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ВВЕДЕНИЕ

Курс лекций «Неорганическая химия: химия неметаллов» адресован студентам всех специальностей биологического факультета, изучающим курс общей и неорганической химии. Данный курс лекций содержит учебный материал по химии неметаллов и их соединений. В каждом разделе отражены общая характеристика той или иной группы элементов, а также обзор соответствующих простых и сложных веществ.

С точки зрения современной теории электронного строения атомов, химические элементы перйодической системы Д.И. Менделеева подразделяют на 4 электронных семейства:
1) s-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется s-подуровень внешнего энергетического уровня (элементы IА,          IIА групп и гелий);

2) р-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется р-подуровень внешнего энергетического уровня (элементы               IIIА–VIIIА групп);

3) d-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется d-подуровень предвнешнего энергетического уровня (элементы          IВ–VIIIВ групп);

4) f-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется f-подуровень предпредвнешнего (третьего снаружи) энергетического уровня (лантаниды и актиниды).
Неметаллы, кроме водорода и гелия, относятся к р-элементам.

Электронейтральные атомы неметаллов, в отличие от атомов металлов, проявляют два свойства:

– неметаллическое свойство, которое заключается в способности принимать электроны до завершения внешнего энергетического уровня;

– металлическое свойство, которое заключается в способности отдавать валентные электроны.

Таким образом, атомы неметаллов в своих соединениях проявляют как отрицательные, так и положительные степени окисления. Исключение составляет фтор, который являясь самым электроотрицательным элементом, проявляет только неметаллическое свойство и поэтому проявляет в своих соединениях степень окисления –1.

По сравнению с металлами для неметаллов в целом характерно большее разнообразие степеней окисления и рядов соединений.
Оксиды неметаллов проявляют кислотный характер, им соответствуют кислородсодержащие кислоты. Особую группу образуют несолеобразующие оксиды (CO, SiO, NO, N2O), которые не имеют гидратов и соответствующих солей.
ГЛАВА I. ЭЛЕМЕНТЫ  VIIA ГРУППЫ
1. Общая характеристика элементов VIIА группы
Элементы VIIА группы перйодической системы химических элементов называются галогенами (от греч. halos – соль и genes – рождающий, т.е. в переводе – солероды). К галогенам относят фтор, хлор, бром, йод и астат. Названия всех галогенов, за исключением фтора, происходят от греческих слов:
– фтор (от латинского флуо) – течь, текучий;
– хлор (от греческого хлорос) – желто-зеленый;
– бром (от греческого бромос) – зловонный;
– йод (от греческого йодес) – фиолетовый;
– астат (от греческого астатос) – неустойчивый.
Галогены гораздо больше похожи между собой, чем неметаллы других групп. Они относятся к самым активным неметаллам. Атомы этих элементов содержат на внешнем энергетическом уровне семь валентных электронов (ns2np5), до его завершения им не хватает только одного электрона и поэтому галогены проявляют сильные окислительные свойства. 
Атомы галогенов на внешней электронной оболочке имеют один неспаренный электрон, поэтому в соединениях все они могут проявлять валентность I. Атомы элементов VIIА группы (кроме фтора) могут переходить в возбужденное состояние и увеличивать число неспаренных электронов до 3, 5, 7 и соответственно в соединениях проявлять валентность III, V, VII. Атом фтора не может переходить в возбужденное состояние, так как на внешней электронной оболочке не имеет свободных атомных орбиталей. Поэтому в соединениях фтор не может проявлять высшую валентность равную номеру группы – VII. В большинстве соединений фтор одновалентен, максимальная валентность фтора – IV.

Как наиболее электроотрицательный элемент, фтор в соединениях с другими элементами проявляет постоянную степень окисления –1. Остальные галогены могут проявлять эту степень окисления в соединениях с металлами и менее электроотрицательными неметаллами. Кроме того, они проявляют положительные нечетные степени окисления от +1 до +7 в соединениях с более электроотрицательными неметаллами.
В группе с увеличением порядкового номера окислительные свойства уменьшаются в связи с увеличением радиуса атомов: от фтора к астату возрастают их восстановительные свойства (таблица 1). Аналогично уменьшается и значение относительной электроотрицательности галогенов.
Из-за высокой окислительной способности галогены в природе в виде простых веществ практически не встречаются, они входят в состав различных солей. Отсюда произошло название «галогены» – «солероды».

Таблица 1 – Характеристики атомов элементов галогенов

	
	9F
	17Cl
	35Br
	55I
	85At

	Атомная масса
	18,988
	35,453
	79,909
	126,904
	[210]

	Валентные электроны
	2s22p5
	3s23p5
	4s24p5
	5s25p5
	6s26p5

	Ковалентный радиус атома, Ǻ
	0,071
	0,099
	0,114
	0,133
	0,145

	Условный радиус иона, Э–, нм
	0,133
	0,181
	0,196
	0,220
	0,23

	Условный радиус иона Э+7, нм
	–
	0,026
	0,039
	0,050
	0,062

	Энергия ионизации Э0 – Э+, эв
	17,42
	12,97
	11,81
	10,45
	9,2

	Энергия сродства к электрону, эВ
	3,6
	3,8
	3,54
	3,29
	–

	Содержание в земной коре, ат. %
	0,028
	0,026
	8,5∙10–5
	4∙10–6
	следы


В свободном состоянии галогены состоят из двухатомных молекул: F2, Cl2, Br2, I2, Аt2. Астат в природе встречается в следовых количествах. Все его изотопы радиоактивны. От фтора к йоду изменяются физические свойства галогенов: увеличивается плотность, увеличиваются размеры атомов, повышаются температуры кипения и плавления.

При обычных условиях F2 и Сl2 – газы, Вr2 – жидкость, I2 и At2 – твердые вещества. С увеличением атомной массы окраска галогенов становится более интенсивной – от бледно-желтой у фтора до темно-красной у брома и темно-фиолетовой у йода. В твердом состоянии галогены образуют молекулярные кристаллы. Жидкие галогены являются диэлектриками. Все галогены, кроме фтора, растворяются в воде, йод растворяется хуже, чем хлор и бром; F2 окисляет воду.

Соединения галогенов с водородом, галогеноводороды, имеют общую формулу ННal. При обычных условиях галогеноводороды представляют собой газообразные вещества с характерным запахом, ядовиты, хорошо растворимы в воде. Растворы галогеноводородов в воде имеют кислую среду и являются кислотами: НF – плавиковая (фтороводородная), HCl – соляная (хлороводородная), HBr – бромоводородная, HI – йодоводородная, HАt – астатоводородная. В этом ряду кислотные свойства усиливаются. Плавиковая кислота является слабым электролитам, остальные галогеноводородные кислоты – сильные электролиты. В ряду НF, HCl, HBr, HI, HАt восстановительные свойства усиливаются.

Соединения галогенов с кислородом могут быть получены только косвенным путем. Фтор образует фториды кислорода: O2F2, OF2. Остальные галогены образуют кислотные оксиды Э2О, Э2О3, Э2О5, Э2О7. С повышением степени окисления кислотные свойства оксидов и соответствующих им кислот возрастают.

2. Фтор

Атом фтора в основном состоянии имеет электронную конфигурацию:
[1s2]2s22p5                [image: image1.png]i+




Наличием одного неспаренного электрона обуславливается сходство фтора с водородом. Однако различие в общем числе валентных электронов и орбиталей предопределяет значительное отличие этих элементов друг от друга. Степень окисления фтора как самого электроотрицательного элемента (4,0 по шкале Полинга) в соединениях –1. В большинстве соединений атом фтора проявляет валентность I. Максимальная валентность атома фтора, согласно теории валентных связей, как и других элементов 2-го перйода, равна четырем.

Фтор образует двухатомные молекулы F2. Поскольку, на связывающих орбиталях  имеется на два электрона больше, чем на разрыхляющих, порядок связи в молекуле F2 принимается равным 1:
. .  . .

: F – F :

. .  . .
Фтор достаточно химически активен и является сильнейшим окислителем. Высокая химическая активность фтора объясняется тем, что его молекула имеет низкую энергию диссоциации (159 кДж/моль), в то время как химическая связь в большинстве соединений фтора отличается большой прочностью (порядка 200–600 кДж/моль). В атмосфере фтора горят такие стойкие вещества, как стекло (в виде стекловаты), вода.

В этих реакциях в качестве одного из продуктов горения образуется кислород, т.е. фтор является более активным окислителем, чем кислород.
История открытия фтора

История открытия фтора связана с минералом флюоритом, или плавиковым шпатом. Состав этого минерала отвечает формуле CaF2, он представляет собой первое содержащее фтор вещество, которое начал использовать человек. В давние времена было отмечено, что если флюорит добавить при выплавке металла к руде, то температура плавления руды и шлаков понижается, что значительно облегчает проведение процесса (отсюда название минерала – от лат. fluo – теку).

В 1771 г. обработкой флюорита серной кислотой шведский химик К. Шееле приготовил кислоту, которую он назвал «плавиковой». Французский ученый А. Лавуазье предположил, что в состав этой кислоты входит новый химический элемент, который он предложил назвать «флуорем» (А. Лавуазье считал, что плавиковая кислота – это соединение флуория с кислородом, ведь, по мнению А. Лавуазье, все кислоты должны содержать кислород). Однако выделить новый элемент он не смог.

За новым элементом укрепилось название «флюор», которое отражено и в его латинском названии. Но длительные попытки выделить этот элемент в свободном виде успеха не имели. Многие ученые, пытавшиеся получить его в свободном виде, погибли при проведении таких опытов или стали инвалидами. Это и английские химики братья Т. и Г. Ноксы, и французы Ж.-Л. Гей-Люссак и Л. Ж. Тенар, и многие другие. Г. Дэви, первым получивший в свободном виде натрий, калий, кальций и другие элементы, в результате экспериментов по получению фтора электролизом отравился и тяжело заболел. Вероятно, под впечатлением всех этих неудач в 1816 г. для нового элемента было предложено хотя и сходное по звучанию, но совершенно другое по смыслу название – фтор (от греч. phtoros – разрушение, гибель). Это название элемента принято только в русском языке, французы и немцы продолжают называть фтор «fluor», англичане – «fluorine».

Получить фтор в свободном виде не смог и такой выдающийся ученый, как М. Фарадей. Только в 1886 г. французский химик А. Муассан, используя электролиз жидкого фтороводорода HF, охлажденного до температуры –23 °C (в жидкости должно содержаться немного фторида калия, который обеспечивает ее электропроводимость), смог на аноде получить первую порцию нового, чрезвычайно реакционноспособного газа. В первых опытах для получения фтора Муассан использовал очень дорогой электролизер, изготовленный из платины и иридия. При этом каждый грамм полученного фтора «съедал» до 6 г платины. Позднее Муассан стал использовать значительно более дешевый медный электролизер. Фтор реагирует с медью, но при реакции образуется тончайшая пленка фторида, которая препятствует дальнейшему разрушению металла.

Распространение фтора в природе

Фтор относительно широко распространен в Солнечной системе. Согласно космохимической классификации элементов Г. Зюсса (1965 г.), он относится к летучим элементам, являющимся характерными компонентами звездного и солнечного вещества. Фтор входит в группу летучих летофильных элементов, которые сосредоточены преимущественно в верхних оболочках планеты и в их коре. Фтор в значимых количествах присутствует в составе планет и спутников Солнечной системы; он обнаружен в метеоритном веществе.
Содержание в литосфере
Фтор в связанном состоянии составляет 0,078 % земной коры.
Наиболее важный фторсодержащий минерал – плавиковый шпат (или флюорит) CaF2. Обычно он встречается в виде больших бесцветных кристаллов, но известны также и окрашенные разновидности (синяя, желтая и зелёная). Плавиковый шпат довольно широко распространён в природе. Другие простые фториды, встречающиеся в виде минералов – это вильомит (NaF), селлаит (MgF2). Однако в отличие от флюорита эти минералы встречаются редко.

Наиболее важным комплексным фторидом, распространенным в природе, является криолит Na3[AlF6], который образует бесцветные моноклинические призмы (плотность 2,95–2,97). Два фторосиликата, встречающиеся в природе, – калиевая соль K2SiF6 (хиратит) и аммониевая соль (NH4)2SiF6 (малладрит) – были обнаружены в вулканических отложениях.

Другая большая группа редко встречающихся фторосодержащих минералов состоит из фторкарбонатов, фторсульфатов, фторфосфатов, фторарсенатов и фторниобатов. Фторкарбонаты встречаются в виде минерала бастнезита CeFCO3, а также нескольких минералов, содержащих карбонаты щелочноземельных металлов. Многие кальциты и аргониты содержат небольшие количества связанного фтора. Достаточно широко распространен в природе фтороаппатит 3Ca3(PO4)2∙Ca(Cl, F)2, который содержит различные количества фтора. Фторапатит – сырьё для производства удобрений и различных соединений фосфора. Редкие фосфатные минералы амблигонит LiAl(F, OH)PO4 и фремонтит (Na, Li)Al(OH, F)PO4 также содержат фтор.

В силикатных минералах может иметь место изоморфное замещение кислорода или гидроксила ионом фтора. В магниевом силикате Mg5(F, OH)2(SiO4)2 (хондрит) и Mg7(F, OH)2(SiO4)2 (хюмит) содержание фтора составляет соответственно 4,76–7,30 % и 3,08–4,58 %. Фтор обычно входит в состав слюд и большого числа других силикатных минералов. 
Содержание в гидросфере

Фтор впервые в морской воде был обнаружен К. Уилсоном в 1850 г. Среднее его содержание в океанской воде 1,3 мг/л, а общее количество растворенного элемента в водах Мирового океана оценивается в 18(1011 т. Обычно с ростом солености воды в ней увеличивается концентрация фтора. Влияние на содержание фтора в морских отложениях оказывает присутствие фосфатов, апатитов. 
Содержание фтора в океанических иловых водах колеблется в пределах 1,6–7,6 мг/л, в глубоководных отложениях – от 0,031 до 0,076 % .

Содержание в атмосфере

Природными источниками фтора в атмосфере являются вулканы, почвенная пыль, капли морской воды, вносимые в атмосферу ветрами. В атмосфере соединения фтора присутствуют в виде газов и аэрозолей, а также в составе жидких осадков. Типичное содержание фтора в приземном слое атмосферного воздуха находится в пределах 0,02–0,04 мкг/м3 . Фоновой уровень фтора в атмосфере Земли в 0,05 мкг/м3. Фоновые концентрации этого элемента в атмосферных осадках составляют 0,03–0,07 мг/дм3.

Атмосферные осадки прибрежных морских районов обогащены фтором, что обусловлено активным выносом его аэрозольных форм с морской поверхности. Океаны являются наиболее мощными источниками поступления в атмосферу фтора, нежели континенты. Поступление фтора из океана в атмосферу происходит за счет обмена газообразными соединениями, например HF. Аэрозоли, образующиеся над океаном, поставляют в атмосферу 0,05 млн. т/год фтора. В целом в атмосфере единовременно содержится 1,2(104 т фтора океанского генезиса. Поток фтора в системе океан – атмосфера – континент – океан оценивается           в 2(105 т/год.
Содержание в биосфере

Среднее содержание фтора в верхнем слое почв мира составляет 320 мг/кг. А.П. Виноградов оценивает среднее содержание фтора в почвах в 200 мг/кг. Наиболее низкие уровни его характерны для песчаных почв гумидных районов, а высокие – для тяжелых глинистых почв. Для большинства природных почв содержание фтора колеблется в пределах 150–400 мг/кг.
Физические свойства фтора
Фтор – чрезвычайно химически активный неметалл и самый сильный окислитель. При обычных условиях фтор представляет собой бесцветный, обладающий резким запахом газ, который в толстых слоях окрашен в зеленовато-желтый цвет. Фтор обладает низкой температурой плавления     (–223 °С) и кипения (–187 °С).

