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Введение

Неорганическая химия является одной из основных дисциплин и 
служит фундаментом для получения общеинженерных и специальных 
знаний. 
С изучения неорганической химии начинается общая химическая подготовка 
инженера-технолога. 

Пособие составлено в форме «вопрос – ответ», содержит примеры 
решения задач и задания для самостоятельной работы. Сохраняется 
трационная последовательность изложения химии элементов. Однако, 
включение в пособие химии s-элемента водорода, а затем p-элемента 
кислорода вызвано необходимостью использовать их свойства при описании 
свойств гидридов и оксидов p-элементов остальных групп периодической си-
стемы Д.И. Менделеева.

Описание каждой группы содержит десять теоретических вопросов с 
ответами, десять – пятнадцать упражнений и задач с объяснением и 
решением и пятнадцать – двадцать заданий для самостоятельной работы. 

Пособие может быть использовано стдентами технологических 
специальностей как дневной, так вечерней и заочной форм обучения.
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1   Водород, кислород и их свойства

1.1 Водород

1.1.1 Электронная  структура,  возможные  степени   окисления,  
восстановительные и окислительные свойства

Водород расположен в I и VII  группах. Исходя из электронной струк-
туры, водород – неметаллический элемент. 

Электронная формула 1s1.

Графическая формула         . 

До устойчивого состояния атому не достает одного электрона, как и 
атомам галогенов, поэтому, проявляя способность присоединять один элек-
трон от атомов металлов, водород похож на галогены и может быть помещен 
в VII группу.

Степени окисления водорода: минус 1, 0, плюс 1.

При взаимодействии с металлами степень окисления водорода  минус 1

NaHHNa 22 2 →+

             гидрид натрия

         2   +→− NaeNa 10     окисление
         1    −→+ HeH 220

2     восстановление

Восстановителем в этой реакции является натрий, окислителем – водо-
род.

При взаимодействии с неметаллами степень окисления водорода плюс 
1

               νh
HClClH 222 →+

    +→− HeH 222      окисление
    −→+ CleCl 222      восстановление.

В  этой  реакции  водород  является  восстановителем,  хлор  –  окисли-
телем. Подобная реакция протекает с кислородом
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OHOH 222 22 →+

    +→− HeH 222 окисление
    −→+ 2

2 24 OeO восстановление

Способность атома водорода отдавать один  s-электрон и проявлять в 
соединениях с неметаллами степень окисления  плюс 1 сближает его с метал-
лами  I группы главной подгруппы, что и объясняет его место в I группе пе-
риодической системы.

1.1.2 Физические свойства водорода
 

Атомарный водород образует ковалентную неполярную молекулу с вы-
делением энергии (Н + Н = Н2 + 436 кДж/моль). Это достаточно большая 
энергия, которую нужно сообщить молекуле водорода для термической  дис-
социации, она может быть заметной примерно при 5000 К и выше, (таблица 
1).

Таблица 1 - Степень диссоциации (α) молекул водорода при различных 
температурах и давлении 1 атм.

α 2,56 . 10-34 1,22 . 10-3 0,9469 0,9996 Полная дис-
социация

Т, К 300 2000 5000 10000 25000

Молекулярный водород характеризуется следующими константами:  
- плТ   минус 257,3 ºС (15,9 К);
- кипТ  минус 252,8 ºС (20,4 К);
- плотность газа 0,08987 (н.у.);
- растворимость в 1л воды при 20 ºС  составляет
  21,5 см3 (1 атм)
  1785 см3 (100 атм)
  8328 см3 (500 атм).
  
 Водород хорошо растворим во многих  металлах (Ni, Pt, Pd и др.). Наи-

большая растворимость наблюдается в палладии: 850 объемов Н2 в 1 объем 
Рd.  Диффузия  водорода  через  металлы сопровождается  газовой коррозией 
металлов,  что  обусловлено  разрушением  углеродистого  сплава  металла 
(например, стали) вследствие декарбонизации.

1.1.3 Химические свойства водорода
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При обычных условиях молекулярный водород сравнительно мало ак-
тивен, непосредственно соединяется лишь с наиболее активными  из неме-
таллов. Однако при нагревании он реагирует со многими элементами. 

Реакция водорода с кислородом

OHOH 222 22 →+ 83,2850
298 −=∆ H  кДж

Смесь двух объемов водорода и одного объема кислорода при сопри-
косновении  с  пламенем  или  при  пропускании  электрической  искры  дает 
сильный взрыв.

При обычных температурах реакция протекает медленно, со взрывом.

Реакции восстановления водородом
  
Используются такие реакции для получения чистых металлов:

OHCuHCuO 22 +→+

OHFeHOFe 2243 434 +→+

Реакции водорода с неметаллами 

Водород с хлором и бромом реагирует с выделением теплоты, с фто-
ром со взрывом даже при  минус 252 оС и в темноте, а с йодом только при на-
гревании.

Реакция с азотом с образованием аммиака NH3 протекает лишь на ката-
лизаторе и при повышенных температуре и давлении.

С серой реакция эндотермична, энергично протекает при нагревании до 
600 оС, с селеном и теллуром – труднее.

С углеродом водород может реагировать без катализатора только при 
высоких температурах: 

2Н2 + С (аморфный) → СН4.

Реакции водорода с металлами

Водород непосредственно реагирует со щелочными и щелочно-земель-
ными металлами, со многими редкоземельными, образуя ионные гидриды, то 
есть типичные соли. Их кристаллы состоят  из положительно заряженного 
иона металла, например Na+, и отрицательно заряженного иона водорода Н − :

HLiHLi 22 2 →+

22 CaHHCa →+
9



Переходные металлы, например Ti, Zr, Hf, V, W  и некоторые другие об-
разуют гидриды внедрения, имеющие нестехиометрический состав ( 4,1TiH ; 

6,1ZrH ; 6,0Pd ).

1.1.4 Получение водорода

Основные виды сырья для промышленного получения водорода: 
- природные и попутные газы;
- коксовый газ;
- газы нефтепереработки;
- продукты газификации твердых и жидких топлив;
- вода (электролиз).
Важнейшим способом производства водорода из природного газа мож-

но считать взаимодействие углеводородов (главным образом СН4) с водяным 
паром (конверсия):

 
2

,1100

24 3HCOOHСH
NiCo

+→+

22
32,500

2 HCOOHCO
OFeCo

+→+

Наиболее выгодным является получение водорода (в смеси с азотом) 
методом глубокого  охлаждения коксового газа, используется всеми аммиач-
ными заводами, имеющими коксовый газ.

Использование электролиза воды для промышленного получения водо-
рода возможно  лишь в местах с дешевой электроэнергией.

В качестве электролита используют растворы гидроксидов натрия или 
калия с концентрацией соответственно 25 % и 34 %.

Достаточно распространенный лабораторный способ получения водо-
рода - электролиз воды, осуществляемый в стеклянном лабораторном элек-
тролизере с использованием в качестве электролита раствора серной кисло-
ты: 

222 2/1 ОНOH +→ .

Получают водород также реакцией между металлическим цинком и со-
ляной кислотой: 

Zn + 2HCl → ZnCl2 + H2.

Используют в лабораторной практике водород, получаемый на заводах 
и доставляемый в баллонах.
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1.1.5 Применение водорода  
Применение водорода можно представить схемой

1.2 Кислород

1.2.1 Строение атома и молекулы кислорода, степени окисления

Кислород (Oxyqenium) – рождающий кислоту,  -  химический элемент 
VI группы периодической системы.

Природный  кислород  состоит  из  смеси  3  стабильных  изотопов  О16 

(99,759 %), О17 (0,037 %) и  О18 (0,204 %). Искусственно получены три радио-
активных изотопа О14, О15, О19 с периодами полураспада (Т1/2) соответственно 
76,5; 2,1; 29,5 секунд.

Элемент главной подгруппы, р-семейства. Электронная формула атома 
кислорода 8О  1s2  2  s  2   2р  4  .

                     внешний валентный уровень

Графическая формула валентного уровня:

n=2        

Два неспаренных электрона и наполовину  заполненные две р- орбита-
ли объясняют как положительную, так и отрицательную степень окисления.

Возбуждение более высокого валентного состояния для кислорода со-
пряжено с переходом электронов на более высокие орбитали (n = 3), что тре-
бует большой затраты энергии, которая не может быть компенсирована при 
образовании дополнительных связей. Этим объясняется отсутствие более вы-
сокой валентности кислорода.
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Используя ММО, формулу молекулы О2 представляют: 

)()()()()()( 14
,

222 разр
z

раз
х

св
ух

св
z

разр
s

св
s σππσσσ

Как видно в молекуле кислорода на 8 связывающих электронов прихо-
дится 4 разрыхляющих, значит, порядок связи равен двум.

Молекула кислорода О2 обладает необычным строением. Представле-
ние о структуре О = О с двойной связью опровергается спектроскопическими 
и магнитными измерениями, показывающими наличие двух непарных элек-
тронов. Молекулу кислорода можно представить как своеобразный биради-
кал,  строение которого изображается схемой с одной одинарной связью и 
двумя ненасыщенными валентностями:  

   .         . 
: О  —  О :  
   ..        ..

Учитывая парамагнетизм и порядок связи, строение молекулы О2 мож-
но представить такой формулой:

      .       .
   : О ≡ О :
     

1.2.2 Физические свойства кислорода

Длина связи в молекуле кислорода равна 0,1207 нм, что меньше длины 
одинарной связи (0,148 нм). Поэтому молекула О2 устойчива. Энергия диссо-
циации ее 494 кДж/моль, для одинарной связи О –– О энергия диссоциации 
210 кДж/моль.

Поляризация  молекул  О2 незначительна,  поэтому  межмолекулярные 
связи очень слабые, температуры плавления (-218,9  оС) и кипения (-183  оС) 
очень низкие. Жидкий и твердый кислород притягивается магнитом. Частич-
ная ассоциация молекул О2 с образованием О4 приводит к появлению диамаг-
нитных свойств.

Молекула кислорода при обычных температурах и давлении двухатом-
на; при высоких давлениях спектроскопические измерения обнаруживают не-
большие количества молекул О4, в тихом разряде образуются молекулы озо-
на О3.

Диссоциация молекулы О2 на атомы заметна лишь при 2000 оС, а при 
5000 оС молекулы кислорода почти полностью диссоциированы на атомы.
12



1.2.3 Кислород в природе. Получение кислорода

Кислород – самый распространенный элемент в природе.

Кислород в живой природе – основа жизнедеятельности растений и жи-
вотных. Входящий в состав белков, углеводов, жиров, минеральных солей, 
участвует в  биохимических процессах.  Кислород необходим для дыхания 
растений и животных. Убыль кислорода в атмосфере в результате  процессов 
окисления, горения, гниения и дыхания возмещается выделением кислорода 
растениями при фотосинтезе. Кроме того, по-видимому, имеет место фотохи-
мические разложения водяного пара в верхних слоях атмосферы.

В свободном состоянии при обычных условиях кислород – двухатом-
ный газ (О2) без цвета и запаха, малорастворим в воде. При 20 оС и атмосфер-
ном давлении в 1 см3 воды растворяется 0,031 см3 кислорода.

Получают кислород в промышленности глубоким охлаждением, сжи-
жением и ректификацией воздуха. При разделении воздуха одновременно с 
кислородом и азотом, в качестве побочных продуктов получают аргон, крип-
тон, ксенон, неон и вместе с неоном гелий.

В  лаборатории  кислород  получают  электролизом  водного  раствора 
NaOH с никелевыми электродами. Особо чистый кислород получают разло-
жением перманганата калия или бертолетовой соли при нагревании:

↑++→ 224242 OMnOMnOKKMnO
↑+→ 23 322 OKClKClO

1.2.4 Химические свойства кислорода

Кислород

В свободном 
состоянии

- кислород атмосферы 
по объему

     В связанном состоянии

гидросфера
86 % по массе

литосфера
(в земной коре)
47 % по массе
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Имея на внешнем электронном уровне 6 электронов, атом кислорода в 
химических реакциях принимает два электрона, проявляя степень окисления 
минус 2 и окислительные свойства. С фтором кислород реагирует с отдачей 
двух электронов, поскольку электроотрицательность фтора больше, чем кис-
лорода.  При  этом  кислород  проявляет  положительную степень  окисления 
плюс 2.

Реакции со многими элементами протекают непосредственно, исключе-
ние  составляют галогены, золото и платина.

Взаимодействие с металлами

 Многие металлы легко реагируют с кислородом, образуя оксиды. Ще-
лочные металлы в сухом воздухе при нагревании дают перекиси и надпере-
киси

CuOOCu ун 22 ..
2  →+

322 234 OFeOFe →+
2222 ONaONa →+

222 432 NaOOONa →+

Взаимодействие с неметаллами

Легко сгорают в кислороде сера, фосфор, углерод и водород:

22 SOOS →+  оксид серы (IV)
22 COOC →+  оксид углерода (IV)

52254 OPOP →+  оксид фосфора (V)
OHOH 222 22 →+  горение

Взаимодействие кислорода с галогенами

 Соединения  кислорода  с  галогенами  (F2O,  Cl2O,  ClO2,  ClO3,  Cl2O6, 
Cl2O7, Cl2O8, Br3O8, I2O5, I2O8 и др.) получены косвенным путем – взаимодей-
ствием различных галогенных и кислородных соединений, лишь F2O2 полу-
чен непосредственно из газообразных О2 и F2 действием тихого разряда при 
температуре  ниже минус 95 оС.

Оксиды некоторых металлов, присоединяя кислород, образуют перок-
сидные соединения, содержащие два или более связанных между собой ато-
ма кислорода. Валентность металла при этом не изменяется:





→+
→+

22

2222

22
22
BaOOBaO

OnaOONa
  пероксиды

222 432 NaOOONa →+    супероксид
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Кроме оксидов и супероксидов кислород образует озониды NaO3,  KO3, 
PbO3, CsO3. 

Взаимодействие с органическими веществами

- горение QOHCOOCH ++→+ 2224 22
- окисление ↑+→+ 2226126 666 COOHOOHC

В прямом направлении этот процесс протекает при «дыхании» расте-
ний ночью, а в обратном – днем при действии световой энергии (hν ) – про-
цесс фотосинтеза.

1.3 Задачи и упражнения

1.3.1 Найдите объем водорода (н.у.), необходимый для восстановления 
10 кг оксида меди (I).

Решение:

1) Уравнение реакции восстановления Cu2O водородом:

Cu2O + H2 →  2Cu + H2O
M(Cu2O) = 143,08 г/моль
Vm = 22,4 л/моль.

2) По уравнению реакции на восстановление 1 моль Cu2O требу-
ется 1 моль Н2, то есть 22,4 л.

Найдем количество вещества OCu2  в 10 кг его.

( ) ( )
( ) 89,69

г/моль 08,143
г 10000

2

2
2 ===

OCuM
OCumOCuν  моль

3) Так как взаимодействие Cu2O с 2Н  протекает при соотношении 1 моль к 1 
молю, то выразив объем водорода в литрах получим:

( )  4,22моль 89,692 ⋅=⋅= mVHV ν 1,566  л1566л/моль ==  м3

Ответ: ( )2HV =1,566 м3.

1.3.2 Сколько мл раствора НCl c C(HCl) = 4 моль/л потребуется для 
растворения 10 г цинка? Вычислите объем образовавшегося газа.

Решение:
Уравнение реакции
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Zn + 2HCl →  ZnCl2 + H2 ↑

    M(Zn) = 65,38 г/моль
    М(НCl) = 36,46 г/моль

    VHClM
HClm

papV
HClHClC

⋅
=

−
=

)(
)(

)(
)()( λ

, моль/л

2) В соответствии со стехиометрией процесса на 1 моль цинка (65,38 г) 
требуется 2 моль HCl. Вычислим количество вещества цинка в 10 г его:

( ) ( )
( ) 1530,0

г/моль 38,65
г 10 ===

ZnM
ZnmZnν  моль

Значит, на реакцию с цинком потребуется 0,3060 моль НСl .

3)  Учитывая  концентрацию  раствора  хлороводородной  кислоты, 
найдем, в каком ее объеме содержится 0,3060 моль.

5,76
4

10003060,0)( =⋅=− paHClpV  мл

4) Найдем объем образовавшегося водорода,  если известно, что из 2 
моль HCl образуется 22,4 л водорода, значит, из 0,3059 моль HCl получится:

43,3
2

4,223060,0)( 2 =⋅=HV  л.

Ответ: V(p-pa HCl) = 76,50 мл;  V(H2) = 3,43 л.

1.3.3 Какой тип химической связи в молекулах Н2, НCl, NaH, NH3 ?

В молекуле Н2 связь ковалентная неполярная. Такая связь образуется 
между атомами с одинаковой электроотрицательностью, то есть между ато-
мами одного и того же элемента

Н . + . Н →  Н   :   Н 

Общая электронная пара расположена между ядрами двух атомов. При 
образовании такой связи расстояние между ядрами (d, нм) становиться мень-
шим (0,074)  чем удвоенный радиус атома водорода (2  . 0,053).  Таким об-
разом, концентрация электронной плотности между ядрами сокращает межъ-
ядерное расстояние и упрочняет молекулу.

С точки зрения Метода молекулярных орбиталей (ММО) ковалентная 
связь  в  молекуле  Н2 образуется  путем  перекрывания  атомных  орбиталей 
(АО) с образованием σ- молекулярной орбитали.
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В молекуле НCl связь ковалентная полярная, образована атомами раз-
личных неметаллов, незначительно отличающихся по электроотрицательно-
сти (ЭО).

:::
..

..

..

..
СlНClH →⋅+⋅

;1,2)( =НЭО 8,2)( =СlЭО

Общая  электронная  пара  частично  смещена  к  более  электроотрица-
тельному  атому хлора, вследствие чего атом водорода приобретает частич-
ный положительный заряд )( +δ , а атом хлора – отрицательный ( )−δ , моле-
кула полярна.

−+
−

δδ
ClH

Гидрид натрия NaH относится к солеобразным соединениям с ионным 
типом связи.

ЭО (Na) = 1,0;       ЭО (Н) = 2,1
Химическая связь осуществляется между ионами, образовавшимися за 

счет окислительного и восстановительного процессов:







→+

→−
−

+

HeH

NaeNa
NaHHNa →+ −+  связь в молекуле ионная

   
Молекула аммиака NH3 образована по типу ковалентной полярной свя-

зи ЭО (N) = 3,0; ЭО (Н) = 2,1. Разница значений ЭО азота и водорода говорит 
о том, что N приобретает  частичный, отрицательный заряд ( )−δ , а атом во-
дорода – положительный заряд  (δ +). Молекула полярна. Атом азота, имея 
2s22p3 электроны,  образует  связь  в  состоянии  sp3-гибридизации,  при  этом 
одна пара электронов не участвует в образовании связи с атомами водорода, 
и является несвязывающей.

 Молекула аммиака имеет геометрическую форму тригональной пира-
миды, угол связи равен 107,3о
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1.3.4 При взаимодействии с водой 4,2 г гидрида кальция выделилось 4 л 
водорода (н.у.). Определите массовую долю примесей в гидриде.

Решение

1) Уравнение реакции взаимодействия гидрида кальция с водой

( ) ↑+→+ 2222 22 НОНСаОНСаН

10,42)( 2 =СаНМ  г/моль
)( 2НМ =2,02 г/моль

2) В соответствии со стехиометрией данного процесса в реакцию всту-
пает 

1 моль, т.е. 42,10 г гидрида кальция и образуется 2 моль водорода. Соста-
вим пропорцию и решим ее:

42,10 г 2СаН  - 2∙22,4 л 2Н          ⇒     76,3
4,222
410,42 =

⋅
⋅=хm  г  2СаН

   хm                -     4л

Т.о. масса чистого гидрида кальция, вступившего в реакцию с водой, оказа-
лось 3,76 г.

3) Примеси в 4,2 г гидрида составили

4,2 г – 3,76 г =0,44 г

4) Массовая доля примесей в гидриде равна

48,10100
2,4

44,0)( =⋅=примесейω %

Ответ: 48,10)( =примесейω %.
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1.3.5  Приведите уравнения  полуреакций восстановления  и  окисления 
иона −2

2О   и уравнения ОВР, где проявляются окислительные и восстано-
вительные свойства пероксидов водорода или натрия.

Ответ

Ион −2
2O  проявляет окислительные  и восстановительные свойства:

окислительные −− →+ 22
2 22)( OeO

восстановительные 2
2

2 2)( OeO →−−

Примеры реакций, в которых пероксид водорода проявляет указанные 
выше свойства:

а)  
2

24242242

1

22

1 −−−
+++→++ OHSOKSONaISOHONaIK

    1   −− →+ 22
2 22 ОеО восстановление

         1    2I −  - 2e →  I2 окисление

OHSOKSONaISOHONaKI 2424224222 22 +++→++

б) OHSOKOSOMnSOHOHKMnO
львосльок

24224

2

42

1

22

7

4 +++→++
+

−

−+

−

         2    Mn+7 + 5e → Mn+2 восстановление
         5    2

2
2 2 ОеО →−−  окисление

OHSOKOMnSOSOHOHKMnO 2422442224 852352 +++→++

1.4 Задания для самостоятельной работы

1.4.1 Используя таблицы термодинамических констант, найдите значе-
ния oH298∆ оксидов: 32OAl ; 32OAs ; 52SAs ; ON2 ; NO ; 2NO ; 42ON .

