MnAMnS,MnS2;
Tc,ReAЕS2

H2

t

Г2

100− 500 °C

O2

t

S

t

N2

≈ 1200 °C

P

≈ 800 °C

C

≈ 1200 °C

метали
t

Рисунок 11.1 – Схема взаємодiї d5-елементiв з простими речовинами
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Подрiбнений марганець здатний розчинятися навiть у водному
розчинi NH4Cl, який запобiгає утворенню Mn(OH)2 на поверхнi метала
(аналогiчно поводить себе магнiй):

Mn(пил) + 2H2O + 2NH4Cl(к) = MnCl2 + 2NH3 ·H2O +H2 .

MnAMnSO4;
Mo,WAHЕO4

MnAMn(OH)2

MnAMnSO4 ReANaReO4

Е

MnAMn(NO3)2;
Tc,ReAHЕO4

Mn не реагує;
Tc,ReAHЕO4

MnAMn(NO3)2 ReAHReO4

MnAMnCl2,MnF2

H2O

t

H2SO4(к)

t

H2SO4(р)

HNO3(к)

t

HNO3(р)

HCl, HF

NaOH

t

HNO3 +HCl

H2O2

Рисунок 11.2 – Схема взаємодiї d5-елементiв з важливими реагентами

Tc та Re належать до благородних металiв. Тому розчиняються
вони лише у кислотах-окисниках i у окисних лужних розплавах:

3Re + 7HNO3 = 3HReO4 + 7NO + 2H2O,

2Re + 7NaNO3 + 2NaOH
t
−A 2NaReO4 + 7NaNO2 +H2O.

Re взаємодiє з сильними окисниками навiть у нейтральному роз-
чинi, причому одразу утворює сполуки у вищому ступенi окиснення:

4Re(пил) + 2H2O + 7O2

t
−A 4HReO4.

З пiдвищенням температури активнiсть металiв збiльшується,
адже сполуки Tc (+7) i Re (+7) доволi легко сублiмуються i не захи-
щають метал вiд подальшого окиснення:

Е +O2

>400 °C
−−−−−A Е2O7,

Е + F2

600 °C
−−−−A ЕF7,

Е +Cl2
400 °C
−−−−A TcCl4 (ReCl5).
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11.3. Сполуки Е (0)
Для d5-елементiв характерне утворення карбонiлiв загального

складу Е2(CO)10. У цих комплексах реалiзується низькоспiновий стан
центрального атома (рис. 11.3).

↑↓
↑↑↑↑↑

4s
4p

3d ↑↑↓↑↓↑↓

4s
4p

3d

на зв’язок з CO
розподiл електронiв у
iзольованому атомi розподiл електронiв у карбонiлi

Рисунок 11.3 – Електронна будова атома Mn у карбонiлi Е2(CO)10

Непарний електрон вiдповiдає за зв’язок метал-метал, 3 елек-
троннi пари атома метала беруть участь у π-зв’язуваннi, а 5 вакантних
орбiталей – у σ-зв’язуваннi з молекулами CO.

Зв’язок метал-метал не є мiцним, тому непарний електрон може
бути чинником перебiгу реакцiй:

2Na +Mn2(CO)10
у диоксанi
−−−−−−−A 2Na

−1

Mn(CO)5.
Карбонiли розкладаються також при дiї кислот:

Mn2(CO)10 + 4H2SO4(к) = 2MnSO4 + 2SO2 + 4H2O + 10CO .

Одержують карбонiли вiдновленням сполук елементiв у позитив-
ному ступенi окиснення у присутностi CO:

2MnCl2 + 10CO
p,Al(C4H9)3
−−−−−−−−A Mn2(CO)10 + 2Cl2.

Вiдомi й гетероядернi карбонiли MnRe(CO)10.

11.4. Сполуки Е (+2)
Завдяки високої стiйкостi електронної конфiгурацiї 3d5 цей сту-

пiнь оксинення характерний для Mn, тодi як для Tc i Re вiн невiдомий.
Оксид MnO можна одержати вiдновленням MnO2 воднем, оскiль-

ки велика спорiдненiсть мангану до оксигену не дозволяє одержати
такою реакцiєю метал. Iнший шлях синтезу – термiчне розкладання
солей зi складним анiоном:

MnO2 +H2

t>400 °C
−−−−−−A MnO +H2O,

MnCO3

t
−A MnO +CO2 (у iнертнiй атмосферi).
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MnO – основний оксид, тому легко реагує з кислотами з утво-
ренням солей Mn (+2):

MnO + 2HCl = MnCl2 +H2O.
Вiдповiдний гiдроксид Mn(OH)2 не розчиняється у водi, тому

його одержують обмiнною реакцiєю, наприклад:
MnCl2 + 2NaOH = Mn(OH)2 + 2NaCl.

Водний розчин амонiаку не осаджує Mn(OH)2 з розчинiв, тому
що Mn(OH)2 – бiльш сильна основа, нiж NH3 ·H2O.

Окисних властивостей сполуки Mn (+2) не виявляють, а самi
вони окиснюються лише сильними окисниками, наприклад:

2Mn(NO3)2 + 5(NH4)2S2O8 + 8H2O
t, Ag+

−−−−A
2HMnO4 + 10NH4HSO4 + 4HNO3.

У останнiй реакцiї лише перманганат-iон має iнтенсивне забарв-
лення, тому реакцiю використовують у аналiтичних цiлях.

Киснем сполуки Mn (+2) не окиснюються, крiм Mn(OH)2:

2Mn(OH)2 +O2 = 2MnO2 + 2H2O.
Внаслiдок того, що Mn(OH)2 є слабкою основою, солi Mn (+2)

повиннi гiдролiзуватися у розчинi. Проте цього не вiдбувається че-
рез утворення стiйких аквакомплексiв, якi будуть розглянутi пiзнiше.
Поєднання цих двох особливостей Mn (+2) – здатнiсть гiдролiзуватися
i утворення аквакомплексiв – призводить до неможливостi одержан-
ня безводних солей з їх кристалогiдратiв, наприклад Mn(NO3)2 з
Mn(NO3)2·6H2O. При нагрiваннi такi солi розкладаються ранiше, нiж
видалиться вода:

2Mn(NO3)2 ·6H2O
t
−A 2MnO + 4NO2 +O2 + 6H2O.

Синтезувати Mn(NO3)2 вдається лише у неводному середовищi,
наприклад рiдкому N2O4:

Mn2(CO)10 + 4N2O4 = 2Mn(NO3)2 + 4NO + 10CO.

Якiсною реакцiєю на iон Mn2+ є утворення манган сульфiду
тiлесного кольору:

MnCl2 +Na2S = MnS + 2NaCl.

11.5. Сполуки Е (+4)
Найбiльш розповсюдженою сполукою цiєї групи є MnO2 (пiролю-

зит). Це – нерозчинний у водi амфотерний оксид, у якого переважають
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кислотнi властивостi. Осно́внiй функцiї цього оксиду вiдповiдає сполу-
ка Mn(SO4)2, яку одержують окисненням MnSO4:

3MnSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 5Mn(SO4)2 +K2SO4 + 8H2O.

Крiм Mn(SO4)2, MnO2 i MnF4 простi сполуки Mn (+4) практич-
но не зустрiчаються через високу окисну активнiсть Mn (+4). Анiоннi
похiднi Mn (+4) бiльш розповсюдженi; серед них можна назвати ман-
ганати (+4) складу MIIMnO3:

MnO2 +CaO
t
−A CaMnO3.

Тривале нагрiвання на повiтрi MnO2 призводить до утворення
манган (+3) оксиду:

4MnO2

t
−A 2Mn2O3 +O2.

Для сполук Mn (+4) бiльш характернi окиснi властивостi. MnCl4
не утворюється внаслiдок перебiгу окисно-вiдновної реакцiї:

MnCl4 = MnCl2 +Cl2.

Згадана реакцiя вiдбувається мiж MnO2 i хлоридною кислотою
з утворенням промiжного продукту MnCl4:

MnO2 + 4HCl = MnCl2 +Cl2 + 2H2O.

Взаємодiя MnO2 з кислотами-неокисниками призводить до видi-
лення кисню, а не до утворення солей Mn (+4):

2MnO2 + 2H2SO4 = 2MnSO4 + 2H2O +O2.

У цiлому MnO2 є доволi сильним окисником у кислому середо-
вищi i в ролi вiдновника MnO2 функцiонує дуже рiдко:

2MnO2 + 3PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O.

Аналогiчнi сполуки технецiю (+4) i ренiю (+4) виступають, на
вiдмiну вiд сполук мангану (+4), як вiдновники, причому схильнi до
диспропорцiонування:

2ReO2 + 4H2O + 3Cl2 = 2HReO4 + 6HCl,

7ReO2

850 °C
−−−−A 2Re2O7 + 3Re.

Кислотнi властивостi TcO2 та ReO2 вираженi дуже слабо; рена-
ти (+4) можна одержати лише при сплавленнi оксиду з лугом:

ReO2 + 2NaOH
350 °C, N2

−−−−−−−A Na2ReO3 +H2O.
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11.6. Сполуки Е (+6)

Цей ступiнь окиснення мало характерний для елементiв групи.
Манган (+6) вiдомий лише у солях лужних металiв у виглядi йону
MnO2−

4 : K2MnO4 i Na2MnO4. У промисловостi вказанi солi одержують
окисненням MnO2 у лужному середовищi:

2MnO2 + 4KOH(к) +O2 = 2K2MnO4 + 2H2O.

K2MnO4 стiйкий лише у лужному середовищi, у слаболужному
iон MnO2−

4 диспропорцiонує, а при наявностi вiдновникiв – вiднов-
люється:

3MnO2−
4 + 2H2O = 2MnO−

4 +MnO2 + 4OH−,
K2MnO4 +K2SO3 +H2SO4 = 2K2SO4 +MnO2 +H2O.

Лише сильнi окисники переводять Mn (+6) у Mn (+7):

2K2MnO4 +Cl2 = 2KMnO4 + 2KCl.

Схожiсть технатiв (+6) i ренатiв (+6) з K2MnO4 полягає у схиль-
ностi до диспропорцiонування. Проте цi сполуки легше окиснюються,
нiж вiдновлюються, що вiдрiзняє їх вiд K2MnO4:

4K2ReO4 +O2 + 2H2O = 4KReO4 + 4KOH.

11.7. Сполуки Е (+7)

Сполуки d5-елементiв у цьому ступенi окиснення одержують
по-рiзному. Манганати (+7) або перманганати одержують окисненням
манганатiв (+6) у жорстких умовах, зокрема анодним окисненням.
Сполуки Tc (+7) i Re (+7) легко утворюються через оксиди Е2O7, якi
є продуктом окиснення метала на повiтрi.

Вищим оксидам вiдповiдають кислоти складу HЕO4, сила яких
знижується вiд мангану до ренiю, аналогiчно силi кислот p5-елементiв.
Стiйкiсть сполук Е (+7) помiтно вiдрiзняється: у технецiю та ренiю
сполуки доволi стiйкi, а у мангану – нi. Так, Mn2O7 можна одержати
лише непрямим шляхом:

2KMnO4 + 2H2SO4 = Mn2O7 + 2KHSO4 +H2O.

Mn2O7 – рiдина, схильна до розкладання на MnO2 i O2 з вибухом.
Агрегатний стан цього оксиду вказує на його молекулярну будову; це –
єдиний оксид мангану постiйного складу.

Мiж солями вищих кислот також є вiдмiннiсть. При нагрiваннi
KTcO4 i KReO4 плавляться, а KMnO4 – розкладається:
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2KMnO4 = MnO2 + 2K2MnO4 +O2.

Взагалi KMnO4 виступає одним з найпотужнiших окисникiв. Йо-
го окисна активнiсть суттєво залежить вiд pH середовища (табл. 11.2).

Таблиця 11.2 – Стандартнi потенцiали MnO−
4 при рiзних pH

pH Реакцiя E◦, В

<7 MnO−
4 + 8H+ + 5e = Mn2+ + 4H2O 1,51

=7 MnO−
4 + 2H2O + 3e = MnO2 + 4OH− 0,60

>7 MnO−
4 + e = MnO2−

4 0,56

Iони TcO−
4 i ReO−

4 безбарвнi у водних розчинах, тодi як MnO−
4

має характерне малинове забарвлення, помiтне навiть при сильному
розведеннi. Цю його властивiсть використовують у аналiтичнiй хiмiї.

Особливiстю хiмiї Tc (+7) i Re (+7) є утворення сульфiдiв при
дiї H2S на кислоту:

2HЕO4 +H2S = Е2S7 + 8H2O.
Це – єдинi вiдомi сульфiди складу Е2S7.

11.8. Комплекснi сполуки
Комплекснi сполуки складають значну частину хiмiї d5-елементiв.

Наприклад, стандартнi електроднi потенцiали технецiю та ренiю є
умовними внаслiдок того, що утворення простих катiонiв для цих
елементiв не характерне.

У водних розчинах Mn (+2) iснує аквакомплекс Mn(H2O)2+6 ,
котрий надає розчинам слабке рожеве забарвлення. З водних роз-
чинiв видiляються кристалогiдрати солей типу Mn(NO3)2 ·6H2O, що
пiдтверджує стiйкiсть комплексiв.

КЧ 6 манган проявляє у комплексах зi складними лiгандами
на кшталт CN−, OH−, CNS−, а КЧ 4 зустрiчається у галогенiдних
комплексах. В останньому випадку фториднi комплекси мають КЧ 6,
а iншi галогенiднi – 4: K4[MnF6] але K2[MnCl4].

У комплексах стабiлiзуються нестiйкi ступенi окиснення. Простi
похiднi Mn (+3) дуже легко диспропорцiонують у розчинах, тодi
як комплекснi сполуки типу [Mn(CN)6]

3− цiлком стiйкi. Аналогiчно
технецiй та ренiй у ступенi окиснення +4 утворюють стiйкi галогенiднi
комплекси ([ReF6]

2−). У цьому ж ступенi окиснення манган не утворює
хлориду складу MnCl4, проте утворює комплексну сполуку K2[MnCl6].
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У вищому ступенi окиснення важкi представники групи, зокрема
ренiй, здатнi проявляти високi КЧ (до 9):

2KF + ReF7 = K2[ReF9].
Особлива група комплексiв Tc i Re – кластери. Наприклад, ренiй

(III) хлорид – кластер складу Re3Cl9, у якому атоми ренiю пов’язанi
мiж собою хiмiчними зв’язками, а три з 9 атомiв хлору утворюють
мiстковi зв’язки (рис. 11.4).

Рисунок 11.4 – Спрощена структура кластера Re3Cl9

11.9. Використання сполук елементiв
Манган.
• Великi кiлькостi мангану використовують у чорнiй металургiї

для легування сталей (видаляє оксиген та сульфур)
• Сплав 83% Cu, 13% Mn i 4% Ni (манганiн) – матерiал для виго-

товлення реостатiв, адже його електричний опiр майже не змiнюється
з температурою.

• MnO2 використовують у виробництвi сухих гальванiчних еле-
ментiв (елемент Лекланше).

• KMnO4 – окисник як у неорганiчнiй, так i органiчнiй, а також
аналiтичнiй хiмiї.

Ренiй.
• Ренiй – дуже коштовний метал, його використання обмежене.
• Входить до складу сплавiв з високою хiмiчною стiйкiстю,

зокрема при високих температурах (матерiал нагрiвальних елементiв
та сопел реактивних двигунiв).

• При введенi до складу сплавiв з платиновими металами збiль-
шує їхню механiчну стiйкiсть.

• Матерiал спецiальних електричних контактiв для високострум-
них мереж.
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12. d6 − d8-елементи
12.1. Загальнi положення

Традицiйно 9 елементiв Перiодичної системи розглядають спiль-
но у певному порядку. Елементи четвертого перiоду Fe, Co i Ni утво-
рюють так звану трiаду феруму. Iншi 6 елементiв, якi називають
платиноїдами, подiляють на три дiади: Ru-Os, Rh-Ir, Pd-Pt. Та-
ке дiлення виправдовується близкiстю хiмiчних властивостей саме у
чотирьох видiлених об’єднаннях елементiв.

12.2. Хiмiя елементiв трiади феруму

Електронна конфiгурацiя елементiв не є повнiстю подiбною:
3d64s2 (Fe), 3d74s2 (Co) i 3d84s2 (Ni). Проте внутрiшнi 3d-електрони
нiколи повнiстю не беруть участь в утвореннi зв’язкiв, тому власти-
востi сполук елементiв виявляються схожими. Основними ступенями
окиснення феруму, кобальту i нiкелю є +2 i +3. Однак для феруму
бiльш стiйким є ступiнь окиснення +3, тодi як для двох iнших еле-
ментiв це +2. За кислотно-основними властивостями Fe (+2) нагадує
Mg (+2), а Fe (+3) – Al (+3). Причина подiбної аналогiї полягає у
схожостi iонних радiусiв.

Ферум за розповсюдженiстю на Землi займає четверте мiсце
(4,5%), проте бiльша його частина знаходиться у непридатному для
промислового використання станi (алюмосилiкати). Промислове зна-
чення мають лише руди на основi оксидiв феруму FeO i Fe2O3. Кобальт
и нiкель – малорозповсюдженi елементи (3 · 10−3 i 8 · 10−3%), котрi у
промисловостi видобуваються з полiметалiчних руд, хоча й утворюють
власнi мiнерали.

Властивостi простих сполук (табл. 12.1) сильно залежать вiд
наявностi у них домiшок iнших елементiв. Чистi компактнi метали,
особливо нiкель, стiйкi на повiтрi за невисоких температур через
утворення захисної оксидної плiвки, особливо нiкель. Проте у висо-
кодисперсному станi данi метали пiрофорнi, тобто самозаймаються.

Таблиця 12.1 – Деякi характеристики металiв трiади феруму

Fe Co Ni

tпл, °C 1539 1768 1453

E◦(M2+/M), В −0, 44 −0, 28 −0, 25
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Схеми взаємодiї елементiв трiади Fe з найважливiшими простими
речовинами та iншими реагентами наведено на рис. 12.1 i рис. 12.2.
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Рисунок 12.1 – Схема взаємодiї Fe, Co i Ni з простими речовинами
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Рисунок 12.2 – Схема взаємодiї Fe, Co i Ni з важливими реагентами
При нагрiваннi Fe, Co i Ni реагують з багатьма неметалами,

причому взаємодiя залiза з хлором вiдбувається особливо iнтенсивно
завдяки летючостi FeCl3, який не захищає поверхню метала вiд окис-
нення. Навпаки, взаємодiя Ni з фтором практично не вiдбувається
через утворення нерозчинної плiвки фториду, тому апаратуру з нiкелю
використовують при роботi з фтором:

2Fe + 3Cl2
>200 °C
−−−−−A 2FeCl3 ,

Е + Г2

t
−A ЕГ2, Е – Co, Ni.

З воднем Fe, Co i Ni не утворюють певних сполук, але здатнi
поглинати його у помiтних кiлькостях, особливо у високодисперсному
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станi. Тому метали трiади феруму виступають гарними каталiзаторами
процесiв гiдрування.

З кислотами-неокисниками метали реагують легко:
Е + 2HCl = ЕCl2 +H2.