Шкала степеней окисления фтора
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Химические свойства фтора

1. Фтор энергично окисляет большинство металлов: щелочные и щелочно-земельные металлы воспламеняются в атмосфере фтора на холоду; Bi, Sn, Ti, Мо, W – при незначительном нагревании; Hg, Pb, U, V реагируют с фтором при комнатной температуре; Pt – при температуре тёмно-красного каления. При взаимодействии металлов с фтором образуются, как правило, высшие фториды, например UF6, MoF6, HgF2. Некоторые металлы (Fe, Сu, Al, Ni, Mg, Zn) реагируют с фтором с образованием защитной плёнки фторидов, препятствующей дальнейшей реакции:
2Na + F2 = 2NaF,
Fe + F2 = FeF2,
2Au + 3F2 = 2AuF3.
2. Фтор окисляет все неметаллы, кроме гелия, неона и аргона, реакции с азотом и кислородом трудноосуществимы:
2F2 + Si = SiF4,
3F2 + 2B = 2BF3,
S + 3F2 = SF6,
Хе + 2F2 = XeF4.
Известно большое число соединений фтора с другими галогенами, например, BrF3, IF7, ClF, ClF3 и другие, причем бром и йод воспламеняются в атмосфере фтора при обычной температуре, а хлор взаимодействует с фтором при нагревании до 200–250° С. Взаимодействие фтора с серой сопровождается выделением тепла и приводит к образованию различных фторидов серы. Селен и теллур образуют высшие фториды SeF6 и TeF6.
3. Фтор окисляет многие сложные вещества:
2F2 + 2Na2O = 4NaF + O2,
SO2 + F2 = SO2F2,

2Н2О + 2F2 = 4HF + О2,

SiO2 + 2F2 = SiF4 + O2.

Получение фтора

Впервые фтор был получен в 1888 г. ученым Муассаном электролизом раствора KHF2 в плавиковой кислоте.

В настоящее время получают электролизом расплава CaF2:
CaF2 → Ca + F2.
Материалом для электролиза обычно служит сталь; электроды – угольный анод и стальной катод. Электролиз ведется при 95–100° С и напряжении 9–11 В; выход фтора по току достигает 90–95 %. Получающийся фтор содержит до 5 % HF, который удаляется вымораживанием с последующим поглощением фторидом натрия. Фтор хранят в газообразном состоянии (под давлением) и в жидком виде (при охлаждении жидким азотом) в аппаратах из никеля и сплавов на его основе, из меди, алюминия и его сплавов, латуни, нержавеющей стали.
Применение фтора
Газообразный фтор служит для фторирования UF4 в UF6, применяемого для изотопов разделения урана, а также для получения трехфтористого хлора ClF3 (фторирующий агент), шестифтористой серы SF6 (газообразный изолятор в электротехнической промышленности), фторидов металлов (например, W и V). Жидкий фтор применяется в качестве окислителя ракетного топлива.

Широкое применение получили многочисленные соединения фтора – фтористый водород, фторид алюминия, кремнефториды, фторсульфоновая кислота (растворитель, катализатор, реагент для получения органических соединений, содержащих группу – SO2F), BF3 (катализатор), фторорганические соединения и другие. Фтор используют в производстве тефлона, других фторопластов, фторкаучуков, фторсодержащих органических веществ и материалов, которые широко применяют в технике, особенно в тех случаях, когда требуется устойчивость к агрессивным средам, высокой температуре и т. п.
Соединения фтора (–1)
Ионные фториды – кристаллические вещества с высокой температурой плавления. Координационное число фторид-иона 6 (NaF) или 4 (CaF2).

Ковалентные фториды – газы или жидкости.

Фторид водорода при обычных условиях – бесцветный газ с резким запахом (Тпл  = –83,4 °С, Ткип  = 19,5 °С).
Фторид водорода обычно получают действием серной кислоты на флюорит:

CaF2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HF.
Раствор HF (фтороводородная кислота) является слабой кислотой, проявляет все общие свойства кислот.

Характерная особенность фтороводородной кислоты ее способность взаимодействовать с диоксидом кремния:
SiO2(к) + 4HF(ж) = SiF4(к) + 2Н2О(ж).
Поэтому ее обычно хранят не в стеклянной посуде, а в сосудах из свинца, каучука, полиэтилена или парафина. Она токсична, при попадании на кожу вызывает плохо заживающие болезненные язвы.

Плавиковая кислота, в отличие от остальных галогеноводородных кислот, образует кислые соли:

KOH +2HF = KHF2 + H2O.
фторогидрогенат калия.
Фтороводородная кислота применяется для травления стекла, удаления песка с металлического литья, получения фторидов и т.д. Фторид водорода в основном используется в органическом синтезе.
Особое место занимают фториды кислорода. Дифторид кислорода (ОF2) – ядовитый газ бледно желтого цвета. Молекула имеет структуру равнобедренного треугольника, валентный угол 103(. Дифторид кислорода может быть получен пропусканием фтора в 2 % раствор гидроксида натрия:
2F2 + 2NaOH = 2NaF + OF2 + H2O.
Более сильный окислитель, чем кислород, реагирует с неметаллами, различными органическими и неорганическими веществами:

OF2 + 2NaOH = 2NaF + O2 + H2O,

OF2 + 4HI = 2HF + 2I2 + H2O.
Фторид кислорода О2F2  – твердое вещество оранжево-желтого цвета, крайне неусточив. Структура молекулы аналогична структуре молекулы пероксида водорода, диамагнитна. Может быть получен прямым взаимодействием простых веществ:

О2 + F2 = О2F2.

При температуре электрической дуги или под действием ионизирующего излучения можно получить полимерные фториды состава: О4F2, О5F2, О6F2. Такие фториды существуют при низких температурах.
Промежуточное положение между ионными и ковалентными фторидами занимают фториды с высокой степенью полярности связи, которые можно назвать ионно-ковалентными соединениями. К последним относятся, например, кристаллические ZnF2, MnF2, CoF2, NiF2, в которых эффективные заряды металлических элементов составляют 1,56; 1,63; 1,46; 1,40 соответственно.

Многие фториды металлов в низких степенях окисления получают действием раствора HF на оксиды, гидроксиды, карбонаты. Например:
3HF + Al(ОН)3 = AlF3 + 3H2O.
Фториды неметаллов и металлов в высоких степенях окисления получают фторированием простых веществ или низших фторидов, например:
ClF + F2 = ClF3.

Большинство кристаллических фторидов нерастворимо в воде. Хорошо растворяются лишь фториды s-элементов I группы (кроме LiF), а также AgF, HgF2, SnF2 и некоторые другие.

По химической природе ионные фториды являются основными соединениями, а ковалентные фториды – кислотными. Так, в реакции
2NaF + SiF 4 = Na2[SiF6]
NaF выступает в качестве донора, а ковалентный SiF4 – в качестве акцептора электронных пар, носителем которых является фторид-ион F–. 

Основные фториды при гидролизе создают щелочную среду, а кислотные фториды – кислотную:
SiF4 + 3Н2О = H2SiO3 + 4HF.

Амфотерные фториды взаимодействуют как с основными, так и с кислотными фторидами:

2KF + BeF2 = K2[BeF4] (как кислотное соединение),

BeF2 + SiF4 = Be[SiF6] (как основное соединение).

3. Хлор

Хлор – это элемент третьего перйода VIIА группы. Электронное строение атома: 1s22s22p63s23p5. Атом хлора, также как и атом фтора имеет 7 валентных электронов, один из которых, неспаренный. Но у хлора, по сравнению с фтором, больше размер валентных орбиталей, гораздо меньше значение энергии ионизации, заметно больше сродство к электрону, большая поляризуемость атома:

roрб               Iион                   Fсрод
F
 0,036
17,42
  3,45

Сl
 0,072
12,07
  3,61
В отличие от фтора хлор может проявлять в соединениях валентность равную номеру группы VII. В большинстве соединений хлор как сильно электроотрицательный элемент (ЭО = 3,0) выступает в отрицательной степени окисления –1. В соединениях же с более электроотрицательными фтором, кислородом и азотом он проявляет положительные степени окисления. Особо разнообразны соединения хлора с кислородом, в которых степени окисления хлора +1, +3, +5, +7, а также +4 и +6.
Хлор – типичный неметаллический элемент. Следовательно, для него наиболее характерна тенденция при химических превращениях образовывать простые и сложные анионы.
Молекула хлора, подобно молекуле фтора, двухатомна. Большую устойчивость молекулы Сl2 по сравнению с F2 можно объяснить тем, что в молекуле F2 несвязывающие электроны отталкиваются друг от друга сильнее, чем в более крупной по размерам молекуле Сl2.

Согласно другой точке зрения в молекуле Сl2, в отличие от молекулы F2, имеется π-дативное связывание. Последнее возникает по донорно-акцепторному механизму за счет неподеленных электронных пар одного атома и свободных 3d-орбиталей другого. Считается, что порядок связи в молекуле Сl2 составляет 1,12.
История открытия хлора

Соединения хлора (англ. Chlorine, франц. Chlore, нем. Chlor), прежде всего поваренная соль и нашатырь, известны очень давно. К более позднему времени относится знакомство с соляной кислотой.  В конце XVI в. (1595 г.) о ней упоминает в своей «Алхимии» Либавиус, в XVII в. Василий Валентин. Тогда соляную кислоту в небольших количествах получали для алхимических и ремесленных целей путем перегонки смеси поваренной соли, железного купороса, квасцов и т. д. Более подробно соляная кислота описана И.Р. Глаубером, разработавшим способ получения чистой кислоты из смеси поваренной соли с серной кислотой. Глаубер дает рекомендации по применению соляной кислоты, в частности, в качестве приправы вместо уксуса. Свободный хлор, возможно, был получен тоже Глаубером, а затем Я.Б. ван Гельмонтом и Р. Бойлем, однако официальное открытие хлора принадлежит К.В. Шееле:
4HCl + MnO2 = Cl2 + MnCl2 + 2H2O.

Исследуя в 1774 г. черную магнезию (Magnesia nigra – пиролюзит), которую считали тогда разновидностью белой магнезии, содержащей тяжелые примеси, например бария, Шееле обнаружил, что она растворяется в соляной кислоте на холоду с образованием темно-коричневого раствора.  Шееле предполагал, что при этом должен получаться «воспламеняемый воздух» (водород), как это происходит при действии кислот на металлы, но выделившийся газ совершенно не походил на водород. Шееле собрал газ в пузырь и, наблюдая за ним, заметил, что газ разъедает пробку, обесцвечивает живые цветы, действует на все, за исключением золота, образует дым в смеси с аммиаком, а при его соединении с содой получается обыкновенная соль. Так как флогистики считали, что черная магнезия при растворении в кислоте поглощает много флогистона, отнимая его и у других тел, в первую очередь от кислоты, Шееле назвал новый газ дефлогистированной соляной (Dephlogistierte Salzsaure) или муриевой кислотой (muria – рассол, соленая вода). Разрабатывая свою кислородную теорию, Лавуазье дал этой «кислоте» новое название – оксигенированная или окисленная соляная кислота, т. е. соединение кислорода с соляной кислотой (Acide marin dephlogistique, Acide muriatique oxygene). Согласно положениям антифлогистической химии, она должна была содержать кислород в соединении с каким-либо элементом, в данном случае мурием (Murium, Muriaticum); именно поэтому в списке простых тел Лавуазье фигурирует особый муриевый радикал (radical muriatique). В конце XVIII – начале XIX в. многие ученые стремились получить мурий в свободном состоянии с тем, чтобы определить его степень окисления в различных соединениях; естественно, что их поиски были безуспешными. В 1809 г., спустя 15 лет после смерти Лавуазье, Гей-Люссак и Тенар, пытаясь обнаружить кислород в окисленной соляной кислоте (т. е. хлоре), пропускали ее над углем в раскаленной фарфоровой трубе. Однако по выходе из трубки газ оставался неизменным, так же как и уголь. Дэви повторил эти опыты и, кроме того, пытался разложить окисленную соляную кислоту электролитически, но в обоих случаях «кислота» не обнаруживала каких-либо изменений. Исследуя действие «кислоты» на металлы и их оксиды, Дэви установил образование хлористых солей. Отсюда следовало, что окисленная соляная кислота представляет собой элементарное вещество, и Дэви решил дать ей новое название – хлорин или хлорный газ (Chlorine и Chloriс gas). При выборе названия он исходил из принципа номенклатурной комиссии Парижской академии наук – именовать новые вещества по их свойствам. Газ имел желто-зеленый цвет, отсюда его название от греческого – желто-зеленый. Доводы Дэви были приняты большинством химиков. В 1812 г. Гей-Люссак предложил изменить название газ на «хлор», оно стало общепринятым во всех странах, кроме Англии и США. Свойство хлора легко соединяться со щелочными металлами с образованием хлоридов дало повод Швейгеру предложить в 1811 г. название галоген, т. е. солеобразователь, солетвор. В русской химической литературе начала XIX в. имеется чрезвычайное разнообразие в наименовании хлора: газ пресыщенной соляной кислоты, пресыщенная соляная кислота, обезгорюченная соляная кислота, окисленный солянокислый газ, солеперекислый газ, солетвор, хлор, соляная окисленная кислота, хлорин. Кроме того, встречаются названия оксимуриевая кислота, солетворная окись, хлорина, соляной спирт, окисленный галоген, галогенит, газовидная соляная кислота, галогений и др.

Распространение в природе

Хлора в земной коре не очень много – всего 0,017 %, причем в свободном состоянии он встречается лишь в небольших количествах в вулканических газах. В списке самых распространенных элементов хлор находится в конце второго десятка. Хлора меньше, чем даже ванадия и циркония (но больше, чем хрома, никеля, цинка, меди). При этом хлор очень сильно распылен: небольшие количества этого элемента входят в состав множества различных минералов и горных пород. Очень высокая химическая активность хлора приводит к тому, что в природе он встречается, как правило, в виде соединений, в сочетании с натрием, калием, магнием, кальцием.

Хлор образует около ста минералов; главным образом это хлориды легких металлов – щелочных и щелочноземельных. Самый распространенный среди них – галит NaCl (поваренная или каменная соль). Реже встречаются хлориды калия, кальция, магния. Из них наиболее распространены бишофит MgCl2·6H2O, применяется в производстве искусственного камня (плитка, блоки), сельском хозяйстве (предпосевная обработка семян растений в перйод вегетации), в нефтедобыче для приготовления тампонажных и твердеющих смесей, в химической промышленности для получения соединений магния повышенной чистоты. Важное значение имеет применение бишофита в медицине, санаторно-курортном оздоровлении и оздоровительном спа. Бишофит применяется в качестве наружного средства и оказывает противовоспалительное, регенерирующее и болеутоляющее действие.

Карналлит KCl·MgCl2·6H2O – сырье для производства калийных удобрений; кроме того, используется в химической промышленности для приготовления солей калия и магния, оксида магния и металлического магния, которые употребляются в фотографии, медицине, парфюмерии, пиротехнике, при очистке и отбелке шерсти и тканей, в производстве мыла, в стекольной, бумажной и лакокрасочной промышленности. Из отходов производства получают техническую соль. Хлористый магний и магнезия применяются для изготовления цемента и строительных материалов (фибролит, ксилолит). Карналлит – руда для получения металлического магния. 
Сильвин KCl, в природе отлагается в осадочных соленосных толщах вместе с галитом, карналлитом, образуя иногда крупные толщи промышленных месторождений калийных солей. Встречается также в возгонах вулканов. Прозрачные кристаллы (искусственные) применяются в оптических системах спектрографов и других приборах.