1.4.2 Объясните структуру молекулы пероксида водорода.
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1.4.3  Определите  степень  окисления  водорода  в  ионах  −
2HF ,  −

4BH , 
+
4NH .

1.4.4 Объясните кислотные свойства пероксида, написав уравнение его 
диссоциации в воде.

1.4.5 Приведите значение Кдисс. пероксида водорода.

1.4.6 Напишите уравнение реакции обмена пероксида водорода с гид-
роксидом бария, назовите получившиеся продукты реакции.

1.4.7 Объясните электрохимический метод получения пероксида водо-
рода из серной кислоты.

1.4.8 Объясните структуру отрицательных ионов кислорода:  −2О , −2
2О , 

−
2О , −

3О .

1.4.9 Назовите примеры использования пероксида водорода.

1.4.10 Закончите уравнения реакций
а) PbS + H2O2 →  PbSO4 + …
б) H2O2 + Cl2 →  HCl + …
в) →++ 4222 SOHNaBrONa

1.4.11 Чем обусловлена аллотропия кислорода? Проанализируйте воз-
можность использования следующих формул для описания структуры озона:

O

O O
_

+

                          

O

O O

+

_
                         

O

O O
                а                                             б                                       в     

                                

O

O O                               

O

O O
                                       г                                             д
1.4.12 Элементы каких групп и подгрупп образуют наиболее стабиль-

ные пероксиды?

1.4.13 При электролизе растворов каких из перечисленных солей может 
выделяться водород: 4FeSO ; 2CaCl ; 23 )( COOCHPb ; 4CuSO ; 3AgNO ?
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1.4.14 Могут ли молекулы, атомы или ионы водорода выступать в роли 
донора или акцептора; входить в координационную сферу как лиганды или 
комплексообразователь?

1.4.15 Какова закономерность изменения энергий (Е) химической связи 
ЭН в рядах гидридов:

а) по периоду от  Li H  до  F H
б) по группе от  Li H  до  Cs H ?   

2  р-Элементы VIII группы периодической системы

2.1 Нахождение в природе. Электронное строение атомов, молекул

Главную подгруппу восьмой группы образуют инертные газы (благо-
родные газы), среди которых один s-элемент – гелий (Не). Остальные пять р- 
элементы – неон (Ne), аргон (Ar), криптон (Кr), ксенон (Хе) и радон (Rn).

Для атомов инертных газов характерны устойчивые внешние электрон-
ные оболочки (у Не  2 электрона, у атомов остальных элементов во внешнем 
слое восемь), что и обусловливает их химическую инертность.

В природе инертные газы образуются в результате различных ядерных 
процессов, поэтому их изотопный состав зависит от происхождения. Инерт-
ные газы присутствуют в воздухе в следующих количествах (объемные про-
центы): 0,9325 %  Ar; 0,00161 %  Ne; 0,00046 %  Не; 0,000108 %  Кr; 0,000008 
%  Хе.

Общее содержание газов в атмосфере около 1 %, причем, гелий, неон, 
криптон и ксенон составляют 0,23 % от количества аргона, находящегося в 
воздухе.

Гелий встречается во всех минералах, содержащих радиоактивные эле-
менты уран и торий, в которых он образуется в результате радиоактивных 
превращений.

Но самым богатым источником гелия являются природные газы, содер-
жащие в основном метан СН4  и азот  N2. 

Выделение гелия из природных газов основано на том, что гелий не ад-
сорбируется активированным углем, как и водород. Их разделение происхо-
дит за счет окисления водорода кислородом с образованием воды. 

Радон является радиоактивным элементом и образуется в результате 
радиоактивного превращения радия.

Инертные газы существуют в виде одноатомных молекул. Двухатом-
ные молекулы для них не известны, что объясняется невозможностью об-
разовывать устойчивые связи, если число связывающих электронов и число 
разрыхляющих электронов равны. Но в возбужденном состоянии молекул 
типа Э2 часть электронов с разрыхляющих орбиталей переходит на энергети-
чески более высокие связывающие орбитали. Это состояние можно описать 
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формулами  Не +
2 , Nе +

2 , Ar +
2 , Kr +

2 , Xе +
2 , причем устойчивость таких молеку-

лярных ионов уменьшается с ростом заряда ядра.

2.2 Получение инертных газов

Получают инертные (благородные) газы из воздуха, сжатого примерно 
до 250 атм. Часть воздуха не переходит в жидкое состояние, в ней и содер-
жатся гелий и неон, у которых температуры кипения ниже температур кипе-
ния остальных инертных газов. В жидком воздухе содержатся аргон и более 
тяжелые инертные газы. Очищенный от углекислоты и влаги воздух сжижа-
ют и начинают испарять. Сначала «летят» более легкие газы. После испаре-
ния основной массы воздуха разделяют оставшиеся тяжелые инертные газы – 
криптон и ксенон. Для этого используют активированный уголь, на котором 
происходит адсорбция газа более тяжелого – ксенона, затем криптона или ар-
гона. Адсорбцию осуществляют при низкой температуре (охлаждение жид-
ким воздухом). Десорбцию газов с угля производят при комнатной темпера-
туре или медленном нагревании.

2.3 Физические свойства инертных газов

Инертные газы не имеют ни цвета, ни запаха, ни вкуса.
Инертные газы имеют характеристические спектры, наблюдаемые в га-

зоразрядных трубках. Например, неон дает красно-оранжевое свечение, ге-
лий – желтое, криптон – зеленовато-голубое.

В таблице 2  приведены некоторые физические свойства инертных га-
зов, а именно:

- температуры плавления (Тпл);
- температуры кипения (Ткип);
- плотность (ρ);
- изменение энтальпии в процессе испарения ( 0

исп∆ Η ).

Таблица 2  - Физические свойства инертных газов

Свойства Не Nе Ar Kr Xe Rn
Тпл , ºС –272,1 –248,6 –189,4 –156,6 –111,5 –71
Ткип , ºС –269,0 –246,0 –185,8 –152,9 –107,1 –65
ρ, г/л (0 ºС, 1атм) 0,1785 0,8990 1,7868 3,736 5,891 9,96

0
исп∆ Η , кДж/моль 0,092 1,842 6,28 9,67 13,69 18,00
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Температуры плавления и кипения повышаются с ростом заряда ядра. 
Низкие значения теплот испарения говорят о том, что сила притяжения 

между атомами газов очень мала.
Инертные газы хорошо растворимы в воде, например 1 л воды (20 ºС) 

растворяет 33,6 см3 аргона. Сравним с растворимостью азота (18,72 см3) и 
кислорода (10,29 см3). Из водных растворов инертных газов с понижением 
температуры и повышением давления выкристаллизовываются гидраты – 
неустойчивые кристаллические соединения, например: Хе · 6Н2О, Аr · 6Н2О, 
называемые клатратами. В этих гидратах атомы инертного газа связаны в 
кристаллах с молекулами воды вандерваальсовыми силами. 

2.4  Химические свойства р-элементов VIII группы

Для элементов р-семейства VIII группы характерна химическая пассив-
ность.

Малая химическая активность благородных газов объясняется восьми-
электронной конфигурацией внешнего электронного слоя. С увеличением 
числа электронных слоев растет радиус и поляризуемость атомов, что долж-
но сопровождаться увеличением реакционной способности атомов инертных 
газов (таблица 3).

Таблица 3

Элемент Не Ne Ar Kr Xe Rn
Атомный номер 2 10 18 36 54 86
Электроны 
внешнего уровня 1s2 2s22p6 3s23p6 4s24p6 5s25p6 6s26p6

Ковалентный ра-
диус атома, нм 0,040 0,070 0,094 0,109 0,130 0,140

Первый  потен-
циал  ионизации, 
эВ

24,59 21,57 15,76 14,00 12,13 10,75

Сродство к элек-
трону, эВ –0,22 –0,22 –0,37 –0,42 –0,45 -

Степени окисле-
ния  элемента  в 
соединениях

Химических соединений не 
образуют +2,+4 +2,+4,

+6,+8
+2,+4,+

6

Еще в 30-е годы ХХ-го столетия Лайнус Полинг предсказал возмож-
ность существования фторидов ксенона и криптона. Однако, лишь в 1961 г 
было получено комплексное соединение гексафтороплатинат ксенона, а за-
тем синтезированы фториды и оксиды криптона, ксенона, радона и другие их 
производные.
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44 XeF
t

FXe
o

→+  (т)

)()()( 66 тXePtFгXeгPtF →+
                           оранжево-желтого 

                               цвета

При нагревании в вакууме гексафтороплатинат ксенона возгоняется без 
разложения, а в воде гидролизуется, выделяя ксенон

HFPtOOXeOHXePtF 122262 2226 +++→+

Аналогично ведет себя и соединение 26 )(PtFXe .
Синтезированы также двойные соли ксенона при взаимодействии фто-

ридов ксенона с фторидами сурьмы, бора, мышьяка, тантала: XeF2 · SbF5; 
XeF6 · AsF3; XeF6 · BF3; XeF2 · 2TaF5 .

Тетрафторид ксенона – достаточно устойчивое соединение, молекула 
имеет форму квадрата с ионами фтора по углам и ксеноном в центре.

Инертные газы криптон, ксенон и радон объединяют в подгруппу крип-
тона. Они характеризуются большими размерами атомов и меньшей энергией 
ионизации, чем гелий, неон и аргон, дают соединения обычного типа и про-
являют положительные четные степени окисления (таблица 4).

Инертные газы образуют молекулярные соединения клатратного типа 
(соединения включения), например:  Ar · 6H2O; Kr · 6H2O; Xe · 6H2O. Такие 
соединения образуются за счет физического включения атомов инертных 
элементов в пустоты решетки льда. Если молекулы малы по сравнению с пу-
стотами, в структуре льда они удерживаются слабо. По этой причине гелий и 
неон не образуют клатратов.

В таблице 4 приведены соединения благородных газов.

Таблица  4

Тип соединения Степени окисления атомов
+2 +4 +6 +8

Оксиды XeO3 , KrO3 XeO4

Галогениды XeF2 , KrF2 , 
RnF2

XeF4 , KrF4 , 
RnF4

XeF6 , KrF6 , 
RnF6

Оксофториды XeOF2

H6XeO6 

XeO2F2  Xe-
OF4

Кислоты HXeO4

H4XeO6

HXeO −3
6

H3XeO −
6
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Соли оксокислот Xe(ClO4)2 BaKrO4
Na4XeO6

Ba2XeO6

Другие 
комплексные со-
единения

XePtF6

XeRhF6

XeSiF6

[XeF3]·[MF6]
XeRuF6

RuXeF7

                                         
3  р-Элементы VII группы периодической системы 

3.1 Вопросы и ответы

Вопрос 3.1.1 Общая характеристика р-элементов VII группы периоди-
ческой системы

Ответ. К главной подгруппе VII группы относятся элементы: фтор F, 
хлор  Cl, бром  Br, йод  I, астат  At. Эти элементы типичные неметаллы, хотя 
астат проявляет признаки металла и является радиоактивным элементом.

Галогены существуют в виде двухатомных молекул F2, Cl2, Br2, I2.
Электронная структура внешнего слоя атомов аналогична, чем и объяс-

няются закономерности в изменении свойств атомов (см. таблицу 5).

Таблица 5

Период Элемент Электр. 
формула

rат, 
нм Eо, В*

Электро-отрица-
тель-ность (X, для 

Li равна 1) 

Основные степени 
окисления

2 F 2s22p5 0,072 +2,87 4,0 –1
3 Cl 3s23p5 0,099 +1,36 3,0 –1,+1,+3,+5,+7
4 Br 4s24p5 0,114 +1,07 2,8 –1,+1,+3,+5
5 I 5s25p5 0,133 +0,54 2,5 –1,+1,+3,+5,+7

* Ео приводится для перехода Эо + е →  Э −

р-Элементы VII группы имеют по одному неспаренному электрону. До 
устойчивого  восьмиэлектронного  состояния  не  хватает  одного  электрона. 
Атомы галогенов активно присоединяют один электрон и являются сильны-
ми окислителями, проявляя  степень окисления  минус 1.    

Фтор среди галогенов самый сильный окислитель и среди всех элемен-
тов Периодической системы самый электроотрицательный. Как видно из та-
блицы 5 радиус атомов увеличивается, электроотрицательность (X) уменьша-
ется, значит, неметаллические свойства ослабевают.

р-Элементы  VII группы могут проявлять переменную валентность, за 
исключением фтора,  что  объясняется  отсутствием свободных орбиталей и 
невозможностью его атома перейти в возбужденное состояние. В соединени-
ях фтор всегда имеет степень окисления  минус 1.
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Атомы Cl, Br и I имеют на внешнем уровне свободные d-орбитали, и в 
возбужденном состоянии их положительная степень окисления может быть 
1, 3, 5, 7.

невозбужденное состояние                                возбужденное состояние

  
    s                p                                             s                p                               d

Вопрос 3.1.2 Каковы свойства галогеноводородов?

        Ответ. В соединении с водородом степень окисления галогенов минус 
единица.  

Галогеноводороды при обычных условиях газы, достаточно устойчивы, 
за исключением HI. Уменьшение прочности связи Э – Н обусловлено увели-
чением радиуса  атомов галогенов и  связанным с ним увеличением длины 
связи Э – Н  от фтороводорода до иодоводорода, соответственно от 0,092 до 
0,160 нм. Водные растворы галогеноводородов проявляют кислотные свой-
ства, сила кислот увеличивается, о чем говорят константы диссоциации их:

 
 HF HCl HBr HI

     Кдисс 6,6.10-4 1.107 1.109             1,6.1011

Вопрос 3.1.3 Объясните гидролиз галогенов.

Ответ. В зависимости от активности галогенов их отношение к воде 
различно.

Фтор с водой реагирует следующим образом:

222 42 OHFOHF +→+

Хлор, бром и йод гидролизуются (или диспропорционируют) по схеме:
11

22

−+
+→+ ГННГООНГ о

В таблице 6 приведены константы гидролиза для хлора, брома и йода.

Таблица 6   

Вещества Кгидролиза
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Cl2 2,4 10⋅ 4−

Br2 4 10⋅ 9−

I2 5 10⋅ 13−

Для каждого галогена реакция гидролиза имеет свои особенности.

OClHClHОНCl
11

22             
+−

→
← ++

                                    газ                        соляная     хлорноватис- 
                                                                       кислота    тая кислота

OHClHClO
свет

+→     
                                                         атомарный

                                                                                              кислород

OOHBr
11

22 BrH    
-
BrH        

+
→
← ++

                                          жид-                    бромово-   бромно- 
                                         кость                   дородная   ватистая
                                                                      кислота     кислота

равновесие этой реакции смещено влево

OOHI
11

22 IH    
-
IH        

+
→
← ++

                                                    твердое                иодово-     иодно- 
                                                  вещество             дородная   ватистая

                                                                     кислота     кислота
           
равновесие этой реакции смещено влево

Эти процессы могут протекать  в растворах щелочей, тогда продуктами 
гидролиза будут не кислоты, а их соли, например:

NaIONaINaOHI +→+2
       

Подкисление приводит к смещению равновесия влево и к образованию I2.

Вопрос 3.1.4 Опишите химическую связь в  молекуле  F2 методом ва-
лентных связей (МВС).

Ответ. Электронная  формула атома фтора 1s22  s  2  2  p  5  .   Внешний элек-
тронный уровень содержит семь электронов, одна р-орбиталь заполнена на-
половину, то есть  содержит неспаренный электрон. Такой электрон от каж-
дого из двух атомов фтора участвует  в образовании химической связи:

           s                p                          p                s

27



F                                    +                                      F

                                         перекрывание р – орбиталей 

             F                                  F                                           σ  - связь 

+                                         

            р              АО               р                                               МО F2

При перекрывании  р-орбиталей  по  линии,  соединяющей  центры 2-х 
ядер на равном от них расстоянии, образуется  σ -связь. Эта связь ковалент-
ная неполярная, так как образована двумя одинаковыми атомами.

Вопрос 3.1.5 Как можно получить хлор в лаборатории и промышлен-
ности?

Ответ. В лаборатории хлор получают взаимодействием концентриро-
ванной соляной кислоты с сильными окислителями, например MnO2 или KM-
nO4

 
OHClMnClHClMnO 2222 224 +↑+=+

OHClMnClKClHClKMnO 2224 8522162 +↑++=+

В промышленности хлор получают электролизом концентрированного 
водного раствора хлорида натрия. На катоде выделяется водород, а на уголь-
ном аноде хлор. В растворе накапливается гидроксид натрия.

Схемы процессов при электролизе:

;−+ +→ ClNaNaCl  −+ +→ OHHOH2  
          на катоде: (–) ↑→++

222 HeH
на аноде: (+) ↑→−−

222 CleCl

В растворе: NaOHOHNa 222 →+ −+

Суммарно:

↑++↑→+ 222 222 ClNaOHHOHNaCl
электролиз

ток
     на катоде                          на аноде

Вопрос 3.1.6 Приведите качественную реакцию на ион Cl − . Напишите 
выражение произведения растворимости для AqCl.
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Ответ. Реактивом на ионы  Cl −  является  нитрат серебра  AqNO3.  С 
ионами хлора ионы серебра образуют белый творожистый осадок, нераство-
рим в HNO3, но растворяется в аммиаке с образованием комплексного соеди-
нения

33 NaNOAqClAqNONaCl
осадок
белый

+↓→+

Сl − + Aq + →  AqCl ↓

AgCl + 2NH4OH→[Ag(NH3)2]Cl+2H2O
Труднорастворимые  электролиты  образуют  насыщенные  растворы. 

Равновесие между растворенной частью вещества и осадком характеризуется 
величиной произведения растворимости:

][][)( −+ ⋅= ClAqAqClПР

где [Aq + ] и [Cl − ] – равновесные концентрации ионов в насыщенном 
растворе.

Используют правило произведения растворимости, согласно которому 
осадок образуется, если в растворе произведение концентраций ионов труд-
норастворимого электролита превысит величину произведения растворимо-
сти

101078,1)( −⋅=AqClПР .

Вопрос 3.1.7 Какие кислородосодержащие кислоты образуют галоге-
ны? Дайте характеристику кислот хлора.

Ответ. Галогены образуют ряд соединений с кислородом, но они неу-
стойчивы, не могут получаться непосредственно взаимодействием галогенов 
с кислородом, а лишь косвенным путем. Подтверждением этого могут быть 
значения стандартной энергии Гиббса некоторых оксидов галогенов:

)( 2
0
298 OFG∆ 42,5 кДж/моль

)( 2
0
298 OClG∆ 93,0 кДж/моль

)( 2
0
298 ClOG∆ 122,3 кДж/моль

)( 72
0
298 OClG∆ 399,1 кДж/моль

Более  многочисленны и  важны в  применении  кислородные  кислоты 
хлора и их соли, (таблица 7).

Таблица 7 - Кислоты хлора и их соли
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Степень окисле-
ния 

хлора

Формула кисло-
ты, название

Константа диссо-
циации кислоты

Пример соли, на-
звание

+ 1 HClO
хлорноватистая 3 .10-8 KClO

гипохлорит калия

+ 3 HClO2

хлористая 1,1.10-2 KClO2

хлорит калия

+ 5 HClO3

хлорноватая 103 KClO3

хлорат калия

+ 7 HClO4

хлорная 104 KClO4

перхлорат калия

Хлорноватистая кислота – непрочное соединение, существующее толь-
ко в водных растворах. Образуется при растворении хлора в воде.

Этот процесс рассматривают как гидролиз хлора:

HClHClOOHCl ++ →
←22

HCl Cl OH+ HO ClH Cl +
_

++

Как видно по константе диссоциации, хлорноватистая кислота доволь-
но слабая, но обладает высокой окислительной активностью, обесцвечивает 
многие красители. Раствор хлора в воде, так называемая хлорная вода, ис-
пользуется для отбелки хлопчатобумажных тканей и бумаги. С этой же це-
лью используют гипохлориты и хлорную (или белильную) известь, получае-
мую хлорированием гашеной извести:

   OHCaClOClCaOHCaCl 22222 2)()(22 ++→+
или
                           OHCaOClOHCaCl 2222 )( +→+

С ростом степени окисления сила кислот увеличивается, окислительная 
активность,  наоборот,  уменьшается.  Наиболее  сильной  кислотой  является 
хлорная, наиболее сильным окислителем – хлорноватистая кислота.

Соли хлорноватистой кислоты склонны к реакциям диспропорциони-
рования  и разложения, протекающим независимо друг от друга:

223 HClOHClHClO +→
  OClOHHClO 222 +→
     OHClHClO +→

Хлорат калия, известный под названием бертолетова соль, при нагрева-
нии в присутствии катализатора MnO2 разлагается с выделением кислорода:
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↑+→ 23 322 OKClKClO

В отсутствии катализатора нагревание приводит к разложению хлората 
на хлорид и перхлорат:

43 34 KClOKClKClO +→

Бром и йод образуют аналогичные кислородные кислоты:

HBrO HBrO2 HBrO3 HBrO4

бромнова- броми- бромно- бромная
тистая стая ватая (неустойчивая)

HIO HIO2 HIO3 HIO4

йоднова- йодистая йодно- йодная
тистая ватая

Устойчивость кислот HBrO, HIO, HIO3 их окислительные свойства вы-
ражены слабее, чем у аналогичных кислот хлора. Бромноватая кислота очень 
похожа по свойствам на хлорноватую, но немного слабее.