Особливiстю залiза є реакцiя з O2 у присутностi води, причому
з кожним компонентом окремо компактне залiзо практично не реагує:

4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3 (iржавiння).
Кислоти-окисники на холодi пасивують метали, а з лугами реак-

цiя не вiдбувається через осно́вний характер оксидiв металiв:

Fe + 6HNO3

t
−A Fe(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O (Co(NO3)2, Ni(NO3)2),

Е +NaOH +H2O ↛ .
Одержання простих речовин зводиться до вiдновлення оксидiв.

Як вiдновник використовують похiднi карбону (кокс, CO), тому одер-
жаний метал мiстить до кiлькох вiдсоткiв карбону. Залiзо з вмiстом
карбону бiльше 2% називають чавуном; цей матерiал добре пiдходить
для вiдливу масивних виробiв, проте його механiчна стiйкiсть є невисо-
кою. Шляхом випалу карбону у конверторах одержують сталь, з якої
можна виготовляти механiчно мiцнi вироби. Залежнiсть властивостей
матерiалу вiд способу його одержання i обробки особливо чiтко спо-
стерiгається для сплавiв залiза: поєднання загартовування i вiдпуску
дозволяє виготовляти рiзнi за структурою i властивостями матерiали.

Одержання Co i Ni – складний процес. На кiнцевому етапi оксиди
металiв вiдновлюють вуглецем, а метал очищують електролiзом.

Сполуки Е (0)
Цей ступiнь окиснення характерний для карбонiлiв. Ферум утво-

рює карбонiл складу Fe(CO)5, кобальт – Co2(CO)8, а нiкель – Ni(CO)4.
Карбонiл нiкелю утворюється особливо легко, тому його використову-
ють для одержання чистого нiкелю:

Ni + 4CO
50−100 °C
−−−−−−−A Ni(CO)4.

Карбонiли цих металiв використовують найширше серед усiх кар-
бонiлiв. Окрiм одержання чистих металiв, карбонiли використовують
для роздiлення елементiв: Co2(CO)8 менш леткий, нiж Ni(CO)4.

Сполуки Е (+2)
Стiйкiсть сполук у цьому ступенi окиснення збiльшується вiд Fe

до Ni. Це пов’язано з тим, що збiльшення заряду ядра при незмiнному
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розмiрi атома посилює зв’язок мiж ядром i d-електронами, тому останнi
важче вiдiрвати. Атоми всiх трьох елементiв у цьому ступенi окиснення
мають непарнi електрони, тому їх сполуки характерно забарвленi.

Сполуки Е (+2) одержують розчиненням металiв у кислотах.
Гiдроксиди Е(OH)2 випадають у осад при додаваннi лугу до водних
розчинiв солей:

ЕCl2 + 2NaOH = Е(OH)2 + 2NaCl.
Через слабкiсть вiдповiдних гiдроксидiв солi металiв гiдролiзо-

ванi у розчинi за катiоном. У результатi гiдролiзу утворюються рiзнi
продукти, у тому числi й полiядернi комплекси, наприклад Ni3(OH)3+3 .

Прожарюванням Е(OH)2 без доступу повiтря можна одержати
вiдповiднi оксиди:

Е(OH)2
t
−A ЕO +H2O.

Оксиди i гiдроксиди проявляють переважно основний характер;
ферати (+2), кобальтати (+2) i нiкелати (+2) утворюються лише у
жорстких умовах:

Na2O +NiO
сплавлення
−−−−−−−A Na2NiO2.

Сульфiди Е (+2) можна осадити з водних розчинiв за допомогою
Na2S або навiть H2S, крiм FeS який (подiбно MnS) осаджується лише
розчином Na2S. Сильнi кислоти розчиняють цi сульфiди i цей факт
використовують у хiмiчному аналiзi:

Е2+ + S2− = ЕS ,
ЕS + 2H+

(надл) = Е2+ +H2S .

Зi сполук Е (+2) лише Fe (+2) проявляє помiтнi вiдновнi власти-
востi. Так, всi простi (не комплекснi) сполуки Fe (+2) окиснюються
киснем повiтря та iншими сильними окисниками:

4Fe(OH)2 + 2H2O +O2 = 4Fe(OH)3,
10FeCl2 + 2KMnO4 + 16HCl = 10FeCl3 + 2KCl + 2MnCl2 + 8H2O.

Сполуки кобальту (+2) i нiкелю (+2) окиснюються лише силь-
ними окисниками, наприклад NaOCl:

2Е(OH)2 +NaOCl + (x− 2)H2O = Е2O3 ·xH2O +NaCl.

Сполуки Е (+3)
Стiйкi сполуки у цьому ступенi окиснення дає ферум i, частково,

кобальт. З похiдних Ni (+3) стiйкими є лише комплекснi сполуки.
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Гiдроксиди Е(OH)3 одержують дiєю лугу на розчини солей або
окисненням Е(OH)2:

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3 + 3NaCl,
2Co(OH)2 +H2O2 = 2Co(OH)3.

При цьому утворюються продукти зi змiнним вмiстом води (не
мають постiйного складу). Оксиди виступають кiнцевими продукта-
ми зневоднення гiдроксидiв, проте одержати чистi Co2O3 i Ni2O3 не
вдається через їх розкладання на кисень i нижчий оксид. Для фе-
руму i кобальту вдається одержати оксиди складу Е3O4 якi можна
розглядати як змiшанi оксиди ЕO · Е2O3:

6Co2O3

t
−A 4Co3O4 +O2.

З iншого боку сполуки Е3O4 є солями, якi вiдповiдають кис-
лотнiй функцiї гiдроксидiв Е(OH)3. Iншi ферати (+3) синтезують
сплавленням вiдповiдних оксидiв, наприклад:

Fe2O3 +Na2O
сплавлення
−−−−−−−A 2NaFeO2.

Набагато краще вираженi основнi функцiї Fe(OH)3:

Fe(OH)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O.

Внаслiдок слабкостi Fe(OH)3 як основи солi Fe (+3) гiдролiзованi
у розчинi. Продукти гiдролiзу забарвлюють розчин у характерний
бурий колiр, а при кип’ятiннi розчину випадає осад Fe(OH)3:

Fe3+ +H2O ⇄ FeOH2+ +H+,

Fe3+ + 3H2O
кип’ятiння
−−−−−−−A Fe(OH)3 + 3H+.

Одержати простi солi Co (+3) i Ni (+3), якi вiдповiдають основ-
нiй функцiї гiдроксиду Е(OH)3 не вдається: у кислому середовищi
вiдбуваються окисно-вiдновнi реакцiї з утворенням солей Е (+2):

2Co3O4 + 12HCl = 6CoCl2 +O2 + 6H2O.
Сполуки Co (+3) i Ni (+3) можуть бути лише окисниками, причо-

му доволi сильними, а ферум (+3) не належить до сильних окисникiв.
Тим не менш одержати солi Е (+3) з анiоном-вiдновником (I−, S2−)
не завжди вдається. Наприклад:

2Fe(OH)3 + 6HI = 2FeI2 + 6H2O + I2,
2FeCl3 + 3Na2S = 2FeS + S + 6NaCl.

На вiдмiну вiд Co та Ni, ферум дає похiднi Fe (+6), котрi одер-
жують жорстким окисненням Fe(OH)3 у сильно лужному середовищi:

140



2Fe(OH)3 + 3Br2 + 10KOH
t
−A 2K2FeO4 + 6KBr + 8H2O.

Ферати (+6) у кислому середовищi виступають бiльш сильними
окисниками, нiж MnO−

4 :

4K2FeO4 + 10H2SO4 = 2Fe2(SO4)3 + 3O2 + 4K2SO4 + 10H2O.

Комплекснi сполуки

Простi сполуки елементiв трiади феруму складають невелику
частину хiмiї цих елементiв, а хiмiя комплексних сполук доволi багата.

Fe, Co i Ni утворюють аквакомплекси складу [Е(H2O)6]
2+. Їх

забарвлення визначає колiр солей Fe (+2) (блiдо-зелений), Co (+2) (ро-
жевий) i Ni (+2) (зелений). Проте якщо аквакомплекси кобальту (+2)
i нiкелю (+2) стiйкi, то [Fe(H2O)6]

2+ доволi легко окиснюється (див.
стор. 139). З iншого боку пiдвищеною стiйкiстю на повiтрi вiдрiзняєть-
ся подвiйна сiль – сульфат амонiю-феруму (+2) (NH4)2[Fe(SO4)2]·6H2O
(сiль Мора). Отже у цьому випадку нижчий ступiнь окиснення феруму
стабiлiзується за рахунок комплексоутворення.

Аквакомплекси кобальту (+2) можуть вiдiгравати роль гiгро-
метра – їх забарвлення залежить вiд вмiсту води у внутрiшнiй сферi
комплексу:

[Co(H2O)6]
2+

рожевий
+4Cl− ⇄ [CoCl4]

2−

голубий
+6H2O.

Особливiстю феруму є нестiйкiсть його амонiачних комплексiв,
тому при дiї водного розчину NH3 солi Fe (+2), Co (+2) i Ni (+2)
поводять себе по-рiзному. При дiї невеликої кiлькостi розчину амонiаку
утворюється осад вiдповiдного гiдроксиду:

ЕSO4 + 2NH3 + 2H2O = (NH4)2SO4 + Е(OH)2 .

Надлишок розчину амонiаку розчиняє лише гiдроксиди Co i Ni,
але не феруму:

Е(OH)2 + 6NH3(надл) = [Е(NH3)6](OH)2.

Цiкавою особливiстю кобальту є залежнiсть стiйкостi ступеню
окиснення металу вiд типу лiгандiв. Наприклад, стiйкими є акваком-
плекси Co (+2) i амiнокомплекси Co (+3). Останнi не руйнуються
навiть концентрованою хлоридною кислотою. У амонiачному ком-
плексi вiдбувається стабiлiзацiя Co (+3), тому окиснення Co (+2)
вiдбувається легко:
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4[Co(NH3)6]Cl2 +O2 + 4NH4Cl = 4[Co(NH3)6]Cl3 + 2H2O + 4NH3.

Ще легше перехiд Co (+2) A Co (+3) вiдбувається при утвореннi
цiанiдних комплексiв, причому окисником виступає вода:

2CoCl2 + 12KCN + 2H2O = 2K3[Co(CN)6] + 4KCl + 2KOH +H2.

Найбiльш стiйкими комплексами Fe, Co i Ni є цiанiднi комплекси.
Широке використання у лабораторнiй практицi мають K3[Fe(CN)6]
(червона кров’яна сiль) i K4[Fe(CN)6] (жовта кров’яна сiль) як реак-
тиви для виявлення iонiв Fe2+ i Fe3+ вiдповiдно:

K3[Fe(CN)6] + Fe2+ = KFe[Fe(CN)6] + 2K+,
K4[Fe(CN)6] + Fe3+ = KFe[Fe(CN)6] + 3K+.

В обох наведених реакцiях утворюються осади синього кольору,
якi називають «турнбулева синь» та «берлiнська лазур», вiдповiд-
но. Крiм того, якiсну реакцiю на Fe3+ дають роданiд-iони завдяки
утворенню червоно-коричневого комплексу:

Fe3+ + 6CNS− = [Fe(CNS)6]
3−.

Якiсною реакцiєю на iон Ni2+ є реакцiя утворення хелатного
комплексу (реакцiя Чугаєва) з диметилглiоксимом червоного кольору
(рис. 12.3). Подiбнi комплекси вiдомi й для Fe, наприклад гемоглобiн.

H3C C

CH3C N

O

H

O

N C CH3

C CH3N

O

H

O

N
Ni

Рисунок 12.3 – Структура диметилглiоксимату нiкелю

Для кобальту (+2) вiдомий червоно-фiолетовий роданiдний ком-
плекс складу [Co(SCN)4]

2−, який є стiйким лише у концентрованому
розчинi, що мiстить надлишок iонiв SCN−, але розкладається при
незначному розведеннi:

Co2+ + 4CNS− ⇄ [Co(CNS)4]
2−.
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Малорозчинними є гексанiтрато(III)кобальтати калiю, талiю та
аргентуму складу M3[Co(NO2)6]. На осадженнi подiбних сполук ґрун-
туються методи вiддiлення кобальту вiд великої кiлькостi елементiв.

12.3. Використання сполук феруму, кобальту та нiкелю
Ферум.
• Рiзноманiтнi чавуни та сталi, зокрема нержавiючi, є основними

конструкцiйними матерiалами сучасної промисловостi.
• У обмежених кiлькостях карбонiльне залiзо знаходить вико-

ристання як каталiзатор.
Кобальт.
• Сполуки кобальту використовують як синiй пiгмент при виго-

товленнi фарб.
• Кобальт – компонент потужних постiйних магнiтiв.
• Як каталiзатори сполуки кобальту вiдомi для певних органiч-

них реакцiй.
Нiкель.
• Бiльша частина нiкелю йде на виготовлення спецiальних спла-

вiв (нiхром, нейзiльбер, монель-метал тощо).
• Нiкель використовують у роботi з деякими агресивними речо-

винами, зокрема з F2 та розплавленими лугами.
• Як каталiзатор при гiдруваннi ненасиченої рослинної олiї

використовують порошкоподiбний нiкель.
• Ni – складова частина залiзно-нiкелевих акумуляторiв.
• Декоративнi нiкелевi покриття використовують у побутi.

12.4. Хiмiя платиноїдiв
Електронна будова атомiв платиноїдiв вiдрiзняється рiзноманiт-

тям внаслiдок можливостi провалу електрона (табл. 12.2). Лише у
осмiю та iридiю спостерiгається нормальна послiдовнiсть заповнен-
ня пiдрiвнiв, тодi як у платини стабiльна d9-конфiгурацiя, а у Pd –
4d105s0. Останнi двi конфiгурацiї є унiкальними у Перiодичнiй системi.
В цiлому для металiв цього сiмейства характернi ступенi окиснення
вiд 0 до +8:

Схожiсть ступенiв окиснення елементiв є аргументом на користь
подiлу 6 елементiв на три вертикальнi дiади. Перша дiада близька за
властивостями до d5-елементiв, а третя дiада – до d9-елементiв. Плати-
ноїди виступають найкращими комплексотвiрниками з усiх елементiв
Перiодичнiй системi.
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Таблиця 12.2 – Деякi характеристики платиноїдiв
Ru Os Rh Ir Pd Pt

Електронна
конфiгурацiя 4d75s1 5d66s2 4d85s1 5d76s2 4d105s0 5d96s1

Характернi ступенi
окиснення

+4, +6,
+7, +8

+6, +7,
+8 +3 +3, +4 +2 +2, +4

Густина, г/см3 12,45 22,61 12,41 22,50 12,02 21,45
tпл, °C 2310 3050 1960 2443 1552 1769

Простi речовини

Усi платиноїди – рiдкiснi елементи, зустрiчаються разом i, як
правило, у самородному станi (простi речовини). Важливим джерелом
цих металiв є аноднi шлами виробництв мiдi та нiкелю. Складним тех-
нологiчним процесом є роздiлення платиноїдiв через схожiсть хiмiчної
поведiнки металiв.

У виглядi простих речовин платиноїди є тугоплавкими важкими
металами, що вказує на мiцнiсть зв’язкiв у кристалах i значну частку
ковалентної складової.

Схеми взаємодiї платиноїдiв з найважливiшими простими ре-
човинами та iншими реагентами наведено на рис. 12.4 i рис. 12.5. У
хiмiчному планi платиноїди – благороднi метали. З киснем платиноїди
рiзних дiад реагують по-рiзному. Ru i Os окиснюються вiдносно легко:

Ru +O2

t
−A RuO2 (400 °C), RuO4 (> 700 °C),

Os + 2O2

400 °C
−−−−A OsO4.

Rh та Ir окиснюються O2 в жорстких умовах:

4Rh + 3O2

700 °C
−−−−A 2Rh2O3,

Ir(порошок) +O2

600 °C
−−−−A IrO2.

Pd i Pt реагують з киснем лише у виглядi «чернi» (сильно
подрiбнених металiв з розвиненою поверхнею):

2Е(чернь) +O2

t
−A 2ЕO (Pd : 700 °C,Pt : 450 °C).

Цiкаво, що кисень помiтно поглинається платиновою черню за
кiмнатної температури (1 об’єм платини поглинає 100 об’ємiв кисню).

Сiркою Ru i Os, Rh та Ir окиснюються в аналогiчних умовах:
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твердi розчини твердi розчини

Ru,Os, Ir,PtAЕO,ЕO2;
PdAPdO;
Ru,Os також ЕO4;
RhARh2O3

ЕГ2,ЕГ3,ЕГ4;
Ru,Os також
ЕГ5,ЕГ6,ЕГ8

Е

твердi розчини ЕxPy

сплави ЕS,Е2S3,ЕS2
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t

Г2

t
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Рисунок 12.4 – Схема взаємодiї платиноїдiв з простими речовинами

Os + 2S
450 °C
−−−−A OsS2, Ir + 2S

600 °C
−−−−A IrS2,

а Pd i Pt реагують набагато легше, нiж з киснем:

Pt + S
200 °C
−−−−A PtS.

Платиновi метали при нагрiваннi реагують з Cl2. При цьому
утворюються хлориди рiзного складу:

Е +Cl2
t
−A ЕCl2,ЕCl3,ЕCl4.

При нагрiваннi з вуглецем утворюються карбiди, тому платино-
вий посуд не слiд нагрiвати на полум’ї пальника, що коптить.

H2 поглинається платиноїдами у великих кiлькостях: 1 об’єм
Pd при 20 °C розчиняє до 900 об’ємiв H2. При цьому стехiометричнi
сполуки не утворюються i саме тому платиновi метали використовують
як ефективнi каталiзатори.

З огляду на позитивнi електроднi потенцiали жоден платиноїд у
кислотах-неокисниках не розчиняється. У концентрованiй нiтратнiй
кислотi розчиняється лише паладiй:

Pd + 4HNO3(к) = Pd(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

Платина, родiй та паладiй розчиняються у царськiй горiлцi з
утворенням вiдповiдних хлоридних комплексiв, наприклад:

3Pt + 4HNO3 + 18HCl︸ ︷︷ ︸
царська горiлка

= 3H2[PtCl6] + 4NO + 8H2O.
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PdAPdSO4 не реагують

не реагують Pt,Rh,PdAH2[ЕCl6]

Е

не реагують не реагують

PdAPd(NO3)2 Ru,OsANa2ЕO4

H2O

t

H2SO4(к)

t

H2SO4(р)

HNO3(к)

t

HNO3(р) HCl

NaOH+
NaNO3

t

HNO3 +HCl

Рисунок 12.5 – Схема взаємодiї платиноїдiв з важливими реагентами

Родiй не вдається розчинити у концентрованiй сульфатнiй кисло-
тi, проте вiн сплавляється з гiдросульфатами при високiй температурi
(яка є недосяжною для сульфатної кислоти):

2Rh + 12KHSO4

700 °C
−−−−A 2K3[Rh(SO4)3] + 3SO2 + 6H2O + 3K2SO4.

Iридiй добре розчиняється у хлориднiй кислотi у присутностi
сильного окисника – хлору:

Ir + 2HCl + Cl2 = H2[IrCl6].
Стiйкiсть до лугiв у платиноїдiв невелика, особливо у Ru i Os:

Os + 3KClO + 2KOH(к) +H2O
t
−A K2[OsO2(OH)4] + 3KCl.