Сильвинит NaCl·KCl, осадочная горная порода, состоящая из чередования тонких прослоев галита и сильвина. Сильвинит образуется главным образом хемогенным путём в результате выпадения KCl и NaCl в осадок из бассейнов повышенной солёности (как правило, прибрежно-морского или лагунного типа) в условиях аридного климата.

Каинит KCl·MgSO4·3H2O, используют для получения калийных удобрений, металлического магния.

Тахигидрит CaCl2·2MgCl2·12H2O образует желтые, просвечивающие, расплывающиеся массы в ангидрите.

В виде таких соединений хлор содержится в соляных пластах, образовавшихся при высыхании древних морей. Особенно мощные залежи образует галит и калийные соли; их запасы оцениваются гигантским числом более 10 триллионов тонн. 

Очень много хлора содержится в морской воде – в среднем 1,9 %. Происходит это потому, что хлор, вымываемый из пород, нигде не может задержаться (почти все хлориды металлов растворимы) и выносится реками в моря и океаны. Но не следует думать, что попавший в морскую воду хлор уже не может вернуться на материки. В обратной миграции хлора большую роль играет ветер, уносящий соленую пыль с поверхности океанов, морей и соленых озер. Так хлор участвует в круговороте веществ. Но в засушливых и пустынных районах в результате интенсивного испарения воды концентрация хлора в грунтовых водах сильно повышается. Так образуются солончаки. Из различных источников ежегодно в мире добывают сотни миллионов тонн хлора.

Физические свойства хлора

При обычных условиях хлор – газ желто-зеленого цвета с резким запахом, ядовит. Он в 2,5 раза тяжелее воздуха. В 1 объеме воды при 20 (C  растворяется около 2 объемов хлора. Такой раствор называется хлорной водой.

При атмосферном давлении хлор при –34 (C переходит в жидкое состояние, а при – 101 (C затвердевает. При комнатной температуре он переходит в жидкое состоянии только при давлении 600 кПа (6 атм). Хлор хорошо растворим во многих органических растворителях, особенно в тетрахлориде углерода, с которым не взаимодействует.
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Химические свойства хлора

Хлор – активный окислитель.
1. Окисляет металлы:

2Na + Cl2 = 2NaCl (хлорид натрия),
2Al + 3Cl2 = 2AlCl3 (хлорид алюминия).
2. Окисляет неметаллы с меньшей электроотрицательностью: 

H2 + Cl2 = 2HCl,

S + Cl2 = SCl2,

2P + 3Cl2 = 2PCl3.
3. Легко окисляет многие сложные соединения:
H2S + 4Cl2 + 4H2O = H2SO4 + 8HCl.

4. Диспропорционирует в воде:
Cl2 + HOH = HCl + HClO (хлорная вода).

Хлорная вода является сильнейшим окислителем за счет атомарного кислорода, образующегося при распаде хлорноватистой кислоты.

5. Окисляет предельные и непредельные органические соединения:
CH2=CH2 + Cl2 → CH2Cl–CH2Cl,

CH4 + Cl2 → CH3Cl + HCl.

6. Окисляет бромиды, йодиды, астатиды:

Cl2 + 2HBr = 2HCl + Br2,

Cl2 + 2HI = 2HCl + I2.

7. Восстановительные свойства хлор проявляет с неметаллами с большей электроотрицательностью (с кислородом и азотом реакции трудноосуществимы):

F2 + Сl2 = 2ClF.
Получение хлора

Получают свободный хлор окислением хлоридов:
а) в лаборатории – химическим окислением концентрированной соляной кислоты:
2KMnO4 + 16HCl(конц) = 2KCl + 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O,
MnO2 + 4HCl(конц) = MnCl2 + Cl2 + 2H2O,
KClO3 + 6HCl(конц) = KCl + 3Cl2 + 3H2O;
б) в промышленности – электролизом водного раствора NaCl или как побочный продукт, при получении натрия электролизом расплава NaCl:
2NaCl → 2Na + Cl2,

2NaCl + 2H2O → H2 + Cl2 + 2NaOH.

Соединения хлора (–1)

Характер химической связи, а, следовательно, и свойства хлоридов, как и фторидов, закономерно изменяются по группам и перйодам элементов. Так, в ряду хлоридов элементов данного перйода, тип химической связи изменяется от преимущественно ионной в хлоридах типичных металлов до ковалентной в хлоридах неметаллов. 
Ионные хлориды – твердые кристаллические вещества с высокими температурами плавления, ковалентные хлориды – газы, жидкости или же легкоплавкие твердые вещества. Промежуточное положение занимают ионно-ковалентные хлориды. Ионные хлориды (хлориды металлов) проявляют основные свойства, ковалентные хлориды (хлориды неметаллов) – кислотные. Основные хлориды гидролизу практически не подвергаются, а кислотные гидролизуются полностью и необратимо с образованием кислот:

SiCl4 + 3НОН = H2SiО3 + 4НСl.
Различие свойств хлоридов разного типа проявляется также в реакциях между собой, например:
KСl + АlСl3 = K[АlСl4].

При этом основные хлориды (за счет хлорид-ионов Сl–) являются донорами электронных пар, а кислотные – акцепторами. Амфотерные хлориды взаимодействуют как с кислотными, так и с основными соединениями.

Большинство хлоридов металлов хорошо растворимо в воде (за исключением AgCl, CuCl, AuCl, ТlСl и РbСl2).

Хлориды получают:

– хлорированием простых веществ хлором или сухим хлоридом водорода:

2Fe + 3Сl2 = 2FeCl3,

Fe + 2НСl(г) = FeCl2 + Н2;
– взаимодействием оксидов с хлором (либо с хлоридами, часто с ССl4) в присутствии угля:
ТiO2 + 2Сl2 + С = TiCl4 + СО2.

Большое применение в технике имеет хлорид водорода НСl. В обычных условиях НСl – бесцветный газ (Тпл = –114,2 °С, Ткип = –84,9 °С).         В промышленности его получают синтезом из простых веществ:
Н2(г) + Сl2(г) = 2НСl(г).
В лаборатории хлороводород получают взаимодействием концентрированной серной кислоты и кристаллического хлорида натрия, реакция идет при нагревании:

Н2SO4(к) + 2NaСl(т) = 2НСl + Na2SO4.

Хлорид водорода очень хорошо поглощается водой (1 объем Н2O при 20 °С поглощает около 450 объемов НСl). Водный раствор НСl – сильная кислота (рKа ~ 7,1), называемая соляной. Как сильная кислота HC1 находит широкое применение в технике, медицине, лабораторной практике. Хлороводородная кислота входит в состав желудочного сока.

Соляная (хлороводородная кислота) проявляет все общие свойства сильных кислот. Кроме этого, при действии сильных окислителей или при электролизе проявляет восстановительные свойства:
МnО2 + 4НСl = МnСl2 + Сl2 + 2Н2О.

Этой реакцией пользуются в лаборатории для получения хлора.

При нагревании хлорид водорода окисляется кислородом (катализатор – СuСl2):

4НСl(г) + О2(г) = 2Н2О(г) + 2Сl2(г).

Соединения хлора (+1)
Степень окисления хлора +1 проявляется во фториде ClF, оксиде Сl2О и нитриде Cl3N, а также в соответствующих им анионах [ClF2]–, [СlO]– и [ClN]2–.
ClF – ядовитый бесцветный газ. Экзотермическое соединение. Молекула имеет линейное строение.
Cl2O – желто-коричневый газ, ядовит. Молекула имеет угловое строение. Экзотермическое соединение.

Cl3N – темно-желтое летучее вещество. Структура молекулы тригонально-пирамидальная.

Бинарные соединения хлора (I) имеют кислотный характер, что подтверждается, например, их отношением к воде:
Сl2О + НОН = 2НСlO,
ClF + НОН = НСlO + HF,
Cl3N + 3НОН = 3НСlO + H3N.
Оксид хлора (I) Сl2О – желто-коричневый газ. Молекула имеет угловое строение с валентным углом 170(. Это эндотермическое соединение, очень неустойчивое и даже при незначительном нагревании подвергается распаду со взрывом:

2Сl2О = 2Сl2 + O2.
Получить оксид хлора (I) можно при взаимодействии хлора с оксидом ртути:
2Сl2 + HgO = Cl2O + HgCl2.
Производные оксохлорат (1) аниона [С1O]–, называемые гипохлоритами, неустойчивы. Их растворы получают, пропуская хлор в охлаждаемые растворы щелочей:
2OН– + Сl2 = Сl– + СlO– + Н2O,
2КOН + Cl2 = КСl + КСlO + Н2O.
Оксохлорат (I) водорода НСlO известен только в разбавленных растворах. Это хлорноватистая кислота. Образуется она, наряду с соляной, при взаимодействии хлора с водой:
Cl2 + HOH = HCl + HСlO.
Хлорноватистая кислота слабая, проявляет в растворе все общие свойства слабых кислот.

В растворе хлорноватистой кислоты происходят следующие процессы:

НСlО = НСl + O0,

НСlО + О2 = НСlO3,
3НСlO = НСlO3 + 2НСl.

Производные хлора (+1) проявляют окислительно-восстановительную двойственность с преобладанием сильных окислительных свойств:

3Сl2O + 6AgNO3 + 3H2O = 4AgCl + 2AgClO3 + 6HNO3,

NaСlO + 2HCl = NaСl + Cl2 + H2O.
Особенно агрессивен ClF, который реагирует с веществами еще более энергично, чем свободный фтор. На этом основано его применение в качестве фторирующего агента.
Соли хлорноватистой кислоты называются гипохлориты:

Cl2 + 2NaOH = NaCl + NaClO + H2O,

                                                                   Лаборраковая вода

Cl2 + 2КOH = КCl + КСlO + H2O.
                                                                    Жавелевая вода
Гипохлориты применяются в качестве отбеливающего средства.

Наибольший практический интерес (как отбеливающее средство, средство для дегазации, дешевый окислитель) представляет гипохлорит кальция Са(СlO)2. Получается он при взаимодействии хлора с гидроксидом кальция:
2Са(ОН)2 + 2Сl2 = Са(СlO)2 + СаСl2 + 2Н2О.

Как видно из приведенного уравнения реакции, одновременно с Са(СlO)2 образуется СаС12. Поэтому получаемый в технике продукт – белильная или хлорная известь – можно рассматривать как смешанную соль Са(СlO)Сl, т.е. гипохлорит-хлорид кальция. На воздухе карбонизируется:

2Ca(ClO)Cl + CO2 + H2O = CaCO3 + CaCl2 + 2HClO,

HClO = HCl + O0.

Выделение атомарного кислорода обусловливает сильные окислительные свойства. За счет Сl+1 хлорная известь также проявляет окислительные свойства:

Ca(ClO)Cl + PbO = PbO2 + CaCl2.

Гипохлориты более мягкие окислители, чем раствор хлорноватистой кислоты. 

Соединения хлора (+3)
Степень окисления хлора +3 проявляется в трифториде ClF3 и тетрафторохлорат(III)-анионе [ClF4]–, а также в диоксохлорат(III)-анионе [ClO2]–.

Трифторид  хлора – газ бледно-зеленого цвета, может быть получен при нагревании C1F с избытком фтора. По химической природе ClF3 – соединение кислотное:

ClF3 + KF = KClF4.

Оксид хлора (III) Cl2O3 и диоксохлорат (III) водорода НСlO2 в индивидуальном состоянии не выделены.
Производные аниона 
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 называются хлоритами. Хлориты щелочных металлов представляют собой белые кристаллические вещества. Раствор НСlO2 – кислота средней силы называемая хлористой. При нагревании хлориты диспропорционируют:

3NaClO2 = NaCl + 2NaClO3
и разлагаются с выделением кислорода:
NaClO2 = NaCl + O2.
Степень окисления +3 для хлора – это промежуточная степень окисления, поэтому соединения обладают окислительно-восстановительной двойственностью:

5HClO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5HClO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O,

KClO2 + 2H2S = KCl + 2S + 2H2O.
В присутствии органических веществ твердые оксо- и фторохлораты (III) взрываются от удара.

Трифторид хлора и тетрафторохлораты (III) применяются как фторирующие агенты. Из хлоритов наибольшее значение имеет NaClO2, применяемый при отбелке тканей и бумажной массы.
Cоединения хлора (+4)
Диоксид хлора ClO2 – зеленовато-желтый газ с резким запахом хлора. Молекула имеет угловую форму с валентным углом 118о, полярна, обладает парамагнитными свойствами. Диоксид хлора постепенно разлагается на свету:

2ClO2 = Cl2 + 2O2.
При небольшом нагревании, ударе или соприкосновении с горючими веществами разлагается со взрывом. 
Один из технических методов получения СlО2 основан на реакции восстановления NaClO3 диоксидом серы в растворе серной кислоты при нагревании:
2NaClO3 + SO2 + H2SO4 = 2NaHSO4 + 2ClO2.

Диоксид хлора является смешанным ангидридом 2-х кислот: хлоритой и хлорноватой:

2ClO2 + H2O = HClO2 + HClO3.

Аналогично диспропорционирование идет в щелочах:

2ClO2 + 2NaОH = NaClO2 + NaClO3 + Н2О.

При окислительно-восстановительной двойственности преобладают окислительные свойства:
2ClO2 + 10FeSO4 + 5H2SO4 = 5Fe2(SO4)3 + 2HCl + 4H2O,

PbO + 2ClO2 + 2NaOH = PbO2 + 2NaClO2 + H2O.

Применяется для отбелки бумажной массы и в некоторых других технологических процессах.

Соединения хлора (+5)
Из соединений, в которых хлор проявляет степень окисления +5, известны пентафторид ClF5, оксотрифторид ClOF3, диоксофторид ClO2F и производные триоксохлорат (V)-аниона [СlOз]–, триоксофторохлорат(V)-аниона [ClO3F]2–, оксотетрафторохлорат (V)-аниона [ClOF4]–.
Молекула ClF5 имеет формулу тетрагональной пирамиды. Пентафторид хлора это малодиосоциирующая жидкость, устойчив до 200°С. Его получают фторированием ClF3:
ClF3 + F2 = ClF5.
Оксотрифторид хлора ClOF3 образуется при действии на смесь ClF3 и OF2 ультрафиолетовых лучей:
2ClF3 + OF2 = ClF5 + ClOF3.
Это соединение легко разлагается на ClF3 и O2. Является кислотным соединением.

Диоксофторид хлора ClO2F (хлорилфторид) – бесцветный довольно устойчивый газ. Получают его фторированием СlO2. Хлорилфторид – кислотное соединение; его гидролиз идет по схеме:
ClO2F + Н2O = НСlO3 + HF.
Оксид хлора (V) неизвестен. Производные [СlO3]– называют хлоратами. Наибольшее практическое значение имеет хлорат калия КСlO3 (бертолетова соль). Его получают пропусканием хлора через горячий раствор КОН:
6KОН + 3Сl2 = 5KСl + KСlO3 + 3Н2O
или электролизом горячего раствора KСl. Поскольку KСlO3 мало растворим в воде, его легко отделяют от KСl охлаждением раствора.

Триоксохлорат (V) водорода НСlO3 в свободном состоянии не выделен. В отличие от НСlO и НСlO2 известны его концентрированные растворы (до 40 %). В водных растворах НСlO3 – сильная кислота, называемая хлорноватой. Ее обычно получают обменной реакцией:
Ва(СlO3)2(р) + H2SО4(p) = BaSО4(т) + 2НСlO3(р).