Вопрос 3.1.8 Чем объяснить, что фтор энергичнее остальных галоге-
нов взаимодействует с водородом, что фтор практически не реагирует при 
обычной температуре с медью, никелем, магнием и щелочноземельными ме-
таллами,  хотя  менее  активные  металлы  в  этих  условиях  могут  легко 
превращаться во фториды?

Ответ. Высокая реакционная способность фтора по отношению к во-
дороду определяется очень малой величиной энергии диссоциации молекулы 
F2 (154,92  кДж/моль)  и  большой  величиной  энергии  связи  HF (562,40 
кДж/моль).

Характер взаимодействия между газообразным фтором и твердыми ве-
ществами (металлами) в значительной степени зависит от структуры твердо-
го продукта. Если продукт реакции сплошным слоем образуется на поверхно-
сти металла, взаимодействующего с фтором, реакция прекращается. Эти же 
металлы в порошкообразном состоянии и при слабом нагревании могут взаи-
модействовать с фтором, а при сильном нагревании практически все металлы 
способны к горению в атмосфере фтора.

Вопрос 3.1.9 Какие межгалогенные соединения существуют?

Ответ. Соединения этого класса образует каждый из галогенов. Толь-
ко фтор во всех соединениях одновалентен. Атом галогена может присоеди-
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нять тем большее число атомов другого галогена, чем больше они отличают-
ся по своим радиусам. Если сравнить соединения с фтором трех галогенов 
хлора,  брома и йода,  то хлор может присоединять не больше трех атомов 
фтора, бром – не больше пяти, а йод – не больше семи.

Соединения эти не проводят электрический ток, имеют низкие темпе-
ратуры плавления и кипения (таблица 8), что указывает на ковалентный ха-
рактер связи между атомами.

Таблица 8

Формула соединения Агрегатное состояние Температура кипения, ºС

ClF
2ClF

BrF
3BrF
5BrF

5IF
7IF

ICl
3ICl

IBr

г
г

ж
ж
ж

                    ж
ж

тв
тв

тв

–100,1
 +12,1

                    +20
                  +127

+40,5

                   +97
  +5,5

                  +100
неустойчив

                   +116

Окраска межгалогенных соединений по мере увеличения содержания 
галогена с более высокой атомной массой темнеет.

Наиболее окрашенными являются соединения йода.

Вопрос 3.1.10 В чем особенность элемента № 75 астата?

Ответ. Являясь электронным аналогом элементам главной подгруппы 
VII группы, астат не относится к галогенам.

Астат  –  радиоактивный  элемент,  наиболее  долгоживущий  изотоп  с 
массовым числом 210, его период полураспада составляет около 10 часов. По 
свойствам близок к полонию и йоду.

Кислородные соединения астата  существуют со  степенью окисления 
плюс 1 и  плюс 5. Соединения со степенью окисления   минус 1 проявляют 
как у галогенов восстановительные свойства.
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Астат менее летуч, чем йод, и из разбавленных азотнокислых раство-
ров не отгоняется (в отличие от йода). Из окисленного (до  +5) состояния 
астат можно восстановить раствором соли железа (+2) до элементарного со-
стояния,  а  действием  Zn  в  кислой  среде  (или  2SnCl  в  щелочной)  астат 
восстанавливается далее, т.е. из 0At  до −At .    

3.2 Задачи и упражнения

3.2.1 Какой  объем хлора выделится при электролизе раствора  CuCl2 

(н.у.), если  на катоде выделилось 0,3178 г  меди?

Решение:
1) Запишем уравнение процесса электролиза. При электролизе раствора 

хлорида меди на инертных электродах образуются медь (на катоде) и хлор 
(на аноде)

−+ + → ClСuCuCl растворев 22
 2

К: 02 2 CueCu →++

А: 222 CleCl →−−

процесс можно представить так

↑+ → 2
0

2   ClCuCuCl электролиз

                                   на         на
                                      катоде   аноде

2) Найдем  количества вещества эквивалента меди и хлора, выделяю-
щихся на электродах.

При протекании через раствор электричества на электродах выделяют-
ся эквивалентные количества веществ меди и хлора.






=







22
1

2
1 ClCu νν

Так как z(Cu) = z (Cl2) = 2  и  )(
)()(

xM
xmx =ν , можно записать

( ) ( )2ClCu νν = ,  или  )(
)(
)(

2Cl
CuM
Cum ν=

Откуда 005,0
55,63

3178,0)( 2 ==Clν  моль.
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3) Найдем объем газа Сl2 количеством вещества 0,005 моль, зная, что 
молярный объем любого газа при н.у.  равен  22,4 л.

v(Cl2) = 0,005 моль 4,22⋅  л/моль = 0,112 л или 112 мл.
Ответ: 112 мл.

3.2.2 Сколько хлора (Cl2) можно получить (н.у.), если подействовать 
кислотой на 2 кг хлорной извести, содержащей 80 % CaOCl2?

Решение
1) Уравнение реакции при взаимодействии хлорной извести с кисло-

той:

OHClCaClHClCaOCl 2222 2 ++→+
мольгCaOClM /  0,127)( 2 =

мольгСlM /  91,70)( 2 =

2) Найдем массу CaOCl2 в 2 кг хлорной извести:

,%
100

)(.).()( 2
2

СaOClизвхлmCaOClm ω⋅=

1600
100

802000)( 2 =⋅=CaOClm  г

3) Найдем количества вещества CaOCl2 в 1600 г:

60,12
0,127

1600
)(
)(

2

2 ===
CaOClM
CaOClmν  моль

4) Как видим из уравнения реакции:
ν  (CaOCl2) = ν (Cl2);
Значит ν (Cl2) = 12,60 моль.

5)  Зная,  что  молярный  объем газа  при  н.у.  равен  22,4  л,  вычислим 
объем 12,60 моль Cl2:

 v(Cl2) = 12,60 моль 4,22⋅ л/моль = 282,24 л
Ответ: v(Cl2) =282,24 л.

          3.2.3 Сколько г гипохлорита кальция Ca(OCl)2 нужно взять для получе-
ния 50 л хлора при н.у.?
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Решение
1) Запишем уравнение реакции получения хлора из гипохлорита 

кальция:
OHClCaClHClOClCa 2222 224)( ++→+

2) Найдем  количества вещества Cl2 в 50 л хлора; зная, что vm = 
22,4 л/моль

моль
мольл
лClClv

m
23,2

/4.22
50

v
)(v)( 2

2 ===

3) Найдем количество вещества Ca(OCl)2 вступившее в реакцию. 
Как видно из уравнения реакции  1 моль гипохлорита дает 2 моль Сl2, значит 

мольOClCav 115,1
2
23,2))(( 2 ==

4) Вычислим  массу гипохлорита в 1,115 моль вещества, зная, что 
M(Ca(OCl)2) = 142,91 г/моль.

m(Ca(OCl)2) = 1,115 моль 91,142⋅  г/моль = 159,34 г.
Ответ: m(Ca(OCl)2) = 159,34 г.

3.2.4  Имеются  эквимолярные  растворы  всех  кислородосодержащих 
кислот хлора. В каких из них концентрация ионов водорода наибольшая?

Ответ. Кислородосодержащие кислоты содержат в молекуле по одно-
му иону водорода. Значит, при полной диссоциации их концентрация ионов 
водорода  была  бы  одинакова.  Но  так  как  сила  кислот  различна,  то  наи-
большая концентрация Н+ будет в растворе НClO4, затем – НСlO3, НСlO2 и са-
мая малая – в растворе HClO, так как эта кислота самая слабая (Кдис = 8103 −⋅ )
.

3.2.5 При горении алюминия в броме образуется соединение, содержа-
щее 10,1 % алюминия. Определите простейшую формулу этого соединения.

Решение
1) yx BrAlyBrxAl 22 2 →+
Если в формуле х атомов алюминия и у атомов брома, то отношение х:у 

является отношением количества вещества алюминия к количеству вещества 
брома в данном соединении AlxBry.

2) Примем массовые доли алюминия и брома за массы этих элементов, 
содержащиеся в 100 г вещества,
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ω (Al) = 10,1 %;   m(Al) = 10,1 г 
ω  (Br) = (100 – 10,1) %;   m(Br) = 89,9 г
Ar(Al) = 26,98;  Ar(Br) = 79,9

3) Найдем отношение х : у = v(Al) : v(Br)

)(
)(:

)(
)(:

BrA
Brm

AlA
Almyx =

;
9,79
9,89:

98,26
1,10: =yx

х : у = 0,374 : 1,125
х : у = 1 : 3,008;  округлим 3,008 до 3
х : у = 1 : 3
Значит формула бромида алюминия AlBr3.
Ответ: AlBr3.

3.2.6 Вычислите константу скорости реакции 4HCl(г) + О2(г) = 2Н2О(г) + 
2Cl2(г) если начальные концентрации (в моль/л) C(HCl) = 2; C(O2) = 2,5, а чис-
ленное значение скорости реакции равно 8.

Решение
1) В соответствии с законом действия масс скорость химической реак-

ции (v) прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих 
веществ. Для данной реакции  можно записать:

v ][][ 2
4 OHClk ⋅⋅= ,

где k – константа скорости химической реакции.

3) Подставим значения скорости и концентраций веществ и найдем 
величину k:

][O[HCl] 2
4 ⋅

= νk ;

2,0
5
1

5,22
1

5,22
8

4 ==
⋅

=
⋅

=k

Ответ: k = 0,2

3.2.7 Закончите уравнение и подберите коэффициенты методом полу-
реакций:

...3222 +→++ HIOOHICl
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Ответ.

...3222 +→++ HIOOHICl
Cl2 – окислитель
I2 – восстановитель.
Составим уравнения полуреакций окисления и восстановления:

   1      +− +→+− HIOOHeI 122610 32
0
2    окисление

      5     −→+ CleСl 222                                восстановление
______________________________________
Сложим уравнения полуреакций:

−+− ++→++ ClHIOOHClI 1012265 3222
HClHIOOHClI 10265 3222 +=++

3.2.8 Используя окислительно – восстановительные потенциалы, опре-
делите  термодинамическую  возможность  протекания  при  стандартных 
условиях реакции

HIHNOIOHNO 2222 222 +→++ .

Решение.  Запишем уравнения полуреакций окисления и восстановле-
ния и значения Е0 этих процессов:

Окислителем является I2 , восстановителем – NO.

 1     −→+ IeI 222                                                   Е0 = +0,54 В

           2     +
++

+→−+ HONHeOHON 2

3

2

2
                      Е0 = +1,00 В

Термодинамическую возможность протекания реакций характеризует число 
Гиббса 0

298G∆ . Если 00
298 >∆ G , процесс не может протекать самопроизвольно 

при стандартных условиях.
Если 00

298 <∆ G  - процесс возможен при стандартных условиях.

Величина 0
298G∆  вычисляется по формуле:

EFnG ∆−=∆   0
298 ,

где 0
298G∆ - изменение энергии Гиббса;

       n – число электронов, переходящих от восстановителя к окислите-
лю с учетом уравнивания отданных и принятых электронов;
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       F – число Фарадея, 96500 Кл/моль.

00
лявосляок ЕЕЕ −− −=∆  (В)

Вычислим значение 0
298G∆ :

8878046,0965002)00,154,0(9650020
298 =⋅⋅−=−⋅⋅−=∆ G  Дж = 78,88  кДж

Вывод: так как значение  00
298 >∆ G , данный процесс не может проте-

кать при стандартных условиях.

3.2.9 Какие химические реакции могут протекать, если через раствор 
бромида натрия пропустить газообразный фтор?

Ответ.
1) →+

−

2

1
FBrNa

        вос-ль   ок-ль

Так как F2 окислитель, реакция окисления ионов −Br  пойдет с образо-
ванием Br2 , а фтор восстановится:

22 22 BrNaFFNaBr +→+

2) Поскольку бромид натрия в растворе, а фтор – энергичный окисли-
тель, возможна реакция фтора с водой, продуктом чего могут быть О2, Н2О2, 
F2O. 

222 422 OHFFОН +→+

HFOFFОН 22 222 +→+

3) Образовавшийся в первой реакции Br2  может реагировать с F2 в вод-
ной среде, образуя:

HFHBrOOHBrF 10265 3222 +→++

3.2.10 Сравните значения рН  0,01 М  растворов
а) хлорноватистой HClO  б) хлористой HClO2   в) хлорной кислот 

HClO4 .

Решение. Для решения задачи необходимо: 
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- знать константы диссоциации хлорноватистой и хлористой кислот. По 
справочнику находим:

( ) 3
2 105 −⋅=HClOKд

HClO4 - сильная кислота, диссоциирует нацело, значит α=1;

- по закону разведения Оствальда вычислить степень диссоциации сла-
бых кислот:

где α – степень диссоциации;
      Кд – константа диссоциации;
      С – концентрация слабого электролита.

- рассчитать концентрацию ионов водорода с учетом степени диссоциа-
ции:

( ) α⋅=+
кислСНС

Вычисления

а) ( ) 35
7

1016,310
01,0

101 −−
−

⋅==⋅=HClOα

( ) 532 1016,31016,310 −−−+ ⋅=⋅⋅=НС  моль/л

( ) ( ) 5,455,010lg16,3lg1016,3lg 55 =−−=+−=⋅−= −−рН

рН  0,01 М раствора HClO равно 4,5. 

б) ( ) 11
3

2 1007,7105
01,0

105 −−
−

⋅=⋅=⋅=HClOα

( ) 312 1007,71007,710 −−−+ ⋅=⋅⋅=НС  моль/л

( ) 15,285,0310lg07,7lg)1007,7lg( 33 =−=+−=⋅−= −−рН

рН  0,01 М раствора HClO2  равно 2,15. 
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в) рН раствора одноосновной сильной кислоты вычисляется по ее 
концентрации, т.к.          −+ +→ 44 ClOHHClO

                        ( ) ( ) 01,04 ==+ HClOCH  моль/л
Значит 201,0lg =−=рН .

3.3 Задания для самостоятельной работы

3.3.1 Опишите физические свойства свободных галогенов, сравните их 
между собой, обоснуйте различия в агрегатных состояниях.

3.3.2 Напишите электронные  формулы атомов хлора,  брома,  йода в 
степенях окисления +1, + 3, + 5, + 7. Объясните переменную валентность.

3.3.3 Почему концентрированная серная кислота не реагирует с  HF и 
HCl, но реагирует с бромоводородной и йодоводородной кислотами и их со-
лями?

3.3.4 Напишите уравнения реакций
а) HBr + H2SO4 →

           конц

б) KI + H2SO4 →
    конц.

3.3.5 Подберите коэффициенты методом полуреакций (электронно-ион-
ным), укажите окислитель, восстановитель, закончите уравнение реакции

...... 423 ++→++ XeKBrOXeFKBrO

3.3.6 Константа скорости реакции CO + Cl = COCl2 равна 0,5, началь-
ные концентрации [CO] = 1,2 моль/л; [Cl2] = 5,0. Вычислите значение скоро-
сти реакции.

3.3.7 В каком объеме воды (л) надо растворить 10 г  фтороводорода, 
чтобы получить  раствор с концентрацией 0,5 моль/л?

3.3.8 Сравните окислительные свойства ионов BrO3
−  и ClO3

−
 в кислой 

среде, подтвердив ответ значениями ОВ-потенциала.

3.3.9 Напишите уравнение реакции взаимодействия хлора со щелочью 
в водном растворе. Назовите получившиеся вещества.
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3.3.10 Учитывая приведенные значения степени диссоциации (α ) 0,1 н 
растворов галогеноводородных кислот:

кислота HF HCl HBr HI       ,
α , % 8 92,6 93,5 95,0

объясните  закономерность в изменении энтальпии образования галогеново-
дородов 0

298H∆ .

3.3.11 Представьте  пространственную структуру молекулы пентафто-
рида хлора ClF5. Укажите тип гибридизации.

3.3.12 Как изменится энергия и кратность связи в молекуле (например, 
Cl2) если предположить, что существует  дополнительное  π  -связывание за 
счет неподеленных пар электронов одного атома и свободных 3d-орбиталей 
другого?

3.3.13 Используя окислительно – восстановительные потенциалы, опре-
делите термодинамическую возможность протекания при стандартных усло-
виях реакций:

а) HClHNOClOHNO 2222 222 +→++ ,

б) HBrHNOBrOHNO 2222 222 +→++

3.3.14 Смесь хлорида и бромида серебра была прокалена в токе хлора и 
полностью превращена в хлорид серебра. При прокаливании масса навески 
уменьшилась на 6,00 %. Определите массовую долю брома в смеси.

3.3.15  Гипохлорит  кальция  ( ) 2OClCa  взаимодействовал  с  KI ,  в  ре-
зультате чего выделилось йода 1 моль. Найдите массу гипохлорита, вступив-
шего в реакцию.

3.3.16 Вычислите ( )NaFН 0
298∆ , если дано уравнение реакции

и       29,3160
.. −=∆ рхН  кДж;          ( ) 29,4110

298 −=∆ NaClН  кДж/моль.

3.3.17 Напишите уравнения окислительно–восстановительных реакций, 
составив ионно–электронный баланс:

а) ( ) ( ) ...222 +→+ OClCaOHCaСl
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б) ...3222 +→++ HIOOHClI

в) ...2 →+ KOHBr

г) ...2 →+ KII

д) ...22 →+ OHF

3.3.18 Напишите уравнение реакции взаимодействия перманганата ка-
лия с йодидом калия в сернокислом растворе. Найдите массу выделившегося 
в реакции I2 , если вступило в реакцию 500 мл раствора перманганата с массо-
вой долей ( ) % 64 =KMnOω  ( )3г/см 040,1=ρ .

3.3.19 Сравните поведение на воздухе иодоводородной, соляной и пло-
виковой кислот. Используйте для этого значения стандартных окислительно 
– восстановительных потенциалов галогенов и кислорода.

3.3.20 Вычислите рН  0,1 М растворов HF, HCl, HBr, HI. Нужно ли для 
получения ответа проводить четыре отдельных расчета?
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4  р–Элементы VI группы периодической системы

4.1 Вопросы и ответы

Вопрос 4.1.1 Дайте общую характеристику р-элементов VI группы.

Ответ. Электронные конфигурации внешнего слоя и некоторые свой-
ства атомов приведены в таблице 9.

Таблица 9

Элемент

Электронная 
конфигурация 

внешнего 
слоя

Потенциал 
ионизации

I1, эВ

Сродство к 
электрону, 

эВ

Электроот-ри-
цательность 

О 2s22p4 13,6 1,47 3,5
S 3s23р4 10,36 2,08 2,6
Se 4s24p4 9,75 2,02 2,5
Te 5s25p4 90,1 2 2,1
Po 6s26p4 8,43 1,35 1,8

Элементы обладают сравнительно высокими потенциалами ионизации 
и электроотрицательностями. Сродство к электрону у кислорода меньше, чем 
у серы. Это можно объяснить меньшим размером атома кислорода, что ведет 
к большой электронной плотности и неустойчивости отрицательного иона. 
Эти элементы называют халькогенами. Они образуют халькогениды (оксиды, 
сульфиды, селениды, теллуриды), при этом проявляют валентность II и сте-
пень окисления минус 2.

Для серы, селена, теллура и полония возможны степени окисления + 4, 
+  6,  что  обуславливается  наличием  d-орбиталей в  атомах этих элементов. 
Наиболее  устойчиво sp3-состояние, известна гибридизация типа sp3d2.

Меньшая электроотрицательность элементов от серы к полонию умень-
шает ионный характер тех соединений, которые формально являются анало-
гами соединений кислорода

BaO, BaS, BaSe, BaTe
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  ионный характер связи
         ослабляется

Вопрос 4.1.2 Какие свойства проявляют атомы S,  Se,  Te в реакциях с  
металлами?

Ответ. До устойчивого 8-электронного уровня атомам халькогенов не 
хватает двух электронов, поэтому они в соединениях с металлами и водоро-
дом являются окислителями:

+

−

→−

→+
nMeeMe

ЭеЭ

2

2 2

  МеЭМеЭ →+

Na2O   оксид натрия
Na2S   сульфид натрия
Na2Se  селенид натрия
Na2Te   теллурид натрия

Вопрос 4.1.3 Как изменяются окислительно-восстановительные  свой-
ства в кислой среде простых веществ ряда кислород-теллур?  Используйте 
стандартные окислительно-восстановительные потенциалы.

Ответ.  Окислительно-восстановительные  потенциалы  простых  ве-
ществ в кислой среде находим в таблицах [16]: 

OHeHO 22 222/1 →++↑ + Ео = 1,23 В
↑→++ + SHeHSт 222 Ео = 0,17 В

↑→++ + SeHeHSeт 222 Ео = – 0,40 В
↑→++ + TeHeHTeт 222 Ео = – 0,72 В

Сравнивая  приведенные  значения  Е0,  отметим,  что  окислительные 
свойства кислорода  выражены сильнее, чем у других халькогенов, поэтому 
потенциал Ео значительно выше. Слабее всех проявляет окислительные свой-
ства теллур, его ОВ-потенциал минус 0,72 В.

Окислительную и восстановительную активность  можно охарактери-
зовать величинами энергии Гиббса ( 0

298G∆ ) для соединений Н2Э в реакции 
Н2 + Э = Н2Э (см. таблицу 10).

Таблица 10

Вещество H2O(г) Н2S(г) Н2Se(г)_ Н2Te(г)
0
298G∆ , кДж/моль – 229 – 34 + 20 + 85
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Положительные значения oG298∆  для H2Se и H2Te показывают, что реак-
ция образования этих соединений не протекает самопроизвольно. Это объяс-
няется очень слабыми окислительными свойствами селена и теллура.