Таким чином найкращими розчинниками для платинових металiв
виступають:

• для Ru i Os – розплав лугу + окисник;
• для Rh i Ir – HCl(к) +NaClO3, 125 °C;
• для Pd i Pt – HNO3(к), царська горiлка.

Некомплекснi сполуки платиноїдiв
Внаслiдок явно вираженої схильностi до комплексоутворення,

хiмiя координацiйно ненасичених сполук платиноїдiв є не дуже змi-
стовною.

Оксиди Ru i Os одержують прямим окисненням порошкiв ме-
талiв, при цьому осмiй дає одразу вищий оксид, а рутенiй окиснюється
спочатку до RuO2, а потiм – до RuO4. Рiзниця у властивостях RuO2

i OsO2 виявляється при нагрiваннi: перший розкладається, а другий –
диспропорцiонує:
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RuO2

1000 °C
−−−−−A Ru +O2,

2OsO2

t
−A Os + OsO4.

В цiлому ЕO2 проявляють окиснi властивостi i окиснюються
вони лише у жорстких умовах, особливо RuO2:

2RuO2 + 8HCl(к) = 2RuCl3 +Cl2 + 4H2O,

2RuO2 + 3Na2O2

750 °C
−−−−A Na3RuO4 +O2.

Як окисники дiоксиди суттєво поступаються тетраоксидам:
OsO4 +KNO2 + 2KOH +H2O = K2[OsO2(OH)4] + KNO3.
За значенням електричного опору RuO2 наближається до ме-

талiв, а за стiйкiстю до окиснення переважає їх. Тому вiн виступає
цiнним анодним матерiалом при видiленнi O2 i Cl2.

Вищi оксиди розчиняються у водi, проте хiмiчно з нею не взає-
модiють. RuO4 та OsO4 взаємодiють лише з лугами i поводять себе при
цьому по-рiзному. RuO4 вiдновлюється до RuO2−

4 , а OsO4 збiльшує
координацiйне число без змiни ступеню окиснення:

2RuO4 + 4NaOH = 2Na2RuO4 +O2 + 2H2O,
OsO4 + 2KOH = K2[OsO4(OH)2].

Солеподiбнi некомплекснi сполуки взагалi невiдомi для Ru (+8)
i Os (+8); проте вiдомi солi Ru (+6) i Os (+6), яким не вiдповiда-
ють оксиди та гiдроксиди. Рутенати (+6) та осмати (+6) одержують
окисненням металiв у розплавах лугiв:

Е + 2NaOH + 3NaNO3

t
−A Na2ЕO4 +H2O + 3NaNO2.

Одержанi солi можна окиснити далi, при цьому рутенати (+6)
переходять у рутенати (+7), а осмати (+6) у OsO4:

2Na2RuO4 +Cl2
t
−A 2NaRuO4 + 2NaCl,

Na2OsO4 +Cl2
t
−A OsO4 + 2NaCl.

Окисненням Rh та Ir киснем при 600 °C одержують Rh2O3 i IrO2.
Окиснi властивостi першого з оксидiв проявляються сильнiше, нiж
вiдновнi, тодi як IrO2 проявляє сильнi окиснi властивостi:
Rh2O3+Na[Sn(OH)3]+NaOH(к)+3H2O = 2Rh(OH)2+Na2[Sn(OH)6],

Rh2O3 + 4NaOH(к) + 3NaClO = 2Na2RhO4 + 3NaCl + 2H2O,

IrO2 +H2

500 °C
−−−−A Ir + H2O.
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Вiдповiднi гiдроксиди є амфотерними, але перший з них має
бiльш осно́вний характер, а другий – кислотний. Особливо легко вiд-
бувається процес розчинення у HCl за рахунок комплексоутворення:

Rh2O3 + 6HCl(к) = H3[RhCl6] + 3H2O,

Rh2O3 + Li2O
900 °C
−−−−A 2LiRhO2,

IrO2 + 6HCl = H2[IrCl6] + 2H2O.

Оксиди i гiдроксиди родiю та iридiю у ступенях окиснення вищих
за +4 невiдомi.

Оксид паладiю (+2) одержують окисненням метала у струменi
кисню. Цей оксид має переважно оксно́вний характер зi слабкими
ознаками амфотерностi:

PdO +HBr(к) = H2[PdBr4] + H2O,

PdO +K2O
600 °C
−−−−A K2PdO2.

Оксиди платини (+2) i платини (+4) одержують непрямим шля-
хом i вже при утвореннi (400 °C) вони розкладаються (420 °C) у значнiй
мiрi з видiленням метала.

При взаємодiї розчинiв лугiв i галогенидiв або нiтратiв платино-
вих металiв у осад випадають гiдратованi оксиди, котрi практично
неможливо одержати у чистому виглядi:

IrCl4 + 4NaOH(розв) + (n− 2)H2O = IrO2 · nH2O + 4NaCl.

Крiм того, вони легко переходять у колоїдний стан. Тому данi
сполуки не мають особливого значення для хiмiї платиноїдiв.

Вiдомо багато галогенiдiв платиноїдiв, особливо фторидiв i хло-
ридiв. В усiх галогенiдах, крiм фторидiв, реалiзуються ступенi окис-
нення до +4 включно, причому для цих сполук характернi реакцiї
послiдовного вiдщеплення галогену при нагрiваннi з пониженням сту-
пеню окиснення метала. Серед фторидiв вiдомi ЕF3, ЕF4, ЕF5, ЕF6

(для паладiю – PdF2, PdF3 i PdF4), а також RuF8 i OsF8. Одним з
найпотужнiших вiдомих окисникiв виступає PtF6, здатний окиснити
молекулярний кисень i важкi благороднi гази:

O2 + PtF6 = O2[PtF6].

PdCl2 має важливу особливiсть: легко вiдновлюється такими
вiдновниками як етен чи метанова кислота, а також використовується
як дуже чутливий iндикатор на CO:

PdCl2 +HCOOH
60 °C
−−−A Pd + 2HCl + CO2,
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PdCl2 +CO +H2O = Pd + CO2 + 2HCl.

Хлориди платиноїдiв мають практичне значення для технологiї
цих металiв через вiдносну легкiсть одержання i здатнiсть утворювати
комплекси у розчинi HCl:

PdCl2 + 2HCl(к) = H2[PdCl4].

Техлологiчно значущi хлориди платиноїдiв наведено у табл. 12.3.
Таблиця 12.3 – Найважливiшi хлориди платиноїдiв

Метал Найважливiший хлорид Температура утворення, °C

Ru RuCl3 500 – 850
Os OsCl4 600
Rh RhCl3 400 – 600
Ir IrCl3 600
Pd PdCl2 300
Pt PtCl2, PtCl4 500, 300

На вiдмiну вiд кисню, сiрка вiдносно легко реагує з платиноїдами
з утворенням сполук ЕS i ЕS2. Якщо перша дiада платиноїдiв легко
окиснюється киснем, а остання – важно, то з сiркою ситуацiя зворотня.
Крiм прямого синтезу можливе осадження сульфiдiв з розчинiв навiть
комплексних сполук через низьку розчиннiсть усiх сульфiдiв:

(NH4)2[PtCl6] + 2H2S(насич) = PtS2 + 4HCl + 2NH4Cl.

Втiм, iридiй сульфiд не осаджується з нiтратних (III) комплексiв,
що використовують при його вiддiленнi вiд iнших платиноїдiв:

2Na3[Rh(NO2)6] + 3Na2S = Rh2S3 + 12NaNO2,

Na3[Ir(NO2)6] + 3Na2S ↛ .

З iнших розчинiв Ir2S3 можна осадити як через реакцiю обмiну,
так i через окисно-вiдновну реакцiю за участю Ir (+4):

2IrCl3 + 3H2S
100 °C
−−−−A Ir2S3 + 6HCl,

2H2[IrCl6] + 4H2S = Ir2S3 + S + 12HCl.

Сульфiди нерозчиннi у кислотах-неокисниках, проте розчиня-
ються у нiтратнiй кислотi або у царскькiй горiлцi:

PtS2 + 4HNO3 + 6HCl = H2[PtCl6] + 2SO2 + 4NO + 4H2O

Комплекснi сполуки платиноїдiв
Платиноїди – кращi комплексоутворювачi у Перiодичнiй системi,

тому хiмiя їх комплексних сполук винятково багата. Найбiльш розпо-
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всюдженими КЧ у комплексах платиноїдiв є 4 (тетраедр, квадрат) i 6
(октаедр), причому квадратна координацiя характерна для паладiю
i (частково) платини. Вказанi КЧ зустрiчаються як у одноядерних
комплексах типу [RhCl6]

3−, так i у полiядерних ([Ru2(OH)4Cl6]
2−), а

також кластерних сполуках. Прикладом кластеру з КЧ (Os) = 6 є
дихлоротетраацетатосмiй [Os2(CH3COO)4Cl2] (рис. 12.6).

Cl Os

O

C

CH3

O

O

C

CH3

O
O

C
H3C

O

O
C

CH3

O
Os Cl

Рисунок 12.6 – Структура комплексу [Os2(CH3COO)4Cl2]

Комплекси складу [MA2B2] (A, B – лiганди) будуть мати цис- i
транс-iзомери у випадку квадратної координацiї, що вносить особли-
востi у координацiйну хiмiю сполук Pd i Pt (рис. 12.7).

Октаедричнi комплекси [MA2B4] також iснують у виглядi цис- i
транс-iзомерiв, властивостi яких можуть суттєво вiдрiзнятися. Так,
наприклад, транс-[RuCl4L2]

− (де L = iмiдазол) має протипухлинну
дiю, на вiдмiну вiд цис-iзомеру.

Найбiльше значення для технологiї платиноїдiв мають їх гало-
генiднi комплекси через ефективнiсть електролiтичного видiлення
металiв з хлоридних, сульфатних i змiшаних електролiтiв.

Певне значення для хiмiї рутенiю, а також iнших платинових
металiв, мають амонiачнi комплекси. Iсторично першою синтезова-
ною сполукою, у котрiй лiгандами виступали молекули азоту, була
[Ru(NH3)5(N2)]

2+, яка утворюється вже за стандартних умов. Дослiд-
ження подiбних сполук можуть вiдкрити шлях до вирiшення проблеми
«зв’язаного нiтрогену».

Використання платиноїдiв
Платиноїди використовують як каталiзатори, а також для виго-

товлення вiдповiдальних деталей апаратiв, що працюють у агресивних
(але не лужних!) середовищах. Свiтове рiчне виробництво платиноїдiв
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Рисунок 12.7 – Цис- i транс- iзомерiя квадратних комплексiв

[Pt(NH3)2Cl2]
2+

сягає 400 тон, з яких близько 96% припадає на паладiй i платину. У
США споживається приблизно 80 т/рiк платинових металiв, розподiл
яких за галузями використання наведено у табл. 12.4.

Таблиця 12.4 – Галузi споживання платиноїдiв у США (%)

Промисловiсть Ru Os Rh Ir Pd Pt

Автомобiльна – – – – 21 38
Хiмiчна 75 83 33 33 15 14
Нафтопереробна – – <1 44 2 14
Виробництво скла – – 30 <1 2 6
Електротехнiчна 12 – 17 11 44 9
Медична 1 16 <1 1 13 3
Ювелiрна 3 1 14 4 3 3
Iншi разом 9 – 5 6 – 13

Паладiй часто використовують замiсть платини через меншу
вартiсть; його ефективнiсть як каталiзатора навiть вище за Pt у рядi
синтезiв. Каталiтичними нейтралiзаторами на основi платиноїдiв, го-
ловним чином Pt та Pd, для знешкодження газоподiбних викидiв дви-
гунiв внутрiшнього згоряння облаштованi майже всi автотранспортнi
засоби сьогодення. Паладiєвi втулки працюють як водневi клапани i
дозволяють вiдокремити H2 вiд будь-якого газу.
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13. d9-елементи
13.1. Загальнi положення
Сполуки d9-елементiв помiтно вiдрiзняються мiж собою, мабуть

бiльше, нiж елементи будь-якої iншої групи Перiодичної системи. Елек-
троннi конфiгурацiї атомiв елементiв мають вигляд (n− 1)d10ns1 за
рахунок провалу s-електрона на d-пiдрiвень. Тим не менш високою
стiйкiстю характеризується лише заповнений 4d-пiдрiвень (вже у Pd!),
тому лише для Ag характерний нижчий ступiнь окиснення +1. Стiй-
кими ступенями окиснення для купруму є +1 i +2, аргентуму +1 та
ауруму +3.

13.2. Простi речовини
У виглядi простих речовин елементи є металами, причому мiдь i

золото мають характерне забарвлення, а срiбло – нi.
На вiдмiну вiд лужних металiв, у атомiв Cu, Ag i Au велику

роль вiдiграє ефект проникнення зовнiшнього електрона пiд екран
d-пiдрiвня. Тому, по-перше, всi d9-метали є благородними i, по-друге,
благородство металiв збiльшується вiд мiдi до золота (табл. 13.1).
Температури плавлення металiв не дуже високi внаслiдок вiдсутностi
внеску ковалентного зв’язку, адже на d-пiдрiвнi немає непарних елек-
тронiв. Данi метали виступають найкращими провiдниками тепла та
електричного струму.

Таблиця 13.1 – Деякi характеристики d9-елементiв

Cu Ag Au

tпл, °C 1083 962 1064
E◦(Mn+/M), В +0, 34 +0, 80 +1, 50

З киснем реагує лише мiдь, причому при помiрному нагрiваннi
утворюється CuO, котрий при бiльш сильному нагрiваннi розкладаєть-
ся з утворення Cu2O:

2Cu + O2

400 °C
−−−−A 2CuO, Cu + CuO

>1000 °C
−−−−−−A Cu2O.

Схеми взаємодiї Cu, Ag i Au з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 13.1 i рис. 13.2.

З сiркою безпосередньо реагують мiдь i срiбло, якi характеризу-
ються високою спорiдненiстю саме до сульфуру, а не до оксигену:

2Е + S
>200 °C
−−−−−A Е2S.
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не реагують не реагують

CuACuO(t > 400 °C),
Cu2O(t > 800 °C)

CuACuГ2, CuI;
AgAAgГ, AgF2;
AuAAuГ3, AuI

Е

CuACu2S;
AgAAg2S;
Au не реагує

CuACu3P;
AgAAgP2,AgP3;
AuAAu2P3

сплави не реагують

H2

Г2

t

O2

t

S

t

N2

P

t

Cметали
t

Рисунок 13.1 – Схема взаємодiї d9-елементiв з простими речовинами

Ag2S утворюється навiть тодi, коли у повiтрi присутнi лише слiди
гiдроген сульфiду.

Характерною реакцiєю є взаємодiя з хлором: при нагрiваннi до
300 °C утворюються рiзнi продукти:

Е +Cl2
>300 °C
−−−−−A CuCl2, AgCl, AuCl3.

Фтор у цих умовах пасивує мiдь, а срiбло перетворює на AgF2:

Ag + F2

>300 °C
−−−−−A AgF2.

З кислотами-неокисниками метали не реагують через свої пози-
тивнi електроднi потенцiали. Проте у концентрованiй HCl мiдь може
розчинятися завдяки комплексоутворенню:

2Cu + 4HCl = 2H[CuCl2] + H2.

У концентрованiй HNO3 розчиняються Cu i Ag але золото – нi:

Cu + 4HNO3(конц) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O,
Ag + 2HNO3(конц) = AgNO3 +NO2 +H2O.

Au окиснюється лише «царською горiлкою» за рахунок утворен-
ня хлоридного комплексу:

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

Розчинення металiв за рахунок комплексоутворення вiдбувається
i у розчинах цiанiдiв у присутностi кисню повiтря:
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4Е +O2 + 8CN− + 2H2O = 4[Е(CN)2]
− + 4OH−.

Мiдь може розчинятися на повiтрi у водних розчинах амонiаку,
а також солей амонiю:

4Cu + O2 + 8NH3 + 2H2O = 4[Cu(NH3)2]OH.
З лугами реакцiя не йде навiть у присутностi окисника, тому

металiчне срiбло використовують як матерiал для тиглiв, у яких
плавлять луги.

CuACuSO4;
AgAAg2SO4

не реагують

не реагують не реагують

Е

CuACu(NO3)2
CuAH[CuCl2]
(лише з конц HCl)

CuACu(NO3)2;
AgAAgNO3)3

CuAH2[CuCl4];
AuAH[AuCl4]

H2O

t

H2SO4(к)

t > 160 °C

H2SO4(р)

HNO3(к)

t

HNO3(р)

t

HCl

t

NaOH

HNO3 +HCl

Рисунок 13.2 – Схема взаємодiї d9-елементiв з важливими реагентами

Одержання мiдi ґрунтується на обпалi сульфiдних руд з наступ-
ним вiдновленням оксиду до метала:

2CuS + 3O2

t
−A 2CuO + 2SO2,

CuO + C
t
−A Cu + CO.

Одержану «чорнову» мiдь рафiнують електролiтично:

Cu(чорн)
електролiз
−−−−−−−A Cu(чиста) :

А: Cu(чорн) − 2e = Cu2+,

К: Cu2+ + 2e = Cu(чиста).

На вiдмiну вiд Cu i Ag, золото зустрiчається у самородному станi.
Вiддiлення вiд пустої породи може вiдбуватися по-рiзному. Промивка
золотоносного пiску базується на високiй густинi золота (19,3 г/см3),
тодi як амальгамний спосiб – на можливостi утворення рiдкої амаль-
гами золота, котра легко вiддiляється вiд пустої породи i далi розкла-
дається на елементи. Проте найефективнiшим зарекомендував себе
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цiанiдний спосiб, у якому металiчне золото переводиться спочатку у
стiйкий цiанiдний комплекс, а потiм вiдновлюється з нього металiчним
цинком:

4Au + O2 + 8KCN + 2H2O = 4K[Au(CN)2] + 4KOH,
2K[Au(CN)2] + Zn = K2[Zn(CN)4] + 2Au.

13.3. Сполуки купруму
Для купруму вiдомi два важливих ступенi окиснення: +1 i +2,

причому останнiй є бiльш характерним для цього елемента. Вiдпо-
вiдно до електронної будови сполуки Cu (+1) безбарвнi, а Cu (+2) –
забарвленi.

Оксиди купруму краще за все одержувати непрямим шляхом.
Для CuO використовують термiчне розкладання сполук Cu (+2), а
для Cu2O – їх вiдновлення:

Cu(OH)2
t
−A CuO +H2O,

4Cu(OH)2 +N2H4 = 2Cu2O +N2 + 6H2O.

Обидва оксиди у водi не розчиняються, а з гiдроксидiв вдається
одержати лише Cu(OH)2 непрямим шляхом:

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

Гiдроксид купруму (+1) розкладається на оксид i воду вже у
момент одержання.

CuO i Cu2O проявляють переважно осно́внi властивостi:
CuO + 2HCl = CuCl2 +H2O.

Сполуки Cu (+1) одержати таким шляхом не вдається:
+1

Cu2O + 2HCl =
+2

CuCl2 +
0

Cu + H2O.
Тому необхiдно використовувати iнший пiдхiд:

Cu + CuCl2 + 2HCl = 2H[CuCl2],
H[CuCl2]

розведення
−−−−−−−A HCl + CuCl .