Хлорноватая кислота по свойствам напоминает азотную кислоту, в частности, ее смесь с соляной кислотой – сильный окислитель, напоминающий по свойствам «царскую водку».
При нагревании хлораты диспропорционируют:
4KСlO3 = 3KСlO4 + KСl,

а в присутствии катализатора (MnO2) распадаются с выделением кислорода:

2KСlO3 = 2КСl + 3O2.
При нагревании триоксохлораты (V) – сильные окислители. В смеси с восстановителями они образуют легко взрывающиеся составы. Бертолетову соль используют в производстве спичек и смеси для фейерверков. Хлорат натрия NaClO3 применяется в качестве средства для борьбы с сорняками.

Cоединения хлора (+6) 

Триоксид хлора ClO3 – неустойчивый короткоживущий радикал, который самопроизвольно димеризуется в Cl2O6.
Оксид Cl2O6 в обычных условиях – темно-красная маслообразная жидкость, замерзающая при +3 (С.
При обычных условиях Сl2О6 постепенно разлагается. Энергично взаимодействует с водой, образуя за счет дисропорционирования хлорноватую и хлорную кислоты:
Сl2О6 + Н2О = НСlО3 + HClO4.

Аналогично взаимодействует со щелочами:

Сl2О6 + 2NaОH = NaСlО3 + NaClO4 + H2O.
При соприкосновении с органическими веществами Cl2O6 взрывается.

Соединения хлора (+7)
Высшая степень окисления хлора +7 проявляется в его оксиде, ряде оксофторидов и отвечающих им анионных комплексах:

Cl2O7           ClO3F       ClO2F3               ClOF5       ClF7
[ClO4]–        [ClO3F2]–     [ClO2F4]–              -                  -

Оксид хлора (VII) C12O7 – бесцветная жидкость
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Получается при нагревании смеси оксохлората (VII) водорода и оксида фосфора (V):
2НСlO4 + Р2O5 = Сl2O7 + 2Н3РO4.

Молекула С12O7 полярна. В ней согласно электронографическому исследованию два тетраэдра объединены посредством атома кислорода:
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Оксид Сl2O7 относительно устойчив, но при нагревании (выше 120° С) разлагается со взрывом.

Тетраоксохлорат (VII)-ион 
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 имеет тетраэдрическое строение, что в рамках теории валентных связей соответствует sр3-гибридизации валентных орбиталей атома хлора, стабилизированной за счет π-связей.

Тетраоксохлораты (VII) (перхлораты) весьма многочисленны. Большинство их хорошо растворимо в воде. Тетраоксохлорат (VII) водорода НСlO4 – бесцветная жидкость, способная взрываться. Строение молекулы НСlO4 приведено ниже:
[image: image8.png]



Тетраоксохлорат (VII) водорода хорошо растворим в воде. Раствор является хлорной кислотой.
Хлорная кислота – одна из наиболее сильных кислот. Ее получают действием концентрированной H2SO4 на KСlO4:
KСlO4 + H2SO4(к) = НСlO4 + KHSO4.
Известны многочисленные оксохлораты (VII). В частности, кристаллогидрат НСlO4∙Н2О является перхлоратом оксония [Н3O]СlO4. Его получают электролизом раствора KClO3. Перхлораты в основном применяются в производстве взрывчатых веществ.

Молекула ClO3F имеет форму несколько искаженного тетраэдра. В обычных условиях триоксофторид хлора (перхлорил фторид) – бесцветный газ, в отличие от Cl2O7 обладает высокой термической и гидролитической стойкостью: устойчив до 500 °С и не гидролизуется даже при 260 °С. Кислотная природа его проявляется при взаимодействии с концентрированными растворами щелочей:
ClO3F + 2NaOH = NaC1O4 + NaF + Н2O.

ClO3F, как и Cl2 O7 – сильный окислитель.

Другие оксофториды хлора (VII) – ClO2F3 и ClOF5 – малоустойчивые газы. Получают их окислением фторидами кислорода низших фторидов хлора:
ClF + O2F2 = ClO2F3,

ClF3 + OF2 = ClOF5.

В ряду ClO– – СlO2– – СlO3– – СlO4– по мере увеличения степени окисления хлора устойчивость анионов возрастает. Это можно объяснить тем, что при переходе от ClO– к ClO4– увеличивается число электронов, принимающих участие в образовании связей.

Полагают, что в ряду СlO– – СlO2– – СlO3– – СlO4– возрастает роль π-связывания. Так, если в СlO– порядок связи равен 1, то в ионе ClO4– он составляет 1,5. Повышение порядка связи в анионах соответствует увеличению средней энергии связи и уменьшает межъядерное расстояние.
Вследствие повышения устойчивости в ряду ClO– – СlO2– – СlO3– – СlO4– уменьшается окислительная активность. Так, гипохлориты вступают в окислительно-восстановительное взаимодействие в любой среде. Хлораты в растворах окисляют только в сильнокислой среде:
СlO3– + I– + Н2О → реакция не идет,

СlO3 – + 6I– + 6Н+ = Сl– + 3I2 + 3Н2O.

Окислительная же способность иона СlO4– в растворах практически не проявляется.

По мере увеличения степени окисления хлора в ряду кислородсодержащих кислот НСlO – НСlO2 – HClO3 – HClO4 сила кислот возрастает. Этот факт можно объяснить тем, что по мере увеличения числа атомов кислорода в анионах прочность связи О–Н с определенным атомом кислорода ослабевает.

Применение хлора

Одной из важных отраслей химической промышленности является хлорная промышленность. Основные количества хлора перерабатываются на месте его производства в хлорсодержащие соединения. Хранят и перевозят хлор в жидком виде в баллонах, бочках, железнодорожных цистернах или в специально оборудованных судах. Для индустриальных стран характерно следующее примерное потребление хлора: на производство хлорсодержащих органических соединений идет 60–75 %, для производства неорганических соединений, содержащих хлор, 10–20 %, на отбелку целлюлозы и тканей – 5–15 %, на санитарные нужды и хлорирование воды идет 2–6 % от общей выработки.

Хлор применяется также для хлорирования некоторых руд с целью извлечения титана, ниобия, циркония и некоторых других металлов.

Биологическая роль хлора 

Хлор – один из биогенных элементов, постоянный компонент тканей растений и животных. Содержание хлора в растениях колеблется от тысячных долей процента до целых процентов (большим содержанием хлора характеризуются галофиты), в организме животных – десятые и сотые доли процента. Суточная потребность взрослого человека в хлоре составляет 2–4 г покрывается за счёт пищевых продуктов. С пищей хлор поступает обычно в избытке в виде хлорида натрия и хлорида калия. Особенно богаты хлором хлеб, мясные и молочные продукты. В организме животных хлор – основное осмотически активное вещество плазмы крови, лимфы, спинномозговой жидкости и некоторых тканей. Играет роль в водно-солевом обмене, способствуя удержанию тканями воды. Регуляция кислотно-щелочного равновесия в тканях осуществляется наряду с другими процессами путём изменения в распределении хлора между кровью и другими тканями.

Хлор участвует в энергетическом обмене у растений, активируя как окислительное фосфорилирование, так и фотофосфорилирование. Хлор положительно влияет на поглощение корнями растений кислорода, а также необходим для образования кислорода в процессе фотосинтеза изолированными хлоропластами. В состав большинства питательных сред для искусственного культивирования растений хлор не входит. Возможно, для развития растений достаточны весьма малые концентрации хлора.
 4. Общая характеристика подгруппы брома
Атомы брома (Вr), йода (I) и астата (At) являются электронными аналогами атомов фтора и хлора (ns2np5), поэтому они проявляют большое сходство с типическими элементами. Однако, при высоких степенях окисления химия элементов подгруппы брома существенно отличаются от химии фтора и хлора.
Элементы подгруппы брома проявляют степени окисления –1, +1, +3, +5 и +7, из которых наиболее устойчивы –1 и +5. Бром и его аналоги – неметаллические элементы. С увеличением числа заполняемых электронных слоев атомов металлические признаки элементов в ряду Br – I – At усиливаются. Об этом, в частности, свидетельствует уменьшение энергии ионизации и сродства к электрону. 
Бром был открыт в 1825 г. французским химиком Антуаном Жеромом Баларом. Вплотную к открытию брома подошел и знаменитый немецкий химик Юстус Любих.

Конец XVII – начало XVIII века были отмечены в Европе непрекращающимися войнами. Требовалось много пороха и, следовательно, много селитры. Производство селитры приняло невиданные масштабы, наряду с обыкновенным растительным сырьём в дело шли и морские водоросли. В них и обнаружили новый химический элемент.

Йод был открыт французским химиком Бернаром Куртуа в 1811 г. Название новому элементу присвоил в 1813 г. французский химик Жозеф-Луи Гей-Люссак за фиолетовый цвет его паров («йодос» по-гречески значит фиолетовый). 

В 1940 г. Э. Сегре, Т. Корсон и У. Мак-Кензи получили в Беркли (США) первый изотоп 211At, бомбардируя изотоп висмута α-частицами, ускоренными на циклотроне:

209Bi + 4He = 211At + 2n.

Астат получил свое название от греческого astatos, что в переводе означает – неустойчивый. Однако к такому короткому названию пришли сравнительно недавно, а ранее его называли астатий, или астатин.
Стабильных изотопов у астата нет; известно не менее 20 радиоактивных изотопов астата, из которых наиболее долгоживущий 210At имеет перйод полураспада T1/2 = 8,3 ч. Астат хорошо адсорбируется на металлах (Ag, Au, Pt), легко испаряется при обычных условиях и в вакууме. Благодаря этому удается выделить астат (до 85 %) из продуктов облучения висмута путем их вакуумной дистилляции с поглощением астата серебром или платиной. Химические свойства астата очень интересны и своеобразны; он близок как к йоду, так и к полонию, т. е. проявляет свойства и неметалла (галогена) и металла. Такое сочетание свойств обусловлено положением астата в перйодической системе: он является наиболее тяжелым      (и, следовательно, наиболее «металлическим») элементом группы галогенов. Подобно галогенам астат дает нерастворимую соль AgAt; подобно йоду окисляется до степени окисления +5 (соль AgAtO3 аналогична  AgIO3). Однако, как и типичные металлы, астат осаждается сероводородом даже из сильнокислых растворов, вытесняется цинком из сернокислых растворов, а при электролизе осаждается на катоде. Присутствие астата определяют по характерному α-излучению.
В природе бром и йод встречаются только в виде соединений, которые сопутствуют минералам хлора, в морской воде. Бром имеет два природных изотопа: 79Br и 82Br, у йода один изотоп – 127I. Астат в природе практически не встречается.

В природе бром почти всегда встречается вместе с хлором в виде изоморфной примеси в природных хлоридах (до 3 % в сильвине KCl и карналлите KCl·MgCl2·6H2O). Собственные минералы брома: бромаргирит AgBr, бромсильвинит KMgBr3·6H2O и эмболит Ag(Br, Cl) – встречаются редко и промышленного значения не имеют. Они были открыты гораздо позже элементарного брома (например, бромаргирит был открыт в Мексике в 1841 г.). Кларк (среднее содержание в земной коре) брома в земной коре составляет 2,1·10–4 %.

Большое количество брома содержится в гидросфере Земли (около 3/4 от имеющегося в земной коре): в океанах (6,6·10–3 %), соляных озерах, подземных рассолах и грунтовых водах. Наибольшая концентрация растворенных бромидов (около 6 мг/л) отмечена в воде Мертвого моря, а общее количество брома в нем оценивается в 1 млрд. тонн. Вместе с брызгами соленой воды соединения брома попадают в атмосферу. Бром есть и в живых организмах. Содержание брома в живой фитомассе составляет 1,6·10–4 %. В человеческом теле средняя концентрация брома составляет около 3,7 мг/кг, большая часть его сосредоточена в мозге, печени, крови и почках. Среди неорганических анионов, входящих в состав крови бромид-ион занимает пятое место по количеству после хлорида, гидрокарбоната, фосфата и сульфата; его концентрация в плазме крови находится в пределах 20–150 мкмоль/л. Намного больше брома содержится в морской воде, в водах минеральных источников, в морских водорослях. Известны некоторые губки, моллюски и кораллы, тела которых состоят главным образом из органических соединений брома. Высоко ценившийся в древности краситель пурпур добывался из некоторых видов морских моллюсков.

Астат является наиболее редким элементом среди всех, обнаруженных в природе. В поверхностном слое земной коры толщиной 1,6 км содержится всего 70 мг астата. Постоянное присутствие астата в природе связано с тем, что его короткоживущие радионуклиды (215At, 218At и 219At) входят в состав радиоактивных рядов 235U и 238U. Скорость их образования постоянна и равна скорости их радиоактивного распада, поэтому в земной коре содержатся сравнительно постоянное равновесное количество изотопов астата.
Простые вещества

Бром – единственный неметалл, жидкий при комнатной температуре. Бром представляет собой тяжелую красно-бурую жидкость с неприятным запахом (плотность при 20 °C – 3,1 г/см3, температура кипения – 59 °C), пары брома имеют желто-бурый цвет. При температуре –7,2 °C бром затвердевает, превращаясь в красно-коричневые игольчатые кристаллы со слабым металлическим блеском.
Йод – кристаллическое вещество черно-фиолетового цвета с металлическим блеском. Кристаллическая решетка относится к молекулярному типу, элементарная ячейка – кубическая гранецентрированная, молекулы I2 располагаются слоями. Плотность йода 4,94 г/см3, температура плавления – 113,5 °С, температура кипения – 184,5 °С. При обычной температуре йод испаряется, образуя резко пахнущий фиолетовый пар. При слабом нагревании йод возгоняется, оседая в виде блестящих тонких пластинок; этот процесс служит для очистки йода в лабораториях и в промышленности. Йод плохо растворим в воде (0,33 г/л при 25 °С), хорошо растворяется в сероуглероде и органических растворителях (бензоле, спирте), а также в водных растворах йодидов.
Астат – твёрдое вещество сине-чёрного цвета, по внешнему виду похожее на йод (температура плавления – 411 °C, температура кипения (возгонки) – 299 °C). Для него характерно сочетание свойств неметаллов (галогенов) и металлов (полоний, свинец и другие). Как и йод, астат хорошо растворяется в органических растворителях и легко ими экстрагируется. По летучести немного уступает йоду, но также может легко возгоняться. Ввиду малого количества доступного для изучения вещества, физические свойства этого элемента плохо изучены и, как правило, построены на аналогиях с более доступными элементами. 

Шкала степеней окисления брома
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Химические свойства брома

Бром является сильным окислителем, он непосредственно реагирует почти со всеми неметаллами (за исключением инертных газов, кислорода, азота и углерода) и многими металлами, эти реакции зачастую сопровождаются воспламенением (например, с фосфором, сурьмой, оловом):
2S + Br2 = S2Br2,

2P + 3Br2 = 2PBr3,

PBr3 + Br2 = 2PBr5,

2Al + 3Br2 = 2AlBr3,

Ni + Br2 = NiBr2.
Многие металлы медленно реагируют с безводным бромом из-за образования на их поверхности пленки бромида, нерастворимого в броме. Из металлов наиболее устойчивы к действию брома (даже при повышенных температурах и в присутствии влаги)  серебро, свинец, платина и тантал. Золото, в отличие от платины, легко реагирует с ним, образуя AuBr3.
В водной среде бром окисляет нитриты до нитратов, аммиак до азота, йодиды до свободного йода, серу и сульфиты до серной кислоты:
2NH3 + 3Br2 = N2 + 6HBr,

3Br2 + S + 4H2O = 6HBr + H2SO4.

Бром умеренно растворим в воде (3,58 г в 100 г при 20 °С), при охлаждении этого раствора до 6 °C из него выпадают гранатово-красные кристаллы клатратного гидрата брома состава 6Br2·4H2O. Растворимость брома существенно возрастает при добавлении бромидов за счет образования прочных комплексных соединений:

KBr + Br2 = KBr3.
В водном растворе брома (бромной воде) существует равновесие между молекулярным бромом, бромид-ионом и оксокислотами брома:
Br2 + H2O = HBr + HBrO.