Вопрос  4.1.4  Сравните  окислительно-восстановительные  свойства 
халькогеноводородов в газообразном состоянии и в водных растворах. Мо-
гут ли вода и сероводород выступать в роли окислителей?

Ответ. Используя таблицу 9, можно сказать, что восстановительные 
свойства халькогеноводородов усиливаются в ряду H2O →  H2Te.

Вода  может  выступать  в  роли   окислителя,  причем  окислительные 
свойства  проявляет ион водорода Н + , например с активными металлами ре-
акция протекает энергично:

2 ↑+→+ oo HNaOHOHNa 22 22
↑→++

222 HeH  восстановление
окис-
литель

+→− NaeNao  окисление
восста-
новитель

Сероводород окислительные свойства не проявляет.

Вопрос 4.1.5 Как объяснить увеличение кислотности в ряду  H2O – 
H2Te ?

Ответ. Вода является слабым электролитом. Диссоциируя она образу-
ет равное количество ионов Н+  и ОН −   и  является одновременно  и кислотой 
и основанием, проявляя те или иные свойства в зависимости от свойств ве-
ществ, вступающих с ней в реакцию. Растворы H2S, H2Se и H2Te  проявляют 
кислотные свойства, но являются слабыми кислотами. Сравним их константы 
диссоциации (таблица 11): 

−+→
← + HЭHЭH2

Таблица 11

Вещество H2O Н2S Н2Se Н2Те
Кдис.I

16108,1 −⋅ 7101 −⋅ 4107,1 −⋅ 3101 −⋅

При переходе от Н2О к Н2Те увеличивается радиус иона Э −2 ,  значит 
связь иона водорода Н +  и Э −2  ослабевает и в то же время возрастает поляри-
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зуемость молекул, что и приводит к усилению диссоциации, а значит и силы 
кислоты.

Вопрос 4.1.6 Как можно представить пространственную структуру 
иона −2

3SO ? Представьте прежде структуру SO2.

Ответ. Молекула  SO2   в газообразном состоянии изогнута и симмет-
рична. По методу ВС молекула может быть представлена следующими элек-
тронными формулами:

O S O  

S

O O
          
          Угол OSO  равен 120º, длина связи OS −  0,143 нм. 

Молекула полярна.  Атом серы находится в состоянии  sp2 гибридиза-
ции, в которой участвует одна неподеленная пара s-электронов, дополненная 
двумя локализованными π -связями. Твердая SO2 образует молекулярные ре-
шетки.

H2SO3 – сернистая кислота, существует только в разбавленных водных 
растворах в виде двух переходящих друг в друга таутомерных форм:

S

HO O OH

      S

H

HO O
O

В кристаллических  сульфитах щелочных металлов ион  −2
3SO  имеет 

форму тригональной пирамиды:

S

O O
O

2-
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В сульфит-ионе есть три σ -связи и одна делокализованная π -связь (р
π -dπ  связывание за счет перекрывания рπ -орбиталей кислорода с d-орбита-
лями серы).Длина связи S ….  О в пирамидальном ионе −2

3SO  равна 0,139 нм.
Вопрос 4.1.7 Сравните свойства кислородных кислот, образуемых се-

рой, селеном и теллуром в степени окисления + 4.

Ответ. Оксидам серы, селена и теллура в степени окисления +4 соот-
ветствуют  кислоты с формулой H2ЭО3,  образующиеся при взаимодействии 
оксида  с  водой  (SO2 и  SeO2);  со  щелочью  дают  соответствующую  соль, 
например,  Na2TeO3. Соли называются сульфитами, селенитами и теллурита-
ми.

Сравним значения констант диссоциации кислот по первой и второй 
ступеням (К1 и К2) (таблица 12).

1-я ступень: −+→
← + 332   НЭОНЭОH

          2-я ступень: −+→
←

− + 2
332   ЭОНЭОH

Таблица 12

Название кисло-
ты

Н2SO3 Н2SеO3 Н2ТеO3

сернистая селенистая теллуристая
К1 2104,1 −⋅ 3108,1 −⋅ 6107,2 −⋅
К2 8102,6 −⋅ 9102,3 −⋅ 8108,1 −⋅
Растворимость 
солей:
р – растворима
н– нерастворима

I
Me2SO3 – p
II
M(HSO3) – p 

I
Me2SeO3 – p
II
MSeO3 – н 

-

Сернистой  кислотой  называют  водный  раствор  SO2.  Растворимость 
диоксида серы в воде составляет в объемных отношениях 40 : 1. Основная 
масса растворенного SO2 остается в гидратированной форме SO2

 . nH2O. При 
охлаждении  растворов  выделяется  кристаллогидрат  состава  SO2  

. 7Н2О.  И 
только   небольшая   часть   молекул,   взаимодействуя   с   водой   по   схеме:

−+−+ +↔+↔↔+ 2
333222 2 SOHHSOHSOHOHSO

образует кислоту.
Данное равновесие легко смещается под действием щелочи с образова-

нием анионов HSO3
_  (гидросульфат-ион) и SO3

2 _  (сульфит-ион).
При действии кислот на сульфиты выделяется SO2.
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В ряду SO2 - SеO2 - ТеO2  и, безусловно, в ряду их кислот Н2SO3 - Н2SeO3 

- Н2TeO3 отчетливо наблюдается ослабление кислотных свойств, особенно от 
SO2  к SеO2  и от ТеO2   к РоO2 . Последний не реагирует со щелочами, а с кис-
лотами образует соли.

 В отличие от Н2SO3  селенистая кислота выделена в свободном виде. 
Это твердое вещество, которое теряет воду при 70 оС. 

Теллуристая кислота выделяется в виде  осадка  OnHTeO 22 ⋅  при дей-
ствии кислот на теллуриты.

Вопрос 4.1.8 Почему соединения типа Н2ЭО3 для серы, селена и теллу-
ра  могут проявлять  как  окислительные,  так  и  восстановительные  свой-
ства?

Ответ. Сернистая, селенистая и теллуристая кислоты  и их соли содер-
жат анионы ЭО3

2 _ , в которых элемент S, Se и Те находятся в степени окисле-
ния + 4. Это промежуточное состояние для данных атомов. Они могут нахо-
диться в соединениях в состоянии минус 2,  0,  + 4,  + 6.  В зависимости от 
свойств соединений, с которыми  реагируют сульфиты, селениты и теллури-
ты, проявляются их свойства.

В качестве окислителей они реагируют с сильными восстановителями. 
С сильными окислителями эти соединения реагируют как восстановители.

Примеры

1) OHSOKSOCrSONaSOHOCrKSONa 242342424272232 4)(343 +++→++

Сульфит натрия  в этой реакции – восстановитель: 

+−− +→−+ HSOeOHSO 22 2
42

2
3 Ео = 0,17 В

Бихромат калия – окислитель, в кислой среде Cr2O7
2 _  восстанавливает-

ся:

OHCreHOCr 2
32

72 22614 +→++ ++− Ео = 1,33 В

2)  HClSONaOHClSONa 2422232 +→++

Сульфит натрия – восстановитель, хлор – окислитель:
+− +→−+ HSOeOHSO 22 42

2
3 Ео = 0,17 В

−→+ CleCl 222    Ео = 1,36 В
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В обеих реакциях (1  и  2)  окислитель  имеет  потенциал выше,  чем в 
переходе SO3

2 _ → SO4
2 _ , поэтому SO3

2 _  проявляет  восстановительные свой-
ства.

В ниже приведенных реакциях (3 и 4) сульфит- и селенит-ионы прояв-
ляют свойства окислителей.

3) OHSOKSONaSSOHSKSONa 2424242232 32322 +++→++

1   OHSеHSO o
2

2
3 346 +→++ +− Еo = 0,45 В

2   oSeS →−− 22 Еo = – 0,48 В

  4) 42422232 2 SOHSONaSeOHSOSeONa ++→++

1   −− +→++ OHSeeOHSeO 643 2
2

3 Еo = 0,74 В

2   +− +→−+ HSOeOHSO 422 2
422 Еo =  0,17 В

Вопрос 4.1.9 Каковы условия образования и свойства оксида серы (VI)?

Ответ. Оксид серы (VI) 3SO  или серный ангидрид образуется в присутствии 
катализатора из диоксида серы по реакции:

322 2
1 SOOSO →+                                Δ 3,980

298 −=H молькДж /

Свободные молекулы 3SO  плоские, атомы серы связаны с атомами кислоро-
да с помощью pπ – pπ  и  pπ – pd  связей

S

O

O O
Длины связей равны 0,143 нм.

Твердый ангидрид имеет несколько модификаций:
- α - [ ]3SO  - состоит из цепей, расположенных слоями и связанных друг с 
другом в отдельных слоях. Это наиболее устойчивая модификация;
- β - [ ]3SO  - бесконечные спирали из тетраэдров (температура плавления
32 ºС);

49



-γ - [ ]3SO  - (температура плавления 63 0С) имеет структуру соединенных в 
цикл трех молекул с чередующимися атомами серы и кислорода.

Серный ангидрид может присоединять к себе четвертый атом кислоро-
да и образовывать малоустойчивую нейтральную молекулу 4SO . Она стаби-
лизируется, присоединяя к себе два электрона и образуя анион −2

4SO .
Серный ангидрид при атмосферном давлении уже при 500 ºС заметно 

распадается на 2SO  и кислород, а при 1000 ºС распадается полностью.
Сравнительно легкое выделение кислорода из 3SO  делает это вещество 

более сильным окислителем, чем 2SO . Так, 3SO  легко окисляет фосфор, уг-
лерод, серу, а также металлы:

2323 332 SOOPSOP +→+

223 22 SOCOSOC +→+

23 32 SOSOS →+

23 SOMgOSOMg +→+
32 MgSOSOMgO →+

Вопрос 4.1.10. Что собой представляют соединения пиросульфиты и 
пиросульфаты?

Ответ.  Гидросульфиты, т.е. кислые соли сернистой кислоты, при на-
гревании теряют воду и превращаются в пиросульфиты, т.е. соли пиросерни-
стой кислоты:

522232 OSNaOHNaHSO +→

Аналогично гидросульфаты при нагревании превращаются в пиросуль-
фаты или соли пиросерной кислоты:

722242 OSNaOHNaHSO +→

В строении этих соединений присутствует мостик из атома кислорода:

Пиросульфит
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Na+
O
-

S O S O
-

Na+

O O

Пиросульфат

Na+
O
-

S O S O
-

Na+

O O

O O

4.2 Задачи и упражнения

4.2.1 Какие из сульфидов Al2S3, Cr2S3, Na2S, ZnS, PbS в растворе подвер-
гаются гидролизу?

Ответ. Сульфиды натрия, алюминия и хрома подвергаются гидролизу.

4.2.2 Почему не все сульфиды (см.  п. 4.2.1), в состав которых входят  
многозарядные  катионы, гидролизуются в растворе?

Ответ. Сульфиды цинка и свинца практически  не гидролизуются, так 
как они менее растворимы, чем соответствующие гидроксиды.

4.2.3 При взаимодействии 16,05 г раствора серной кислоты с BaCl2 вы-
делилось 5,70 г осадка. Определите массовую долю H2SO4 в растворе     (ω ,  
%).

Решение.

1) Запишем уравнение реакции:

HClBaSOSOHBaCl 24422 +→+
М(H2SO4) = 98,07 г/моль
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М(BaSO2) = 233,39 г/моль

2) По уравнению реакции видно, что при  взаимодействии 1 моль H2-
SO4 с хлоридом бария выделяется 1 моль сульфата бария.

Составим пропорцию и найдем массу серной кислоты:

442 г  39,233г  07,98 BaSOSOH −
г 70,5)( 42 −SOHm

395,2
39,233

7,507,98)( 42 =⋅=SOHm  г

3) Найдем  массовую долю серной кислоты в растворе:

%92,14100
05,16

395,2100
)(

)()( 42
42 =⋅=⋅=

раствораm
SOHmSOHω

Ответ: =)( 42SOHω 14,92 %

4.2.4 Вычислите объем сероводорода (л), который надо растворить в 
600 мл воды при н.у. для получения раствора с массовой долей H2S 0,43 %.

Решение.

1)  Найдем массу  H2S в 600 мл раствора,  приняв плотность раствора 
1 г/см3.

100
)(

)()( 2
2 ⋅=

раствораm
SHmSHω   ⇒

100
)()()( 2

2
раствораmSHSHm ⋅= ω

m(раствора) = 600 мл . 1 г/мл = 600 г

гSHm 58,2
100

60043,0)( 2 =⋅=

2) Найдем объем Н2S, зная, что  молярный объем любого газа при  н.у. 
равен 22,4 л; М(Н2S) = 34,08 г/моль.

70,1
08,34

4,2258,2)( 2 =⋅=SHV  л
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Ответ: V (Н2S) = 1,7 л.

4.2.5 Укажите отличие полисульфидов от соответствующих сульфи-
дов.

Ответ. Особенностью полисульфидов является их способность прояв-
лять окислительные свойства:

3222 SnSNaSnSSNa →+
−− →+ 22

2 22)( SeS    - восстановление
окисли-
тель

++ →− 42 2 SneSn    -  окисление
восстано-
витель

4.2.6 Приведите примеры надсерных кислот и их графические форму-
лы.

Ответ. Надсерные кислоты являются перекисными  соединениями се-
ры.

Мононадсерная кислота  H2SO5

H O O S O H

O

O

Надсерная кислота  H2S2O8

H O S O O S O H

O O

O O

4.2.7  Вычислите  рН  раствора  сероводородной  кислоты  с  ( )SH2ω
=0,34%, учитывая лишь первую стадию ее диссоциации.

Решение.

1) Запишем уравнение диссоциации и выражение константы диссоциа-
ции дК  сероводородной кислоты по первой стадии:
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−+→
← + НSНSН   2

                                       
[ ] [ ]

[ ]SH
HSHKд

2

 −+
=                                      (1)

В числителе этого выражения можно вместо произведения  [ ] [ ]−+ HSН   
записать [ ] 2 +H , так как эти концентрации равны. В знаменателе концентра-
цию  [ ]SН2  можно принять равной исходной концентрации сероводорода в 
растворе, поскольку степень диссоциации его очень мала. Тогда:

                                        [ ]
[ ]исх

д SH
HK
2

2+
=                                         (2)

2) По таблицам [16] найдем дК ( )SН2 =9∙10-9.

3) Вычислим молярную концентрацию  SH2 ,  если массовая доля его 
0,34 %. Так как концентрация мала, можем принять плотность этого раствора 
равной 1 г/см3. Тогда 0,34 г SH2  будет содержаться в 100 мл, а 3,4 г в 1000 
мл, т.е. в 1 литре раствора. Отсюда молярная концентрация равна:

( ) ( )
( ) VSHM

SHmSHС
⋅

=
2

2
2

( ) 342 =SHM  г/моль

4) Находим рН, подставив значения дК  и ( )SHС 2  в формулу (2) и про-
логарифмировав [ ]+Н  с отрицательным знаком:

[ ]
1,0

109
2

8
+

− =⋅ Н     ⇒      [ ] 982
1091,0109 −−+ ⋅=⋅⋅=Н

[ ] 5109 1049,91090109 −−−+ ⋅=⋅=⋅=Н

[ ] ( ) 02,498,0549,9lg51049,9lglg 5 =−=−+=⋅−=− −+H

Ответ: рН раствора сероводородной кислоты с ( )SH2ω =0,34 % равно 
4,02.
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4.2.8 В 1018 г воды растворили 80 г серного ангидрида SO3. Вычислите 
концентрацию серной кислоты в растворе: массовую долю, мольную долю и 
моляльную концентрацию.

Решение.

1) При смешивании 1018 г воды и 80 г 3SO  получили раствор, содержа-
щий 98 г  серной кислоты (80 г  3SO +18 г  ОН2 =98 г  42SOH ),  т.е.  1 моль 

42SOH ; воды в растворе 1000 г; общая масса раствора 1098 г.

2) Вычислим массовую долю серной кислоты:

( ) ( )
( ) % 93,8

1098
10098

раствора
10042

42 =⋅=⋅=
m

SOHmSOHω

3) Найдем мольную долю кислоты в растворе. Для этого вычислим ко-
личество моль воды:

( ) ( )
( ) 56,55

г/моль 18
г 1000

2

2
2 ===

OHM
OHmОНν  моль

Сумма количества вещества воды и кислоты составляет 55,56+1=56,56 
моль. Мольная доля кислоты в растворе равна:

раствора моль 56,56
H моль 1 42SO

=0,0177

4) Вычислим моляльную концентрацию, обозначив ее  тС . Моляльная 
концентрация  показывает,  сколько  моль  вещества  растворяется  в  1000  г 
растворителя. Значит:

( ) ( )
( ) ОНкгm

SOHSOHСт
2

42
42

ν=

( )  9842 =SOHM г/моль

( ) ( )
( ) 1

г/моль 98
г 98

42

42
42 ===

SOHM
SOHmSOHν  моль

( )OHm 2  в растворе равна 1000 г=1 кг
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( ) моль/кг 1
кг 1

моль 1
42 ==SOHСт

Ответ: ( ) % 93,842 =SOНω
            ( ) моль/кг  142 =SOHСт

            мольная доля 42SOH =0,0177.

4.2.9 Сколько миллилитров серной кислоты с массовой долей 50 % ( ρ
=1,4 г/см3 ) необходимо взять для приготовления 500 мл раствора с 

5,0
2
1

42 =




 SOНС  моль/л.

Решение.

1) Рассчитаем массу 42SOH , необходимую для приготовления 500 мл 
раствора с молярной концентрацией эквивалента 0,5 моль/л.

 

49
2
1

42 =




 SOНM г/моль

( ) VSOHMSOHCSOHm ⋅




⋅





= 424242 2

1
2
1

( ) 12,25 л0,5г/моль 49моль/л 5,042 =⋅⋅=SOHm г

2) Найдем, в какой массе раствора с ( )42SOНω =50 % содержится 
12,25 г 42SOH :

( ) ( )
( )42

100ва-вра-р
SOH

тm
ω

⋅=  

( ) 5,24
50

10025,12ра-р =⋅=т  г раствора с плотностью 1,4 г/см3

3) Зная, что ( ) ρ⋅= Vт ра-р  вычислим объем раствора:

( )
ρ

ра-рmV = ,        5,17
г/см 1,4

г 5,24
3 ==V  мл.
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Ответ: для приготовления 500 мл раствора с 5,0
2
1

42 =




 SOНС моль/л 

необходимо взять 17,5 миллилитров серной кислоты с массовой долей 50 %.

4.2.10 Закончите уравнения реакций:

а) →++ +−− HMnOOS 4
2
64   

б) →++ +− HZnOS 2
64

в) →++ −− OHClOOS 2
2
42

Решение.

а)       5    +−
+

−
+

+→−+ HOSeOHOS 2041410 2
4

6

2
2
64

5,2

        14     OHMneHOMn 2
2

4

7
458 +→++ ++−

+

               5 OHMnSOHMnOOS 2
22

44
2
64 614201214 ++→++ +−+−−

б)       1    OHSHeOHOS 2

2

2
2
6

5,2

4 64182 +→++
−

+−
+

          9    +→− 22 ZneZn

               OHZnSHHZnOS 2
2

2
2
64 694209 ++→++ ++−

в)       1    +−
+

−
+

+→−+ HOSeOHOS 8264 2
4

6

2
2
42

3

          3     OHCleHOCl 2

1
22 +→++ −+−

+

               +−−−− ++→++ HClSOOHClOOS 2323 2
42

2
42

4.3 Задания для самостоятельной работы

4.3.1 Чем отличаются диоксиды селена и теллура от диоксида серы?

4.3.2 Для какого р-элемента шестой группы характерны солеподобные 
соединения типа Э(SO4)2, Э (NO3)4?
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4.3.3 Какова реакция среды в растворах  NaHSO3 и  NaHS? Для ответа 
необходимо сравнить  константы диссоциации кислот и гидролиза солей.

4.3.4 Как осуществить следующие превращения:

    SSHSHSNHSNHSHS nn →→→→→→ 2224242 )()( ?

4.3.5 Приведите примеры солей надсерных кислот, укажите их свой-
ства, напишите уравнение реакции между сульфатом марганца (II) и персуль-
фатом аммония в нейтральной среде.

4.3.6 Что собой представляет тиосульфат натрия? Напишите формулу и 
представьте ее графически. Укажите степень окисления серы в этом соедине-
нии. Какими свойствами обладает  тиосульфат (окислительными или восста-
новительными)?

4.3.7 Используя стандартные ОВ-потенциалы полуреакций
+− +→−+ HSOeOHSOH 42 2

4232 Ео = 0,17 В,
OHSeeHSeOH 232 344 +→++ + Ео = 0,74 В,

оцените возможность окисления сернистой кислоты селенистой; оксида серы 
(IV) в растворе диоксидом селена.

4.3.8 Закончите уравнения реакций, докажите их возможность,  ис-
пользуя значения Ео окислителя и восстановителя:

а) ...0
42232 +→++ SSOHSKSONa

б) ...4242432 +→++ SOKSOHKMnOSOK
в) ...2232 +→++ SeOHSOSeONa

4.3.9 Сколько мл серной кислоты с массовой долей  H2SO4 50 % ( ρ  = 
1,4 г/см3) необходимо взять для приготовления 1,5 л 0,5 н раствора?