Незначно виражена кислотна функцiя сполук купруму прояв-
ляється у комплексах. Проте якщо для Cu (+2) вiдомi гiдроксоком-
плекси, то для Cu (+1) – лише хлориднi кислотнi комплекси:

Cu(OH)2 + 2KOH(конц) = K2[Cu(OH)4],

CuCl + KCl
сплавлення
−−−−−−−A K[CuCl2].
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Cu(OH)2 – слабка основа, тому солi Cu (+2) у водних розчинах
гiдролiзованi за катiоном:

Cu2+ +H2O ⇄ CuOH+ +H+.

Серед некомплексних сполук Cu (+1) стiйкий лише йодид, котрий
можна одержати за окисно-вiдновною реакцiєю:

2CuSO4 + 4KI = 2CuI + I2 + 2K2SO4.
Iншi стiйкi у водному середовищi сполуки Cu (+1) є комплексами.

Спроба розчинити у водi Cu2SO4 призводить до диспропорцiонування:

Cu2SO4

розчинення
−−−−−−−A CuSO4 +Cu.

Серед сполук Cu (+2) також переважають комплекси. Чистий
CuSO4 (безбарвний) при зберiганнi на повiтрi перетворюється на голу-
бий кристалогiдрат складу CuSO4 · 5H2O. CuCl2 взагалi є полiмером
за рахунок утворення донорно-акцепторних зв’язкiв Cu – Cl.

Сполуки купруму (+2) проявляють окиснi властивостi, що вико-
ристовують, зокрема, у органiчнiй хiмiї. Якiсною реакцiєю на альдегiди
може бути вiдновлення ними щойно одержаного Cu(OH)2 до Cu2O:

RCHO + 2
+2

Cu(OH)2 = RCOOH +
+1

Cu2O + 2H2O.

Для купруму також вiдомий вищий ступiнь окиснення +3. Вiд-
повiднi похiднi одержують окисненням Cu (+2) у присутностi ком-
плексоутворювача в розчинi або у кристалiчному станi:

2K2O + 4CuO +O2

t
−A 4KCuO2,

6KCl + 2CuCl2 + 6F2

t
−A 2K3[CuF6] + 5Cl2.

Сполуки Cu (+3) виступають сильними окисниками: у розчинах
вони, наприклад, окиснюють воду.

Для сполук Cu (+1) найбiльш характернi реакцiї диспропорцiо-
нування, що витiкає з константи рiвноваги реакцiї

2Cu+ ⇄ Cu + Cu2+,

K =
[Cu2+]

[Cu+]2
= 106.

Тому у водному середовищi стiйкi лише нерозчиннi простi солi
(CuCl, CuCN, CuI) i деякi комплекснi.

У обох ступенях окиснення купрум утворює як катiоннi, так i
анiоннi комплекси. Комплексоутворення стабiлiзує нестiйкий ступiнь
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окиснення +1. Так, Cu2SO4 у водному розчинi одразу диспропорцiонує,
а [Cu(NH3)2]2SO4 є стiйким:

Cu2O +H2SO4

H2O−−−A CuSO4 +Cu + H2O,
2[Cu(NH3)2]OH + H2SO4 = [Cu(NH3)2]2SO4 + 2H2O.

Через стiйкiсть iону [Cu(NH3)2]
+ вiдбувається реакцiя конпро-

порцiонування, зворотня до розглянутої реакцiї диспропорцiонування:

[Cu(NH3)4]
2+ +Cu = 2[Cu(NH3)2]

+.
Анiонними комплексами Cu (+1) є, наприклад, хлориднi та тiо-

сульфатнi. Перший комплекс легко розкладається при розведеннi
розчину, а другий набагато стiйкiший. Тому осад CuI розчиняється
при додаваннi Na2S2O3:

CuI + 2Na2S2O3 = Na3[Cu(S2O3)2] + NaI.
Для Cu (+2) характернi, у першу чергу, аквакомплекси. Воднi

розчини солей Cu (+2) мають блакитне забарвлення завдяки iону
[Cu(H2O)4]

2+. Якщо забарвлення кристалогiдрату вiдрiзняється вiд
блакитного, то у координацiйнiй сферi Cu2+ поряд з молекулами води
присутнi iншi частинки. У зеленому кристалогiдратi CuCl2 · 2H2O
атоми купруму оточенi двома молекулами води i чотирма атомами
хлору. Вiдомi хлориднi комплекси типу K[CuCl3] i K2[CuCl4], а також
стiйкий цiанiдний комплекс K2[Cu(CN)4], якi одержують за схемою

2KL +CuL2 = K2[CuL4] (L = Cl, CN).
Найбiльше практичне значення має сiль CuSO4 · 5H2O – мiдний

купорос. У цiй сполуцi атом купруму координує 4 молекули H2O
i два сульфат-iони. П’ята молекула води не входить до внутрiшньої
сфери комплексу, а утворює водневi зв’язки з лiгандами комплексу.

Важливими для купруму є нiтрогенвмiснi комплекси, зокрема
амонiачнi. Амонiакати iнтенсивного синього кольору утворюються при
додаваннi амонiаку у водний розчин солi купруму (+2) або до осаду
гiдроксиду:

Cu(OH)2 + 4NH3 = [Cu(NH3)4](OH)2.
Комплексна основа [Cu(NH3)4](OH)2 є бiльш сильною (до того

ще й розчинною), порiвняно з Cu(OH)2.
Гiдроксокомплекс Cu (+2) iснує лише у сильно лужних розчинах

i при розведеннi легко руйнується:
Cu(OH)2 + 2NaOH = Na2[Cu(OH)4]
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13.4. Сполуки аргентуму

У Ag стiйкий єдиний ступiнь окиснення +1. Вiдповiдний оксид
одержують дiєю лугу на розчинну сiль аргентуму:

2AgNO3 + 2KOH = Ag2O + 2KNO3 +H2O.

Одержати основу AgOH не вдається з огляду на нестiйкiсть цiєї
сполуки, яка розкладається у момент видiлення на оксид i воду. Тим
не менш це – сильна основа, тому солi Ag (+1) не гiдролiзуються
у розчинi. Ag2O має основний характер, тому його розчинення у
кислотах має вiдбуватися легко. Однак цей процес ускладнюється
низькою розчиннiстю солей аргентуму (+1); добре розчиняються лише
AgNO3, AgF, AgAc i AgClO4. Остання сiль добре розчиняється як у
водi, так i у органiчних розчинниках, зокрема у бензенi.

Окисна активнiсть Ag (+1) доволi велика. У органiчнiй хiмiї
це використовують для iдентифiкацiї альдегiдiв (реакцiя срiбного
дзеркала):

2[Ag(NH3)2]Cl + CH2O +H2O = 2Ag + HCOONH4 + 2NH4Cl + NH3.

Зi своїх нерозчинних сполук аргентум (+1) вiдновлюється, на-
приклад, цинком. При цьому утворюється високодисперсний порошок
Ag, який називають «молекулярним» срiблом:

2Ag+(розчин) + Zn = 2Ag(золь) + Zn2+.

Сполуки Ag (+1) та срiбло можуть окиснюватися сильними
окисниками до Ag (+2). Молекулярне срiбло окиснюється F2 до AgF2,
а AgO одержують, наприклад, за реакцiєю:

Ag2O +K2S2O8 + 2KOH = 2AgO + 2K2SO4 +H2O.

З некомплексних сполук аргентуму за важливiстю можна видiли-
ти наступнi. Ag2S утворюється при iонному обмiнi у водних розчинах,
а також (повiльно) при дiї сульфурвмiсних сполук (H2S) на металiчне
срiбло. Це дуже малорозчинна сполука (KS = 10−50), що використо-
вується при утилiзацiї аргентуму. Основною сiллю аргентуму є нiтрат,
котрий одержують розчиненням метала у концентрованiй кислотi.

Галогенiди аргентуму, крiм фториду, погано розчиняються у водi.
Нерозчиннiсть AgCl у водi дозволяє осадити iон Ag+ за допомогою
Cl− (якiсна реакцiя!):

Ag+ +Cl− = AgCl .
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Серед комплексiв аргентуму зазначимо лише найбiльш практич-
но значущi. Нерозчиннi у водi AgCl i Ag2O переводяться у розчин за
допомогою дiї надлишку амонiаку:

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)2]Cl.
Проте AgI не розчиняється у амонiаку через низьке значення сво-

го добутку розчинностi (8,5·10−17). Однак усi галогенiди розчиняються
за рахунок утворення стiйкого тiосульфатного комплексу:

AgI + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2].

13.5. Сполуки ауруму
Аурум у сполуках проявляє два ступенi окиснення: +1 i +3,

причому останнiй бiльш характерний. Сполуки Au (+1) нечисленнi та
схильнi до диспропорцiонування:

3AuCl + KCl = K[AuCl4] + 2Au .

Вiдповiдний оксид i гiдроксид Au (+1) не iснують, оскiльки
прямий синтез неможливий, а обмiннi реакцiї закiнчуються диспро-
порцiонуванням. Найбiльш вiдомими солями Au (+1) є AuI i AuCN,
котрi одержують аналогiчно похiдним Cu (+1). Комплексоутворення
зазвичай стабiлiзує цей нехарактерний ступiнь окиснення ауруму. Ве-
лике практичне значення має цiанiдний комплекс [Au(CN)2]

−, який
використовують при видобуваннi золота з породи.

Найважливiшими сполуками ауруму (+3) є AuCl3 i H[AuCl4].
Одержання цих сполук ґрунтується на реакцiях:

2Au + 3Cl2
200 °C
−−−−A 2AuCl3,

Au + HNO3 + 4HCl = H[AuCl4] + NO + 2H2O.
Крiм «царської горiлки» золото можна розчинити у концентро-

ванiй H2SeO4:

2Au + 6H2SeO4

t
−A Au2(SeO4)3 + 3H2SeO3 + 3H2O.

При розчиненнi у водi простi солi Au (+3) типу Au(NO3)3,
Au2(SO4)3, AuCl3 сильно гiдролiзуються, а додавання лугу остаточно
змiщує рiвновагу в бiк утворення Au(OH)3:

AuCl3 +H2O = H[Au(OH)Cl3],
H[Au(OH)Cl3] + 3NaOH = Au(OH)3 + 3NaCl + 3H2O.

Лише при обережному нагрiваннi до 140 °C з гiдроксиду утво-
рюється оксид ауруму (+3), котрий розкладається на елементи вже
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при 160 °C. Цi сполуки амфотернi, але переважає кислотна функцiя.
Останнiй факт пов’язаний зi схильнiстю Au (+3) утворювати анiоннi
комплекси, наприклад [AuCl4]

− i [Au(OH)4]
−:

2Au(OH)3 +Ba(OH)2 = Ba[Au(OH)4]2,
Au(OH)3 + 4HCl = H[AuCl4] + 3H2O (не AuCl3!).

Сполуки ауруму (+3) є бiльш сильними окисниками, нiж Ag+:

HAuCl4 + 3FeSO4 = Au + Fe2(SO4)3 + FeCl3 +HCl.
Ще бiльш сильними окисником виступає одержаний нещодавно

AuF5, про що можна судити з самої реакцiї його синтезу:
2Au + 5KrF2 = 2AuF5 + 5Kr.

13.6. Використання сполук елементiв
Метали цiєї групи знаходять використання у електротехнiцi (кра-

щi провiдники струму), а також як декоративнi гальванiчнi покриття.
Купрум.
• Мiдь використовують як конструкцiйний матерiал у чистому

виглядi, або у складi сплавiв (латунь, бронза).
• Металiчна мiдь – матерiал рiзноманiтних теплообмiнникiв.
• Сполуки купруму у сiльському господарствi допомагають у

боротьбi зi шкiдниками.
Аргентум.
• Окисну активнiсть Ag+ використовують для знезараження

питної води.
• Похiднi Ag (+2) – сильнi окисники, використовуються у луж-

них срiбно-цинкових гальванiчних елементах i акумуляторах.
• Галогенiди аргентуму використовують у фотографiї, а також

у аналiтичних цiлях.
Аурум.
• Основна частина ауруму у виглядi золота накопичена у бан-

кiвських сховищах.
• Висока електрична провiднiсть та хiмiчна стiйкiсть золота

зумовлюють його використання у ЕОМ та системах зв’язку (контакти
електричних мереж).

• У виглядi фольги золото наносять на рiзноманiтнi поверхнi
(металiчнi та неметалiчнi) з декоративною або захисною метою.
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14. d10-елементи
14.1. Загальнi положення
Електроннi конфiгурацiї цинку, кадмiю та меркурiю мають виг-

ляд (n−1)d10ns2. Стiйкiсть заповненого d-пiдрiвня призводить до того,
що валентними у цих елементiв виступають лише зовнiшнi s-електрони.
Тому у сполуках Zn i Cd проявляють єдиний ступiнь окиснення +2, а
меркурiй додатково дає сполуки Hg (+1). Проте всi сполуки Hg (+1)
мiстять атоми метала безпосередньо зв’язанi мiж собою (у виглядi
групи [Hg −Hg]2+), отже валентнiсть меркурiю дорiвнює 2. Здатнiсть
утворювати сполуки Hg (+1) пояснюється ефектом проникнення зов-
нiшнiх електронiв пiд подвiйний екран d i f -електронiв. Властивостi
елементiв групи цинку дуже нагадують властивостi s2-елементiв, хоча
за здатнiстю утворювати комплекснi сполуки d10-елементи суттєво
переважають лужноземельнi метали.

14.2. Простi речовини
Простi сполуки елементи представляють собою срiблясто-бiлi

легкоплавкi метали (ртуть – найбiльш легкоплавкий серед металiв).
Остання особливiсть пояснюється вiдсутнiстю взаємодiї мiж внутрiшнi-
ми d-електронами (немає ковалентної складової зв’язку). Як i в iнших
групах d-елементiв хiмiчне благородство посилюється зi збiльшенням
порядкового номеру елемента (табл. 14.1).

Таблиця 14.1 – Деякi властивостi d10-елементiв

Zn Cd Hg

tпл, °C 420 321 −39

E◦(M2+/M), В −0, 76 −0, 40 +0, 85

Схеми взаємодiї d10-елементiв з найважливiшими простими ре-
човинами та iншими реагентами наведено на рис. 14.1 i рис. 14.2.

Метали у компактному станi стiйкi по вiдношенню до кисню,
адже вони швидко вкриваються захисною оксидною плiвкою. Проте у
виглядi порошку (цинк та кадмiй) або при сильному нагрiваннi метали
сгоряють у киснi з утворенням вiдповiдних оксидiв:

2Е +O2

350 °C
−−−−A 2ЕO.

Оксид меркурiю утворюється лише при нагрiваннi сумiшi про-
стих речовин до температури кипiння ртутi; при пiдвищеннi тем-
ператури HgO розкладається на елементи. Це вказує на невисоку
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Рисунок 14.1 – Схема взаємодiї d10-елементiв з простими речовинами

спорiдненiсть меркурiю до оксигену. У той же час спорiдненiсть Hg
до сульфуру набагато вища i HgS утворюється вже при кiмнатнiй
температурi. Галогени також окиснюють метали за не дуже високих
температур через те, що продукти реакцiї практично не iзолюють
поверхню метала:

Zn + I2
70 °C
−−−A ZnI2,

Cd + Cl2
400 °C
−−−−A CdCl2,

Hg + Cl2
≈100 °C
−−−−−A HgCl2.

По вiдношенню до N2 цинк iнертний навiть при високих темпе-
ратурах, проте Zn3N2 утворюється при нагрiваннi Zn з NH3:

3Zn + 2NH3

600 °C
−−−−A Zn3N2 + 3H2.

Цинк i кадмiй розчиняються у кислотах-неокисниках, а Hg – нi:

Е + 2H+ = Е2+ +H2 (Zn + 2HCl = ZnCl2 +H2).

Винятком є HI, у якiй Hg розчиняється доволi легко:
Hg + 4HI = H2[HgI4] + H2.

Дуже чистий Zn повiльно розчиняється у кислотах-неокисниках,
тому як каталiзатор додають солi Cu2+.

У кислотах-окисниках усi метали розчиняються, але продукти
утворюються рiзнi. Цинк здатний глибоко вiдновлювати цi кисло-
ти (сульфатну кислоту – до H2S, нiтратну – до NH+

4 ), тодi як вiд
концентрацiї нiтратної кислоти залежить не лише ступiнь окиснення
нiтрогену, а й меркурiю у продуктах:
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4Zn + 10HNO3(розв) = 4Zn(NO3)2 +NH4NO3 + 3H2O,

Hg + 4HNO3(конц) =
+2

Hg(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O,

6Hg + 8HNO3(розв) = 3
+1

Hg2(NO3)2 + 2NO + 4H2O .

Дуже активно реакцiї з кислотами вiдбуваються у подрiбненого
цинку («цинковий пил»). У таких реакцiях водень, що видiляється (див.
стор. 105), може вiдновлювати присутнi у розчинi стороннi сполуки:

6Zn + 12HCl + As2O3 = 2AsH3 + 6ZnCl2 + 3H2O.
У розчинах лугiв розчиняється лише цинк:

Zn + 2H2O + 2KOH = K2[Zn(OH)4] + H2.
Ртуть розчиняє багато металiв; одержанi розчини називають

амальгамами (HgAu3, KHg2). Нагрiвання амальгам супроводжуєть-
ся їх розкладанням на компоненти: при цьому ртуть випаровується,
а другий компонент амальгами утворює тонкий шар на розiгрiтiй
поверхнi. Через те, що ферум не утворює амальгаму, зберiгати ртуть
можна у залiзному посудi.

ЕSO4 не реагують

ЕSO4, (крiм Hg) ZnANa2[Zn(OH)4]

Е

Zn,CdAЕ(NO3)2;
HgAHg2(NO3)2

ЕCl2 (крiм Hg)

Е(NO3)2 ЕCl2

H2OH2SO4(к)

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

NaOH

HNO3 +HCl

Рисунок 14.2 – Схема взаємодiї d10-елементiв з важливими реагентами

У природi зустрiчаються, в основному, сульфiднi та полiметалiчнi
руди d10-елементiв. Багатi сульфiднi руди переробляють за наступною
схемою. Обпалом їх переводять у оксиди, з яких потiм можна вiдновити
метал коксом за схемою:

2ЕS + 3O2

t
−A 2ЕO + 2SO2,

ЕO +C
t
−A Е +CO.
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Подальше вiддiлення метала, а також розкладання HgO, реалi-
зується простим нагрiванням сумiшi.

Бiднi руди переробляють гiдрометалургiйним методом: оксид
метала розчиняють у кислотi, а потiм проводять електрохiмiчне вiднов-
лення метала. Домiшки кадмiю та купруму з таких розчинiв видаляють
додаванням цинкового пилу:

Е2+ + Zn = Zn2+ + Е.
З сумiшi одержаних Cd i Cu у H2SO4 розчиняється лише Cd i

його видiляють з розчину електролiтичним шляхом.
Iнодi ртуть утворює i самороднi вкраплення у руду, вiддiлення

вiд якої не викликає труднощiв.