В насыщенном растворе бром диссоциирован на 0,85 %, в 0,001 М растворе – на 17 %.

При хранении бромной воды на свету она постепенно разлагается с выделением кислорода из-за фотолиза бромноватистой кислоты:
2HBrO + hv = 2HBr + O2.
При взаимодействии брома с растворами щелочей образуются соответствующие бромиды и гипобромиты (на холоду) или броматы (при нагревании):
Br2 + 2NaOH = NaBr + NaBrO + H2O,

3Br2 + 6NaOH = 5NaBr + NaBrO3 + 3H2O.

При взаимодействии с органическими соединениями, содержащими двойную связь, бром присоединяется, образуя соответствующие дибромпроизводные:

C2H4 + Br2 → C2H4Br2.

Вследствие высокой химической активности брома, для его транспортировки используются цистерны с внутренней свинцовой или никелевой обкладкой. Малые объемы брома хранят в стеклянной посуде.
Шкала степеней окисления йода
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Химические свойства йода

1. Химически йод довольно активен, хотя и в меньшей степени, чем хлор и бром. С металлами йод при легком нагревании энергично взаимодействует, образуя йодиды:
Hg + I2 = HgI2.
2. С водородом йод реагирует обратимо только при нагревании, образуя йодоводород:
I2 + H2 = 2НI.

3. Йод менее сильный окислитель, чем хлор и бром. Сероводород, тиосульфат натрия Na2S2O3 и другие восстановители восстанавливают его до I–:

I2 + 2Na2S2O3 = 2NaI + Na2S4O6,
I2 + H2S = S + 2НI.

4. Хлор и другие сильные окислители в водных растворах переводят его в IO3–:

I2 + 5Cl2 + 6H2O = 2HIO3 + 10HCl.
5. При растворении в воде йод частично реагирует с ней по типу диспропорционирования, но равновесие смещено в сторону образования исходных веществ:

I2 + H2O = HI + HIO.

6. В растворах щелочей йод диспропорционирует:

I2 + 2KOH = KI + KIO + H2O (на холоду),

3I2 + 6KOH = 5KI + KIO3 + 3H2O (при кипячении).

7. О возрастании восстановительной способности по сравнению с хлором и бромом свидетельствует реакция с таким окислителем, как азотная кислота HNO3:
3I2 + 10HNO3 = 6HIO3 + 10NO + 2H2O.
Химические свойства астата и его соединения

1. При действии на водный раствор астата водородом в момент реакции образуется газообразный астатоводород HAt:
H2 + At2 = 2HAt.
2. Как галоген, реагируя с металлами и неметаллами с меньшей электроотрицательностью, образует астатиды:
2Li + At2 = 2LiAt – астатид лития,
2Tl + At2 = 2TlAt – астатид таллия;

(аналогично были получены BiAt3 – астатид висмута, NaAt – астатид натрия, MgAt2 – астатид магния, AgAt – астатид серебра, PtAt2 – астатид платины).

3. Астат в водном растворе восстанавливается SO2 (до астатоводорода), окисляется Br2 и азотной кислотой (до астатноватой кислоты):
At2 + 2H2O + SO2 = H2SO4 + 2HAt,

At2 + 6H2O + 5Br2 = 2HAtO3 + 10HBr,

At2 + 10HNO3 = 2HAtO3 + 10NO2 + 4H2O.

4. Астат в твёрдом состоянии может образовать астатистый сульфурил:
At2 + SO2 = SO2At2.

5. Астат вытесняется другими галогенами, которые являются более сильными окислителями:
2RbAt + I2 = 2RbI + At2.
6. Подобно другим галогенам астат реагирует с нитритами, образуя нитраты и астатоводород:
LiNO2 + At2 + H2O = LiNO3 + 2HAt.
Имеются сведения о перастатате лития и астатите стронция, которые получены при взаимодействии астатной и астатистой кислот с соответствующими оксидами:

Li2O + 2HAtO4 = 2LiAtO4 + H2O,

SrO + 2HAtO2 = Sr(AtO2)2 + H2O.

Астат, как металлы, осаждается из солянокислых растворов сероводорода (H2S):

2AtCl + H2S = 2HCl + At2S.

Вытесняется из раствора цинком или дихлоридом олова SnCl2 (свойства металла):
SnCl2 + 2AtCl = SnCl4 + At2,

Zn + 2AtCl = ZnCl2 +At2.

Известны межгалогенные соединения астата, например, 

At2 + I2 = 2AtI – йодид астата,

а также [image: image152.png]1.519 A
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органические соединения астата:

C2H6 + At2 = C2H5At + HAt.

Астатэтан также образуется при взаимодействии этанола с астатоводородом:

C2H5OH + HAt = C2H5At + H2O,

или при взаимодействии этилена с астатоводородом:

C2H4 + HAt = C2H5At.

Получены CH3At – метиластатид (астатметан), C6H5At – фениластатид (астатбензол).

Получение брома, йода и астата

Получают бром и йод окислением бромидов и йодидов (бромоводородную и йодоводородную кислоты не используют из-за большой стоимости этих веществ):
2KMnO4 + 10KBr + 8H2SO4 = 6K2SO4 + 2MnSO4 + 5Br2 + 8H2O,

MnO2 + 2KBr + 2H2SO4 = K2SO4 + MnSO4  + Br2 + 2H2O.

В промышленности бром и йод получают электролизом водных растворов или расплавов бромидов и йодидов натрия или калия.

Сырьем для промышленного получения йода служат также нефтяные буровые воды, морские водоросли, а также маточные растворы чилийской (натриевой) селитры, содержащие до 0,4 % йода в виде йодата натрия. Для извлечения йода из нефтяных вод (содержащих 20–40 мг/л йода в виде йодидов) на них сначала действуют хлором или азотистой кислотой. Выделившийся йод либо адсорбируют активным углем, либо выдувают воздухом. На йод, адсорбированный углем, действуют едкой щелочью или сульфитом натрия. Из продуктов реакции свободный йод выделяют действием хлора или серной кислоты и окислителя, например дихромата калия. При выдувании воздухом йод поглощают смесью сернистого газа с водяным паром и затем вытесняют йод хлором. Сырой кристаллический йод очищают возгонкой.
Астат получают облучением металлических висмута или тория   α-частицами высокой энергии с последующим отделением соосождением, экстракцией, хромотографией или дистилляцией, а также:

а) в результате радиоактивного распада франция:
22387Fr → 21985At + 42He;
б) бомбардируя ядрами углерода золото:

19779Au + 126C → 20985At.

Максимальная масса астата, с которой имели дело исследователи, составляла 2∙10–8 г; концентрация астата в растворе обычно составляет 10–9 моль/л.

Применение брома, йода и астата
Бром применяют довольно широко. Первым известным применением соединений брома было производство пурпурного красителя. Его добывали еще во втором тысячелетии до нашей эры из моллюсков вида «мурекс», накапливающих бром из морской воды. Процесс извлечения красителя был очень трудоемок (из 8000 моллюсков можно получить всего 1 г пурпура) и позволить себе носить окрашенную им одежду могли только очень богатые люди. В древнем Риме носить ее могли только представители высшей власти, поэтому он получил название «королевский пурпур». Бромпроизводные индиго, синтезируемые искусственно, используются для окрашивания тканей (в основном, хлопковых) и сейчас.

В медицине используют бромиды натрия, калия, аммония, а также органические соединения брома, которые применяют при неврозах, истерии, повышенной раздражительности, бессоннице, гипертонической болезни, эпилепсии и хорее. Применять их – как средство от бессонницы, неврастении, переутомления – начали уже лет через десять после открытия брома. Особенно полезными, по мнению врачей, бромистые препараты оказывались при нарушении нормального соотношения между процессами возбуждения и торможения в коре головного мозга. 
Применяемая в медицине настойка йода, т.е. раствор 2 % йода и 2,5 % йодида натрия в спирте, широко используется как антисептик для порезов и царапин. Йод важен для нормального функционирования щитовидной железы, поэтому поваренная соль с добавками йодида натрия или йодида калия является важным диетическим компонентом. Иногда йодид калия принимают для лечения зоба, который вызывается дефицитом йода в щитовидной железе. Йодоформ CHI3 применяют для дезинфекции одежды, так как он медленно выделяет свободный йод. В промышленности йод применяют для изготовления анилиновых красителей. Йодид серебра иногда используют в фотографии.

Весьма перспективным является 211At для лечения заболеваний щитовидной железы. Фармацевтический препарат «Астат-211» используется для лечения рака щитовидной железы. Имеются сведения, что радиобиологическое действие α-частиц астата на щитовидную железу в 2,8 раза сильнее          β-частиц йода. При этом следует учесть, что с помощью роданид-иона астат можно вывести из организма. Логическим продолжением исследований с астатом следует считать работы синтезу радиофармпрепаратов на его основе. В этом плане чрезвычайно показательны опыты с мышами, которым привита асцитная опухоль. Было установлено, что при введении им в брюшную полость 211At, адсорбированного на частицах теллура, наблюдается увеличение продолжительности их жизни и даже полное излечение. Полученные результаты показали пример использования α-частиц 211At для терапевтических целей.
При попадании в организм астат концентрируется в печени. Как и йод, астат способен накапливаться в щитовидной железе. α-излучение астата поражает близлежащие ткани, приводит к нарушению их функции и в перспективе – к образованию опухолей. Кроме того, частичное накопление астата наблюдается в молочных желёзах. С целью избирательной доставки α-излучения к опухолевым клеткам разработаны методы связывания астата-211 с моноклональными антителами.
Биологическая роль брома, йода и астата

В организме человека бром участвует в регуляции деятельности щитовидной железы, так как является конкурентным ингибитором йода. Некоторые исследователи полагают, что соединения брома участвуют в деятельности эозинофилов – клеток иммунной системы. Пероксидаза эозинофилов окисляет бромид-ионы до бромноватистой кислоты, которая помогает разрушать чужеродные клетки, в том числе и раковые. Недостаток брома в пище приводит к бессоннице, замедлению роста и уменьшению числа эритроцитов в крови. Ежедневное поступление брома в организм  человека с пищей составляет 2–6 мг. Особенно богаты бромом рыба, злаки и орехи.

Бром – постоянная составная часть тканей животных и растений. Наземные растения содержат в среднем 7·10–4 % брома на сырое вещество, животные ~ 1·10–4 %.

Бром найден в различных секретах (слезах, слюне, поте, молоке, желчи). В крови здорового человека содержание брома колеблется от    0,11 до 2,00 мг. С помощью радиоактивного брома (82Вr) установлено избирательное поглощение его щитовидной железой, мозговым слоем почек и гипофизом. Введенные в организм животных и человека бромиды усиливают концентрацию процессов торможения в коре головного мозга, содействуют нормализации состояния нервной системы, пострадавшей от перенапряжения тормозного процесса. Одновременно, задерживаясь в щитовидной железе, бром вступает в конкурентные отношения с йодом, что влияет на деятельность железы, а в связи с этим – и на состояние обмена веществ.
Йод – необходимый для животных и человека микроэлемент. В почвах и растениях таёжно-лесной нечерноземной, сухостепной, пустынной и горных биогеохимических зон йод содержится в недостаточном количестве или не сбалансирован с некоторыми другими микроэлементами (Са, Mn, Cu); с этим связано распространение в этих зонах эндемического зоба. Среднее содержание йода в почвах около 3·10–4 %, в растениях около 2·10–5 %. В поверхностных питьевых водах йода мало (от 10–7 до 10–9 %). В приморских областях количество йода в 1 м3 воздуха может достигать 50 мкг, в континентальных и горных – составляет 1 или даже 0,2 мкг.

Поглощение йода растениями зависит от содержания в почвах его соединений и от вида растений. Некоторые организмы (так называемые концентраторы йода, например морские водоросли – фукус, ламинария, филлофора) накапливают до 1 % йода, некоторые губки – до 8,5 % (в скелетном веществе спонгине). Водоросли, концентрирующие йод, используются для его промышленного получения. В животный организм йод поступает с пищей, водой, воздухом. Основной источник йода – растительные продукты и корма. Всасывание йода происходит в передних отделах тонкого кишечника. В организме человека накапливается от 20 до 50 мг йода, в том числе в мышцах около 10–25 мг, в щитовидной железе в норме  6–15 мг. С помощью радиоактивных изотопов йода показано, что в щитовидной железе йод накапливается в митохондриях эпителиальных клеток и входит в состав образующихся в них алиго- и монойодтирозинов, которые конденсируются в гормон тетрайодтиронин (тироксин). Выделяется йод из организма преимущественно через почки (до 70–80 %), молочные, слюнные и потовые железы, частично с желчью.

Организм человека не только не нуждается в больших количествах йода, но и с удивительным постоянством сохраняет в крови постоянную концентрацию (10–5–10–6 %) йода, так называемое йодное зеркало крови. Большие дозы элементарного йода опасны, а доза в 2–3 г смертельна. В то же время в форме йодида допускается приём внутрь в больших дозах.
Астат при попадании в организм концентрируется в печени. Как и йод, астат способен накапливаться в щитовидной железе. α-излучение астата поражает близлежащие ткани, приводит к нарушению их функции и в перспективе – к образованию опухолей. Кроме того, частичное накопление астата наблюдается в молочных желёзах. С целью избирательной доставки α-излучения к опухолевым клеткам разработаны методы связывания астата-211 с моноклональными антителами.
Соединения брома, йода, астата (–1)
Бром, йод и астат с менее электроотрицательными, чем они сами, элементами образуют бромиды, йодиды, астатиды. Связь Э–Hal в ряду фторид – хлорид – бромид – йодид для одного и того же элемента обычно ослабевает. Преимущественно ионными являются производные щелочных и щелочноземельных металлов. Бромиды и йодиды неметаллических элементов являются преимущественно ковалентными. В ряду галогенидов одного и того же элемента с повышением его степени окисления усиливается ковалентный характер связи.
Растворимость в воде ионных галогенидов изменяется следующим образом: йодид > бромид > хлорид > фторид. Понижение растворимости в этом ряду объясняется тем, что фактором, определяющим растворимость, является энергия кристаллической решетки, которая с уменьшением ионного радиуса галогена возрастает. Этот порядок соблюдается у галогенидов щелочных и щелочноземельных металлов и лантаноидов. В последних двух случаях фториды практически нерастворимы. Для галогенидов, в кристаллах которых в достаточной мере проявляется ковалентная связь, растворимость фторида может оказаться большой, а растворимость йодида малой, как, например, для Ag(I) и Hg(II).

Большинство бромидов и йодидов хорошо растворяется в воде. Подобно гидридам, фторидам и хлоридам, бромиды и йодиды в зависимости от природы элемента в положительной степени окисления могут быть основными (галогениды щелочных и шелочноземельных металлов) и кислотными (галогениды неметаллических элементов). Гидролиз бромидов и йодидов разной химической природы приведен ниже:

КВr + НОН = реакция не идет,
NaI + НОН = реакция не идет,
ВВr3 + 3НОН = Н3ВО3 + 3НВr,

РI3 + 3НОН = Н3РО3 + 3HI.
При обычных условиях галогениды водорода – газы. Термическая устойчивость в ряду HF–HI уменьшается. Молекулы галогеноводородов полярны: в ряду HF–HCl–НВг–HI электрический момент диполя уменьшается, но поляризуемость молекул увеличивается. Поэтому в ряду          HCl–НВr–HI температуры плавления и кипения галогенидов водорода повышаются. Бромид и йодид водорода очень хорошо растворимы в воде. Их растворы – сильные кислоты, называемые соответственно бромоводородной и йодоводородной. В ряду HF–HCl–НВr–HI сила кислот увеличивается, что в основном определяется уменьшением в этом ряду прочности связи Н–Hal. Особо прочная связь в молекуле HF, поэтому фтороводородная кислота значительно слабее других галогеноводородных кислот.