4.3.10 В 509 г воды растворили 40 г оксида серы (VI). Рассчитайте все 
известные виды концентраций полученного раствора.

4.3.11  Напишите  уравнения  реакций,  протекающих  во  всех  стадиях 
процесса получения серной кислоты способами:
а) контактным;
б) нитрозным.

4.3.12 Растворимость сероводорода в 100 г воды при 20 оС составляет 
0,447  г.  Вычислите  рН насыщенного  раствора  сероводорода.  Плотность 
раствора принять равной 1 г/см3.
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4.3.13  Напишите  уравнения  реакций  взаимодействия  сероводорода  с 
оксидом серы (IV) и определите, какие объемы их вступили в реакцию (н.у.), 
если масса образовавшейся серы равна 0,2 кг.

4.3.14 Вычислите, в каком отношении объемов реагируют оксид серы 
(IV) и кислород при образовании оксида серы (VI).

4.3.15 Какой сульфид выпадет в осадок при пропускании сероводорода 
через подкисленные растворы 4ZnSO , 4FeSO , 2CuCl ?

4.3.16 При производстве  серной  кислоты контактным  методом  из  14 
тонн  колчедана  2FeS ,  содержащего  42,4  % серы,  получено  18 
тонн серной кислоты. Каков выход от теоретически возможного 
(%)?

4.3.17 После растворения 0,2054 г серного колчедана и соответствую-
щих операций было получено 0,4873 г 4BaSO . Вычислите массо-
вую долю серы в образце колчедана.

4.3.18  Чему равен  объем кислорода  (н.у.),  полученного  из  3KClO  и 
4KMnO  взятых массой по 1 кг?

4.3.19 Сколько −δ  и −π  связей содержат:
а) молекулы 2SO  и 3SO ;
б) ионы −2

3SO  и −2
4SO ?

Какой тип гибридизации осуществляется при их образовании?

           4.3.20 Если металл восстанавливает серную кислоту одновременно до 
2SO  и SH2 , то при каком объемном соотношении этих двух продуктов реак-

ции они должны полностью превратиться в третий?
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5   p-Элементы V группы периодической системы

 5.1 Вопросы и ответы

Вопрос 5.1.1 Общая характеристика элементов главной подгруппы  V 
группы.

Ответ. В главную подгруппу V группы входят

До устойчивого 8-электронного уровня не достает трех электронов.
р-Элементы  V группы присоединяют 3 электрона,  но менее активно, 

чем элементы  VI группы. Способность присоединять электроны от азота к 
висмуту  ослабляется,  в  этом  же  направлении  усиливаются  металлические 
свойства.

Все элементы, присоединяя три электрона проявляют в соединениях с 
водородом степень окисления   минус 3,  образуя гидриды:

NH3,    PH3,   AsH3,   SbH3,   BiH3.

Химия  элементов  этой  группы  небогата  разнообразием  соединений. 
Это, в основном, оксиды, галиды, сульфиды, гидриды и некоторые  произ-
водные от  кислородных кислот  элементов  в  степенях  окисления  +3  и  +5. 
Многие  соединения этой группы ядовиты.
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7 N     азот
15 Р    фосфор
33 Аs  мышьяк
51 Sb  сурьма
83 Bi   висмут 

Конфигурация внешнего
электронного уровня
ns2 np3

      
  s                 p

    устойчивость гидридов уменьшается 



Вопрос 5.1.2 Азот в природе, получение азота, применение.

Ответ. Содержание азота в земной коре равно 0,04 %. Большая часть 
азота находится в атмосфере в свободном виде, составляя 78 % по объему. В 
связанном виде азот входит в состав белков растений и животных. Неоргани-
ческие соединения азота не встречаются в природе в больших количествах.

Известно  единственное  крупное  месторождение  натриевой  селитры 
NaNO3 в Чили.

В технике азот получают из воздуха путем его сжижения и последую-
щего  разделения  испарением  на  кислород  и  азот.  При  этом  получают  и 
инертные газы.

В лабораторных условиях азот может быть получен по реакции:

OHNNONH 2224 2+→

Основная масса добываемого из воздуха азота идет на производство 
синтетического аммиака и цианамида кальция. Применяется азот в электро-
технической промышленности для наполнения ламп.

Поскольку азот инертен, его применяют для создания среды при прове-
дении тех реакций, где кислород не должен присутствовать. Применяют азот 
в газовой хроматографии. Жидкий азот применяют для различного рода ра-
бот, связанных с низкой температурой (криостаты, вакуумные установки и 
пр.).

Широко применяют соединения азота.

Вопрос 5.1.3 Дайте краткую характеристику химических свойств азо-
та.

Ответ. Молекула азота двухатомная N2, имеет тройную связь NN ≡ , 
устойчива, энергия связи 946 кДж/моль.

N2 – газ, без цвета и запаха, немного легче воздуха, мало растворим в 
воде (около 2  %),  при н.у.  инертен.  При нагревании с  катализатором при 
электрическом разряде является окислителем. При очень высокой температу-
ре  (4000  ºС)  взаимодействует  с  кислородом,  проявляя  восстановительные 
свойства.





→+
→+

232

32

NMqNMq
NNaNNa

   нитриды металлов

           
NOON 222 →+

При высокой температуре азот  взаимодействует с  карбидом кальция 
CaC2, образуя цианамид NCNCa ≡−= .
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С галогенами азот непосредственно не взаимодействует, но косвенным 
путем можно получить соединения NF3, NCl3, NI3. 

Соединение с бромом неустойчиво.

Вопрос 5.1.4 Что такое активный азот?

Ответ. Активный азот представляет собой смесь неустойчивых (обла-
дающих повышенным запасом энергии) молекул и атомов азота. Активный 
азот получается при разложении нитридов титана, магния, кальция, бора, а 
также при взрыве смеси кислорода с СО в присутствии азота, при электриче-
ском разряде в воздухе.

Вопрос 5.1.5 Какова химическая связь в молекуле N2?

Ответ.  Молекула азота  двухатомна,  атомы связаны тройной связью 
NN ≡ , длина связи 0,1095 нм.

Образуется молекула при перекрывании  орбиталей рх, рz и ру внешних 
слоев двух атомов.

Перекрывание рх орбиталей по линии соединения центров двух ядер 
дает  одну σ -связь. Перекрывание pz и ру в перпендикулярном направлении к 
σ -связи дает две π -связи.

В результате возникает пирамидальное направление химических связей 
и молекула азота представляет собой бипирамиду.

                                                                                         N
NN ≡

9462 2 +→ NN кДж/моль

                                                                                           N

Имеются в литературе указания, что азот может образовывать молеку-
лу состава N3 (триазон или нитрозон), а также N6.

Вопрос 5.1.6 Какова максимальная валентность азота?

Ответ. Максимальная валентность азота, равная IV, обусловлена сле-
дующим.

Электронная структура валентного слоя атома азота 

              S                           P

62



N
O

O

O

+-
- -

N
O

O

O

-

В образовании химических связей принимают участие три р-электрона 
и неподеленная пара s-электронов. При этом атом азота может находиться в 
состоянии sp3; sp2 и sp – гибридизации. Но максимальная ковалентность рав-
на четырем.

Азот  образует  разнообразные  соединения,  с  различными  степенями 
окисления от минус 3 до плюс 5. Например, в молекуле HNO3 степень окис-
ления атома азота +5. Характер  связи можно представить:

В результате перехода одного из р-электронов атома азота к атому кис-
лорода в атоме азота появляется четыре  неспаренных электрона,  которые 
дают четыре  химических связи:

H O N
+ O

O -

Микроволновая спектроскопия дает следующее строение иона NO3
_ :

- ион имеет форму плоского  треугольника, что соответствует 
sp2 - гибридизации;
- все углы ONO равны 120о;
- все длины связей N O равны 0,121 нм.

                                                      или

                   

Вопрос 5.1.7  С какими элементами азот образует соединения со сте-
пенью окисления   минус 3?

Ответ. Азот имеет степень окисления  минус 3  в соединениях с метал-
лами и водородом, то есть с менее электроотрицательными атомами: 

3

23

−
NCa  нитрид кальция
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                IV
Н – О –  N  = O 
              
               О

три связи НО – N
ковалентные: N = O

одна связь
донорно-акцеп-
торная

    N

    O



NH
H

H

3

23

−
NMq  нитрид магния

3

3
HN

−
 аммиак

В таких соединениях три неспаренных s-электрона атома азота образу-
ют связи, а четвертая пара, неподеленная, принадлежит  только атому азота.

Вопрос 5.1.8 Какие  соединения образует азот с водородом? Объясни-
те химические связи в этих соединениях.

    
Ответ. Аммиак NH3. Имеет электронное строение  

      

и форму тригональной пирамиды с длиной связи  N H  0,1015 нм и углом 
связи HNH 107,3о. Связь N H полярна, так как электроны оттянуты к бо-
лее электроотрицательному атому азота. Атомы водорода поляризованы по-
ложительно и между ними  существует электростатическое  отталкивание, 
увеличивающее угол связи от 90о до 107,3о. Направленность связи в молекуле 
NH3 можно объяснить  sp3 гибридизацией, при которой осуществляется тет-
раэдрическое распределение орбиталей.

Валентные электроны атома азота находятся на четырех sp3-гибридных 
орбиталях. Три из них заняты по одному электрону и образуют связи с атома-
ми водорода. Четвертая орбиталь занята двумя  s-электронами, не образую-
щими химической связи.  Наличие этих электронов, не участвующих в об-
разовании химической связи, и обуславливает дипольный момент молекулы 
(1, 46 D). Электронное облако неподеленной пары электронов так ориентиро-
вано в пространстве, что молекула NH3 должна быть хорошим донором элек-
тронной пары. Это и проявляется в образовании иона аммония NH4

+. Таким 
образом, азот в ионе  NH4

+  четырехвалентен, а сам ион имеет тетраэдриче-
скую структуру. Все четыре связи равноценны – электронная плотность рав-
номерно распределена между ними.

Ион аммония образуется в реакциях с веществами, содержащими ион 
водорода, например, при растворении аммиака в воде образуется катион ам-
мония за счет присоединения иона Н+ из воды по донорно-акцепторному ме-
ханизму: 

N
H

H

H

+ H+ OH-
H

H

H

N H

+

+ OH-
   

                                             три связи      одна связь
                  ковалент-      донорно-
                   ные   акцепторная

      полярные
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H

H
N N

H

H

H O O H

H N N N
-

1 2

+
H N N N

+

 3

-

Все связи энергетически равноценны. Степень окисления азота в катио-
не аммония  минус 3. Раствор аммиака проявляет слабощелочные  свойства.

Гидразин N2H4. Можно рассматривать  как азотный аналог пере-
киси водорода:

          
                                                  сравним                   
                                                                       

Атомы  азота в гидразине сохраняют свою неподеленную пару, поэто-
му гидразин тоже может быть донором электронов в химических реакциях, 
образуя продукты присоединения по донорно-акцепторному механизму:

42424222 SOHHNSOHNHNH ⋅→+−
42424222 22 SOHHNSOHNHNH ⋅→+−

Связи NH в молекуле гидразина и сама молекула N2H4 полярна            (
µ  = 1,85D).

Гидроксилами  NH2OH.  По  составу и  структуре  занимает  промежу-
точное положение между гидразином и перекисью.

Тип гибридизации атомных орбиталей азота как в аммиаке и гидразине 
sp3. 

                             

N O
H

H

H

Он также является донором электронов и дает продукты присоедине-
ния с водой и кислотами:

OHOHNH 22 ⋅                                                                        
HClOHNH ⋅2

422 SOHOHNH ⋅

Азотистоводородная кислота HN3.
Электронографическое исследование структуры привело к формуле:
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N N O
+ -

N O

или
             
  В данных вариантах формул знак плюс над символом означает, что 

электрон отдан, знак минус, что электрон принят. Межатомные расстояния 
(d) в молекуле равны: 

1 NN −           d = 0,140 нм
2 NN ≡           d = 0,110 нм
3 NN −           d = 0,120 нм

Структуру азид-иона [N3] −  можно  представить такими формулами:

N N N

-

N N N

-

Азотистоводородная кислота по силе подобна уксусной (Кдис = 3.10 5− ), 
является окислителем. Смесь ее с концентрированной HCl растворяет  золото 
и платину. Практическое применение имеют только соли – азиды. 

Вопрос 5.1.9 Какие кислородные соединения образует азот?

Ответ. 

а) N2O – оксид азота (I)            Молекула полярна ( µ  = 0,17 D), тип
                         

                                           гибридизации sp.
     

                                     
       
         б) NO – оксид азота (II)             Молекула полярна ( µ  = 0,16 D), крат- 
                                                 
                                                               ность связи 2,5, длина связи 0,115 нм

        
         в) NO2 – оксид азота (IV),         Молекула парамагнитна, так как имеется
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                      диоксид                      
                                                               один неспаренный электрон. Угол связи 

                                                               132º.

Электронная структура может быть выражена следующим образом:

    
-N

O

O

+

Молекулы NO2 в парах димеризованы (частично) за счет неспаренного 
электрона. Димер имеет следующее строение:

          

N N

O

O

O

O                                      

N N

O

O

O

O

+ +

Длина связи N N    0,164 нм, угол связи  О N О    126º.

г) N2O3 – оксид азота (III) 
Существует в твердом состоянии при низких температурах.
В жидком состоянии и в виде пара он диссоциирует:

)(2)()(32 ггг NONOON +→
←

д) N2O5 – оксид азота (V). Тип гибридизации атома азота sp2; в этом ок-
сиде атом азота четырехковалентен, один из электронов каждого атома азота 
отдан кислороду.

Молекула N2O5 имеет в парах строение:

O N
+ O

O--
N

O

O +

Вопрос 5.1.10  Какие оксиды образует фосфор при взаимодействии с  
кислородом? Каковы их свойства и соответствующие им кислоты?
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Ответ. Продукты взаимодействия фосфора с кислородом в зависимо-
сти от условий могут быть различны.

При сгорании фосфора при избытке воздуха или в кислороде получает-
ся его высший оксид – фосфорный ангидрид Р2О5 , белый порошок энергично 
притягивающий влагу.

Медленное окисление или недостаток воздуха приведет к образованию 
фосфора  (III)  Р2О3 или  фосфористого  ангидрида,  представляющего  собой 
кристаллическое воскообразное вещество.

Р2О5  взаимодействуя с водой дает фосфорные кислоты:

3252 2НРООНОР →+                    метафосфорная кислота
   

          724252 2 ОРНОНОР →+                пирофосфорная кислота

          43252 23 РОНОНОР →+                ортофосфорная кислота

Наиболее богата водой ортофосфорная, при нагревании она постепенно 
теряет воду, последовательно образуя пиро-  и мета-  формы.

 2 43РОН
кДж 2,71

Н- 2

+
→

О
 724 ОРН

кДж 5,100

Н- 2

+
→

О
32НРО

Оксиду трехвалентного фосфора соответствует фосфористая кислота, 
образующаяся хотя и медленно, но без нагревания:

33232 23 РОНОНОР →+

Н3РО3  является  сильным  восстановителем  (в  большинстве  случаем 
медленно действующим).

Несмотря на наличие в молекуле фосфористой кислоты  трех атомов 
водорода  она  действует  как  двухосновная.  Строение  этой  кислоты может 
быть выражено формулами:

H O

H O
P

H

O                                 

H O

H O
P O H

Считается, что первая формула соответствует самой кислоте, а произ-
водные кислоты известны для обеих структур.
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5.1.11 Как изменяются свойства оксидов и гидроксидов в ряду As – Sb 
– Bi?

Ответ.  Низшие оксиды мышьяка, сурьмы и висмута отвечают общей 
формуле  Э2О3.  Они легко образуются при нагревании простых веществ на 
воздухе, представляют собой твердые вещества белого (As2O3  и  Sb2O3) или 
желтого (Bi2O3) цвета. Оксид мышьяка (III) хорошо растворим в воде, оксиды 
сурьмы и висмута нерастворимы.

Химические  свойства  гидроксидов  в  ряду 
( ) ( ) ( ) 333 OHBiOHSbOHAs →→  изменяются закономерно: все они амфотер-

ны,  у  As(OH)3 преобладает  кислотный характер,  у  Sb(OH)3 –  основный,  у 
Bi(OH)3  более ярко выражен основный характер. Это проявляется в том, что 
растворяется  Bi(OH)3  незначительно даже в концентрированных растворах 
сильных щелочей.

Высшим оксидам мышьяка и сурьмы  52OAs  и  52OSb  соответствуют 
кислоты: мышьяковая и метасурьмяная - −

43 AsOH  и OHHSbO 23 3⋅ . Их соли, 
как и многие фосфаты, бесцветны и труднорастворимы в воде.

Для  висмута  (V)  характерны  соли  висмутаты.  Их  состав  выражают 
чаще в  виде  метаформы  3NaBiO .  Они являются  сильными окислителями. 
Если окислительные свойства соединений As (V)  и Sb (V) проявляются толь-
ко в кислой среде, производные  Bi (V) являются окислителями даже в ще-
лочной среде.

5.2 Задачи и упражнения

5.2.1 С точки зрения принципа Ле-Шателье рассмотрите влияние 
температуры и давления на равновесие системы:

бесцветныйбурый
ONNO 4222 → 55298 −=∆ oH  кДж

Ответ. Принцип Ле-Шателье: Если на систему, находящуюся в состоя-
нии  равновесия сдвигается в сторону процессов, противодействующих ока-
занному воздействие.

Увеличение давления усиливает скорость  процесса,  протекающего с 
уменьшением объема.

Повышение температуры ускоряет эндотермический процесс.
В данной системе повышение давления сместит равновесие вправо, по-

вышение температуры – влево.

5.2.2 Какие свойства может проявить азотистая кислота? Рассмот-
рите на данных реакциях:

а) ( ) OHSOKSOCrHNOSOHOCrKHNO 2423423427222 +++→++
б) OHINOHNOHI 222 ++→+
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в) OHNOHNOHNO
t

232

0

++→

Решение
 

а) OHSOKSOCrHNOSOНOCrKHNO
окислитель

новитель
восста

24234

3

2

5

342

6

722

3

2 )( +++→++
++++

−

3  53 2 ++ →− NeN окисление
1  36 262 ++ →+ CreCr восстановление

OHSOKSOCrHNOSOHOCrKHNO 2423423427222 4)(343 +++→++

б) OHIONONHIH 22

2

2

31
++→+

++−

    восста-   окислитель

     новитель 

1  222 IeI →−− окисление
2  23 ++ →+ NeN восстановление

OHINOHNOHI 222 2222 ++→+

в)  OHONONHONH
ot

2

2

3

5

2

3
++→

+++

1  53 2 ++ →− NeN окисление
2  23 ++ →+ NeN восстановление

OHNOHNOHNO 232 23 ++→

При  нагревании  HNO2 диспропорционирует,  то  есть  часть  молекул 
окисляется, часть восстанавливается.

5.2.3 Сколько мл азотной кислоты с массовой долей HNO3 в растворе 
9 % ( ρ  = 1,05 г/см3) необходимо взять для растворения 2,6 г цинка до полно-
го восстановления HNO3?

Решение 
Запишем уравнение реакции цинка с  азотной кислотой, учитывая, что 

полным восстановлением можно считать образование NH3.

OHNOHNNOZnONHZn 234

3

23

2

3

5
)( ++→+

−++
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4  2
2

+
→− ZneZno окисление

1  3
5 8

−
+ →+ NeN восстановление

OHNONHNOZnHNOZno
234233 3)(4104 ++→+

38,65)( =ZnA  г/моль; )( 3HNOM  = 63,01 г/моль

1) Найдем m(HNO3), необходимую для растворения 2,6 г Zn.
Как видим из уравнения реакции на 4 . )(ZnM  требуется 10 )( 3HNOM , 

значит, можем составить пропорцию:

⇒
−

⋅−⋅
)(6,2

01,631038,654

3HNOm
26,6

38,654
01,63106,2)( 3 =

⋅
⋅⋅=HNOm  г

2) Найдем, в какой массе раствора, имеющего ω  (HNO3) = 9 %, содер-
жится 6,26 г азотной кислоты:

100 г раствора содержат 9 г HNO3    
m г раствора содержит 6,26 г

56,69
9

26,6100)( =⋅=раствораm  г

3) Найти объем раствора HNO3, если его масса равна 69,56 г, а ρ  = 1,05 
г/см3.

;)()(
ρ

раствораmраствораV =        24,66
05,1
56,69)( ==раствораV  мл

5.2.4 Составьте уравнения реакций гидролиза солей: хлорида аммония,  
нитрата натрия, ацетата аммония. Укажите реакцию среды (рН) раство-
ров. Каким индикатором установить реакцию среды?
 
Ответ

 Уравнения реакций гидролиза:

1) HClOHNHOHClNH +↔+ 424

           ++ +↔+ HOHNHOHNH 424
среда кислая, рН < 7

Индикаторы: лакмус – красный, метилоранж – розовый.

2) 222 HNONaOHOHNaNO +↔+
−− +↔+ OHHNOOHNO 222

среда щелочная, рН > 7
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Индикаторы: фенолфталеин – малиновый, лакмус – синий. 

3) OHNHCOOHCHOHCOONHCH 43243 +↔+
Реакция полного гидролиза. 

Так как )()( 43 OHNHKCOOHCHK диссдисс ≈ , то среда близка к нейтральной.
Индикаторы: лакмус – фиолетовый, фенолфталеин – бесцветный.