14.3. Сполуки Е (+2)
Гiдроксиди цинку i кадмiю одержують обмiнною реакцiєю за

стандартною схемою, наприклад:
ЕCl2 + 2NaOH = Е(OH)2 + 2NaCl.

Аналогiчна реакцiя з солями меркурiю призводить до утворення
оксиду через нестiйкiсть гiдроксиду:

HgCl2 + 2NaOH = HgO + 2NaCl + H2O.
Оксиди ж цинку i кадмiю одержують помiрним прожарюванням

їх гiдроксидiв:

Е(OH)2
t
−A ЕO +H2O.

HgO iснує у виглядi двох модифiкацiй – червоної та жовтої – котрi
вiдрiзняються лише розмiрами частинок. Жовтий HgO утворюється
при дiї водного розчину лугу на розчини солей Hg2+, а червоний HgO
– при дiї на Hg озону або O2.

Зi збiльшенням атомної маси вiдбувається посилення осно́вних
властивостей характеристичних сполук ЕO и Е(OH)2. Оксид i гiдрок-
сид цинку мають типово амфотерний характер: вони розчиняються як
у кислотах, так i у лугах. Оксиди та гiдроксиди кадмiю та меркурiю у
лугах не розчиняються, а реагують лише з кислотами:

ЕO +H2SO4 = ЕSO4 +H2O,
ZnO + 2NaOH +H2O = Na2[Zn(OH)4].

Гiдроксокадмати типу K4[Cd(OH)6] можна одержати лише три-
валим кип’ятiнням Cd(OH)2 у концентрованих лугах, а гiдроксомер-
курати взагалi не видiленi.

164



Гiдроксиди елементiв є слабкими електролiтами, тому у водних
розчинах їх солi сильно гiдролiзованi по катiону:

Е2+ +H2O ⇄ ЕOH+ +H+.
Проте серед солей меркурiю вiдомо багато слабких електролiтiв,

гiдролiз яких майже не проявляється (HgCl2). А сполука Hg(CN)2
– взагалi неелектролiт! Завдяки ковалентному характеру зв’язку у
подiбних сполуках меркурiю вони є леткими, що використовують для
їх глибокого очищення.

Малостiйкi твердi гiдриди елементiв одержують лише непрямим
шляхом, причому найбiльш стiйкий ZnH2 розкладається при 90 °C:

2ЕI2 + LiAlH4 = 2ЕH2 + LiI + AlI3.
Сульфiди ЕS одержують «сухим» шляхом або у розчинi дiєю

H2S на розчини солей:
Е + S = ЕS,

ЕCl2 +H2S = ЕS + 2HCl.
При цьому забарвлення у ZnS завжди бiле, у CdS – вiд свiтло-

жовтого до помаранчевого, а у HgS воно чорне при синтезi у розчинi
i червоне – при високотемпературному синтезi. Сульфiди металiв
по-рiзному поводять себе по вiдношенню до кислот. Так, ZnS легко
розчиняється у кислотах-неокисниках:

ZnS + 2HCl = ZnCl2 +H2S.
CdS розчиняється за тiєю ж схемою, але у концентрованих кисло-

тах. На HgS дiють лише сильнi окисники, наприклад царська горiлка:
3HgS + 8HNO3 + 6HCl = 3HgCl2 + 3H2SO4 + 8NO + 4H2O.
Цiкаво вiдбувається при нагрiваннi реакцiя розкладання бiлого

роданiду меркурiю:
2Hg(SCN)2 = HgS + C3N4 +CS2.

Чорний HgS i жовтий C3N4 видiляються у виглядi рихлої маси
дивної форми, тому дослiд одержав назву «фараоновi змiї».

Окисно-вiдновнi реакцiї характернi лише для сполук Hg (+2).
При цьому вони можуть виступати лише окисниками:

HgCl2 + SO2 + 2H2O = Hg + H2SO4 + 2HCl.
Для сполук Hg (+2), як i для Cu (+2), спостерiгаються реакцiї

конпропорцiонування:
+2

Hg(NO3)2 +
0

Hg =
+1

Hg2(NO3)2.
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Сполуки Hg (+1) навпаки диспропорцiонують за умови вiдсут-
ностi надлишку металiчної ртутi:

Hg2(NO3)2 +H2S = HgS + Hg + 2HNO3.
14.4. Сполуки Hg (+1)
На вiдмiну вiд iнших d10-елементiв, меркурiй утворює похiднi

iону Hg2+2 , котрi вiдносять до сполук Hg (+1). Усi сполуки цього ряду
диспропорцiонують з часом:

Hg2(NO3)2 = Hg + Hg(NO3)2.
Перехiд Hg (+1) A Hg (0) полегшується у присутностi вiдновни-

кiв, що використовують у аналiтичнiй хiмiї:
Hg2Cl2 + SnCl2 = 2Hg + SnCl4.

Серед солей Hg (+1) розчинним є лише вiдносно стiйкий мер-
курiй (+1) нiтрат, котрий використовують як вихiдну речовину для
синтезу iнших сполук Hg (+1).

Важливою сполукою Hg (+1) є Hg2Cl2 – кáломель – компонент
так званого каломельного електроду (електроду порiвняння у потен-
цiометричних вимiрюваннях). Сполука HgCl2 має схожий склад, але
абсолютно iншi властивостi через свою належнiсть до сполук Hg (+2).
Власна назва HgCl2 – сулемá.

14.5. Комплекснi сполуки
У комплексних сполуках елементи проявляють рiзнi координа-

цiйнi числа: Zn (+2) – 4 (6), Cd (+2) – 6, Hg (+2) – 2, 4, 6.
Воднi розчини солей мiстять безбарвнi аквакомплекси складу

[Zn(H2O)4]
2+, [Cd(H2O)6]

2+ i [Hg(H2O)6]
2+, тому з розчинiв видiляють-

ся кристалогiдрати рiзного складу. Амонiачнi комплекси характернi
для цинку i кадмiю, але не для меркурiю. При цьому для кадмiю вiдо-
мий комплекс [Cd(NH3)6]

2+, а для цинку такий комплекс iснує лише
у неводному середовищi. У розчинi вiдомий лише [Zn(NH3)4]

2+, отже
Zn(OH)2 легко розчиняється у присутностi NH3 та солей амонiю:

Zn(OH)2 + 4NH3 = [Zn(NH3)4](OH)2.
Для Hg (+2) амонiачнi комплекси вiдомi, проте не є стiйкими:

HgCl2 + 2NH3(конц) = [Hg(NH3)2]Cl2,
HgCl2 + 2NH3(розв) = HgNH2Cl + NH4Cl.

Розведенi розчини NH3 утворюють з HgO основи Мiллона:
2HgO + NH3 +H2O = [Hg2N]OH ·2H2O.
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Iон [Hg2N]+ одержаний замiною атомiв H на атоми Hg у iонi
амонiю NH+

4 . Наведена реакцiя є дуже чутливою i її використовують
у аналiтичнiй хiмiї при визначеннi присутностi слiдiв iону амонiю за
допомогою реактиву Несслера (K2[HgI4] + KOH):

2K2[HgI4] + 3KOH︸ ︷︷ ︸
реактив Несслера

+NH3 = [Hg2N]I ·H2O︸ ︷︷ ︸
темно-червоний

+7KI + 2H2O.

Серед анiонних комплексiв вiдомi гiдроксокомплекси цинку (+2).
Бiльш стiйкими є цiанiднi комплекси складу [Е(CN)4]

2−. Для мер-
курiю (+2) характерне утворення стiйких комплексiв з важкими гало-
генами, особливо з йодом:

HgI2 + 2KI = K2[HgI4].

14.6. Використання сполук елементiв
Цинк.
• Велику частину цинку використовують для захисту залiза вiд

корозiї (40% видобутку).
• Деякi кольоровi сплави мiстять цинк – латунь, бронза.
• Цинк є матерiалом аноду у гальванiчних елементах.
• ZnS – один з найкращих неорганiчних люмiнофорiв.
• Присутнiсть ZnCl2 у розчинi сприяє розчиненню клiтковини,

тому цю сполуку використовують у виробництвi паперу.
• ZnSO4 використовують для боротьби зi шкiдниками у сiльсь-

кому господарствi (ZnSO4 · 7H2O – цинковий купорос, найважливiша
сполука цинку).

• ZnO – пiгмент бiлої фарби, вiдомої як цинковi бiлила.
Кадмiй.
• Основне використання кадмiю – анод у Cd/Ni акумуляторi.
• Cd є кращим за цинк протектором для захисту Fe вiд корозiї,

проте знаходить лише обмежене використання через свою отруйнiсть.
Меркурiй.
• У хiмiчнiй промисловостi металiчна ртуть – катод у виробниц-

твi лугу, а також реагент для видiлення золота з породи.
• Також ртуть використовують у деяких типах барометрiв та

термометрiв.
• Пара ртутi є робочiм тiлом у газорозрядних лампах.
• У медицинi сполуки меркурiю використовують для лiкування

захворювань шкiри.
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15. d1-елементи
15.1. Загальнi положення

Електроннi конфiгурацiї елементiв цiєї групи мають загальний
вигляд (n− 1)d1ns2. Наявнiсть лише одного електрона на d-пiдрiвнi
не виявляється стiйкою конфiгурацiєю, тому, на вiдмiну вiд iнших d-
елементiв, скандiй, iтрiй, лантан i актинiй проявляють єдиний ступiнь
окиснення +3. У цьому ступенi окиснення скандiй та iншi елементи
групи є повними електронними аналогами алюмiнiю, але не iнших
елементiв його групи (Ga, In i Tl). Особливо схожi властивостi скан-
дiю й алюмiнiю. Iнша важлива особливiсть d1-елементiв – схожiсть
у хiмiчнiй поведiнцi з s2-елементами, зокрема iз лужно-земельними
металами.

Скандiй є першим елементом Перiодичної системи, у якого по-
чинається заповнення d-пiдрiвня (3d14s2). Вiдомо, що властивостi
подiбних елементiв, у яких пiдрiвень певного типу заповнюється впер-
ше, мають унiкальнi хiмiчнi властивостi. Наприклад, гiдроген, у якого
вперше заповнюється s-пiдрiвень, утворює унiкальний тип зв’язку –
водневий, а для бору (вперше заповнюється p-пiдрiвень) вiдома велика
кiлькiсть електронодефiцiтних сполук – боранiв. Скандiй вiдрiзняєть-
ся вiд названих елементiв тим, що в нього починає заповнюватися не
зовнiшнiй, а внутрiшнiй електронний пiдрiвень. Тому у хiмiї скандiю
немає таких чiтких особливостей, як у H або B.

Iтрiй, лантан i актинiй належать до родини рiдкiсно-земельних
елементiв (РЗЕ), але за електронною будовою (4d15s2, 5d16s2 i 6d17s2

вiдповiдно) вони нагадують скандiй. Схожiсть мiж представниками
даної групи й алюмiнiєм полягає у наявностi єдиного ступеню окис-
нення +3, а вiдмiннiсть – у значно бiльшiй схильностi до утворення
комплексiв. Електронегативнiсть елементiв достатня для появи певної
частки ковалентної складової у хiмiчному зв’язку як простих, так i
комплексних сполук.

15.2. Простi речовини

Простi сполуки скандiю, iтрiю, лантану i актинiю є срiблястими
металами, з яких La швидко тмянiє на повiтрi та вкривається плiвкою
оксиду (гiдроксиду). Властивостi металiв, особливо фiзичнi, суттєво
залежать вiд чистоти зразка i попередньої обробки. Метали мають
не дуже високi температури плавлення i доволi низькi електроднi
потенцiали (табл. 15.1).
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Таблиця 15.1 – Деякi характеристики металiв

Sc Y La Ac

tпл, °C 1540 1502 920 1047

E◦(M3+/M), В −2,1 −2,4 −2,5 −2,1

Схеми взаємодiї d1-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 15.1 i рис. 15.2.

При нагрiваннi метали доволi активнi, поводять себе як Ca:

4Е + 3O2

200−250 °C
−−−−−−−A 2Е2O3,

2Е + 3Г2

400−600 °C
−−−−−−−A 2ЕГ3,

2Е +N2

500−900 °C
−−−−−−−A 2ЕN.

ЕN ЕH2, ЕH3

Е2O3 ЕГ3

Е

ЕC, Е2C3, ЕC2 ЕP

сплави ЕS, Е2S3

H2

t

Г2

t

O2

t > 200 °C

S

t

N2

t > 800 °C

P

t

C

t > 1600 °C

метали
t

Рисунок 15.1 – Схема взаємодiї d1-елементiв з простими речовинами

Реакцiя з кислотами-неокисниками вiдбувається легко, якщо не
утворюються нерозчиннi продукти (наприклад, фосфати). Кислоти-
окисники зазнають глибокого вiдновлення:

8Е + 30HNO3(розв.) = 8Е(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H2O.

Воду повiльно розкладає лише лантан (скандiй та iтрiй – гарячу)

2Е + 6H2O
t (Sc, Y)
−−−−−−A 2Е(OH)3 + 3H2,

2La + 6H2O = 2La(OH)3 + 3H2,
а з лугами реагує при нагрiваннi лише скандiй:

2Sc + 6NaOH + 6H2O
ω(NaOH)>10%
−−−−−−−−−−A 2Na3[Sc(OH)6] + 3H2.
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Е2(SO4)3 Y,LaAЕ(OH)3

Е2(SO4)3 не реагують

Е

Е(NO3)3 ЕCl3

Е(NO3)3 пасивуються

H2O

t

H2SO4(к)

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

NaOH

HNO3 +HCl

Рисунок 15.2 – Схема взаємодiї d1-елементiв з важливими реагентами

У природi метали є розсiяними, проте у виглядi постiйної до-
мiшки (до 3%) супроводжують фосфорити й апатити. Шляхом про-
мiжних операцiй проводять концентрування та перетворення у оксид
чи хлорид. Далi вiдбувається електролiз розплавленого хлориду або
металотермiчне вiдновлення магнiєм/кальцiєм:

2ЕCl3 + 3Ca = 3CaCl2 + 2Е.

15.3. Сполуки d1-елементiв

Характерним ступенем окиснення d1-елементiв є +3, тому синтез
з елементiв дає Е2O3, Е2S3, ЕN i т.п. Проте, подiбно s2-елементам,
нагрiвання з воднем призводить до утворення ЕH2 (недостача водню) i
ЕH3 (надлишок). Остання сполука є сполукою включення атомiв гiдро-
гену у структуру ЕH2. Властивостi гiдридiв вiдповiдають властивостям
гiдридiв лужно-земельних металiв i вiдрiзняються вiд властивостей
сполук iнших d-елементiв з гiдрогеном: вони легко окиснюються кис-
нем, реагують з водою i т.iн. Винятком є гiдриди скандiю, адже вони
не окиснюються киснем i водою, хоча розкладаються кислотами:

2ScH2 + 3H2SO4 = Sc2(SO4)3 + 5H2,

LaH3 + 3H2O = La(OH)3 + 3H2 (але не Sc!).
Гiдроксиди елементiв можна одержати реакцiєю обмiну з лугом

або амонiаком внаслiдок їх слабкостi та низької розчинностi, хоча
лантан утворює доволi сильну основу.

Гiдроксиди скандiю iснують у аморфнiй та кристалiчнiй формах;
за складом i будовою вони аналогiчнi гiдроксидам Al, Fe (+3) i Ga. За
звичайних умов осадження аморфного Sc(OH)3 · nH2O починається в
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областi pH 4,8− 4,9, а закiнчується при 8,5:
ЕCl3 + 3KOH = Е(OH)3 + 3KCl.

Осади гiдроксидiв усiх d1-елементiв схильнi до гелеутворення
i забрудненi домiшками осно́вних солей. Тому найбiльш чистi осади
одержують з розведених розчинiв. Характерною є наступна реакцiя,
на якiй базується гравiметричне визначення скандiю:

2ScCl3 + 3Na2S2O3 + 3H2O = 2Sc(OH)3 + 3SO2 + 3S + 6NaCl.

На повiтрi при 20 °C спостерiгається його поступове зневоднення
(повне – при 450− 500 °C). У кислотах, особливо при пiдвищеннi тем-
ператури, Sc(OH)3 · nH2O розчиняється добре. Розчиннiсть у водних
розчинах лугiв i амонiаку незначна, тому гiдроксокомплекси скан-
дiю iснують лише у достатньо концентрованих лужних розчинах i
розкладаються при розведеннi:

2Е(OH)3 + 6HCl = 2ЕCl3 + 6H2O,
Sc(OH)3 + 3NaOH = Na3[Sc(OH)6].

Оксиди Е2O3 одержують прожарюванням гiдроксиду, карбонату,
сульфату, нiтрату або оксалату металу:

2Е(OH)3
t
−A Е2O3 + 3H2O,

Е2(CO3)3
t
−A Е2O3 + 3CO2.

Оксид скандiю – бiлий важкоплавкий порошок (tпл. = 2470 °C),
нерозчинний у водi, погано розчинний у розведених кислотах, проте
легко розчиняється у концентрованих. Виявляє амфотернi властивостi
– реагує з лугами i оксидами металiв рiзних груп Перiодичної системи:

Sc2O3 +Na2O
1200 °C
−−−−−A 2NaScO2,

Sc2O3 + 6HCl = ScCl3 + 3H2O.
На вiдмiну вiд Al2O3, оксиди скандiю, iтрiю та лантану поглина-

ють CO2 з вологого повiтря:
Al2O3 + 2CO2 +H2O ↛,

Sc2O3 + 2CO2 +H2O = 2Sc(OH)CO3.

З сульфуром елементи утворюють багато сполук як стехiомет-
ричного, так i нестехiометричного складу. Їх синтез проводять через
безпосередню взаємодiю простих речовин або через обробку деяких
солей газоподiбним H2S чи вiдновленням сульфатiв:

2Е + 3S = Е2S3,
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Е2(CO3)3 + 3H2S
>550 °C
−−−−−A Е2S3 + 3CO2 + 3H2O,

Е2(SO4)3 + 12C
>1000 °C
−−−−−−A Е2S3 + 12CO.

Скандiй фторид та iншi фториди погано розчиняються у водi
(1,225 · 10−4 г/100 мл при 20 °C), тодi як iншi галогенiди добре роз-
чиняються не лише у водi, а й у спиртах, ацетонi та деяких iнших
розчинниках. Нерозчиннi фториди одержують обмiнними реакцiями у
розчинах:

Е2(SO4)3 + 6NaF = 2ЕF3 + 3Na2SO4.

Хлориди окрiм прямого синтезу з простих речовин можна одер-
жати хлоруванням оксидiв у присутностi вуглецю:

Е2O3 + 3C + 3Cl2
t
−A 2ЕCl3 + 3CO.

Iншi галогенiди одержують обмiнними реакцiями з хлоридiв:

ЕCl3 + 3HГ(г) = ЕГ3 + 3HCl(г) (Г = Br, I).

Термiчна стiйкiсть фторидiв висока порiвняно з iншими гало-
генiдами. У iнертнiй атмосферi можна розплавити ScF3 i ScCl3, а
бромiд та йодид сублiмують. Нагрiвання на повiтрi призводить до
розкладання всiх галогенiдiв у два етапи:

ScГ3 + nH2O = ScГ3 ·nH2O,

2ScГ3 + 3H2O
t
−A Sc2O3 + 6HГ .