С увеличением межъядерного расстояния и уменьшения энергии связи в ряду HF–HCl–НВr–HI устойчивость молекул снижается. В этом же ряду возрастает восстановительная активность:

2HF + H2SO4 = реакция не идет,

2HCl + H2SO4 = реакция не идет,

2HBr + H2SO4 = Br2 + SO2 + 2H2O,

8HI + H2SO4 = 4I2 + Н2S + 4H2O.

Аналогично, при взаимодействии концентрированной H2SO4 и KI образуется йод и сероводород H2S:

8KI + 5H2SO4 = 4I2 + 4K2SO4 + H2S + 4Н2О.

При окислении йодид-иона йодат-ионом в кислой среде также образуется йод:

5KI + KIO3 + 3H2SO4 = 3I2 + 3K2SO4 + 3Н2О.

Соединения брома (+1), йода (+1) и астата (+1)
Степень окисления +1 у брома и его аналогов проявляется в соединениях с более электроотрицательными галогенами и кислородом, например:

BrF        BrCl      Br2O        IF     ICl            IBr
BrF2–      BrCl2–     BrO-       IF2–   ICl2–                IBr2–

Бинарные соединения брома (I) и йода (I), кроме Вr2O, образуются при непосредственном взаимодействии простых веществ. За исключением ICl, они очень неустойчивы, BrF, BrCl – газы (соответственно красного и желтого цвета), Вr2O – красно-коричневая жидкость, ICl (красный), IBr (серый) – легкоплавкие твердые вещества.
Бинарые соединения брома (I) и йода (I) являются кислотными соединениями. Об этом, в частности, свидетельствует их отношение к воде:
Вr2O + НОН = 2НВrO,
ICl + НОН = НIO + НСl.

Кислотная природа соединений проявлется также при взаимодействие с однотипными производными щелочных и щелочноземельных металлов, например:
KCl + ICl = K[ICl2].
Йодиды щелочных металлов очень склонны в растворах присоединять молекулы галогенов с образованием полигалидов.
Оксобромат (I) НВrО и оксойодат (I) водорода НIO известны только в разбавленных водных растворах. Их растворы, подобно НСlO, – слабые кислоты – бромноватистая и йодноватистая. Как и НСlO, при нагревании и на свету они разлагаются.

Производные брома (I) и йода (I) – сильные окислители.

Соединения брома (+3) и йода (+3)
Степень окисления +3 брома и йода проявляется в тригалогенидах и отвечающих им анионах:
BrF3               IF3                 ICl3
[BrF4]–            [IF4]–            [ICl4]–
Оксиды Э(III) неизвестны, а отвечающие им анионы ВгO2– и IO2– неустойчивы и легко диспропорционируют. Для йода (III) известны устойчивые желтые соединения I(ClO4)3, I(NO3)3, I(IO3)3.

Гидролиз соединений Вr (III) и I (III) сопровождается диспропорционированием, например:
BrF3 + 2НОН = НВrО2 + 3HF,
3НВrO2 = 2НВrО3 + НВr,

3BrF3 + 6НОН = 2НВrO3 + НВr + 9HF.
Производные брома (III) и йода (III) – сильные окислители. Трифторид брома применяется как фторирующий агент.

Соединения брома (+5) и йода (+5). Бром и йод проявляют степень окисления +5 в следующих соединениях и отвечающих им анионах:
BrF5 

BrO2F
IF5 

IO2F 


I2O5
[IF6]– 

[IO2F2]–

[BrO3]–

[BrF6]–

Фториды, оксид и оксофториды брома (V) и йода (V), а также оксид йода (V) бесцветны; BrI5, IF5, BrO2F – это жидкости, а I2O5 и IO2F – твердые вещества.
По кислотно-основным свойствам они являются кислотными. Более или менее энергично взаимодействуют с водой, образуя кислоты:
I2O5 + Н2O = 2НIO3,
BrF5 + 3Н2O = НВrО3 + 5HF,
IO2F + Н2O = НIO3 + HF.
С основными соединениями они дают соли, например:
KF + IF5 = K[IF6],
6КОН + IF5 = K[IO3] + 5KF + 3H2O.
Производные [ЭО3]– называются броматами и йодатами. Анионы [ЭО3]– весьма устойчивы, поэтому именно их производные обычно образуются в водных растворах при действии на соединения брома, йода и астата сильных окислителей:
Вr2 + 5Сl2 + 6Н2O = 2НВrO3 + 10НСl,

At2 + 5НСlO + Н2O = 2НАtO3 + 5НСl.
Водные растворы НВrО3 и HIO3 – бромноватая и йодноватая кислоты.   В ряду НСlO3–НВrО3–НIO3 кислотные свойства несколько ослабевают, а устойчивость, наоборот, повышается. Так, если НСlO3 существует только в растворе, то НIO3 можно выделить в свободном состоянии. Твердый триоксойодат (V) водорода – бесцветные кристаллы (Tпл = 110 °С). Его можно выделить действием серной кислотой на йодаты.

При нагревании йодноватая кислота разлагается с образованием   I2O5 – наиболее устойчивого из оксидов галогенов:

2HIO3 = I2O5 + H2O.
Йодаты других элементов также значительно устойчивее соответствующих хлоратов и броматов. В частности, некоторые из йодатов встречаются в природе: KIO3 – как примесь к чилийской селитре, NaIO3 – в виде самостоятельного минерала лаутарита.

При сильном нагревании броматы и йодаты разлагаются, выделяя кислород.

Соединения брома (+7) и йода (+7)
В ряду соединений Cl(VII)–Вr(VII)–I(VII) отчетливо проявляется внутренняя перйодичность. В отличие от CI и I степень окисления +7 для Вr не характерна. В высшей степени окисления для йода известны гептафторид IF7, триоксофторид IO3F. Соединения брома это гептафторид BrF7 и производные иона BrO4–
Гептафториды BrF7 и IF7 – очень реакционноспособные газы. Триоксофторид йода IO3F – белое кристаллическое вещество. Эти фториды и оксофториды являются кислотными соединениями, о чем свидетельствует их гидролиз, например:
IF7 + 6Н2O = Н5IO6 + 7HF.
Гексаоксойодат (VII) водорода H5IO6 – бесцветное кристаллическое вещество растворимое в воде. Кислотные свойства H5IO6 (йодная кислота) выражены несравненно слабее, чем HClO4. При нейтрализации йодной кислоты обычно образуются кислые соли.

Гексаоксойодаты (VII) (перйодаты) получают из оксойодатов (V) либо при их диспропорционировании:

5Ва(IO3)2 = Ва5(IO6)2 + 4I2+ 9O2
либо при окислении хлором в щелочной среде
KIO3 + Сl2 + 6KОН = K5IО6 + 2KСl + 3Н2O
либо электролитическим путем.

Гексаоксойодат (VII) водорода получают действием серной кислоты на гексаоксойодат (VII) бария:
Ва5(IO6)2 + 5H2SO4 = 5BaSO4 + 2H5IO6.
Тетраоксоброматы (VII) (перброматы) образуются при окислении триоксоброматов (V) в щелочной среде, например, фтором:

NaBrO3 + F2 + 2NaOH = NaBrO4 + 2NaF + H2O.
В свободном состоянии тетраоксобромат (VII) НВrО4 не выделен. Получены его водные растворы – бромная кислота. По силе она приближается к хлорной. Бромная кислота – сильный окислитель.

Соединения брома и йода в основном применяются в производстве лекарственных средств, в химическом анализе, в органическом синтезе.
5. Общие закономерности химии элементов VIIА группы
и их соединений

1. Все элементы образуют двухатомные молекулы. Между молекулами Hal2 осуществляется ван-дер-ваальсово взаимодействие.         В группе сверху вниз температуры кипения и плавления простых веществ увеличиваются. 

2. Галогены проявляют свойства типичных неметаллов, являются сильными окислителями. Окислительная способность в ряду F2–Cl2–Br2–I2 уменьшается.

3. Элементы VIIА группы в соединениях проявляют степени окисления от –1 до +7. Фтор не проявляет положительных степеней окисления, т.к. является самым электроотрицательным элементом. 
4. Устойчивость галогеноводородов в ряду НF–НCl–НBr–НI уменьшается, восстановительная способность увеличивается, сила кислот увеличивается. Фтороводород в жидком состоянии образует прочные межмолекулярные водородные связи, что обуславливает его высокие температуры кипения и плавления. Фтороводородная кислота, в отличии от других галогеноводородных кислот, является элетролитом средней силы.

5. Фтор образует с кислородом фториды, а остальные галогены –оксиды, проявляющие кислотный характер. Наиболее устойчивым из оксидов галогенов является I2O5. 
6. Сила кислородсодержащих кислот разных галогенов в одинаковой степени окисления уменьшается в группе сверху вниз; сила кислородсодержащих кислот одного элемента увеличивается с увеличением степени окисления.
7. Для галогенов характерны межгалогенные (интергалогенные) соединения – соединения галогенов друг с другом, а также межгалогенные оксосоединения.

8. Весьма разнообразны органические производные галогенов. Они применяются для производства пластмасс, растворителей, ядохимикатов и др.

ГЛАВА II. ЭЛЕМЕНТЫ  VIA ГРУППЫ
1. Общая характеристика элементов VIА группы
Элементы VIА группы периодической системы химических элементов называются халькогенами (в переводе – образующие руды). К халькогенам относятся неметаллы:
кислород – оxygen (от греч. оху genes – образующий кислоты),
сера – sulfur (санскрит, sulvere – сера, лат. sulphurium),
селен – selenium (от греч. selene – луна),
теллур – tellurium (от лат. tellus – земля), а также радиоактивный металл полоний – рolonium (в честь Польши).

Атомы этих элементов содержат на внешнем энергетическом уровне шесть электронов (ns2np4), и до его завершения внешнего уровня им не хватает двух электронов, поэтому халькогены проявляют сильные окислительные свойства. Но окислительные свойства у халькогенов выражены слабее, чем у галогенов, так как радиус атомов халькогенов больше радиусов атомов галогенов в соответствующем периоде.

Атомы халькогенов на внешней электронной оболочке имеют 2 неспаренных электрона, поэтому в соединениях все они могут проявлять валентность II. Атомы элементов VIА группы (кроме кислорода) могут переходить в возбужденное состояние и увеличивать число неспаренных электронов до 4 и 6 и соответственно в соединениях проявлять валентность    IV и VI. Атом кислорода не может переходить в возбужденное состояние, так как на внешней электронной оболочке не имеет свободных атомных орбиталей. Поэтому в соединениях не может проявлять высшую валентность равную номеру группы VI. В большинстве соединений кислород двухвалентен, максимальная валентность кислорода – IV. Кислород в соединениях проявляет следующие степени окисления: –2, –1, 0, +1, +2. Для остальных элементов данной группы  характерны  степени окисления:        –2,  –1, 0, +2, +4, +6.

В группе с увеличением порядкового номера окислительные свойства уменьшаются, а восстановительные свойства возрастают в связи с увеличением радиуса атомов. Аналогично уменьшается и значение относительной электроотрицательности халькогенов (таблица 2). 
Таблица 2 – Характеристики атомов элементов халькогенов

	
	8O
	16S
	34Se
	52Te

	Атомный вес
	15,9994
	32,064
	78,96
	127,6

	Валентные электроны
	2s22p4
	3s23p4
	4s24p4
	5s25p4

	Ковалентный радиус атома, Ǻ
	0,73
	1,04
	1,17
	1,37

	Металлический радиус атома, Ǻ
	–
	–
	1,6
	1,7

	Условный радиус иона, Э2–, Ǻ
	1,36
	1,82
	1,93
	2,11

	Условный радиус иона Э6+, Ǻ
	–
	(0,29)
	0,35
	(0,56)

	Энергия ионизации Э0 – Э+, эв
	13,618
	10,36
	9,75
	9,01

	Сродство к электрону, эв
	1,47
	2,07
	(1,7)
	(2,2)

	Содержание в земной коре, ат. %
	58
	0,03
	1,5∙10–5
	1,3∙10–7


Как видно из приведенных данных, в ряду O–S–Se–Te уменьшаются энергии ионизации, увеличиваются размеры атомов и ионов. Это ослабляет неметаллические признаки элементов.

От кислорода к полонию изменяются физические свойства галогенов: растет плотность, повышаются температуры кипения и плавления, уменьшается растворимость в воде.

При обычных условиях кислород О2 (молекула двухатомна, связь ковалентная неполярная) – газ, без цвета и запаха, мало растворим в воде     (в 1 объеме воды растворяется примерно 2,5 объема кислорода). Сера, селен, теллур – твердые вещества-неметаллы, имеют полиморфные модификации. Полоний – очень редкий и летучий радиоактивный серебристо-серый металл. Образуется при бомбардировке атомов висмута нейтронами. Его используют как источник тепла в космическом оборудовании и источник α-частиц для научных исследований. Чрезвычайно ядовит из-за большой энергии распада.

Соединения халькогенов с водородом имеют форму Н2Э. При обычных условиях представляют собой газообразные вещества (кроме Н2О) с характерным запахом, ядовиты, хорошо растворимы в воде. Водные растворы Н2Э имеют кислую среду и являются кислотами: Н2S – сероводородная, H2Se – селеноводородная, H2Te – теллуроводородная. В этом ряду кислотные свойства усиливаются, но все эти кислоты являются слабыми электролитами. Вода при обычных условиях жидкость без цвета и запаха. Имеет аномально высокие температуры кипения (100 °С), плавления         (0 ºС). Такие аномальные свойства воды объясняются наличием межмолекулярных водородных связей в жидком и кристаллическом состоянии. В ряду Н2О, H2S, H2Se, H2Te восстановительные свойства усиливаются.

Соединения с кислородом: образуют кислотные оксиды ЭО2, ЭО3. С повышением степени окисления кислотные свойства оксидов и соответствующих им кислот возрастают.

2. Кислород

Строение атома
Кислород (от латинского оxygenium, от греческого oxys (кислый) и gennao (рождаю) находится во втором периоде в VIA группе. Атомный номер кислорода в периодической таблице  8, атомная масса 15,9994. Следовательно, ядро атома кислорода содержит 8 протонов, а электронная оболочка – 8 электронов. Заряд ядра атома кислорода +8, в атоме два электронных слоя. На первом находится 2 электрона, на втором – 6 электронов. Из шести электронов внешней электронной оболочки 2 электрона находятся на s-подуровне и 4 – на р-подуровне. Электронная формула атома кислорода 1s22s22p4.
В атоме кислорода 2 неспаренных электрона, следовательно, кислород может проявлять валентность равную II. В немногочисленных соединениях может проявлять валентность III (CO, H3O+), максимальная валентность кислорода в соединениях IV. Валентность, равную номеру группы VI атом кислорода не проявляет, так как не может переходить в возбужденное состояние из-за отсутствия свободных орбиталей на внешнем энергетическом уровне.

Кислород имеет вторую (после фтора) электроотрицательность по шкале Полинга (3,44 по сравнению с 3,98 у фтора). Поэтому в подавляющем большинстве своих соединений с другими элементами кислород имеет отрицательные степени окисления: –2, –1 (в пероксидах).
Более сильным окислителем, чем кислород, является только его сосед по периоду – фтор. Поэтому соединения кислорода с фтором – единственные соединения, в которых кислород имеет положительную степень окисления: OF2, O2F2.
Открытие кислорода

Процессы горения и дыхания издавна привлекали внимание ученых. Первые указания на то, что не весь воздух, а лишь "активная" его часть поддерживает горение, обнаружены в китайских рукописях VIII века. Много позже Леонардо да Винчи (1452–1519 гг.) рассматривал воздух как смесь двух газов, лишь один из которых расходуется при горении и дыхании. Окончательное открытие двух главных составных частей воздуха – азота и кислорода, произошло только в конце XVIII века.