5.2.5 Как взаимодействует с водой PCl3?

Ответ
 PCl3 при  взаимодействии  с  водой  гидролизуется  с  образованием 

фосфористой  кислоты H3PO3. Установлено, что эта кислота двухосновна, так 
как только два атома водорода в ней являются кислотными:

           или                 Н2[РО3]Н

HClHPOHOHPCl 33223 +→+

5.2.6  Укажите  характер  изменения  свойств  оксидов  и  гидроксидов  
подгруппы мышьяка при степени окисления +3.

Ответ

             As Sb Bi

I, уменьшение энергии ионизации (I)
       кДж/моль 

966 832 774

         усиление металлических свойств

оксиды  As2O3 Sb2O3 Bi2O3

амфотерны

          кислотные свойства ослабевают
          усиливаются основные свойства
амфотерен амфотерен    основной
преобладают с преобладанием    характер
кислотные основных     оксида
свойства свойств

Аналогично изменяются свойства в ряду гидроксидов:
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As(OH)3 Sb(OH)3 Bi(OH)3

H3AsO3               в воде не растворимы
мышьяковистая амфотерный основной
кислота гидроксид гидроксид

As(OH)3 – амфотерный гидроксид с преобладанием кислотных свойств. 
Взаимодействует с кислотами и щелочами:

OHAsONaNaOHAsOH 23333 33 +→+
OHAsClHClOHAs 233 33)( +→+

5.2.7 Покажите в реакции восстановительные свойства соединения Bi 
(III).

Ответ

OHKClKBiOKOHСlBiCl

тель
окисли

новитель
восста

2223 ++→++
−−

1  53 2 ++ →− BieBi окисление
1  −→+ CleCl 222 восстановление

OHKClKBiOKOHClBiCl 2323 356 ++→++

5.2.8 В воде объемом 10л растворен аммиак объемом 2000л (н.у.). Чему 
равна массовая доля аммиака в этом растворе?

Решение 

1) Найдем массу аммиака объемом 2000 л, зная, что 1 моль любого газа 
при н.у. занимает объем 22,4 л, а ( ) 03,173 =NHМ  г/моль:

( ) 54,1520
/4,22

2000/03,17
3 =⋅=

мольл
лмольгNHm  г

2) Масса раствора равна сумме масс аммиака и воды (для воды можно 
принять ρ=1,0 г/см3).

54,115201000054,1520)()()( 23 =+=+= OHmNHmрастворат г

3) Вычислим массовую долю аммиака в растворе:
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)(
100)()( 3

3 раствораm
NHmNH ⋅=ω , %

20,13
54,11520
10054,1520)( 3 =⋅=NHω  %

Ответ: массовая доля аммиака в растворе 13,20%.

5.2.9 Как влияет а) изменение давления, б) изменение температуры на 
равновесие в системах:

4,542 242 +→
← NOON кДж;

1802 22 −+→
← ONNO кДж.

Ответ
а) Повышение давления в системе смещает равновесие в сторону мень-

ших объемов. Значит, при повышении давления равновесие первой реакции 
сместится влево, а второй – не уменьшится.

б) Повышение температуры смещает равновесие в сторону эндотерми-
ческой реакции, поэтому в первой реакции равновесие сместится влево, во 
второй – вправо. 

5.2.10 Найдите степень диссоциации HNO2 и значение рН в ее раство-
ре, если С(HNO2)=0,1 моль/л, Кд(HNO2)=5,1∙10-4.

Решение

1) Так как кислота HNO2 слабая, применим закон разведения 
Оствальда СКд ⋅= 2α :

С
К=α

071,0101,71051
1,0

101,5 24
4

=⋅=⋅=⋅= −−
−

α  или 7,1 %

2) Зная степень диссоциации, вычислим концентрацию ионов Н+ 

в растворе азотистой кислоты:

α⋅=+ )()( 3HNOCHС
0071,0071,01,0)( =⋅=+HC  моль/л
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)(lg +−= HCpH
155,2845,03)38451,0()10lg1,7(lg101,7lg0071,0lg 33 =−=−−=+−=⋅−=−= −−pH

Ответ: рН=2,20.

5.3 Задания для самостоятельной работы

5.3.1 Почему из двух молекул NH3 и РH3, имеющих сходную структуру 
и  неподеленные пары электронов у  центрального атома,  свойства лиганда 
более характерны для NH3?

5.3.2 Сравните электронные структуры молекул двух веществ: аммиака 
NH3 и гидразина  N2H4. Укажите тип гибридизации. Почему дипольный мо-
мент N2H4 больше дипольного момента NH3?

5.3.3 Какая из двух частиц  NCl3 или  NO3
−  имеет пространственную 

структуру аммиака? Какая это структура?

5.3.4 Почему в ряду соединений  PF3,  PCl3,  PBr3,  PI3 уменьшается  ди-
польный момент молекул?

5.3.5 Какой тип гибридизации молекул PCl5, PBr5, PI5?

5.3.6 Приведите формулы оксидов мышьяка и сурьмы. Как изменяются 
основные свойства оксидов с изменением степени  окисления элемента?

 5.3.7 Напишите уравнение реакции получения азота путем восстанов-
ления железом калийной селитры.

5.3.8 Покажите характер изменения металлических свойств простых ве-
ществ  в  ряду  фосфор-мышьяк-сурьма-висмут  на  примере  взаимодействия 
этих веществ с азотной кислотой, концентрированной и разбавленной.

5.3.9 Закончите уравнения реакций:

...→+ NaOHP
...622222 +→++ OPHNaNaOHOHP

...42 →+ SOHAs
...42722 →++ SOHOCrKAs

...2 →++ KOHBrSb
...)(42 →+ концSOHBi

5.3.10  Вычислите  степень  гидролиза  нитрата  аммония  в  его  0,1  М 
растворе.
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5.3.11 Стандартный ОВ-потенциал полуреакции 

223 22242 NOOHeHNO +→++ +−  составляет 0,8 В. Как изменится потенци-
ал с увеличением концентрации азотной кислоты? Как это скажется  на окис-
лительной способности азотной кислоты?

5.3.12 Учитывая нижеприведенные ОВ-потенциалы, объясните какую 
роль будет играть азотистая кислота в реакциях с иодид- и пермагнат-иона-
ми:

+− +→−+ HNOeOHHNO 32 322 Ео = 0,94 В
OHNOeHHNO 22 +→++ + Ео = 0,99 В

222 IeI →−− Ео = 0,54 В
OHMneHMnO 2

2
4 458 +→++ ++− Ео = 1,51 В

5.3.13 Что  собой представляют нитриды внедрения? Какими они обла-
дают свойствами?

5.3.14 Вычислите объем раствора азотной кислоты с массовой долей 20 
% ( ρ  = 1,115 г/см3), необходимый для растворения 26,0 г цинка, если восста-
новление азотной кислоты происходит до NО.

5.3.15  Вычислите  степень  термической  диссоциации  пентахлорида 
фосфора при температуре 200 оС и давлении 1 атм, если константа равнове-
сия

)()()( 235 ггг
ClPClPCl +→

←
2106,8 −⋅=Кр

5.3.16 Составьте электронные формулы сурьмы и висмута. Какие под-
уровни внешнего слоя заняты спаренными электронами?

5.3.17 Приведите формулы всех оксидов сурьмы и висмута. Какой из 
них является сильным окислителем? Составьте уравнение его  термического 
разложения.

5.3.18  Составьте  формулы  бинарных  соединений  цинка  с  азотом, 
фосфором и мышьяком. В каком из них связь наименее полярна?

5.3.19 Сколько граммов азотной кислоты содержится в 2 л ее  0,5 М 
раствора?

5.3.20  В  системе   22 22 NOONO ↔+  равновесные  концентрации 
компонентов равны соответственно 1,25; 1,5 и 3 моль/л. Определите, чему 
равна исходная концентрация кислорода.
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6  р-Элементы IV группы периодической системы

6.1 Вопросы и ответы

Вопрос 6.1.1 Приведите электронные структуры атомов и основные 
характеристики элементов подгруппы углерода.

Ответ. Некоторые характеристики атомов элементов представлены в 
таблице 13.

Таблица 13

Элемент Электронная 
конфигурация

Потенциал 
ионизации, 

эВ

Сродство к 
электрону, 

эВ

Электроотри-
цательность

С [He] 2s22p2 11,26 1,24 2,5
Si [Ne] 3s23p2 8,15 1,46 1,8
Ge [Ar] 3d104s24p2 7,88 - 1,7
Sn [Kr] 4d105s25p2 7,33 - 1,7

Pb [Xe] 
4f145d106s26p2 7,41 - 1,5

Углерод и кремний – неметаллы, германий – полупроводник, а олово и 
свинец – металлы.

Тенденция к образованию цепей из одинаковых атомов уменьшается от 
углерода к свинцу, что можно объяснить уменьшением прочности связи Э-Э. 
Внешний  энергетический  уровень  атомов  элементов  подгруппы  углерода 
имеет электронную конфигурацию s2p2, причем, два р-электрона, в соответ-
ствии с правилом Гунда, не спарены. Для объяснения существования нор-
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мальных четырех ковалентных связей необходимо учесть, что атомы перехо-
дят в состояние с конфигурацией s1p3 (или s pxpypz).

Наличие соединений с низкой степенью окисления указывает на то, что 
в образовании связи со стороны атома р-элемента могут участвовать менее 
четырех электронов. Но устойчивые соединения с валентностью II для угле-
рода  и  кремния  неизвестны.  Олово  и  свинец  образуют  такие  соединения, 
причем, у свинца они преобладают.
Образование  кратных  π -  связей характерно  лишь для углерода,  при этом 
атом может находиться в состояниях sp3- , sp2-  и sp – гибридизации.

Таким  образом,  при  химических  взаимодействиях  элементы  данной 
подгруппы должны проявлять восстановительные (металлические) свойства 
для низших степеней окисления и окислительные (неметаллические) свой-
ства  в  соединениях  высших  степеней  окисления.  Физические  свойства 
рассматриваемых элементов (кроме углерода) характеризуют их как метал-
лы.

Вопрос 6.1.2 Какие оксиды образуют элементы германий, олово, сви-
нец? Свойства оксидов и гидроксидов олова и свинца.

Ответ. Знание электронной структуры атомов позволяет охарактери-
зовать и объяснить поведение атомов элементов и свойства их соединений.

На внешнем энергетическом уровне атомов находится по 4 электрона, 
которые распределяются в орбиталях так:

                                             

                  s                p 

Отсюда видно, что в нормальном состоянии атомы проявляют степень 
окисления +2. При возбуждении атома один из спаренных s-электронов пере-
ходит на р-орбиталь:

           s             p

и степень окисления возрастает до +4.
Таким образом, эти элементы проявляют валентность  II и  IV, образуя 

два типа оксидов ЭО и ЭО2.
В воде оксиды почти нерастворимы, поэтому их гидроксиды получают 

действием щелочей на растворы соответствующих солей:

NaClOHSnNaOHSnCl 4)(4 44 +→+
          3223 2)(2)( NaNOOHPbNaOHNOPb +→+
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Изменение кислотных и основных свойств можно представить схема-
ми:

4)(OHGe 4)(OHSn 4)(OHPb

2)(OHGe 2)(OHSn 2)(OHPb

Гидроксиды олова и свинца в двух и четырехвалентном состояниях об-
ладают амфотерными  свойствами, однако,  для низшей валентности более 
ярко выражены основные свойства, а для высшей – кислотные.

В таблице 14 представлены гидроксиды олова и свинца и их соли.

Таблица 14.

Валент-
ность Гидроксиды Примеры солей

II

( ) 2OHSn - основание амфотер-
ное

22SnOH  - оловянистая кислота
( ) 2OHPb - основание амфотер-

ное
22PbOH  - свинцовистая кисло-

та

2SnCl  - хлорид олова
22SnONa - станнит натрия

( ) 23NOPb  - нитрат свинца
22PbONa  - плюмбит натрия

IV

( ) 4OHSn  - гидроксид олова, 
кислотные свойства

44SnOH - ортооловянная кисло-
та

32SnOH  - метаоловянная кисло-
та

4SnCl - хлорид олова (IV)

32SnONa - метастаннат      натрия 

( ) 4OHPb - гидроксид свинца, 
кислотные свойства

44PbOH  - ортосвинцовая кисло-
та

32PbOH - метасвинцовая кисло-
та

( ) 24SOPb - сульфат свинца (IV)

4

4
2

2
OPbPb

++
- ортоплюмбат свинца

3

42
OPbPb

++
- метаплюмбат свинца (II)
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Орто-  и  метаплюмбат  свинца  являются  природными  соединениями 
свинца, их представляют часто как смешанные оксиды  43OPb  и 32OPb . 

Вопрос 6.1.3 Каково строение молекулы СО? Приведите  примеры ре-
акций, в которых проявляются восстановительные свойства оксида углеро-
да (II).

Ответ. Рассмотрим распределение электронов по квантовым ячейкам 
(орбиталям) атомов углерода и кислорода

С   2s12p3  атом углерода возбужден

                 s                   p

О  2s22p4  атом кислорода невозбужден

                 s                   p

Можно представить, что электрон от атома кислорода перейдет к атому 
углерода, при этом в образовавшихся ионах С −  и О +  будет по три неспарен-
ных электрона (2s22p3). Эти электроны (р3) принимают участие в образовании 
тройной связи:

::
+

≡ OC

Молекула линейна, полярна )12,0( D=µ .
В обычных условиях оксид углерода (II) химически инертен. При высо-

ких температурах и в присутствии катализаторов легко вступает в различные 
реакции, особенно в реакции присоединения.

В присутствии смеси оксидов марганца и меди СО окисляется в СО2 

при  комнатной температуре, что используется в противогазах, предназначен-
ных для защиты от СО.

Обладая восстановительными свойствами, СО используется для выде-
ления свободных металлов (Co, Cu, Fe, Pb, Mn, Mo, Ni, Aq, Sn) из их оксидов 
при нагревании до 300-1500 оС.

232 323 COFeCOOFe +→+

При взаимодействии с серой, галогенами, парами воды оксид углерода 
(II) так же проявляет восстановительные свойства:

COSSСO →+
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→+ 2ClСO  COCl2

222 HCOOHСO +→+

Вопрос 6.1.4  С какими металлами может реагировать оксид углерода 
(II)? К какому классу соединений относятся продукты реакции? Напишите 
уравнения реакций взаимодействия с кислотами этих продуктов.

Ответ. Оксид углерода (II) СО может непосредственно реагировать с 
некоторыми  металлами,  образуя  соединения  карбонилы  общей  формулы 
Меm(CO)n.  Большинство карбонилов металлов – кристаллические вещества, 
некоторые – жидкости. Многие нерастворимы в воде, но растворяются в ор-
ганических  растворителях,  весьма  ядовиты,  легко  летучи,  при  нагревании 
распадаются на соответствующий металл и оксид углерода (II).

В молекулах карбонилов между атомом  металла и молекулой СО обра-
зуется связь за счет пары электронов молекулы СО. При этом электронная 
оболочка  металла  заполняется  до  стабильной  оболочки  соответствующего 
инертного газа. Увеличение отрицательного заряда на металле компенсирует-
ся участием  d-электронов металла в образовании связи Ме-С, в результате 
чего  она  приобретает  частично  «полуторный»  характер.  Такое  возможно 
лишь для переходных металлов, так как они обладают недостроенным d-под-
уровнем.

Наиболее важны и изучены карбонилы переходных металлов.

VI группа Cr(CO)6,  W (CO)6, Mo(CO)6

VII группа Mn2(CO)10, Re(CO)10

VIII группа Fe(CO)5, Fe2(CO)9, Fe3(CO)13

Cо2(CO)8, Ni(CO)4, Os2(CO)9

Карбонилы металлов при действии галогенов образуют карбонилгало-
гениды:

СОГCOFeГCOFe +→+ 2425 )()(

Вопрос 6.1.5 Как получают диоксид углерода и какими свойствами он обла-
дает? Какова пространственная конфигурация молекулы СО2?

Ответ. В природе  диоксид углерода СО2 образуется при медленном 
окислении органических веществ: гниении, тлении, брожении, дыхании. Об-
разуется диоксид углерода при полном сгорании угля:

22 СООС →+

В  промышленности  его  получают  при  обжиге  известняка  СaCO3 в 
производстве негашеной извести:
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↑+→ 23 COCaOCaCO

В лабораторных условиях СО2 получают действием соляной кислоты 
на мрамор СaCO3:

OHCOCaClHClCaCO 2223 +↑+→+

Диоксид углерода – газ без цвета, в 1,5 раза тяжелее воздуха. Содержа-
ние его в воздухе около 10 % является опасным для жизни, так как он не под-
держивает дыхания. СО2 под давлением сжижается в бесцветную жидкость, 
которую хранят в стальных баллонах. При быстром испарении жидкого СО2 

поглощается много тепла, температура понижается до минус 78,0 оС и жид-
кий диоксид углерода превращается в твердую снегоподобную массу. Спрес-
сованный твердый СО2 называют сухим льдом.

Газообразный  диоксид  углерода  при  температуре  0  оС  и  давлении 
1 атм растворяется в воде в объемном соотношении 1,7 : 1  (СО2 : Н2О). При 
этом взаимодействует с водой, образуя нестойкую угольную кислоту, являю-
щуюся слабым электролитом.

Связь атома углерода с атомом кислорода двойная. При этом σ -связь 
образуется за счет перекрывания sр-гибридной орбитали атома углерода с 2р 
орбиталью атома кислорода. π  - связь образуется за счет перекрывания неги-
бридизированной 2р-орбитали атома углерода и 2р-орбитали атома кислоро-
да.

O C O

Угол связи О С О равен 180о , длина связи С О    0,1 нм.

Связь С = О полярна, так как электроны от атома углерода от-
тянуты к атому кислорода, поэтому кислород поляризован отрицательно, а 
углерод положительно. Линейная молекула СО2 неполярна ( µ  = 0).

Вопрос  6.1.6   Какое  равновесие  устанавливается  при  растворении  СО2 в  
воде? Как смещается равновесие при добавлении растворов кислот и щело-
чей?

Ответ. При растворении диоксида углерода в  воде  устанавливается 
равновесие:

3222   COHOHCO →
←+ ,

образовавшаяся угольная кислота очень нестойка, существует только в 
растворах.
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Данное равновесие легко смещается  влево при повышении температу-
ры или  вправо при добавлении щелочи. Угольная кислота – электролит сла-
бый,  распадается на ионы незначительно:

−+→
← + 332   

1

HCOHCOH
K

 

−+→
←

− + 2
33   

2

COHHCO
K

                                         

        

11
2

7
1

1061,5

1031,4
−

−

⋅=

⋅=

K

K

Насыщенный при  обычных  условиях  водный  раствор  является 
приблизительно 0,04 М относительно СО2 и имеет рН  3,7.

Вопрос 6.1.7  Какое строение имеет анион  −2
3CO ? Какова раствори-

мость в воде и термическая устойчивость карбонатов и гидрокарбонатов?

Ответ.  Строение молекул угольной кислоты и карбонатов определя-
ется строением аниона −2

3CO .
Строение  аниона  −2

3CO  можно представить   в  виде  трех  валентных 
схем, равноценных друг другу:

O

O

C O
+

-

-

                        

O

O

C O
+ -

-
               

O

O

C O
+ -

-

Атом углерода находится в состоянии  sp2-гибридизации, поэтому все 
атомы аниона находятся в одной плоскости. Три σ -связи образованы за счет 
перекрывания sp2 гибридных орбиталей атома углерода и р-орбиталей атома 
кислорода. π  - связь образована негибридизованной р-орбиталью атома угле-
рода и р-орбиталью атома кислорода.  Все связи полярные.  Электроны от-
тянуты к кислороду, поэтому он поляризован отрицательно, а углерод – по-
ложительно.

Для молекулы Н2СО3 допустимо использование структурной формулы:
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Можно представить структуру аниона  −2
3CO  в виде равностороннего 

треугольника с атомом С в центре и длиной связи С – О равной 0, 129 нм.

            

O

O
C O

2-

Будучи двухосновной кислотой, Н2СО3 дает два ряда солей: средние (с 
анионом −2

3CO ) и кислые (с анионом −
3HCO ). Первые называются карбоната-

ми, вторые – гидрокарбонатами. Большинство солей бесцветно.
Из карбонатов наиболее обычных катионов растворимы только соли 

калия, натрия и аммония.
В  противоположность  большинству  карбонатов  все  гидрокарбонаты 

растворимы в воде.
Na2CO3 и К2СО3 плавятся без разложения, большинство остальных кар-

бонатов при накаливании распадаются на оксид металла и диоксид углерода. 
При действии сильных кислот карбонаты и гидрокарбонаты легко разлагают-
ся с образованием соли сильной кислоты, диоксида углерода и воды:

OHCONaClHClNaHCO 223 ++→+
OHCOMgSOSOHHCOMg 2244223 22)( ++→+

Вопрос 6.1.8 Какие свойства характерны для галогенидов  р-элемен-
тов IV группы?

Ответ.  Простейшие  галогениды углерода  отвечают  общей  формуле 
СГ4.