З розчинiв можна видiлити кристалогiдрати (за винятком ЕF3)
складу ЕГ3 · 6H2O, зневоднення яких супроводжується гiдролiзом i
частковим розкладанням з утворенням ScOHГ, ScOГ i т.п:

ScГ3 +H2O ⇄ (ScOH)Г2 +HГ.

З бiнарних сполук елементiв найрiзноманiтнiшим є склад кар-
бiдiв. Найбiльш дослiдженим з карбiдiв є ScC – тугоплавка i тверда
сполука, провiдник електричного струму. Незначнi домiшки Ge (до 0,1
ат. частки) перетворюють карбiди Sc у надпровiдники. Хоча карбiди
елементiв тугоплавкi, проте вони не вiдрiзняються хiмiчною стiйкiстю
i розкладаються водою, кислотами або лугами:

2ЕC2 +H2SO4(к) = Е2(SO4)3 + 4C + SO2 + 2H2 + 2H2O.

Сполуки з p3-елементами мають склад MЕ i найбiльш стiйкою
з них є ScN. Скандiй нiтрид характеризується високим значенням
термiчної ЕРС, це напiвпровiдник n типу. Вiн стiйкий на повiтрi до
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600 °C, не реагує з холодною або гарячою водою, проте розчиняється
у лугах i кислотах:

ScN + 4HCl = ScCl3 +NH4Cl.
Нiтриди та фосфiди iтрiю i лантану розкладаються навiть водою:

YN + 3H2O = Y(OH)3 +NH3.

Серед солей оксигенвмiсних кислот найбiльш поширеними i зна-
чущими є сульфати i нiтрати, а для Sc ще й карбонати та фосфати.

За типом комплексних сполук скандiй нагадує РЗЕ, хоча коорди-
нацiйно ненасиченi сполуки цього елемента бiльше нагадують сполуки
Al, Fe, Ga та In. Проте середнi та кислi карбонати, що характернi для
РЗЕ, у скандiю не iснують; вiн утворює лише осно́внi карбонати (на-
приклад Sc4(OH)m(CO3)p · nH2O) й анiонi карбонатнi комплекси, якi
вiдсутнi у названих чотирьох металiв ([Sc(CO3)n]

(n−3)−
2 ). Змiною умов

осадження осно́вних карбонатiв або умов їх розчинення у карбонатних
розчинах можна вiддiлити скандiй вiд бiльшостi катiонiв с зарядом
+1, +2 i +3.

Вiд аналогiчних сполук iнших елементiв Sc4(P2O7)3 вiдрiзняєть-
ся своєю низькою розчиннiстю навiть у мiнеральних кислотах, що
використовують для вiдокремлення Sc вiд iнших елементiв. Для вiддi-
лення скандiю, iтрiю та лантану вiд також використовують численнi
солi органiчних кислот.

Скандiй утворює багато комплексних сполук з лiгандами рiзного
типу; при цьому реалiзується, як правило, КЧ = 6. У залежностi вiд
концентрацiї та складу розчину КЧ може змiнюватися у однотипних
комплексах: [Sc(OH)4]

− i [Sc(OH)6]
3−, [Sc(H2O)6]

3+ i [Sc(H2O)7]
3+.

Крiм того, скандiй утворює полiядернi комплекси типу [Sc3(OH)5]
4+.

Особливо стiйкими є фториднi комплекси Sc складу M[ScF4] i
M3[ScF6], якi вдається одержати як у розчинi, так i твердофазним
синтезом. Як d-елемент, скандiй здатний координувати навiть такi
слабкi лiганди як Br−, NO−

3 , ClO−
3 i т.п. Сульфатнi комплекси скандiю

значно стiйкiшi, нiж у алюмiнiю:

Sc3+ + 3SO2−
4 ⇄ [Sc(SO4)3]

3−, Kст = 104.

Реакцiю
ScF3 + 3NH4F = (NH4)3[ScF6]

використовують для вiддiлення Sc вiд РЗЕ через вiдмiнностi у розчин-
ностi фторидiв скандiю та РЗЕ у розчинi NH4F. Роданiднi сполуки
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Sc(CNS)3, H[Sc(CNS)4] i M3[Sc(CNS)6] використовують для екстрак-
цiйного вiддiлення скандiю.

У цiлому скандiй поводить себе подiбно до iнших трьохзарядних
катiонiв, у тому числi й РЗЕ, проте стiйкiсть комплексiв Sc суттєво
вища, порiвняно з iтрiєм i всiм рядом РЗЕ.

КЧ iтiю i лантану вищi, нiж у скандiю, але стiйкiсть вiдповiдних
комплексiв нижча (валентнi орбiталi розташованi далi вiд ядра атома).
Значною стiйкiстю вiдрiзняються хелатнi комплекси, серед яких прак-
тичне значення мають цитратнi (ЕC6H5O7 ·nH2O) i комплекси з ЕДТА,
який у сполуках з РЗЕ виступає як 6-дентатний лiганд (наприклад,
Na[La(ЕДТА)(H2O)3]·5H2O).

15.4. Використання сполук елементiв
У першу чергу метали використовують як легуючi добавки до

сплавiв, хоча це використання обмежується цiною металiв. Оксиди
елементiв використовують як каталiзатори.

Скандiй.
• Металiчний скандiй – гарний гетер: вiн легко розчиняє гази

вже при кiмнатнiй температурi, що використовують у технiцi глибокого
вакууму для видалення залишкiв газiв.

• Скандiй – легуюча добавка до сталей, що суттєво змiнює
їх властивостi. Серед сплавiв скандiю є напiвпровiдники, феро- й
антiферомагнетики, а також надпровiдники.

Iтрiй.
• Y2O3 – компонент прозорої для iнфрачервоного свiтла кера-

мiки (Yttralox), що витримує нагрiв до 2200 °C.
• Змiшаний оксид YBa2Cu3O7−x проявляє надпровiднi власти-

востi при 90 К.
• Iзотоп 90Y використовують у медицинi для боротьби з раком.
Лантан.
• La2O3 – важливий компонент так званої просвiтленої оптики.
• LaB6 використовують як матерiал катодiв у вакуумнiй технiцi.
• Фторид лантану та деякi iншi його сполуки мають властивостi

люмiнофорiв.
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16. d2-елементи

16.1. Загальнi положення

Електроннi конфiгурацiї елементiв цiєї групи мають загальний
вигляд (n−1)d2ns2. Наявнiсть чотирьох валентних електронiв дозволяє
проявляти характеристичний ступiнь окиснення +4. На вiдмiну вiд
d1-елементiв, для представникiв цiєї групи характернi й нижчi ступенi
окиснення +2 i +3. Наявнiсть низьких ступенiв окиснення характерна
для титану через те, що електрони кайносиметричного 3d-пiдрiвня
доволi мiцно зв’язанi з ядром атома. Для Zr i Hf нижчi за +4 ступенi
окиснення не характернi.

Особливiстю d2-елементiв є велика схожiсть властивостей цир-
конiю i гафнiю. Це унiкальний у Перiодичнiй системi випадок, коли
два елементи мають настiльки близькi атомнi (0,160 i 0,159 нм) та
iоннi радiуси (по 0,089 нм), що ускладнює роздiлення цих елементiв.
Причина подiбного явища полягає у ефектi лантаноїдного стиснення.

16.2. Простi речовини

Простi речовини елементiв Ti, Zr i Hf – тугоплавкi пластичнi
метали. На d-пiдрiвнi присутнi 2 електрони, котрi вносять помiтну
ковалентну складову у хiмiчний зв’язок мiж атомами метала. При
цьому температури плавлення у ряду Ti – Zr – Hf збiльшуються
(табл. 16.1), а температури плавлення простих речовин p2-елементiв
зменшуються через менший внесок зовнiшнiх p-електронiв, порiвняно
iз внутрiшнiми d-електронами.

Таблиця 16.1 – Деякi характеристики d2-елементiв

Ti Zr Hf

tпл, °C 1660 1852 2230

E◦(M4+/M), В (−1,63) −1,53 −1,7

Схеми взаємодiї d2-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 16.1 i рис. 16.2.

Помiтну хiмiчну активнiсть метали проявляють при нагрiваннi,
особливо у подрiбненому станi (губка, порошок).

Ti + O2

>600 °C
−−−−−A TiO2,
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Ti + Г2

100−600 °C
−−−−−−−A TiГ2,TiГ3,TiГ4,

2Ti(порошок) +N2

>800 °C
−−−−−A 2TiN.

Стандартнi електроднi потенцiали металiв є вельми негативними,
отже вiд них можна очiкувати високої хiмiчної активностi. Однак при
звичайнiй температурi метали доволi iнертнi через утворення на їх
поверхнi захисної плiвки вищого оксиду. Тому у кислотах-окисниках
метали не розчиняються, а з кислот-неокисникiв їх розчиняють лише
тi, з iонами яких утворюються стiйкi комплекси:

Е + 3H2C2O4 = H2[Е(C2O4)3] + 2H2,
3Е + 4HNO3 + 18HГ = 3H2[ЕГ6] + 4NO + 8H2O.

ЕxNy ЕH2−x

ЕO2 ЕГ4

Е

ЕC1−x ЕxPy

сплави ЕS2

H2

t

Г2

150− 600 °C
O2

t > 150 °C

S

t

N2

≈ 1200 °C

P

≈ 900 °C
C

t > 1500 °C

метали
t

Рисунок 16.1 – Схема взаємодiї d2-елементiв з простими речовинами

Розчинення титану у концентрованих HCl i H2SO4 супровод-
жується утворенням похiдних Ti (+3):

2Ti + 6HCl(к, гор.) = 2TiCl3 + 3H2,
2Ti + 6H2SO4(к, гор.) = Ti2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O.

Усi метали добре розчиняються у кислих розчинах за присутностi
фторидiв. Зокрема вони розчиняються i у самiй фториднiй кислотi:

Ti + 6HF(к, гор.) = H2[TiF6] + 2H2 .

Hf , на вiдмiну вiд iнших металiв, розчиняється у розплавi KHF2:

Hf + KHF2

t
−A K2HfF6 + 2KF + 2H2.

З лугами метали не реагують через слабкiсть кислотної функцiї
вищого оксиду ЕO2. Проте розплавленi луги у присутностi окисника
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сприяють корозiї титану i його аналогiв завдяки утворенню оксоком-
плексiв (титанатiв, цирконатiв, гафнатiв):

Ti + 4NaOH +O2

t
−A Na4TiO4 + 2H2O.

При нагрiваннi метали сильно поглинають азот i водень. Тому,
наприклад, зварювати їх можна лише аргонно-дуговим зварюванням.
Титан належить до тих нечисленних металiв, якi реагують з азотом
не лише у виглядi порошку, але й у компактному станi (вище 1200 °C).

Е(SO4)2;
Ti також Ti2(SO4)3

не реагують

не реагують Na4ЕO4

Е

не реагують TiATiCl3

TiAH2TiO3 ЕCl4

ЕF4;
Ti також TiF3

H2[ЕF6]

H2OH2SO4(к)

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

HF

NaOH

сплавлення

HNO3 +HCl

HNO3 +HF

Рисунок 16.2 – Схема взаємодiї d2-елементiв з важливими реагентами

Схема одержання титану з його найважливiших мiнералiв перов-
скiту (CaTiO3) та сфену (CaTi[SiO4]) є багатостадiйною. На першому
етапi вiдбувається розчинення мiнералiв у концентрованiй (80 – 95%)
сульфатнiй кислотi:

CaTiO3 +H2SO4 = TiOSO4 +CaSO4 +H2O,
CaTi[SiO5] + 2H2SO4 + xH2O = TiOSO4 +CaSO4 ·SiO2 ·(x+ 2)H2O.

Далi з розчину TiOSO4 осаджується TiO2·xH2O, що переходить
пiсля прожарювання у TiO2:

TiOSO4 + 2NaOH
H2O−−−A TiO2 ·xH2O +Na2SO4.

Вiдновлення TiO2 проводять кальцiєм, магнiєм або алюмiнiєм:
3TiO2 + 4Al = 3Ti + 2Al2O3, ∆H◦ = −578 кДж.

Дуже чистий Ti одержують йодидним методом:
Ti + 2I2 ⇄ TiI4.
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У прямому напрямку ця реакцiя вiдбувається при помiрному
нагрiваннi до температури 100–500 °C; при бiльш сильному нагрiван-
нi (550–1100 °C) спостерiгається розкладання продукту на вихiднi
речовини.

У теперiшнiй час майже весь обсяг металiчних цирконiю та
гафнiю одержують вiдновленням ЕCl4 магнiєм або фтороцирконату
(гафнату) лужного металу натрiєм:

K2[ЕF6] + 4Na = 4NaF + 2KF + Е.

16.3. Сполуки елементiв
Оксиди орiєнтовного складу ЕO2 (TiOx, де x = 1,98− 2,0) вiдомi

для всiх металiв. Їх одержують прожарюванням H2ЕO3 (ЕO2 ·xH2O).
Зi збiльшенням порядкового номеру елемента посилюються осно́внi
властивостi оксидiв та їх похiдних, однак в цiлому сполуки є амфотер-
ними. Оксиди у водi практично нерозчиннi, тому для переведення їх у
розчин використовують або концентровану H2SO4 (повiльна дiя при
нагрiваннi), або сплавлення з лугами чи дисульфатом калiю:

ЕO2 + 2NaOH = Na2ЕO3 +H2O,Е = Zr,Hf ,

ЕO2 + 2K2S2O7

t
−A K2Е(SO4)3 +K2SO4.

Добре розчиняються оксиди у фториднiй кислотi внаслiдок утво-
рення комплексних фторидiв:

ЕO2 + 6HF = H2[ЕF6] + 2H2O,Е = Ti,Hf .
Вiдповiднi гiдроксиди представляють собою бiлi драглi змiнного

складу ЕO2·xH2O. Їх одержують дiєю розчину лугу на сполуки металiв:
TiCl4 + 4NaOH = Ti(OH)4 + 4NaCl.

Формально видiляють двi кислоти титану (+4) – ортотитанова
H4TiO4 i метатитанова H2TiO3. Друга кислота утворюється при нагрi-
ваннi першої, або при тривалому її стояннi. Похiднi титанових кислот
називають титанатами. Проте назва «титанати» не зовсiм вiдповiдає їх
природi, адже лише в одному випадку встановлено присутнiсть iзольо-
ваних iонiв титанату (у Ba2TiO4), тому їх скорiше слiд вiдносити до
змiшаних оксидiв. При спiканнi або сплавленнi TiO2 з оксидами чи кар-
бонатами лужних металiв утворюються сполуки типу mM2O · nTiO2;
причому найчастiше зустрiчаються m = 1 або 2, а n = 1 (наприклад,
Na2TiO3,Na4TiO4):

TiO2 +Na2CO3

t
−A Na2TiO3 +CO2.
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Водою титанати гiдролiзуються повнiстю.
Солi Е (+4) у розчинi гiдролiзуються за катiоном, при цьому

продуктами гiдролiзу є оксосолi, що мiстять групи TiO2+ – титанiл,
ZrO2+ – цирконiл, HfO2+ – гафнiл, а також Zr2O

2+
3 , Hf2O

2+
3 i т. iн.

Солi титану (+4) гiдролiзуються аж до TiO2 ·xH2O. Промiжними
продуктами гiдролiзу є похiднi титанiлу складу [TiO]2n+n ланцюгової
будови. Схильнiсть до гiдролiзу настiльки велика, що кристалогiдрати
солей Е (+4) мiстять рiзнi за складом продукти гiдролiзу. Стiйкiсть
вищеназваних катiонiв зумовлена π−π зв’язуванням мiж d-орбiталями
атома метала i неподiленими електронними парами атома оксигену.

Характер гiдролiтичних рiвноваг залежить вiд умов. Так, ZrF4

може гiдролiзуватися у водному розчинi по-рiзному:

2ZrF4 + 8H2O = [Zr2(H2O)2(OH)4F6]
2− + 2H3O

+ + 2HF,
ZrF4 + 3H2O = ZrOF2 ·H2O + 2HF,

ZrF4 +H2O = H2[ZrOF4] – у концентрованiй HF.

Галогенiди металiв одержують за схемами, що характернi для
неметалiв. Наприклад, хлориди елементiв синтезують з оксидiв при
дiї хлору в присутностi вуглецю:

ЕO2 +C + 2Г2

t
−A ЕГ4 +CO2.

У водних розчинах галогенiди сильно гiдролiзованi, проте гiд-
ролiз можна зменшити додаванням надлишку HГ. При цьому утворю-
ються комплекси складу H2[ЕГ6]. Гiдролiз зменшується i при додаваннi
фторидiв лужних або лужно-земельних металiв за рахунок утворення
комплексiв:

TiF4 + 2MF = M2[TiF6].
Тетрахлорид титану – рiдина, що димить на вологому повiтрi

внаслiдок гiдролiзу:
TiCl4 +H2O = TiOCl2 + 2HCl.

Для титану вiдомий йодид TiI4, котрий утворюється при взає-
модiї простих речовин за помiрного нагрiвання. Ентропiйний фактор
сприяє розкладанню цiєї сполуки при сильному нагрiваннi, що i спо-
стерiгається у дiйсностi. Дану реакцiю використовують для одержання
особливо чистого титану.

Карбiди, сульфiди та нiтриди вiдносяться до сполук змiнного
складу. Практичне значення мають стiйкi до окиснення карбiди i
нiтриди; сульфiди поки що не знайшли технологiчного використан-
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ня. Вказанi сполуки одержують як прямим високотемпературним
синтезом, так i непрямими методами:

2TiO2 + 4C + N2

t
−A 2TiN + 4CO,

2TiC + N2 +H2

t
−A 2TiN + C2H2,

ZrO2 + 3C
2000 °C
−−−−−A ZrC + 2CO.

ZrC, HfC – найбiльш тугоплавкi неорганiчнi сполуки, якi харак-
теризуються ще й високою твердiстю.

Внаслiдок нестiйкостi нижчих ступенiв окиснення елементiв,
вiдповiднi похiднi одержують за допомогою сильних вiдновникiв:

3ZrCl4 +Al
t
−A 3ZrCl3 +AlCl3.

Вiдомi галогенiди TiГ3, ZrГ3 и HfBr3, а також ряд дигалогенiдiв.
Якщо сполуки цирконiю та гафнiю одержують вказаним способом, то
для титану арсенал способiв одержання нижчих галогенiдiв ширший.
Високотемпературним вiдновленням TiO2 можна одержати монооксид,
а у бiльш м’яких умовах – Ti2O3:

TiO2 +C
t
−A

+2

TiO + CO,

3TiO2 +TiCl4 + 2H2

t
−A 2

+3

Ti2O3 + 4HCl.
Загальним способом одержання сполук Ti (+3) є вiдновлення

кристалiчних сполук Ti (+4) воднем, хоча у розчинi можна провести
схожу реакцiю з використанням водню у момент видiлення:

2TiOCl2 + Zn + 4HCl = 2TiCl3 + ZnCl2 + 2H2O.