Изобретатель подводной лодки К. Дреббель еще в начале XVII века выделил кислород, выяснил роль этого газа для дыхания и использовал его в своей подводной лодке. Но работы Дреббеля практически не повлияли на развитие химии. Его изобретение носило военный характер, и все, что было, так или иначе связано с ним, постарались своевременно засекретить.

Кислород открыли почти одновременно два выдающихся химика второй половины XVIII века – шведский ученый Карл Вильгельм Шееле (1769–1770 гг.) путем прокаливания селитр (KNO3, NaNO3), оксида марганца (МnО2) и других веществ, а так же англичанин Джозеф Пристли (1774 г.) при нагревании сурика Рb3О4 и оксида ртути HgO. Шееле получил кислород раньше, но его трактат «О воздухе и огне», содержавший информацию о кислороде, был опубликован позже, чем сообщение об открытии Пристли. Пристли и Шееле до конца дней своих остались ревностными защитниками теории флогистона.
В 1775 г. А. Лавуазье, произведя количественный анализ воздуха, нашел, что он «состоит из двух (газов) различного и противоположного характера», то есть из кислорода и азота. На основе широких экспериментальных исследований Лавуазье правильно объяснил горение и дыхание как процессы взаимодействия веществ с кислородом. Поскольку кислород входит в состав кислот, Лавуазье назвал его oxygene, то есть «образующий кислоты» (от греч. oxys – кислый и gennao – рождаю; отсюда и русское название "кислород").

Кислородная теория горения пришла на смену теории флогистона. За два века, прошедших со времени открытия, теория Лавуазье не только не была опровергнута, но еще более укрепилась.
Распространение в природе

Кислород – наиболее распространенный элемент твердой земной коры, гидросферы, живых организмов. Его содержание в литосфере – 47 %, еще выше содержание в гидросфере – 82 % и живом веществе – 70 %. Известно свыше 1400 кислородосодержащих минералов, в которых его спутниками являются десятки элементов периодической системы. Кислород – циклический элемент классификации В.И. Вернадского, он участвует в многочисленных круговоротах различных масштабов – от небольших, в пределах конкретного ландшафта, до грандиозных, связывающих биосферу с очагами магматизма. На долю кислорода приходится приблизительно половина всей массы земной коры, 89 % массы мирового океана. В атмосфере кислород составляет 23 % массы и 21 % объема. 

На земной поверхности зеленые растения в ходе фотосинтеза разлагают воду и выделяют свободный кислород (О2) в атмосферу. Как отмечал Вернадский, свободный кислород это – самый могущественный деятель из всех известных химических тел земной коры. Поэтому в большинстве систем биосферы, например в почвах, грунтовых, речных и морских водах, кислород выступает настоящим «геохимическим диктатором», определяет геохимическое своеобразие системы, развитие в ней окислительных реакций. За миллиарды лет геологической истории растения сделали атмосферу нашей планеты кислородной, воздух, которым мы дышим, сделан жизнью.
Количество реакций окисления, расходующих свободный кислород, огромно. В биосфере они в основном имеют биохимическую природу, т. е. осуществляются бактериями, хотя известно чисто химическое окисление. В почвах, илах, реках, морях и океанах, горизонтах подземных вод – везде, где имеются органические вещества и вода, развивается деятельность микроорганизмов, окисляющих органические соединения. 

Ранее считалось, что свободный кислород в земную кору проникает только до уровня грунтовых вод. Однако гидрохимики сделали важное открытие: в горах, особенно в аридных зонах, свободный кислород проникает с подземными водами на глубины более 1 км. 
Изотопы кислорода
Изотопы кислорода это – разновидности атомов химического элемента кислорода, имеющие разное содержание нейтронов в ядре.

Всего известно 3 стабильных и 10 нестабильных изотопов кислорода.

Природный кислород состоит из трех стабильных изотопов: 16O, 17O и 18O, из них изотоп 16O является наиболее распространенным (99,762 %) изотопом кислорода.
Преобладание изотопа 16O объясняется тем, что он образуется в процессе термоядерного синтеза, происходящего в звёздах.
Большая часть 16O образуется в конце процесса слияния гелия в звездах. В ходе тройной α-реакции синтезируется изотоп 12C, который захватывает   дополнительное ядро 4Не.
Изотопы 17O и 18O являются вторичными изотопами. Ядра 17O образуется преимущественно в зоне горения водорода. Большинство изотопа 18O образуется в реакции захвата изотопом 14N ядер 4Не с накоплением в гелиевой зоне звезд. Для слияния двух ядер кислорода и образования ядра серы требуется температура в миллиард Кельвин.

Кислород в атмосфере Земли на 99,759 % состоит из 16O, 0,037 % – 17O и 0,204 % – 18O.

Известны также искусственные изотопы кислорода в диапазоне массовых чисел от 12 до 24. Наиболее стабильные 15O с периодом полураспада 122,24 с и 14O с периодом полураспада 70,606 с. Все остальные радиоактивные изотопы имеют периоды полураспада менее 27 с, большинство из них имеют периоды полураспада менее 83 миллисекунд. Например, 24O имеет период полураспада 61 мс.

Наиболее распространенные пути распада для лёгких изотопов является β+-распад (с образованием изотопов азота), а для тяжелых изотопов – β–-распад (с образованием изотопов фтора).
Изотоп 13O – нестабильный изотоп кислорода, ядро которого состоит из 8 протонов и 5 нейтронов. Спин ядра 3/2, период полураспада 8,58 мс. Атомная масса 13,0248 а. е. м. Он превращается в 13N путем электронного захвата, с выделением энергии распада 17,765 МэВ. Продукт распада 14F был впервые получен Резерфордом при бомбардировке ядер азота α-частицами.

Изотоп 15O используется в позитронно-эмиссионной томографии, но гораздо реже, чем 18F или 11С. Это объясняется слишком коротким периодом полураспада 15O. Ядро 15O состоит из 8 протонов, 7 нейтронов, атомная масса 15,0030654 а. е. м, период полураспада 122 с.

Биологическая роль кислорода в природе

Кислород в атмосфере Земли начал накапливаться в результате деятельности первичных фотосинтезирующих организмов, появившихся, вероятно, около 2,8 млрд. лет назад. Полагают, что 2 млрд. лет назад атмосфера уже содержала около 1 % кислорода; постепенно из восстановительной она превращалась в окислительную и, примерно        400 млн. лет назад приобрела современный состав. Наличие в атмосфере кислорода в значительной степени определило характер биологической эволюции. Аэробный (с участием О2) обмен веществ возник позже анаэробного (без участия О2), но именно реакции биологического окисления, более эффективные, чем древние энергетические процессы брожения и гликолиза. Они снабжают живые организмы большей частью необходимой им энергии. Исключение составляют облигатные анаэробы, например, некоторые паразиты, для которых кислород является ядом. Использование кислорода, обладающего высоким окислительно-восстановительным потенциалом, в качестве конечного акцептора электронов в цепи дыхательных ферментов, привело к возникновению биохимического механизма дыхания современного типа. Этот механизм и обеспечивает энергией аэробные организмы. 

Кислород – это основной биогенный элемент, входящий в состав молекул всех важнейших веществ, обеспечивающих структуру и функции клеток: белков, нуклеиновых кислот, углеводов, липидов, а также множества низкомолекулярных соединений. В каждом растении или животном кислорода гораздо больше, чем любого другого элемента          (в среднем около 70 %). Мышечная ткань человека содержит 16 % кислорода, костная ткань – 28,5 %; всего в организме среднего человека (масса тела 70 кг) содержится 43 кг кислорода. В организм животных и человека кислород поступает в основном через органы дыхания (свободный кислород) и с водой (связанный кислород). Потребность организма в кислороде определяется уровнем (интенсивностью) обмена веществ, который зависит от массы и поверхности тела, возраста, пола, характера питания, внешних условий и др. В экологии как важную энергетическую характеристику определяют отношение суммарного дыхания (то есть суммарных окислительных процессов) сообщества организмов к его суммарной биомассе. 

Небольшие количества кислорода используют в медицине: кислородом (из так называемых кислородных подушек) дают некоторое время дышать больным, у которых затруднено дыхание. Нужно, однако, иметь в виду, что длительное вдыхание воздуха, обогащенного кислородом, опасно для здоровья человека. Высокие концентрации кислорода вызывают в тканях образование свободных радикалов, нарушающих структуру и функции биополимеров. Сходным действием на организм обладают и ионизирующие излучения. Поэтому понижение содержания кислорода (гипоксия) в тканях и клетках при облучении организма ионизирующей радиацией обладает защитным действием (так называемый кислородный эффект). Этот эффект используют в лучевой терапии: повышая содержание кислорода в опухоли и понижая его содержание в окружающих тканях усиливают лучевое поражение опухолевых клеток и уменьшают повреждение здоровых. При некоторых заболеваниях применяют насыщение организма кислородом под повышенным давлением – гипербарическую оксигенацию.
Физические свойства кислорода
Кислород – это газ без цвета, вкуса и запаха, сравнительно малорастворимый в воде. Кислород сжижается при температуре –182,9 °С и нормальном давлении в бледно-синюю жидкость, которая при –218,7 °С затвердевает, образуя синие кристаллы.

Во всех агрегатных состояниях кислород парамагнитен.
Магнитные свойства кислорода указывают на наличие в молекуле кислорода двух неспаренных электронов. Эти электроны размещаются на разрыхляющих молекулярных p-обриталях. Это делает его молекулу бирадикалом. Энергия атомизации кислорода намного меньше, чем у азота. Это одна из причин большой реакционной способности кислорода.

Плотность газообразного кислорода (при 0 °С и нормальном давлении) 1,42897 г/л.

Критическая температура кислорода довольно низка (Ткрит = –118,84 °С), т.е ниже, чем у Cl2, СО2, SO2 и некоторых других газов; теплопроводность   (при 0 °С) 23,86·10–3 Вт/мK.

Хорошими твердыми поглотителями кислорода являются платиновая чернь и активный древесный уголь.
1 л кислорода имеет массу 1,429 г. Немного тяжелее воздуха. Слабо растворяется в воде (4,9 мл/100 г при 0 °C, 2,09 мл/100 г при 50 °C) и спирте (2,78 мл/100 г при 25 °C). Хорошо растворяется в расплавленном серебре (22 объёма O2 в 1 объёме Ag при 961 °C).

При нагревании газообразного кислорода происходит его обратимая диссоциация на атомы: при 2000 °C – 0,03 %, при 2600 °C – 1 %, при 4000 °C – 59 %, 6000 °C – 99,5 %.

Жидкий кислород (температура кипения −182,98 °C) – это бледно-голубая жидкость.

Твёрдый кислород (температура плавления −218,79 °C) – синие кристаллы. Известны шесть кристаллических фаз, из которых три существуют при давлении в 1 атм:
1. α-О2 существует при температуре ниже 23,65 ºK; ярко-синие кристаллы относятся к моноклинной сингонии, параметры ячейки a = 5,403 Å,              b = 3,429 Å, c = 5,086 Å; β = 132,53 Å.

2. β-О2 существует в интервале температур от 23,65 до 43,65 ºK; бледно-синие кристаллы (при повышении давления цвет переходит в розовый) имеют ромбоэдрическую решётку, параметры ячейки a = 4,21 Å, α = 46,25 Å.

3. γ-О2 существует при температурах от 43,65 до 54,21 ºK; бледно-синие кристаллы имеют кубическую симметрию, период решётки a = 6,83 Å.

Ещё три фазы образуются при высоких давлениях:

1. δ-О2 существует в интервале температур 20–240 (K и давлении       6–8 ГПа, оранжевые кристаллы.
2. ε-О4 существует при давлении от 10 и до 96 ГПа, цвет кристаллов от тёмно-красного до чёрного, моноклинная сингония.
3. Оn существует при давлении более 96 ГПа, металлическое состояние с характерным металлическим блеском, при низких температурах переходит в сверхпроводящее состояние.
Шкала степеней окисления кислорода
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Химические свойства кислорода

Молекула кислорода состоит из двух атомов. Химическая связь ковалентная неполярная. Кислород отличает высокая реакционная способность, он окисляет многие вещества уже при комнатной температуре. Если реакции инициировать нагреванием, освещением, катализатором, они протекают очень бурно и сопровождаются выделением большого количества тепла. Особенно сильным окислителем является жидкий кислород: пропитанная им вата при поджигании мгновенно сгорает. Некоторые летучие органические вещества самопроизвольно воспламеняются на расстоянии нескольких метров от открытого сосуда с жидким кислородом.

Реакции взаимодействия веществ с кислородом, которые сопровождаются выделением большого количества тепла и света, называются реакциями горения.
Кислород образует соединения со всеми химическими элементами, кроме благородных газов. С большинством элементов он взаимодействует непосредственно (исключение: галогены, золото и платина).
1. Окисляет все металлы при определенных условиях (кроме золота и платины):
4Al + 3O2 = 2Al2O3,
3Fe + 2O2 = Fe3O4.
При окислении щелочных металлов (кроме лития) образуются пероксиды или надпероксиды металлов:

2Na + O2 = Na2O2,
K + O2 = KO2.
2. Окисляет все неметаллы при определенных условиях  (кроме галогенов и инертных газов). Сера взаимодействует с кислородом при 250 °С:

S + O2 = SO2.

Горение фосфора с образованием оксида фосфора (V) начинается при 60 °С:

4Р + 5О2 = 2Р2О5.

Графит реагирует с кислородом при 700–800 °С:

С + О2 = СО2.

С водородом кислород взаимодействует при 300 °С:

2Н2 + О2 = 2Н2О.
3.
Окисляет сложные неорганические и органические вещества.

2CuS + 3O2 = 2CuO + 2SO2,

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О.

4. Только при взаимодействии с фтором он проявляет восстановительные свойства:

                             O2 + F2 = O2F2 (в электрическом разряде).
Дифторид кислорода может быть получен при быстром пропускании фтора через 2 % раствор щелочи:

2F2 + 2NaOH = OF2 + 2NaF + H2O.
Получение кислорода

В промышленности

Большое количество кислорода используется в промышленности, в медицине, в других областях человеческой деятельности. Промышленным способом кислород получают из жидкого воздуха. Сначала воздух сжимают мощными компрессорами – при этом он, как любой сжимаемый газ, сильно нагревается. Сжатый воздух в больших баллонах охлаждается. Затем его подвергают быстрому расширению через узкие каналы, снабженные турбинками для дополнительного отбора энергии у молекул газа. Эти устройства называются турбодетандерами. При расширении любого газа всегда происходит его охлаждение. Если газ был сжат очень сильно, то его расширение может привести к такому сильному охлаждению, что часть воздуха сжижается. Жидкий воздух собирают в специальные сосуды, называемые сосудами Дьюара. Жидкий кислород кипит при более высокой температуре (–183 оС), чем жидкий азот (–196 оС). Поэтому при нагревании жидкого воздуха, когда температура этой очень холодной жидкости медленно повышается от –200 оС до –180 оС, прежде всего при –196 оС перегоняется азот (который опять сжижают) и только следом перегоняется кислород. Если такую перегонку жидких азота и кислорода произвести неоднократно, то можно получить весьма чистый кислород. Обычно его хранят в сжатом виде в стальных баллонах, окрашенных в голубой цвет. Характерная голубая окраска баллонов нужна для того, чтобы нельзя было спутать кислород с каким-нибудь другим сжатым газом.