Непосредственным действием фтора на аморфный углерод получают 
лишь CF4 действием фтора на аморфный углерод, а другие галогениды -  об-
менной реакцией или галогенированием соединений углерода:

22422

3434

42

  3

43  43

  2

ClSCClClCS

AlClCIAlICCl

CFFC

++

++

+

→
←

→
←

→
←

Для объяснения свойств галогенидов приведем их некоторые констан-
ты (таблица  15).
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Таблица 15

Константы CF4 CCl4 CBr4 CI4

Тпл, оС –184 –23 94 171
Ткип, оС –128 77 187 возг.
Длина связи С—Г, нм 0,136 0,176 0,194 0,215
Энергия связи С—Г, 
кДж/моль

487 340 285 214

oG∆ , кДж/моль –888 –61 67 260

По мере увеличения длины и ослабления  прочности связи С—Г в ряду 
галогенидов  устойчивость  соединений снижается  и  возрастает  химическая 
активность.

CF4 обладает высокой химической и термической устойчивостью. Пло-
хо растворим в воде, не гидролизуется и не разлагается водными растворами 
щелочей.

Четыреххлористый углерод CCl4 в обычных условиях химически инер-
тен, устойчив к действию воздуха, света, концентрированной серной кислоты 
и других реагентов. На воздухе при температуре выше 250 оС разлагается в 
присутствии катализаторов (металлы), образуя фосген:

2224 22)(2 ClСOClвоздухOCCl +→+

Гидролиз тетрахлорида углерода протекает при обычной температуре в 
присутствии в качестве катализатора Fe, Al:

HClСOOHCCl 422 224 +→+

СBr4 и СI4 – кристаллические вещества. Бромид разлагается водой при 
200  оС в запаянной трубе,  гидролизуясь до СО2 и НВr,  а  иодид наименее 
устойчив среди галогенидов углерода. Возгоняется уже при  температуре 90-
100 оС в вакууме, а при более высокой - разлагается:

  224 ICIСI +→
2424 22 IICCI +→

Вопрос 6.1.9 Чем отличаются химические свойства кремния и его со-
единений от аналогичных соединений углерода?

Ответ.  Углерод и кремний, являясь полными аналогами по положе-
нию в периодической таблице элементов, с химической точки зрения значи-
тельно отличаются друг от друга.

Кремний, как и углерод образует ковалентные связи; атомы кремния 
подобно атомам углерода могут соединяться друг с другом, образуя цепи.

85



В отличие от аналогичных соединений углерода, соединения, содержа-
щие связи Si –Si, Si –H, Si –Г очень реакционноспособны. Это проявляется в 
легком гидролизе,  в  термическом разложении,  протекающем легче,  чем  у 
подобных соединений углерода.

В природных соединениях кремния встречается единственная связь  Si 
–О, она исключительно прочная и определяет особый характер химии крем-
ния.

Кремний более электроположительный элемент, чем углерод, а значит 
обладает большим сродством к таким электроотрицательным элементам, как 
кислород и фтор и меньшим к водороду.

Вопрос 6.1.10 Как объяснить, что диоксид кремния SiO2 имеет высо-
кие температуры плавления (1700 ºС) и кипения (2200 ºС), а диоксид углеро-
да возгоняется уже при  минуса 78,5 ºС?

Ответ.  SiO2 представляет собой полимер с трехмерной структурой и 
его плавление должно сопровождаться диссоциацией химических связей с 
большой затратой энергии. Твердая углекислота образует молекулярные кри-
сталлы.

Кремний  не  может  образовывать  двойные  связи  C=C,  так  как  при 
большом атомном радиусе кремния перекрывание р-орбиталей с образовани-
ем π -связей невозможно. Поэтому структура оксида кремния, подобная СО2 

не  может  существовать.  Оксид  кремния  (VI)  имеет  макромолекулярную 
структуру, основанную на повторении связей Si – О – Si. 

6.2 Задачи и упражнения

6.2.1 Чем объяснить, что фосфин РН3 кипит при более низкой темпе-
ратуре, чем аммиак NH3, а силан SiH4 при более высокой, чем метан СН4?

Ответ. Молекулы СН4, SiН4 и РН3 ввиду  пространственной структуры 
неполярны или малополярны, поэтому между молекулами этих веществ воз-
можно лишь дисперсное   взаимодействие.  Между полярными молекулами 
аммиака, кроме дисперсионного,  возникает ориентационное взаимодействие, 
приводящее к образованию водородных связей, что  и приводит к более вы-
сокой температуре кипения.

6.2.2 Как объяснить пространственную структуру тетрагалогенидов 
углерода?

Ответ.  Галогениды углерода общей формулы СГ4 имеют структуру 
правильного тетраэдра, в вершинах которого находятся атомы галогена, а в 
центре – атом углерода, имеющий четыре  sp3 гибридных орбитали. Каждая 
орбиталь углерода перекрывается с р-орбиталью атома галогена. Связь С – Г 
полярна, при этом электроны оттянуты к атому галогена и атом углерода ста-
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новится  положительно  поляризованным,  а  атом  галогена  –  отрицательно. 
Молекула СГ4, имеющая симметричное строение, является неполярной       (
µ  = 0).

6.2.3 Какая из солей в большей степени подвергается гидролизу:
- SnCl2 или SnCl4?
- PbCl2, SnCl2 или GeCl2?

Ответ. Соли образованы анионами сильной кислоты (НСl) и катиона-
ми слабого основания, но катион Sn2+ проявляет более выраженные основные 
свойства, чем Sn4+, что и является причиной более сильного гидролиза соли 
SnCl4. Если сравнить гидролиз солей катионов  Pb2+,  Sn2+,  Ge2+, то усиление 
гидролиза наблюдается от солей свинца до солей германия. Если соли двух-
валентного  свинца  гидролизованы незначительно,  то  производные  двухва-
лентного германия в разбавленных растворах разлагаются водой почти наце-
ло. Соли Sn2+ занимают промежуточное положение.

6.2.4 Вычислите ПР(PbCl2), если растворимость его равна            9,3
210−⋅  моль/л.

Решение. Произведение растворимости – это произведение концентра-
ций ионов в насыщенном растворе труднорастворимого электролита.

)()()( 22
2

−+ ⋅= ClCPbCPbClПР

В насыщенном растворе над осадком PbCl2 имеет место равновесие:

−+→
← + ClPbPbCl 2  2

2

Если растворимость соли равна х, то С(Рb2+)  в насыщенном растворе 
равна х, а С(Cl − ) = 2x,

тогда 32
2 4)2()( xxxPbClПР =⋅=

Так как растворимость PbCl2 известна ( 9,3 210−⋅ ), то 

6222
2 103,237)109,32(109,3)( −−− ⋅=⋅⋅⋅⋅=PbClПР =2,4∙10-4

Ответ: ПР(PbCl2) = 4,2 410−⋅

6.2.5 Дихлориды олова и ртути (масса смеси 30 г) растворили  в воде и  
слегка  подкислили.  После  продолжительного  перемешивания  образовалось 
10 г осадка. Какова массовая доля дихлорида олова в исходной смеси?

Решение. 
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Так как в задаче не указан состав осадка, образовавшегося после завер-
шения реакции, то следует рассмотреть два возможных случая:

а) при избытке SnCl2 реакция пройдет по схеме:

422 SnClHgHgClSnCl +↓→+

В осадке образуется металлическая ртуть, а тетрахлорид олова будет в 
растворе. Расчет ведется по веществу, взятому с недостатком. Составим, ис-
ходя из уравнения реакции, пропорцию:

)()(
)()(

2

2

HgmHgClm
HgAHgClM

−
−

Найдем в таблице молярные массы веществ

50,271)( 2 =HgClМ  г/моль
М (Hg) = 200,59 г/моль

Пропорцию запишем в числах и вычислим массу дихлорида ртути в 
смеси:

10  )(
59,200 50,271

2 −
−

HgClm           г 54,13
59,200

1050,271)( 2 =⋅=HgClm

Зная массу HgCl2, найдем массу SnCl2:

M(SnCl2)= m(смеси) – m(HgCl2) = 30 г – 13,54 г = 16,46 г

что составляет: 

87,54100
0,30

46,16)( 2 =⋅=SnClω %

б) при избытке HgCl2 механизм реакции будет следующий:

42222 2 SnClClHgHgClSnCl +↓→+

В этом случае расчет ведем по хлориду олова, составив пропорцию:

)()(
)()(

222

222

ClHgmSnClm
ClHgMSnClM

−
−

Найдем в таблицах [16] молярные массы: 

09,472)( 22 =ClHgМ  г/моль
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М (SnCl2) = 189,60 г/моль

Вычислим m(SnCl2) из пропорции:

        02,4
09,472

1060,189)(
10)(

09,47260,189
2

2
=⋅=⇒

−
−

SnClm
SnClm  г

Массовая доля соли SnCl2 в смеси в этом случае будет составлять:

39,13100
30
02,4)2( =⋅=SnClω %

Ответы: а) 54,87 %; б) 13,39 %.
 

6.2.6  Используя  значения  стандартных  окислительно-восстанови-
тельных потенциалов соответствующих ионов, обоснуйте верность приня-
тых в предыдущей задаче (6.3.4) механизмов реакций:

а) 422 SnClHgHgClSnCl +↓→+
               избыток

б) 42222 2 SnClClHgHgClSnCl +→+
избыток

Ответ.  В таблицах стандартных ОВ-потенциалов [16] найдем значе-
ния Ео для ионов, участвующих в реакциях:

1) ++ →− 42 2 SneSn 15,01 +=oE В
2) 02 2 HgeHg →++ 85,02 +=oE В
3) ++ →+ 2

2
2 22 HgeHg 92,03 +=oE В

При протекании реакций по механизму а) имеют место полуреакции 1) 
и 2), а в случае механизма б) – полуреакции 1) и 3).

При соизмеримых концентрациях восстановителя (SnCl2) и окислителя 
(HgCl2) вероятнее механизм б), так как разность Ео полуреакции в этом слу-
чае выше. При изменении соотношения концентраций  SnCl2 и  HgCl2 меха-
низм реакции может измениться, так как Ео зависит от концентраций окис-
ленной и восстановленной форм вещества. Для полуреакций 1), 2) и 3) эта за-
висимость в соответствии с уравнением Нернста будет следующей:

)(
)(lg

2
0591,015,0 2

4

1 +

+
+=

SnC
SnCE
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 )(lg
2

0591,085,0 2
2

++= HgCE

)(
)(lg

2
0591,092,0 2

2

22

3 +

+
+=

HgC
HgCE

Таким образом, при  избытке  SnCl2,  то есть избытке восстановителя 
(Sn2+), значение потенциала Е1 уменьшается, разность потенциалов полуреак-
ций 1) и 2) может превысить разность )E(E o

1
o
2 −  и реакция пойдет по схеме 

а).
При избытке окислителя (Hg2+) в соответствии с выражением Е3 значе-

ние этого потенциала увеличивается, что приведет также к увеличению раз-
ности потенциалов по сравнению с разностью )E(E o

1
o
3 −  и к увеличению веро-

ятности механизма б).

6.2.7 Сколько граммов  PbCl2 можно растворить в 5,0 л воды при 25 
ºС, если при этой температуре ПР(PbCl2)= 5107,1 −⋅ .

Решение.
Запишем выражение произведения растворимости хлорида свинца:

−+→
← + ClPbPbCl 2  2

2

Обозначим растворимость вещества через  х. Учитывая, что растворившаяся 
часть PbCl2  определяет концентрацию ионов в растворе, получим
С(Pb2+)=x;
С(Сl-)=2x;

тогда
ПР(PbCl2)=С(Pb2+)∙С2( −Cl )=x∙(2x)2=4x3

х3=
4

ПР    ⇒   3
4

ПРх =

Подставим в последнее выражение значение ПР и найдем х.

23
6

3
5

1062,1
4
1017

4
107,1 −

−−
⋅=⋅=⋅=х

Т.о. растворимость вещества PbCl2 равна 21062,1 −⋅  моль/л.
Растворимость в г/л (S)  получим, если величину  21062,1 −⋅  умножим на мо-
лярную массу хлорида свинца.
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 М(PbCl2)=278,12 г/моль

S(PbCl2)=1,62∙10-2∙272,12=451∙ 210− =4,51 г/л

Растворимость вещества  PbCl2  в 5 л воды составит 4,51 г/л ∙5 л=22,53  г.

Ответ: в 5 л воды можно растворить 22,53 г PbCl2.

6.2.8 Вычислите массу Pb и PbO2, расходуемых при разрядке свинцово-
го аккумулятора для получения 13,4 А·ч электричества.

Решение. Химические процессы, происходящие в аккумуляторе, 
выражаются уравнением:
                                  

         разрядка

422 2 SOHPbOPb ++       →
←      OHPbSO 24 22 +

          зарядка

По закону Фарадея масса веществ, выделяемых или вступающих в ре-
акцию определяется по формуле:

Fn
XMQXт

⋅
⋅= )()( ,

где Q - количество электричества, А∙ч; 
      М(Х) – молярная масса вещества, разряжающегося на электроде, г/моль;
       п – число электронов, принятых или отданных частицей при 

разряде на электродах;
       F – число Фарадея, равное 26,8 А∙ч/моль.

Молярные массы Pb   и 2PbO  равны:

( ) 21,207=PbM  г/моль
( ) 21,2392 =PbOM  г/моль

2)( =Pbn    ; 2)( 2 =PbOn

Вычисляем массы свинца и диоксида свинца.

8,51
82,262

21,2074,13)( =
⋅

⋅=Pbm  г ,                         8,59
82,262

21,2394,13)( 2 =
⋅

⋅=PbOm  г

Ответ: т(Pb)=51,8 г
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              m(PbO2)=59,8 г.

6.2.9 Какой продукт реакции получится при гидролизе метасиликата 
натрия Na2SiO3? Какова графическая формула этого соединения?

Ответ. Продуктом гидролиза метасиликата натрия является двумета-
силикат натрия Na2Si2O5:

NaOHOSiNaOHSiONa 22 522232 +→+

Графическая формула:

Na O Si

O

O Si

O

O Na

6.3 Задания для самостоятельной работы

6.3.1  Почему  свинец,  стоящий  в  ряду  напряжений  левее  водорода, 
практически не растворяется в таких разбавленных сильных кислотах, как со-
ляная, бромоводородная, серная?

6.3.2 В виде каких аллотропных модификаций существуют углерод и 
олово?

6.3.3 Чем объясняется высокая прочность и полимерный характер окси-
да  кремния  (IV)  в  сравнении  с  мономерным  характером  оксида  углерода 
(IV)?

6.3.4 При каких условиях возможна каждая из приведенных реакций?
а) 22 22 SnOOSnO →+
б) SnSnOSnO +→ 22

6.3.5 Объясните, почему углерод не образует комплексных соединений 
подобных  тем,  что  образуют  кремний  и  германий  (например,   H2[SiF6]; 
H2[Ge(C2O4)3]).

6.3.6 Какая кислота более сильная – H2SiF6 или H2SiO3?

6.3.7 Используя термодинамические параметры докажите, что термоди-
на-мически  невозможная  в  стандартных  условиях  реакция  95,65( 298 =∆ oQ  
кДж/моль)  С(т) + 2S(т) → СS2 (г), идет при высокой (1000 оС) температуре.

)( 2CSH o∆  = 115,3 кДж/моль
oS (Ст) = 5,74 Дж/(моль ∙ К)
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oS (Ст) = 31,88 Дж/(моль ∙ К)
oS (СS2 г) = 289,2 Дж/(моль ∙ К)

6.3.8 Как относится кремний к кислотам и щелочам?

6.3.9 Каковы структура и свойства кремниевых кислот?

6.3.10 Как гидролизуются соли Sn(II) и Pb(II)? Приведите примеры со-
ответствующих реакций.

6.3.11 Напишите уравнения реакций, подберите коэффициенты, укажи-
те, какие из процессов являются окислительно-восстановительными:

а) →++ 422 SOHKJPbO …
б) →+ OHNOSn 223)( …
в) +→++ 24427222 )(SOSnSOHOCrKSnCl …
г) +→++ ][ 623 SiFHHFHNOSi …

6.3.12 Какими формулами можно представить следующие вещества:
- карбоксид;
- карбодиоксид;
- карбамид?

6.3.13 Напишите уравнения реакций, соответствующих следующей схе-
ме:   углерод → диоксид углерода → карбамид → карбонат аммония 

ot
→ …

6.3.14  Определите массовую долю (ω , %) примесей в образце карбида 
кальция CaC2, если при полном разложении образца водой из 1,8 кг техниче-
ского карбида кальция образовалось 560,0 л ацетилена С2Н2 (н.у.).

6.3.15 Сколько г  диоксида свинца  PbO2 вступает в реакцию с 0,15 л 
раствора хромита калия (концентрация 0,2 н) в щелочной среде?

6.3.16 Для обнаружения оксида углерода (II) пользуются его способно-
стью восстанавливать металлы. Закончить уравнения следующих реакций:

а) 
........

осадок
темный

22 ++↓→++ PdOHPdClСO

б) 
( )[ ] ........

осадок
темный

23 ++↓→+ AgOHNHAgСO

6.3.17 Напишите уравнения реакции гидролиза ортосиликата кальция 
Са2SiO4; продуктом гидролиза является метасиликат кальция.

6.3.18 Закончите уравнения реакций и назовите все продукты реакций:
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а) →+ SiMg
б) →+ HClSiMg2

в) →+ 24 OSiH
г) →+ 22 FSiO
д) →+ 422 SiFFH

6.3.19  В  каких  из  приведенных  реакций  оксиды  свинца  проявляют 
окислительные свойства? Закончите уравнения реакций.

а) ...44243 +→++ PbSOSOHOPbKI
б) ...2 →+ NaOHPbo
в) ...22 +→+ ClPbOHCl
г) ...444224 ++→++ PbSOHMnOSOHPbOMnSO

6.3.20 Какие окислительно – восстановительные процессы происходят 
при  разрядке  и  зарядке  свинцового  аккумулятора?  Ответ  мотивируйте  со-
ставлением уравнений соответствующих реакций.
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7   р-Элементы III группы периодической системы

7.1 Вопросы и ответы

7.1.1 Каковы электронные структуры атомов р-элементов III 
группы?

Ответ. В таблице 16 приведены  электронные структуры атомов  и не-
которые другие характеристики элементов подгруппы бора.

Таблица   16 

Элемент

Электронная 
конфигурация 

внешнего 
слоя

Радиус 
атома r, 

нм

Первый 
потенциал 
ионизации 

I, эВ

Сродство 
электрону 

Е, эВ

Электроотри-
цательность

В 12 22 ps 0,097 8,30 0,33 2,0
Al 12 33 ps 0,147 5,98 - 1,5
Ga 12 44 ps 0,139 6,00 - 1,6
Jn 12 55 ps 0,166 5,79 - 1,7
Tl 12 66 ps 0,171 6,11 - 1,4

Для элементов подгруппы бора наиболее характерна степень окисления 
+3.

Атомы Al, Ga, Jn, Tl имеют значительно большие радиусы (сравним     r 
(B) и r (Al) – соответственно 0,097 и 0,147 нм), поэтому они в большей степе-
ни проявляют металлические свойства. Al, Ga, Jn, Tl в свободном состоянии 
типичные металлы. Бор резко отличается от остальных элементов: у него не-
большие радиусы атома и иона (r(B3+) 0,020 нм,  r(Al3+) 0,057 нм), высокий 
ионизационный потенциал, высокая температура плавления (у бора 2075, а
у Al 660 оС).

Все это характеризует бор как неметалл. В соединениях нельзя прове-
сти четкую границу между ионным и ковалентным характером образуемых 
соединений элементами подгруппы бора.
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Вопрос 7.1.2 Чем можно объяснить наблюдаемое нарушение законо-
мерного изменения некоторых свойств при переходе от Al к Ga?

Ответ. Элемент Ga относится к четвертому периоду, что является при-
чиной различия в строении предпоследнего уровня атомов:

Al 622 221 pss    1233 ps

Ga     622 221 pss    1062 333 dps   12 44 ps

Увеличение числа электронов на предпоследнем уровне (более близком 
к ядру, чем внешний уровень) приводит к эффекту «стяжения радиуса», ре-
зультатом чего является незначительное увеличение ионизационного потен-
циала и электроотрицательности.

Вопрос 7.1.3. Какова ковалентность бора и его аналогов в нормальном 
и возбужденном состоянии? 

Ответ. Валентными электронами являются 2s22p1. В невозбужденном 
состоянии атомы бора имеют один неспаренный электрон, однако, соедине-
ния со степенью окисления +1 неустойчивы. Исключение представляет тал-
лий, для которого степень окисления +1 более характерна, чем + 3.

Для  элементов  этой  подгруппы более  характерна  степень  окисления 
+3. Такие свойства атомы бора и его аналогов проявляют в возбужденном со-
стоянии, при котором один из  s-электронов переходит в р-подуровень с за-
тратой незначительной энергии (0,17 кДж/моль в случае бора).

Атом бора в возбужденном состоянии имеет три неспаренных электро-
на:

2s1 2p2                           
s       p

При этом ковалентность бора равна трем,  например,   в  соединениях 
BCl3, B2O3,  BH3. Но бор может образовывать соединения большей ковалент-
ности, чем три. Свободная р-орбиталь атома бора может быть предоставлена 
атомам, имеющим неподеленные пары электронов на внешнем уровне, тогда 
образуется связь по донорно-акцепторному механизму.

Например,  борофтористоводородная  кислота  HBF4 содержит  анион 
[BF4] − . Это правильный тетраэдр, в центре которого расположен атом бора, 
находящийся в состоянии sp3 - гибридизации
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Вопрос 7.1.4 Какие особенности характерны для бора и его соедине-
ний?