Iон [Ti(H2O)6]
3+ має характерне фiолетове забарвлення, що ви-

користовують для визначення титану. Безводна ж сiль Ti2(SO4)3 має
зелене забарвлення. Сполуки Ti (+3) – доволi сильнi вiдновники:

5Ti2(SO4)3+2KMnO4+2H2O = 10TiOSO4+K2SO4+2MnSO4+H2SO4.

Вiдомi також похiднi Ti (+2), котрi можна одержати з TiO. Це
дуже сильнi вiдновники, здатнi реагувати з водою:

2Ti(OH)2 + 2H2O = 2Ti(OH)3 +H2.

При взаємодiї водних розчинiв солей Е (+4) з пероксидом гiдро-
гену утворюються монопероксокислоти H4ЕO5:

TiOSO4 +H2O2 + 2H2O = H4TiO5 +H2SO4.
Пероксосполука титану забарвлена у жовто-помаранчевий колiр,

що використовують для фотоколориметричного визначення титану.
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З комплексних сполук елементiв вiдомi у першу чергу анiоннi
комплекси [ЕГ6]

2−, [ЕO3]
2−, [ЕS3]

2−, [Е(SO4)3]
2−. Серед катiонних

комплексiв слiд згадати аквакомплекси та комплекснi продукти гiд-
ролiзу. Характерним координацiйним числом є 6, хоча титан (+4) iнодi
проявляє КЧ 4, а цирконiй i гафнiй можуть мати КЧ 7 та 8.

16.4. Використання сполук елементiв
Титан.
• Титан є легким i корозiйно стiйким (навiть у морськiй водi)

конструкцiйним матерiалом.
• Iнертнiсть титану дозволяє використовувати його для проте-

зування (iмплантування).
• TiO2 – каталiзатор та пiгмент бiлої фарби.
• TiCl4 – каталiзатор синтезу полiетилену (Циглер-Натт).
Цирконiй.
• Металiчний цирконiй не захоплює нейтрони, тому знаходить

використання як конструкцiйний матерiал ядерних реакторiв.
• ZrO2 – високовогнетривкий матерiал.
Гафнiй.
• На вiдмiну вiд цирконiю, гафнiй захоплює нейтрони i тому

входить у матерiал регулюючих стриженiв в ядерних реакторах.
• Сплав 80% TaC i 20% HfC найбiльш тугоплавкий серед речо-

вин (4215 °C).
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17. d3-елементи
17.1. Загальнi положення
Електроннi конфiгурацiї елементiв цiєї групи мають передбачу-

ваний вигляд (n− 1)d3ns2. Характеристичним ступенем окиснення є
+5, проте нижчi ступенi окиснення вiдомi i характернi у першу чергу
для ванадiю.

Так само, як i для d2-елементiв, два елементи – Nb i Ta – прояв-
ляють велику схожiсть у властивостях сполук. Причиною цього явища
є ефект лантаноїдного стиснення.

Стабiльнiсть вищого ступеню окиснення збiльшується при пере-
ходi вiд V до Ta. Так, вiдновлення ЕO−

3 цинком у кислому середовищi
за схемою

ЕO−
3 + Zn + H+

A . . .

вiдбувається у d3-елементiв по-рiзному. Ванадiй поступово вiднов-
люється до сполук V (+2), нiобiй переходить у Nb (+3), а тантал не
вiдновлюється взагалi:

VO−
3 A VO2+

A V3+
A V2+

жовтий синiй зелений фiолетовий

NbO−
3 A — Nb3+ —

TaO−
3 A — — —

У природi V, Nb i Ta розсiянi, хоча ванадiю у 2,5 рази бiльше,
нiж купруму.

17.2. Простi речовини
Простi речовини V, Nb i Ta – срiблясто-бiлi метали, якi швидко

втрачають на повiтрi свiй блиск через утворення оксидної плiвки. Чистi
метали характеризуються високою механiчною мiцнiстю, проте при
забрудненнi домiшками будь-яких неметалiв вони стають крихкими.
Характеристики металiв наведено у табл. 17.1

Таблиця 17.1 – Деякi характеристики d3-елементiв

V Nb Ta

tпл, °C 1887 2468 3017

E◦(M3+/M), В −0, 87 (−1, 1) –
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Схеми взаємодiї d3-елементiв з найважливiшими простими речо-
винами та iншими реагентами наведено на рис. 17.1 i рис. 17.2.

ЕxNy твердi розчини

Е2O5

VAVF5;
Nb,TaAЕГ3,
ЕГ4,ЕГ5

Е

ЕxCy ЕxPy

сплави ЕxSy

H2

200− 450 °C

Г2

50− 500 °C
O2

t

S

t

N2

t

P

t

C

t > 8500 °C

метали
t

Рисунок 17.1 – Схема взаємодiї d3-елементiв з простими речовинами

За кiмнатної температури метали стiйкi до дiї хiмiчних реагентiв,
однак при нагрiваннi хiмiчна активнiсть рiзко зростає. З киснем метали
утворюють вищi оксиди Е2O5

4Е + 5O2

>450−600 °C
−−−−−−−−−A 2Е2O5,

а на склад продуктiв взаємодiї з iншими неметалами впливає актив-
нiсть неметала й умови проведення реакцiї. Порошки металiв реагують
з перегрiтою водяною парою i витiсняють водень з води.

Найбiльш реакцiйноздатним металом є ванадiй. Вiн розчиняється
без нагрiвання у наступних кислотах:

2V + 3HF = 2
+3

VF3 + 3H2,

V + 6HNO3(к) =
+5

VO2NO3 + 5NO2 + 3H2O,

3V + 5HNO3(к) + 3HCl = 3
+5

VO2Cl + 5NO + 4H2O,

V + 3H2SO4(к, гор) =
+4

VOSO4 + 2SO2 + 3H2O.

Нiобiй i тантал з HF реагують повiльно, проте добре розчиня-
ються у сумiшi кислот:

3Е + 5HNO3 + 21HF = 3H2ЕF7 + 5NO + 10H2O.
Усi метали розчиннi у розплавах лугiв (але не у розчинах!) у

присутностi окисника:
4Е + 5O2 + 12KOH = 4K3ЕO4 + 6H2O.
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Одержання чистих металiв проводять пiсля попереднього концен-
трування (збагачення) руди. Одержаний пiсля збагачення ферованадiй
обробляють хлором для одержання VCl3 (метод Кроля), причому при
високiй температурi утворюється VCl4, який потiм розкладається:

V + 2Cl2
250 °C
−−−−A VCl4,

2VCl4
160 °C
−−−−A 2VCl3 +Cl2.

VAVOSO4 не реагують

не реагують Na3ЕO4

Е

не реагують VAVCl2

VAVO2NO3 VAVOCl2, VCl4

VAVF3 H2[ЕF7]

H2OH2SO4(к)

t

H2SO4(р)

HNO3(к)

HNO3(р) HCl

t

HF

NaOH

сплавлення

HNO3 +HCl

HNO3 +HF

Рисунок 17.2 – Схема взаємодiї d3-елементiв з важливими реагентами

Руди Nb i Ta розкривають за допомогою сплавлення з NaOH

Fe(ЕO3)2 + 10NaOH = 2Na5ЕO5 + FeO + 5H2O

з наступним гiдролiзом у водi

6Na5ЕO5 + 36H2O = 4Na2O · 3Е2O5 · 25H2O + 22NaOH

та витiсненням Е2O5 · nH2O за допомогою HCl:

4Na2O ·3Е2O5 + 8HCl
H2O−−−A 3Е2O5 · nH2O + 8NaCl.

На останнiй стадiї вiдновлюють галогенiди або оксид ванадiю
активними металами:

2VCl3 + 3Mg
t
−A 2V + 3MgCl2, V2O5 + 5Ca

t
−A 2V + 5CaO,

K2[NbF7] + 5Na
t
−A Nb + 2KF + 5NaF, 2TaCl3 + 3H2

t
−A 2Ta + 6HCl.

Метали високого ступеню очищення одержують йодидним мето-
дом, подiбно титану.
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17.3. Сполуки Е (+2)
Ванадiй утворює ряд сполук у цьому ступенi окиснення, проте

всi вони є енергiйними вiдновниками i тому нестiйкi. Оксид VO можна
одержати за реакцiєю:

V2O5 + 3H2

1700 °C
−−−−−A 2VO + 3H2O.

Ванадiй бiльш активний, нiж водень, тому метал у цiй реакцiї
утворитися не може. Оксид VO має змiнний склад VO0,85−1,25, харак-
теризується металiчним блиском i помiтною провiднiстю. З водою i
лугами вiн не взаємодiє, однак розчиняється у розведених кислотах,
що вказує на його осно́вний характер:

VO +H2O ↛, VO +NaOH ↛,
VO + 2HCl = VCl2 +H2O.

При цьому утворюється фiолетовий комплекс [V(H2O)6]
2+, за-

барвлення якого зберiгається у кристалогiдратах солей ванадiю (+2).
Вiдповiдний гiдроксид випадає у осад при обробцi солей V (+2) роз-
чином лугу:

VSO4 + 2NaOH = V(OH)2 +Na2SO4.

Галогенiди V (+2) одержують вiдновленням галогенiдiв V (+3):

2VГ3

t
−A VГ2 +VГ4 ,

2VГ3 +H2

t
−A VГ2 + 2HГ .

Найбiльш дослiджений ванадiй (+2) хлорид у реакцiях виступає
дуже сильним вiдновником:

3VCl2 + 2CO2

t
−A 2VOCl + VCl4 + 2CO.

У присутностi окисникiв сполуки ванадiю (+2) легко окиснюють-
ся до сполук V (+3), а за їх вiдсутностi може вiдбуватися поступове
окиснення водою. Зi сполук Nb (+2) i Ta (+2) стiйкими є лише кла-
стернi сполуки.

17.4. Сполуки Е (+3)
Сполук елементiв у цьому ступенi окиснення набагато бiльше,

особливо у V (+3).
V2O3 одержують аналогiчно VO, але при нижчих температурах:

V2O5 + 2H2

<1000 °C
−−−−−−A V2O3 + 2H2O.
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Вiн має аналогiчнi до VO властивостi – змiнний склад за вмiстом
оксигену VO1,60−1,85, нерозчинний у водi, але реагує з кислотами з
утворенням зеленого аквакомплексу [V(H2O)6]

3+. Гiдроксид V(OH)3
є амфотерним з переважанням осно́вних властивостей:

V2O3 +Na2O
t
−A 2NaVO2,

V2O3 + 6HF = 2VF3 + 3H2O.
Якщо для V (+2) характернi лише катiоннi комплекси, то V (+3)

утворює й анiоннi: [VF6]
3−, [V(CN)6]

3−, [V(SO4)2]
−. Останнiй ком-

плекс вiдповiдає за складом i стiйкiстю галунам; подiбнi сполуки
вiдомi у кристалiчному станi (M[V(SO4)2] · 12H2O).

Галогенiди ванадiю (+3) одержують у рiзний спосiб:

V(OH)3 + 3HF = VF3 + 3H2O,

2VCl4
t
−A 2VCl3 +Cl2,

2V + 3Е2 = 2VЕ3 (Е = Br, I).
Цi сполуки здатнi утворювати комплекси при сплавленнi з гало-

генiдами лужних металiв:
3KF + VF3 = K3[VF6],

3KCl + VCl3 = K3[VCl6].

Як i p3-елементи, з якими ванадiй має однакову кiлькiсть ва-
лентних електронiв, V (+3) утворює оксогалогенiди:

V2O3 +VCl3
t
−A 3VOCl.

Сполуки V(+3) схильнi до окиснення: вони або окиснюються
наявним окисником, або диспропорцiонують:

2VCl3 +H2SO4(конц) = 2(VO)Cl2 + SO2 + 2HCl,

2VCl3
t
−A VCl2 +VCl4 .

Nb (+3) i Ta (+3) представленi кластерними сполуками.

17.5. Сполуки Е (+4)
Цей ступiнь окиснення представлений у елементiв великою кiль-

кiстю сполук. Для V це – найбiльш стабiльний ступiнь окиснення.
Дiоксиди елементiв одержують вiдновленням вищих оксидiв:

V2O5 +H2C2O4

сплавлення
−−−−−−−A 2VO2 +H2O + 2CO2,

Nb2O5 +H2

t
−A 2NbO2 +H2O,

Ta2O5 +C
t
−A 2TaO2 +CO.
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За властивостями VO2 вiдрiзняється вiд iнших дiоксидiв. Це –
сполука змiнного складу (VO1,8−2,17), на вiдмiну вiд оксидiв Nb i Ta,
але подiбна VO i V2O3. Крiм того, VO2 розчиняється як у кислотах,
так i у лугах:

VO2 + 2HCl + 4H2O = [VO(H2O)5]Cl2,
4VO2 + 2KOH = K2V4O9 +H2O.

TaO2 реагує з лугами лише у присутностi окисникiв i у цьому
випадку утворюються танталати (+5):

4TaO2 + 12KOH +O2

t
−A 4K3TaO4 + 6H2O.

NbO2 не розчиняється у кислотах та лугах, проте при нагрiваннi
на повiтрi перетворюється на Nb2O5.

Усi дiоксиди у водi нерозчиннi; гiдрати оксидiв одержують дiєю
лугiв на розчиннi солi Е (+4):

TaCl4(надл) + 4KOH
H2O−−−A TaO2 · nH2O + 4KCl.

Вiдомi 2 галогенiди ванадiю (+4): VF4 i VCl4. Вони легко гiдролi-
зуються до VOГ2, причому VCl4 леткий, подiбно TiCl4. VCl4 можна
одержати прямим синтезом з елементiв, а тетрафторид одержують
обмiнною реакцiєю:

V + 2Cl2
>300 °C
−−−−−A VCl4,

VCl4 + 4HF
0 °C
−−−A VF4 + 4HCl.

Хлориди Nb i Ta одержують зi сполук Е (+5) взаємодiєю з
сильним вiдновником:

4NbCl5 +Nb
t
−A 5NbCl4,

3TaCl5 +Al
t
−A 3TaCl4 +AlCl3.

Галогенiди ванадiю (+4) у розчинi сильно гiдролiзованi, анало-
гiчно сполукам титану:

VГ4 +H2O = VOГ2 + 2HГ,
тодi як TaCl4 реагує у розчинi зовсiм не так, як VCl4:

2TaCl4 + 14NaOH = 2Na3TaO4 + 8NaCl + 6H2O +H2,
4TaCl4 + 10H2O = 2TaCl3 +Ta2O5 · 5H2O + 10HCl.

Найбiльш вживаною сполукою ванадiю (+4) є VOSO4 · 2H2O –
гiдрат сульфату ванадiлу (+4).
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17.6. Сполуки Е (+5)

Похiднi елементiв у цьому ступенi окиснення найбiльш рiзно-
манiтнi та стiйкi. Оксиди одержують прямим синтезом з простих
речовин при нагрiваннi, проте у лабораторiї для одержання V2O5

використовують реакцiю

2NH4VO3

t
−A V2O5 + 2NH3 +H2O.

За своєю природою оксиди є кислотними, хоча V2O5, на вiдмiну
вiд оксидiв iнших металiв групи, реагує з кислотами з утворенням солi
ванадiлу (+5):

V2O5 + 2HNO3 = 2VO2NO3 +H2O.

У лугах розчиняється лише V2O5 з утворенням солей полiвана-
датних кислот:

V2O5 + 6KOH = 2K3VO4 + 3H2O,
V2O5 + 4KOH = K4V2O7 + 2H2O.

У цих реакцiях проявляється схожiсть d3 i p3-елементiв (ванадiй
i фосфор) у вищому ступенi окиснення. Як и для фосфору, можна видi-
лити: орто- M3VO4, пiро- M4V2O7 та мета- MVO3 форми ванадатiв.
Рiвноваги мiж формами регулюються значенням pH розчину:

2VO3−
4 + 2H+ ⇄ V2O7

4−
+H2O (pH = 12− 10,6),

3V2O7
4−

+ 6H+ ⇄ 2V3O9
3−

+ 3H2O (pH = 9− 8,9),
2V3O9

3−
+ 3H+ ⇄ HV6O17

3−
+H2O (pH = 7− 6,8).

Для розведених розчинiв полiмеризацiя не характерна, хоча
склад частинок сильно залежить вiд значення pH розчину (рис. 17.3).

VO+
2 HVO3 VO−

3 HVO2−
4 VO3−

4 pH

Рисунок 17.3 – Склад ванадiйвмiсних частинок при рiзних pH

V2O5 може проявляти окиснi властивостi за певних умов:

V2O5 + 6HCl(конц) = 2(VO)Cl2 +Cl2 + 3H2O,
2V2O5 + 4H2SO4(конц) = 4(VO)SO4 + 4H2O +O2 .

У кислому розчинi VO3−
4 легко вiдновлюється:

• амальгамою бiсмуту до V (+4);
• магнiєм – до V (+3);
• цинковою амальгамою – до V (+2).
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Ванадати можна використовувати у альтернативному (по вiд-
ношенню до метода Сольве) методi одержання соди. Перший етап –
одержання NaVO3 з V2O5:

4NaCl + 2V2O5 +O2 = 4NaVO3 + 2Cl2.

NaVO3 далi реагує з CO2 i NH3, аналогiчно натрiй хлориду у
методi Сольве:

NaVO3 +CO2 +NH3 +H2O = NH4VO3 +NaHCO3.

Далi NH4VO3 знову перетворюють у оксид ванадiю i повертають
у цикл (як i амонiак):

2NH4VO3

t
−A 2NH3 +V2O5 +H2O.

Перевага даного методу – вiдсутнiсть сольових вiдходiв у виглядi
хлоридiв натрiю та кальцiю.

Nb2O5 i Ta2O5 розчиняються лише у розплавлених лугах, а у
кислотах не розчиняються зовсiм. Проте вiдповiднi кислоти, якi iсну-
ють у виглядi гiдратованих оксидiв Е2O5 ·xH2O реагують з розчинами
лугiв з утворенням iзополiсполук, наприклад:

3Ta2O5 + 8NaOH = Na8[Ta6O19] + 4H2O.

Для усiх елементiв групи у вищому ступенi окиснення характерне
утворення пероксосполук (табл. 17.2):

NaVO3 + 2H2O2 +HNO3(к) = H3[VO2(O2)2] + NaNO3 +H2O.

Таблиця 17.2 – Склад та колiр пероксидних сполук ванадiю (+5)

Приклад Будова iона Колiр pH

(VO3)2SO4 [VO(O −O)(H2O)3]
+ червоний < 2

KH2VO6 [VO(O −O)2(H2O)]− жовтий 2− 8
K3VO8 [V(O −O)4]

3− синiй > 10

Пероксосполуки нiобiю i танталу одержують аналогiчно, але
вони мають дещо iнший склад: (NH4)3[Е(O2)4]·xH2O.

З галогенiдiв вiдомi всi ЕГ5, але для ванадiю лише VF5. Це
iлюструє збiльшення стiйкостi вищого ступеню окиснення зi збiльшен-
ням порядкового номеру елемента.

Iснує багато способiв синтезу подiбних сполук, наприклад:

189



2VF4

t
−A VF5 +VF3,

Nb2O5 + 5PCl5
t
−A 2NbCl5 + 5POCl3,

Ta2O5 + 5Cl2 + 5C
t
−A 2TaCl5 + 5CO.