Ответ. Бор – диагональный аналог кремния (SiH4 , BF4
− ). Неметалли-

ческий характер бора определяется малым радиусом атома. Бор мало акти-
вен.

Хотя бор формально проявляет степень окисления + 3 в его оксидах и 
галогенидах, ион В3+  неизвестен. Неизвестен также радиус бора (+3).

Бор связывается ковалентно с неметаллами, а в соединениях с металла-
ми – боридах – он является акцептором электронов, образуя, например, MqB2 

AlB3  и др.
Ядра бора легко поглощают нейтроны по реакции:

nB    1
0

10
5 +  →  HeLi    4

2
7
3 +

Это свойство используется для защиты от нейтронов, а в ядерной тех-
нологии для замедлителей ядерных процессов.

Связь  В N достаточно  прочная  в  отсутствие  влаги  (боразол,  бо-
разон).

В молекулах полиборных кислот и их солей связь В О В проч-
ная.

Бор способен образовывать борорганические соединения (боропсолы, 
эфиры борной кислоты). 

Бор образует с водородом соединения, относящиеся к электронодефи-
цитным, так как в молекулах этих веществ электронов меньше, чем это необ-
ходимо для образования двухэлектронных связей.

Вопрос 7.1.5. Чем объяснить сходство в структуре и физических свой-
ствах боразола и бензола?

Ответ. Боразол (неорганический бензол) В3N3H6 по структуре и неко-
торым свойствам сходен с бензолом. Молекулы этих веществ изоэлектронны.
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Молекула боразола имеет форму правильного плоского шестиуголь-
ника. В ней имеется шесть σ -связей, образованных за счет перекрывания sp2-
гибридных орбиталей атомов бора и азота.

  Дополнительная  π -связь делокализована (показана пунктиром). Она 
образуется по донорно-акцепторному механизму. Наличие этой связи объяс-
няет уменьшение межъядерного расстояния (В N) в боразоле до 0,144 
нм, по сравнению с нормальной длиной связи  B N равной 0,158 нм. В 
бензоле длина С С связи равна 0,140 нм. В молекуле боразола также как 
и в бензоле имеется шесть σ -связей, но три из них В Н, а три N H. 
Молекулы боразола и бензола изоэлектронны.

Некоторые физические свойства боразола и бензола приведены в та-
блице 17.

Таблица 17 

Тпл, оС Ткип, оС ρ , г/см3 Мr Цвет
В3N3H6 –58,0 63 0,86 81 бесцвет.
С6Н6    5,5 80 0,88 78 бесцвет.

Вопрос 7.1.6 Как объяснить кислотные свойства борной кислоты, не 
прибегая  к  диссоциации молекул,  а  используя способность бора образовы-
вать комплексные соединения?

Ответ. Борная кислота, простейшая формула которой Н3ВО3, образу-
ется при действии на оксид В2О3 воды. Это  очень слабая одноосновная кис-
лота. Можно объяснить одноосновность этой кислоты тем, что в растворе она 
существует в виде НВО2, однако ни ионов ВО2

− , ни молекул НВО2 не обна-
ружено.

Бор  в  степени окисления  +3  является  хорошим комплексо-образова-
телем  с  координационным  числом  4.  Поэтому,  можно  предположить,  что 
Н3ВО3,  подвергаясь  гидратации  в  растворах,  образует  соединение  состава 
Н5ВО4.  Эта  кислота  диссоциирует  как  комплексное  соединение  45BOH →

←

[ ] −+ + 4)(OHBH
Учитывая сказанное, процесс растворения оксида бора в воде и кислый 

характер раствора объясняются процессом:
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+− +=+ HOHBOHOB 2)(25 4232
    

Вопрос 7.1.7 Может ли алюминий образовывать комплексные соедине-
ния с координационным числом 6?

Ответ. Ионы алюминия в степени  3+ образуют комплексные ионы, 
при этом внешняя электронная оболочка имеет свободные орбитали: одну 3s-
, три 3р- и пять 3d-. В образовании связей участвуют одна 3s-, три 3р- и две 
3d-орбитали, то есть всего шесть гибридизованных  sp3d2-орбиталей. Значит, 
ион алюминия может иметь координационное число 6.

Примеры  соединений [ ] −3
6AlF ,  ( )[ ] +3

62OHAl ,  ( )[ ] −3
24POAl .  В  щелоч-

ном растворе могут существовать ионы состава ( )[ ] −
4OHAl , где координаци-

онное число равно 4.

Вопрос  7.1.8  Чем  объяснить,  что  таллий  в  отличие  от  алюминия 
растворяется в воде, хотя его электродный потенциал (Ео (Тl/Tl3+) = 0,72 В)  
более положителен по сравнению с электродным потенциалом алюминия 
(Ео (Аl/Аl3+) = – 1,66 В)?

Ответ. При взаимодействии таллия с водой образуется не Tl(OH)3, а 
растворимый гидроксид TlOH. Электродный потенциал перехода 

+→− TleTl  равен  – 0,34 В. Одновалентное состояние таллия для него обыч-
но, его соединения напоминают соответствующие соединения щелочных ме-
таллов.

Вопрос  7.1.9  Как  можно  представить  процессы  растворения  алю-
миния в кислотах и щелочах, написав продукты реакции в виде комплексных  
ионов?

Ответ. 

[ ] ++ +→++ 3
6222 )(231262 OHAlHOHHAl

[ ] −− +→++ 422 )(23622 OHAlHOHOHAl

Координационное число алюминия равно 6, когда лигандами являются моле-
кулы воды. В водном растворе, даже в очень кислом, свободные ионы Al3+  не 
существуют из-за гидратации.

Кислая среда водных растворов солей алюминия, образованных силь-
ными кислотами, объясняется диссоциацией ионов [Al(H2O)6]3+:

[ ] [ ] ++→
←

+ + HOHOHAlOHAl 2
52

3
62 )(  )(
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Прибавление щелочи смещает равновесие вправо, усиливая диссоциа-
цию по второй ступени:

[ ] [ ] ++→
←

+ + HOHOHAlOHOHAl 242
2

52 )()(  )(

Таким  образом,  осадок  постепенно  дегидратируясь  переходит  в 
Al(OH)3. Нагревание ускоряет этот процесс. При сильном нагревании гидрок-
сид алюминия отщепляет воду и переходит в оксид:

OHOAlOHAl 2323 3)(2 +→
Свежеосажденный Al(OH)3 растворяется в кислотах и щелочах:

( )[ ] [ ] ++ →+ 3
62323 )(3)( OHAlHOHOHAl

[ ] −− →+ 43 )()( OHAlOHOHAl

Оксид алюминия, не свежеполученный, растворяется медленно и толь-
ко в концентрированных щелочах при нагревании.

[ ] −− →++ 4232 )(232 OHAlOHOHOAl

Вопрос  7.1.10  Какие  специфические  свойства  характерны  для  алю-
миния и его соединений?

Ответ. Для алюминия характерны прочные связи Al –  O, поэтому он 
способен замещать кремний в силикатах.

Алюминий способен легко образовывать с металлами сплавы и интер-
металлические соединения.

Ионы алюминия в водных растворах легко гидратируются, образуя раз-
нообразные производные (Al(OH)2

+, AlOH2+).
Из водных растворов соли алюминия кристаллизуются с большим ко-

личеством  воды  OHNOAl 233 9)(( ⋅ ;  OHSOAl 2342 18)( ⋅  и  даже 
OHSOAl 2342 27)( ⋅  при температуре ниже 9,5 оС).  Оксид и гидроксид обла-

дают амфотерностью, но с преобладанием основных свойств.
Аллотропических  видоизменений у  алюминия  нет.  Алюминий  слабо 

парамагнитен. Алюминий высокой степени чистоты имеет пониженную ме-
ханическую прочность, но он значительно мягче и пластичнее технического 
металла.

Алюминий  легко  образует  оксидную  пленку.  На  чистом  алюминии 
сила сцепления оксидной пленки очень велика, поэтому такой металл очень 
стоек к атмосферной коррозии, в морской воде, в концентрированной азот-
ной кислоте. В присутствии примесей металлов (ртути, натрия, магния, меди 
и др.) защитное действие оксидной пленки сильно снижается.
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Некоторые соединения алюминия легколетучи, например, хлорид, бро-
мид и иодид. Эти  соединения в расплаве, парах и некоторых органических 
растворителях димеризованы с образованием молекул состава  Al2X6 (X-Cl, 
Br,  I). Данные  галогениды  сильно  гигроскопичны,  хорошо  растворимы  в 
воде, при этом гидролизуются. Галогениды алюминия являются катализато-
рами многих органических реакций.

Вопрос 7.1.11 Какими физическими и химическими свойствами облада-
ют Ga, In, Tl?

Ответ. В свободном состоянии галлий , индий и таллий представляют 
собой серебристо-белые металлы. Их важнейшие константы представлены в 
таблице 18.

Таблица 18 

Элементы Ga In Tl
Плотность, г/см3 5,9 7,3 11,9
Тпл, оС 30 157 304
Ткип, оС 2205 2024 1476
Электропроводность (Нg = 1) 2 11 6
Электродный потенциал, В – 0,56 – 0,33 – 0,34

Твердость галлия близка к твердости свинца, а у индия и таллия ниже.
Галлий не окисляется на воздухе, а индий и таллий медленно на по-

верхности образуют оксиды. Все три металла легко при накаливании взаимо-
действуют с кислородом, серой и йодом, а с хлором и бромом – при обычной 
температуре. Ga, In и Tl по растворимости в кислотах похожи на железо.

По свойствам элементов и их соединений подгруппа галлия похожа на 
подгруппу германия. Так, для Ge и Ga более устойчива высшая степень окис-
ления, для свинца и таллия – низшая.

Аналогично изменяется характер гидроксидов в рядах Ge-Sn-Pb и  Ga-
In-Tl. Однако, кислотный характер гидроксидов галлия и его аналогов выра-
жен слабее, чем у соответствующих соединений подгруппы германия.

Вопрос 7.1.12 Чем объясняются окислительные свойства солей Tl(+3),  
в то время, как соединения других элементов этой подгруппы таких свойств  
не проявляют?

Ответ. Для таллия наиболее устойчивы соединения, где он одновален-
тен. Поэтому переход ++ →+ TleTl 23  характеризуется потенциалом +1,28 В, 
значит окислительные свойства Tl3+ выражены достаточно ярко.
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7.2 Задачи и упражнения

7.2.1 Укажите координационные числа бора и алюминия в комплекс-
ных соединениях, а также число и тип орбиталей при образовании этих свя-
зей

Ответ.

Элемент Бор Алюминий
Координационное число 4 4 6

Число и тип орбиталей одна 2s
три 2р

одна 3s
три 3р

одна 3s
три 3р
две 3d

Тип гибридизации sp3 sp3 sp3d2

7.2.2 Какое физическое свойство бора подтверждает его неметалли-
ческие свойства?

Ответ.  Малая электропроводность, увеличивающаяся с повышением 
температуры, подтверждает неметаллический характер бора.

7.2.3 Приведите в виде  краткой схемы один из способов получения бо-
ра.

Ответ.

BMqOBtBOHHClOHOBNa
o

 → → → ++
3233742

2

7.2.4 В чем разница между бором и алюминием по отношению к азот-
ной кислоте?

Ответ.  Бор растворяется только в  концентрированной HNO3 при на-
гревании:
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2333 33 NOBOHHNOB +→+

Алюминий растворяется при нагревании в азотной кислоте любой кон-
центрации:

OHNONOAlHNOAl 2333 2)(4 ++→+

На холоде азотная кислота пассивирует алюминий с образованием ок-
сидной пленки.

7.2.5 Сравните отношения бора и алюминия к щелочам.

Ответ. Бор в растворах щелочей не растворяется, но взаимодействует 
со щелочами при сплавлении в присутствии окислителей:

OHOBNaONaOHB 27422324 +→++

Алюминий растворяется в щелочах, вытесняя водород и образует, в за-
висимости от концентрации щелочи мета- или орто-алюминаты:

[ ] 242 3)(2622 HOHAlNaOHNaOHAl +→++
                               конц.

7.2.6 Какие соединения бора и алюминия очень сходны как по методу 
получения, так и по химическим свойствам?

Ответ. Галогениды бора и алюминия образуются при прямом синтезе 
из элементов. Для галогенидов алюминия используется также реакция алю-
миния с галогеноводородными кислотами. Эти соединения бора и алюминия 
склонны к гидролизу:

HClBOHOHBCl 33 3323 +→+ 7<pH
HClAlOHClOHAlCl ++ →

← 223   7<pH

и способны к реакциям присоединения:

][ 43 BFHHFBF →+
][3 633 AlFNaNaFAlF →+

Сульфиды бора и алюминия также получаются непосредственным вза-
имодействием элементов. Они гидролизуются нацело водой:

SHBOHOHSB 233232 326 +→+
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SHOHAlOHSAl 23232 3)(26 +→+

7.2.7 Сколько г Al необходимо  взять для получения 10 л водорода (н.у.)  
в реакции с соляной кислотой?

Решение.  Напишем уравнение реакции:

23 3262 HAlClHClAl +→+

1) Находим количество вещества водорода в 10 л Н2:

)(
)()(

2

2
2 HV

HVН
m

=ν ; 4,22)( 2 =HVm  л/моль

                   моль 446,0
22,4

 10)( 2 ==Нν

2) На основании уравнения  реакции найдем количество вещества алю-
миния, требуемого  для выделения 0,446 моль водорода. Составим пропор-
цию:

Если  2 моль  Al вытесняют 3 моль  Н2, то  ν  моль  Al вытесняют 0,446 
моль Н2, следовательно, количество вещества алюминия:

2973,0
3
446,02)( =⋅=Alν  моль

3) Находим массу Al количеством вещества 0,2973 моль:

);()()( AlMAlAlm ⋅= ν М(Al) = 26,98 г/моль

гмольгмольAlm 02,8/98,262973,0)( =⋅=

Ответ: m(Al)=8,02 г

7.2.8 Рассчитать величину ПР(TlI) если известно, что в 100 г воды при  
20  оС растворяется 0,0075 г иодида таллия.

Решение. Произведение растворимости это произведение концентраций 
ионов труднорастворимого вещества в его насыщенном растворе.

)()()( −+ ⋅= ICTlCTlIПР ,

где концентрация выражена в моль/л.
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Данную в задаче растворимость иодида таллия пересчитаем на моляр-
ную концентрацию

papVTlIM
TlImTlIС

−⋅
=

)(
)()( ; М(TlI) = 331,27 г/моль

Так как растворимость очень мала, можно принять плотность насыщен-
ного раствора равной 1 г/см3, тогда данная растворимость выразится величи-
ной 0,0075 г в 100 мл раствора или в 0,1 л.

Значит 41026,2
1,027,331

0075,0)( −⋅=
⋅

=TlIС моль/л

Концентрация ионов  Tl+ и  I − , находящихся в растворе, равна концен-
трации, растворившегося иодида таллия,

41026,2)()()( −−+ ⋅=== TlICICTlС   моль/л

          Вычислим произведение растворимости иодида таллия

824 1011,5)1026,2()()()( −−−+ ⋅=⋅=⋅= ICTlCTlIПР

Ответ: ПР(TlI)= 81011,5 −⋅ .

7.2.9  Сколько галлия можно растворить в 0,5  л  раствора щелочи с  
плотностью 1,43 г/см3 и массовой долей NaOH 40 % ?

Решение.  Процесс растворения галлия в щелочи можно представить:

233 3262 HGaONaNaOHGa +→+

М(Ga) = 69,72 г/моль
М(NаOH) = 40,00 г/моль

Вычислим массу вещества NaOH в 0,5 л раствора:

100
)()( )()(

NaOHVNaOHm pappap
ωρ ⋅⋅= −−

гмлгмлNaOHm  2864,0/43,1500)( =⋅⋅=

Найдем количество вещества NaOH массой 286 г

моль
мольг

гNaOH 15,7
/40

286)( ==ν
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Составим пропорцию, основываясь на уравнении реакции растворения 
галлия в щелочи:

 2 моль Ga растворяются в 6 молях NaOH
 ν  моль Ga растворится в 7,15 молях NaOH  

383,2
6

15,72)( =⋅=Gaν  моль

Найдем массу Ga количеством вещества 2,383 моль:

)()()( GaMGaGam ⋅= ν

г 17,16672,69383,2)( =⋅=Gam

Ответ: m(Ga)=166,17 г.

7.2.10 Закончите уравнение реакции, подберите коэффициенты, при-
нимая во внимание наличие избытка окислителя, и другие условия, необходи-
мые для полного  протекания процесса:

...][ 24 →+ OHAlHLi

Ответ: 2324 )(][ HOHAlLiOHOHAlHLi ++→+

Восстановителем является Н −  в гидридах алюминия и лития.
Окислителем является Н+  воды.

1   2
3

4 24][ HAleAlH +→− +−

2   22 222 HOHeOH +→+ −

22
3

24 2424][ HOHHAlOHAlH +++→+ −+−

2324 4)(4][ HLiOHOHAlOHAlHLi ++→+

7.3 Задания для самостоятельной работы

7.3.1 В виде каких соединений бор находится в природе?

7.3.2 В виде каких соединений встречается алюминий в природе? Как 
получают алюминий в промышленности?

7.3.3 В чем сущность процесса алюминотермии?

7.3.4 Как можно получить хлорид алюминия в лаборатории?
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7.3.5 Закончите уравнения реакций:

→++ OHNaOHAl 2
→+ NaOHOAl 32

→++ OHCONaAlCl 2323

7.3.6 Напишите уравнения реакций гидролиза следующих солей: AlCl3, 
Al2(SO4)3, Al(CH3COO)3

7.3.7  Как  можно  соединения  Tl(+3)перевести  в  соединения  Tl(+1)  и 
наоборот? Приведите уравнения соответствующих реакций.

7.3.8 Сравните свойства элементов Ga, Zn, Tl по следующим характери-
стикам: 

- кристаллические решетки простых веществ;
- температуры плавления и кипения;
- устойчивые степени окисления;
- основные свойства оксидов и гидроксидов. 

7.3.9 Объясните разницу в структуре молекул  BCl3,  NH3,  PCl3, прини-
мая  во  внимание  различное  электронное  строение  атомов  бора,  азота  и 
фосфора.

7.3.10 Приведите схему образования иона [BF4] − . Сравните эту схему 
со схемой образования [NH4]+. Какова структура этих ионов и тип гибридиза-
ции? 

7.3.11 Укажите элементы-доноры и элементы-акцепторы в соединени-
ях:

[BF4] − , [AlH4] _ , [NH4]+ 

7.3.12 Назовите области применения бора и его соединений.

7.3.13 Почему галлий и алюминий не реагируют с водой, хотя их элек-
тронные потенциалы отрицательны (соответственно равны -0,52 и -1,66)?

7.3.14 Почему полимерный гидрид алюминия (AlH3)n более устойчив, 
чем мономер AlH3?

7.3.15 Закончите уравнения реакций:

→++ OHKOHB 2
→+ )(3 концHNOB

...23 +→++ AuOHAuClB
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→++ +− HOСrAl 2
72

...32 +→++ NHOHKOHAlN
→++ 42442 SOHKMnOSOTl

7.3.16 Напишите уравнение реакции, протекающей при взаимодействии 
в  растворе  сульфата  алюминия  с  карбонатом  натрия.  Почему  выделяется 
CO2?

7.3.17  Докажите,  что  среда  водной  суспензии  гидроксида  алюминия 
близка к нейтральной. ПР (Al(OH)3)= 33105 −⋅

7.3.18 Какой из p-элементов третьей группы сходен со щелочными ме-
таллами и в чем это сходство проявляется?

7.3.19  Вычислите Кравн при стандартной температуре для реакции 

     )()()(3)( 342332 кSOAlгSOкOAl →+

по  стандартным  значениям  oG∆ веществ.  Сделайте  вывод  о 
направлении процесса.

( ) кДж/моль 4,157632
0 −=∆ OAlG

( ) кДж/моль 37,3703
0 −=∆ SOG  

( ) кДж/моль 9,3091342
0 −=∆ SOAlG

7.3.20  Составьте  таблицу  электродных  потенциалов  алюминия  в 
растворах с концентрациями Al3+:
1; 0,1; 0,01; 0,001; 0,0001; 0,00001 моль/л и начертите кривую зависимости 
электродного потенциала от концентрации ионов.

7.3.21 Вычислите массу алюминия, необходимого для получения 520 кг 
хрома алюминотермическим методом. 

7.3.22  Какой  объем  раствора  гидроксида  натрия  C(NaOH)=1  моль/л 
необходим для перевода  алюминия из  100 мл 30 %-ного раствора  AlCl3  (

)г/см 3,1 3=ρ  в гидроксид алюминия?

7.3.23 Вычислите массу бора, содержащегося в 1 л раствора Na2B4O7 с 
массовой долей вещества 2 % и плотностью 1,018 г/см3.
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7.3.24 Алюминий, содержащийся в 100 мл раствора алюмо-калиевых 
квасцов, был выделен в виде оксида алюминия, масса которого 0,8426 г. Вы-
числите молярную концентрацию раствора алюмо-калиевых квасцов.

7.3.25 Какой объем Cl2  (н.у.) требуется взять для получения 170 г хло-
рида таллия (+3), используя реакцию окисления хлорида таллия (+1) хлором? 
Выход продукта считать равным 50 % от теоретического.     
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