Вiдомi й оксогалогенiди (аналогiя з P!), котрi утворюють полi-
мернi структури так само, як i галогенiди. Одержують оксогалогенiди
взаємодiєю з киснем:

2VF3 +O2

t
−A 2VOF3,

2TaBr5 +O2

t
−A 2TaOBr3 +Br2.

Серед комплексних сполук окрiм згаданих оксоанiонiв велике
значення мають галогенiднi комплекси. КЧ ванадiю становить, як
правило, 6, а для нiобiю i танталу воно сягає 7 – 8:

KF +VF5 = K[VF6],
NbF5 + 2KF = K2[NbF7],

TaOF3 + 3KF = K3[TaOF6].

17.7. Використання сполук елементiв
Ванадiй.
• Ванадiй на 95% використовується металургiєю як легуючий

компонент у сталях рiзного призначення.
• Сполуки ванадiю використовують як каталiзатори. Зокрема

V2O5 каталiзує процес окиснення SO2 у SO3.
Нiобiй.
• Нiобiй використовують у сплавах спецiального призначення

з такими характеристиками як висока термо- та корозiйна стiйкiсть,
механiчна мiцнiсть та iншi.

Тантал.
• У металургiї використовують спецiальнi сплави з танталом

(подiбний до нiобiю).
• Тантал – унiкальний матерiал для протезування, адже вiн не

зазнає вiдторження у органiзмi.
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Додаток А. Добутки розчинностi KS деяких сполук

Сполука KS

AgBr 6, 0·10−13

AgCN 7, 0·10−15

Ag2S 6, 0·10−50

AgSCN 1, 1·10−12

AgCl 1, 8·10−19

Ag2CO3 8, 2·10−32

Ag2CrO4 4, 0·10−12

AgI 1, 1·10−16

AgCH3COO 4, 4·10−3

Ag2Cr2O7 2, 0·10−7

AgIO3 3, 2·10−8

Ag2MoO4 2, 8·10−12

AgNO2 3, 1·10−10

Ag3PO4 1, 8·10−18

Ag2SO3 1, 5·10−14

Ag2SO4 1, 2·10−5

Ag2SeO4 1, 2·10−9

Ag2WO4 5, 6·10−12

AuCl3 3, 2·10−25

Al(OH)3 3, 7·10−15

AlPO4 1, 7·10−19

Ba(BrO3)2 3, 3·10−5

BaCO3 4, 9·10−9

BaC2O4 1, 1·10−7

BaCrO4 1, 1·10−10

BaF2 1, 7·10−6

Ba(IO3)2 6, 5·10−10

Ba2(PO4)2 6, 0·10−39

BaSO4 1, 8·10−10

Сполука KS

BaMnO4 2, 5·10−10

BiI3 8, 1·10−19

Bi2S3 1, 0·10−97

Ca3(AsO4)2 6, 8·10−19

CaCO3 4, 4·10−9

CaC2O4 2, 3·10−9

CaF2 4, 0·10−11

Ca(IO3)2 1, 9·10−6

Ca(OH)2 6, 3·10−6

CaMg(CO3)2 3, 6·10−16

Ca2(PO4)2 1, 0·10−25

CaSO4 3, 7·10−7

CaWO4 1, 6·10−9

Cd(OH)2 4, 3·10−15

Cd(CN)2 1, 0·10−8

CdS 6, 5·10−28

CoC2O4 6, 3·10−8

Co(OH)2 1, 6·10−15

CoS 4, 0·10−21

Cu3(AsO4)2 7, 6·10−36

CuC2O4 2, 9·10−8

Cu(IO3)2 1, 4·10−7

Cu(OH)2 5, 6·10−20

CuS 1, 4·10−36

Cu2S 1, 0·10−48

CuCN 3, 2·10−9

CuCl 1, 2·10−6

CuI 1, 1·10−12

(CuOH)2CO3 1, 7·10−34
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Продовження додатку А.

Сполука KS

Fe(OH)2 7, 9·10−16

Fe(OH)3 6, 3·10−38

FeC2O4 2, 1·10−7

FeS 3, 4·10−17

FeCO3 2, 5·10−11

HgS 1, 6·10−52

HgI2 1, 0·10−26

Hg2Br2 7, 9·10−23

Hg2Cl2 1, 5·10−18

Hg2I2 5, 4·10−29

Hg2SO4 6, 2·10−7

Li2CO3 1, 9·10−3

LiF 1, 5·10−3

Li3PO4 3, 2·10−9

MgCO3 7, 9·10−6

MgC2O4 8, 6·10−5

MgF2 6, 4·10−9

MgNH4PO4 2, 5·10−13

Mg(OH)2 6, 8·10−12

Mg3(PO4)2 3, 9·10−26

Mn(OH)2 2, 3·10−13

MnS 1, 1·10−13

Ni(CN)2 3, 0·10−23

NiCO3 1, 3·10−7

Ni(OH)2 1, 6·10−14

NiS 9, 3·10−22

Pb3(AsO4)2 4, 0·10−36

Pb(BrO3)2 1, 6·10−4

PbCO3 7, 5·10−14

Сполука KS

PbC2O4 7, 3·10−11

PbCl2 1, 6·10−5

PbClF 2, 5·10−9

PbF2 2, 7·10−8

PbI2 1, 1·10−9

PbS 2, 5·10−27

PbSO4 1, 6·10−8

Pb(OH)2 2, 0·10−16

Sb2S3 1, 6·10−93

SrCO3 5, 3·10−10

SrC2O4 5, 6·10−8

SrCrO4 2, 7·10−5

SrF2 2, 5·10−9

SrSO4 2, 1·10−7

TlBr 4, 3·10−6

Tl2CO3 4, 0·10−3

Tl2C2O4 2, 0·10−4

TlCl 1, 9·10−4

Tl2CrO4 1, 0·10−12

TlI 6, 6·10−8

TlSCN 5, 8·10−4

Tl3PO4 6, 7·10−8

Tl2S 1, 0·10−24

Tl2SO4 1, 5·10−4

Tl2Se 2, 4·10−22

Tl2SeO4 1, 0·10−4

Zn(CN)2 2, 6·10−13

Zn(OH)2 1, 2·10−17

ZnS 1, 6·10−24
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Додаток Б. Ряд стандартних електродних потенцiалiв металiв

Метал E◦, В
Li+/Li −3,045

Rb+/Rb −2,925

K+/K −2,924

Cs+/Cs −2,923

Ba2+/Ba −2,905

Sr2+/Sr −2,888

Ca2+/Ca −2,866

Na+/Na −2,714

La3+/La −2,522

Y3+/Y −2,372

Mg2+/Mg −2,363

Sc3+/Sc −2,077

Be2+/Be −1,847

Al3+/Al −1,663

Zr4+/Zr −1,529

Ti2+/Ti −1,210

V2+/V −1,186

Mn2+/Mn −1,179

Ta3+/Ta −1,126

Nb3+/Nb −1,100

Cr2+/Cr −0,913

V3+/V −0,835

Zn2+/Zn −0,763

Cr3+/Cr −0,744

Ga3+/Ga −0,529

Fe2+/Fe −0,440

Cd2+/Cd −0,403

In3+/In −0,343

Tl+/Tl −0,336

Метал E◦, В
Co2+/Co −0,277

Ni2+/Ni −0,250

Mo3+/Mo −0,200

W3+/W −0,150

Sn2+/Sn −0,139

Pb2+/Pb −0,126

Fe3+/Fe −0,037

2H+/H2 +0,000

Sn4+/Sn +0,009

Bi3+/Bi +0,215

Sb3+/Sb +0,240

As3+/As +0,300

Cu2+/Cu +0,340

Tc2+/Tc +0,400

Co3+/Co +0,400

Ru2+/Ru +0,450

Cu+/Cu +0,521

Rh2+/Rh +0,600

Os2+/Os +0,700

Tl3+/Tl +0,710

Hg2+2 /2Hg +0,789

Ag+/Ag +0,789

Pb4+/Pb +0,800

Hg2+/Hg +0,854

Pd2+/Pd +0,987

Ir2+/Ir +1,100

Pt2+/Pt +1,118

Au3+/Au +1,498

Au+/Au +1,692
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Додаток В. Окисно-вiдновнi потенцiали деяких напiвреакцiй

Напiвреакцiя E◦, В

Ag2+ + e = Ag+ +2,00

AgBr + e = Ag + Br− +0,07

AgBrO3 + e = Ag + BrO−
3 +0,55

AgCN + e = Ag + CN− −0,04

AgCl + e = Ag + Cl− +0,22

AgF + e = Ag + F− +0,78

AgI + e = Ag + I− −0,15

AgIO3 + e = Ag + IO−
3 −0,35

Ag(NH3)
+
2 +e = Ag+2NH3 +0,37

Ag2S + 2e = 2Ag + S2− −0,71

AgSCN + e = Ag + SCN− +0,09

Al(OH)3+3e = Al+3OH− −2,29

Al(OH)−4 +3e = Al+4OH− −2,33

AlF3−
6 + 3e = Al + 6F− −2,07

As + 3H+ + 3e = AsH3 −0,06

Au3+ + 2e = Au+ +1,41

AuBr−2 + e = Au + 2Br− +0,96

AuBr−4 + 3e = Au + 4Br− +0,85

Ag(CN)−2 +e = Au+2CN− −0,61

AuCl−2 + e = Au + 2Cl− +1,15

AuCl−4 + 3e = Au + 4Cl− +1,00

Напiвреакцiя E◦, В

BF−
4 + 3e = B + 4F− −1,04

Ba2+ + 2e = Ba(Hg) −1,57

Bi + 3H+ + 3e = BiH3 −0,80

BiCl−4 + 3e = Bi + 4Cl− +0,16

BiO
−
3 + 6H

+
+ 2e = Bi

3+
+ 3H2O +1,80

Br2 + 2e = 2Br− +1,07

2HBrO + 2H
+

+ 2e = Br2 + 2H2O +1,60

HBrO+H++2e = Br−+H2O +1,34

2BrO
−
3 +12H

+
+2e = Br2 +6H2O +1,52

BrO
−
3 + 6H

+
+ 2e = Br

−
+ 3H2O +1,45

(CN)2 +2H+ +2e = 2HCN +0,37

HCNO+2H
+

+2e = HCN+H2O +0,35

HCHO+2H++2e = CH3OH +0,19

CO2+2H++2e = CO+H2O −0,12

Cd(CN)2−4 +2e = Cd+4CN− −1,09

Cd(NH3)
2+
4 +2e = Cd+4NH3 −0,61

Cd(OH)2+2e = Cd+2OH− −0,81

CdS + 2e = Cd + S2− −1,17

Cl2 + 2e = 2Cl− +1,36

2HClO + 2H
+

+ 2e = Cl2 + 2H2O +1,63

HClO+H++2e = Cl−+H2O +1,50
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Продовження додатку В.

Напiвреакцiя E◦, В

ClO
−

+ H2O + 2e = Cl
−

+ 2OH
− +0,88

HClO2+2H
+
+2e = HClO+H2O +1,64

2HClO2 +6H
+

+2e = Cl2 +4H2O +1,63

HClO2 + 3H
+

+ 2e = Cl
−

+ 2H2O +1,56

ClO
−
2 +H2O+2e = ClO

−
+2OH

− +0,66

ClO
−
2 +2H2O+4e = Cl

−
+4OH

− +0,77

ClO
−
3 +3H

+
+2e = HClO2 +H2O +1,21

ClO
−
3 +H2O+2e = ClO

−
2 +2OH

− +0,33

ClO−
3 +2H++e = ClO2+H2O +1,15

ClO2 +H+ + e = HClO2 +1,27

ClO
−
3 + 6H

+
+ 6e = Cl

−
+ 3H2O +1,45

2ClO
−
3 +12H

+
+10e = Cl2+6H2O +1,47

ClO
−
3 +3H2O+6e = Cl

−
+6OH

− +0,63

ClO2 + 4H
+

+ 5e = Cl
−

+ 2H2O +1,50

ClO2 + 2H2O + 5e = Cl
−

+ 4OH
− +0,85

ClO
−
4 + 2H

+
+ 2e = ClO

−
3 + H2O +1,19

ClO
−
4 +H2O+2e = ClO

−
3 +2OH

− +0,36

2ClO
−
4 +16H

+
+14e = Cl2+8H2O +1,39

ClO
−
4 + 8H

+
+ 8e = Cl

−
+ 4H2O +1,38

ClO
−
4 +4H2O+8e = Cl

−
+8OH

− +0,56

Co3+ + e = Co2+ +1,95

Напiвреакцiя E◦, В

Co(NH3)
3+
6 + e = Co(NH3)

2+
6 +0,10

Co(NH3)
2+
6 +2e = Co+6NH3 −0,42

Co(OH)2+2e = Co+2OH− −0,71

Co(OH)3 + e = Co(OH)2 + OH
− +0,17

CoS + 2e = Co + S2− −0,89

Cr3+ + e = Cr2+ −0,41

Cr2+ + 2e = Cr −0,91

Cr(CN)3−6 + e = Cr(CN)4−6 −1,28

Cr(OH)3+3e = Cr+3OH− −1,30

Cr(OH)2+2e = Cr+2OH− −1,40

CrO
−
2 + 2H2O + 3e = Cr + 4OH

− −1,20

Cu+ + e = Cu −0,53

Cu2+ + e = Cu+ −0,16

Cu2+ +Br− + e = CuBr +0,64

Cu2+ +Cl− + e = CuCl +0,54

Cu2+ + I− + e = CuI +0,86

Cu(CN)−2 +e = Cu+2CN− −0,43

CuCl + e = Cu + Cl− +0,14

CuI + e = Cu + I− −0,19

Cu(NH3)
+
2 + e = Cu + 2NH3 −0,12

Cu(NH3)
2+
4 +2e = Cu+4NH3 −0,07
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Продовження додатку В.

Напiвреакцiя E◦, В

Cu(OH)2+2e = Cu+2OH− −0,22

CuS + 2e = Cu + S2− −0,70

Cu2S + 2e = 2Cu + S2− −0,88

F2 + 2H+ + 2e = 2HF +3,05

F2 + 2e = 2F− +2,77

OF2+2H++2e = 2F−+H2O +2,15

Fe3+ + e = Fe2+ +0,77

Fe3+ + 3e = Fe −0,06

Fe(CN)3−6 + e = Fe(CN)4−6 +0,36

Fe(OH)3 + e = Fe(OH)2 + OH
− −0,56

Fe(OH)2+2e = Fe+2OH− −0,88

FeO
2−
4 +8H

+
+3e = Fe

3+
+4H2O +1,90

FeS + 2e = Fe + S2− −0,95

Ga(OH)−4 + 3e = Ga + 4OH− −1,33

Ge + 4H+ + 4e = GeH4 −0,30

GeO2+4H++4e = Ge+2H2O −0,15

GeO2 + 2H
+

+ 2e = GeO + H2O −0,12

H2 + 2e = 2H− −2,25

2Hg2+ + 2e = Hg2+2 +0,91

Hg2+2 + 2e = 2Hg +0,79

Hg2Br2 + 2e = 2Hg + 2Br− +0,14

Напiвреакцiя E◦, В

Hg(CN)2−4 +2e = Hg+4CN− −0,37

Hg2Cl2 + 2e = 2Hg + 2Cl− +0,27

Hg2I2 + 2e = 2Hg + 2I− −0,40

HgS + 2e = Hg + S2− −0,67

Hg2SO4+2e = 2Hg+SO2−
4 +0,62

I2 + 2e = 2I− +0,54

2HIO+2H++2e = I2+2H2O +1,45

IO−+H2O+2e = I−+2OH− +0,49

IO−
3 +6H+ +6e = I− +3H2O +1,08

H5IO6 + 7H
+

+ 8e = I
−

+ 6H2O +1,24

In(OH)3 + 3e = In + 3OH− −1,00

In(OH)−4 +3e = In+4OH− −1,01

IrCl3−6 + 3e = Ir + 6Cl− +0,77

IrCl2−6 + e = IrCl3−6 +1,02

IrO2+4H++4e = Ir+2H2O +0,93

Ir2O3 + 3H2O + 4e = 2Ir + 6OH
− +0,10

Mn(CN)3−6 + e = Mn(CN)4−6 −0,24

MnO2+4H
+
+2e = Mn

2+
+2H2O +1,23

Mo(CN)3−6 + e = Mo(CN)4−6 +0,73

HNO2 +H+ + e = NO+H2O +0,98

NO−
2 +H2O+e = NO+2OH− −0,46
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Продовження додатку В.

Напiвреакцiя E◦, В

N2H4 + 4H++ 2e= 2NH+
4 +1,27

NO
−
3 +7H

+
+6e= NH2OH+2H2O +0,73

NO−
3 +2H++e = NO2+H2O +0,80

NO−
3 +4H++3e = NO+2H2O +0,96

NO
−
3 +10H

+
+8e = NH

+
4 +3H2O +0,87

NbO
3+

+2H
+
+2e = Nb

3+
+H2O −0,34

Ni(NH3)
2+
6 +2e = Ni + 6NH3 −0,49

O2 + 4H+ + 4e = 2H2O +1,23

O3 +2H+ +2e = O2 +H2O +2,07

OsO4+8H++8e = Os+4H2O +0,85

P + 3H+ + 3e = PH3 +0,06

H2PO
−
2 + e = P + 2OH− −2,05

H3PO3+3H++3e = P+3H2O −0,50

H3PO4+2H
+
+2e= H3PO3+H2O −0,28

PbO2+2H++2e= Pb2++H2O +1,46

PdCl2−4 + 2e = Pd + 4Cl− +0,62

PtCl2−4 + 2e = Pt + 4Cl− +0,73

PtCl2−6 +2e = PtCl2−4 +2Cl− +0,72

RhCl3−6 + 3e = Rh + 6Cl− +0,44

RuO4+8H++8e = Ru+4H2O +1,04

S + 2e = S2− −0,48

Напiвреакцiя E◦, В

S4O
2−
6 + 2e = 2S2O

2−
3 +0,09

H2SO3+4H++4e = S+3H2O +0,45

SO
2−
4 + 4H

+
+ 2e= H2SO3 +H2O +0,17

Sb + 3H+ + 3e = SbH3 −0,51

SbO
−
3 +H2O+2e = SbO

−
2 +2OH

− −0,43

H2SeO3 + 4H
+

+ 4e = Se + 3H2O +0,74

SeO
2−
4 +4H

+
+2e= H2SeO3+H2O +1,15

Sn4+ + 2e = Sn2+ +0,15

Ta2O5+10H
+
+10e = 2Ta+5H2O −0,81

TeO2+4H++4e= Te+2H2O +0,53

Ti4+ + e = Ti3+ +0,09

Ti3+ + e = Ti2+ −0,37

TlCl + e = Tl + Cl− −0,55

V3+ + e = V2+ −0,26

VO2++2H++e = V3++H2O +0,34

VO+
2 +2H++e = VO2++H2O +1,00

VO
3−
4 +6H

+
+2e = VO

+
+3H2O +1,26

W(CN)3−8 + e = W(CN)4−8 +0,46

Zn(CN)2−4 +2e = Zn + 4CN− −1,26

Zn(NH3)
2+
4 +2e = Zn+4NH3 −1,04

Zn(OH)2−4 +2e = Zn+4OH− −1,12
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