В лаборатории

В лаборатории кислород удобнее получать из его соединений с другими элементами. Чаще всего кислород получают термическим разложением таких веществ (в состав которых кислород входит в связанном виде), как перманганат калия, хлорат калия (бертолетова соль), нитраты щелочных и щелочноземельных металлов (например: нитрат калия (селитра)):
1. Термическое разложение перманганата калия:
2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2.

2. Термическое разложение бертолетовой соли (в качестве катализатора можно использовать MnO2):

2KClO3 = 2KCl + 3O2.
3. Термическое разложение нитратов щелочных и щелочно-земельных металлов:

2KNO3 = 2KNO2 + O2.

4. Удобно получать кислород в лаборатории разложением пероксида водорода (в качестве катализатора можно использовать MnO2):

2H2O2 = 2H2O + O2.

5. Окисление Н2О2 сильными окислителями:

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

6. Взаимодействие пероксидов металлов с углекислым газом (реакцию используют для регенирации воздуха в герметичных помещениях):
2Na2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + O2.

7. Разложение воды под действием электрического тока (электролизом воды):

2H2O = 2H2 + O2.
8. Термическое разложение оксидов тяжелых металлов:

2HgO = 2Hg + O2.
Соединения кислорода (–2)
Образование двух- и многозарядных одноатомных анионов Эn– энергетически невыгодно. Поэтому не существует соединений, содержащих ион О2–. Даже в кристаллических оксидах наиболее активных металлических элементов типа Na2O и CaO эффективный заряд атома кислорода составляет –1.
Оксиды – это бинарные соединения атомов металлов или неметаллов с атомами кислорода.
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ОКСИДЫ

СОЛЕОБРАЗУЮЩИЕ                         НЕСОЛЕОБРАЗУЮЩИЕ


Основные        Амфотерные        Кислотные

Несолеобразующие оксиды – это оксиды, которые не взаимодействуют ни с основаниями, ни с кислотами, и поэтому не образуют солей.      К ним относятся: N2O, NO, SiO, CO. Такие оксиды не имеют гидратов (водных соединений).

Солеобразующие оксиды – это оксиды, которые при взаимодействии с кислотами или основаниями (или с теми и другими) образуют соли. Таким оксидам в качестве гидратов соответствуют основания, кислоты или амфотерные гидроксиды.

Основные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов (водных соединений) соответствуют основания, а при взаимодействии с кислотами они образуют соли. К ним относятся только оксиды металлов: Li2O, Na2O, K2O, Rb2O, Cs2O, Fr2O, MgO, CaO, SrO, BaO, RaO, Cu2O, Ag2O, In2O, PoO, Sc2O3, La2O3, TiO, HfO, CrO, MnO, FeO, CoO, NiO и др.

Химические свойства
1. Оксиды щелочных и щелочноземельных металлов взаимодействуют с водой с образованием щелочей:

Na2O + H2O = 2NaOH,

CaO + H2O = Ca(OH)2.

2. Взаимодействуют с кислотами с образованием соли и воды:

FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O,

3K2O + 2H3PO4 = 2K3PO4 + 3H2O.

3. Взаимодействуют с кислотными оксидами, образуя соль:

MgO + SO2 = MgSO3,

Sc2O3 + 3CO2 = Sc2(CO3)3.

4. Взаимодейстуют с амфотерными оксидами, образуя соль:

ZnO + Na2O = Na2ZnO2 (в расплаве),

ZnO + CaO = CaZnO2 (в расплаве).
Кислотные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов соответствуют кислоты, а при взаимодействии с основаниями они образуют соли. Кислотные оксиды делят на оксиды неметаллов и оксиды металлов (B2O3, SiO2, CO2, As2О5, P2O3, P2O5, N2O3, N2O5, NO2, SO2, SO3, CrO3, MnO3, Mn2O7).

Химические свойства
1. Взаимодействуют с водой образуя соответствующие кислоты:

SO2 + H2O = H2SO3,
P2O5 + H2O = 2HPO3,
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4,
2H3PO4 = H4P2О7 + H2O.

2. Взаимодействуют со щелочами, образуя соль и воду:

SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O,

P2O5 + 3Ca(OH)2 = Ca3(PO4)2 + 3H2O.

3. Взаимодействуют с основными оксидами, образуя соль:

CrO3 + CaO = CaCrO4,

CO2 + Na2O = Na2CO3.

4. Взаимодействуют с амфотерными оксидами, образуя соль:

CO2 + ZnO = ZnCO3,

3SO3 + Al2O3 = Al2(SO4)3.

5. Взаимодействуют с солями, если в результате реакции выделяется газообразный оксид:

SiO2 + Na2CO3 = Na2SiO3 + CO2,
SO3 + Na2SO3 = Na2SO4 + SO2.
Амфотерные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов соответствуют амфотерные гидроксиды. Они образуют соли при взаимодействии и с кислотами, и с основаниями. К ним относятся: ВеО, Аl2O3, GeO, GeO2, SnO, SnO2, PbO, PbO2, Sb2O3, Sb2O5, Bi2O3, Bi2O5, ZnO, V2O3, Cr2O3, MnO2, Fe2O3 и др.

Химические свойства
Амфотерность доказывается взаимодействием с кислотами и кислотными оксидами (основные свойства), с основаниями и основными оксидами (кислотные свойства).
1. Взаимодействуют с кислотами, проявляя основные свойства:

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O.
сульфат алюминия
2. Взаимодействуют с кислотными оксидами, проявляя основные свойства:

Al2O3 + 3CO2 = Al2(CO3)3.

карбонат алюминия
3. Взаимодействуют с расплавами и растворами щелочей, проявляя кислотные свойства:

Al2O3 + 6NaOH = 2Na3AlO3 + 3H2O (в расплаве),

ортоалюминат натрия 

Al2O3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + H2O (в расплаве),

метаалюминат натрия

Al2O3 + 6NaOH + 3H2O = 2Na3[Al(OH)6] (в растворе),

гексагидроксоалюминат натрия

Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4] (в растворе).

тетрагидроксоалюминат натрия

4. Взаимодействуют с основными оксидами, проявляя кислотные свойства:

Al2O3 + 3СаO = Cа3(AlO3)2,

ортоалюминат кальция 
Al2O3 + СаО = Cа(AlO2)2.

метаалюминат кальция
Важнейшим из оксидов является оксид водорода – вода. Академик А.П. Карпинский назвал воду «самым драгоценным ископаемым». Вода составляет 50–99 % массы любого живого существа. Кровь человека содержит более 4/5 воды, мускулы – 35 % воды. При продолжительности жизни 70 лет человек выпивает около 25 т воды.

В настоящее время водные ресурсы во многих странах мира стали важным фактором, лимитирующим развитие производства. При этом одной из серьезных проблем человечества является снабжение населения пресной водой. В связи с бурным развитием промышленности и ростом населения расход воды постоянно увеличивается. Первостепенное значение приобретают вопросы охраны водных ресурсов.

Соединения пероксидного типа

Присоединение одного электрона к молекуле О2 вызывает образование надпероксид-иона О2–:

О2  + 1е– = О2–.
Производные радикала О2–  называются надпероксидами, они известны для наиболее активных щелочных металлов (K, Rb, Cs). Надпероксиды образуются при прямом взаимодействии простых веществ:

K + О2 = KО2.

Непарный электрон иона О2– обусловливает парамагнетизм надпероксидов и наличие у них окраски. Надпероксиды это – очень сильные окислители. Они бурно реагируют с водой с выделением кислорода.

Присоединяя два электрона, молекула О2 превращается в пероксид-ион О22–, в котором атомы связаны одной двухэлектронной связью, и поэтому он диамагнитен:

О2  + 2е– = О22–.
Производные О22– называются пероксидами.

Пероксиды образуются при окислении ряда металлов, например:

2Nа + О2 = Na2О2.

Наибольшее практическое значение имеет пероксид (перекись) водорода Н2О2. Молекула пероксида водорода несимметричная (рисунок 1).
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Рисунок 1 – Строение молекулы пероксида водорода 

Энергия связи О–О (210 кДж/моль) значительно меньше энергии связи О–Н (468 кДж/моль).

Вследствие несимметричного распределения связей Н–О молекула Н2О2 сильно полярна. Между молекулами Н2О2 возникает довольно прочная водородная связь, приводящая к их ассоциации. Поэтому в обычных условиях пероксид водорода – это сиропообразная жидкость с довольно высокой температурой кипения. Она имеет бледно-голубую окраску. Пероксид водорода – хороший ионизирующий растворитель. С водой смешивается в любых отношениях благодаря возникновению новых водородных связей. Из растворов выделяется в виде неустойчивого кристаллогидрата Н2О2·2Н2О. В лаборатории обычно используется 3 %-ные и 30 %-ные растворы Н2О2 (последний называют пергидролем).

В водных растворах пероксид водорода – слабая кислота:

Н2О…Н2О2 ↔ ОН3+ + НО2–,

гидропероксид-ион

Н2О2 + 2NaOH = Na2O2 + 2H2O.
В лаборатории пероксид водорода получают по реакции:
ВаО2(крист.) + H2SO4 = BaSO4 + H2O2.
Для соединений перекисного типа характерны реакции, сопровождающиеся разрушением связи О–О или изменением заряда иона О22–. Эти процессы можно трактовать как проявление ионом О22– окислительных и восстановительных свойств:

    -1                  -1                                    0                                                                 -2

2KI + Na2O2 + 2H2SO4 = I2 + Na2SO4 + K2SO4 + 2H2O,
окислитель
                 +7                        -1                                          +2                       0

2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5O2 + K2SO4 + 8H2O.
восстановитель

Для пероксида водорода характерен также распад по типу диспропорционирования (в присутствии катализатора, например MnO2):

                                                             -1                -1                  -2          0

Н2О2 + Н2О2 = 2Н2О + О2.

Этот распад ускоряется в присутствии примесей, при освещении, нагревании и может протекать со взрывом. Довольно устойчивы только очень чистый Н2О2 и его 30–65 %-ные растворы. Пероксид водорода и его растворы обычно хранят в темной посуде и на холоде, для стабилизации добавляют ингибиторы.

Водные растворы пероксида водорода широко используются для отбелки различных материалов, для обеззараживания сточных вод. Пероксид водорода применяют как окислитель ракетного топлива.
Кислоты, в которых имеется группировка –О–О– (пероксидный мостик), называют пероксокислотами:
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пероксоазотная кислота                             пероксосерная кислота
При гидролизе пероксокислот образуется пероксид водорода, что используется для его получения в промышленности.

Характерным свойством пероксидных соединений является способность образовывать пероксид водорода при взаимодействии с разбавленными растворами кислот, а также выделять кислород при термическом разложении.
Соединения кислорода (+2), кислорода (+1) и кислорода (0)

Эти степени окисления кислорода проявляются в его соединениях с фтором, например:
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                             ОF2                                                O2F2
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                             NO3F                                             ClO4F
Дифторид кислорода ОF2 получают при быстром пропускании фтора через 2 %-ный раствор щелочи:

2F2 + 2NaOH = OF2 + 2NaF + H2O.

Дифторид кислорода – ядовитый газ бледно-желтого цвета; термически устойчив, сильный окислитель, эффективный фторирующий агент.

Диокcифторид О2F2 образуется при взаимодействии простых веществ в электрическом разряде. Соединение крайне неустойчиво, что определяется низкой энергией разрыва связи OF (75 кДж/моль).

Получены также полиоксидифториды типа O4F2, O5F2 и O6F2, существующие лишь при низкой температуре (–190 °С). Предполагают, что их молекулы имеют цепное строение, например:
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Термическая устойчивость оксидифторидов уменьшается с увеличением числа атомов в молекуле OnF2 (n = 2–6).

Энергия ионизации молекулы О2 довольно значительная (12,08 эВ). Однако при взаимодействии О2 с сильнейшим окислителем PtF6 образуется солеподобное вещество О2+[PtF6]–:
О2 + [PtF6] = О2+[PtF6]–,
в котором роль катиона играет молекулярный ион О2+ (диоксигенил).

Гексафтороплатинат (V) диоксигенила О2[PtF6] – парамагнитное вещество красного цвета, плавится с разложением при 219 °С. Синтез этого соединения канадским ученым Н. Бартлетом в 1962 г. послужил толчком к синтезу соединений ксенона, энергия ионизации которого близка к таковой молекулы кислорода.

Синтез диоксигенильных солей можно осуществлять нагреванием (при 150–500 °С) смеси кислорода, фтора и порошка соответствующего металла:

О2 + 3F2 + M = O2+[MF6],

где М – As, Sb, Bi, Nb, Pt, Au, Ru, Rh.

В воде эти соединения разлагаются, выделяя кислород:

2ClO4F + H2O = 2HClO4 + 2HF + O2.

Производные с положительной степенью окисления кислорода являются сильнейшими окислителями. Их можно использовать как эффективные окислители ракетного топлива.

Соединения кислорода (+4)
В качестве производного, в котором кислород проявляет степень окисления +4, можно рассматривать аллотропную модификацию кислорода – озон О3:
+4  –2
(ОО2).

Молекула О3 диамагнитна, имеет угловое строение и обладает некоторой полярностью. Длина связи (0,128 нм) является промежуточной между длиной одинарной связи (0,149 нм) и двойной (0,1207 нм). Поэтому можно считать, что в молекуле О3 порядок связи 1,5 и строение молекулы О3 изобразить следующей структурной формулой:
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Озон (от др. греч. – пахну). При нормальных условиях – голубой газ. При сжижении превращается в жидкость цвета индиго. В твёрдом виде представляет собой тёмно-синие, практически чёрные кристаллы. При низких концентрациях он нетоксичен, но при концентрациях свыше 

100 миллионных долей становится токсичным. Образуется О3 в стратосфере в результате физико-химических реакций под действием ультрафиолетового излучения или разрядов атмосферного электричества (грозы). Его общая масса невелика и при нормальном давлении составила бы слой мощностью 1,7–4 мм, но даже такой слой способен задерживать губительную коротковолновую радиацию Солнца. Возник озоновый экран в начале Палеозоя 600 млн. лет назад.
Озон – эндотермичное и очень неустойчивое соединение. При высоких концентрациях он взрывоопасен, способен реагировать с алкенами, расщепляя их двойные связи в процессе озонолиза. При этом образуются органические соединения, которые называются озонидами.
История открытия

Впервые озон обнаружил в 1785 г. голландский физик                   М. ван Марум по характерному запаху и окислительным свойствам, которые приобретает воздух после пропускания через него электрических искр, а также по способности действовать на ртуть при обыкновенной температуре, вследствие чего она теряет свой блеск и начинает прилипать к стеклу. Однако как новое вещество он описан не был, ван Марум считал, что образуется особая «электрическая материя». В 1785 г. голландский физик Ван Марум, проводя опыты с электричеством, обратил внимание на запах при образовании искр в электрической машине и на окислительные способности воздуха после пропускания через него электрических искр.

Термин озон был предложен немецким химиком X. Ф. Шёнбейном в 1840 г. за его пахучесть, вошёл в словари в конце XIX века. В 1840 г. немецкий ученый Шейнбейн занимаясь электролизом воды, пытался с помощью электрической дуги разложить её на кислород и водород. И тогда он обнаружил, что образовался новый, до этого не известный науке газ со специфическим запахом. Имя «озон» было присвоено газу Шейнбейном из-за характерного запаха и происходит от греческого слова «озиен», что значит «пахнуть».

В 1840 г. Шёнбейн показал способность озона вытеснять йод из йодида калия:

О3 + H2O + 2KI = O2 + 2KOH + I2.
Факт уменьшения объёма газа при превращении кислорода в озон экспериментально доказали Эндрюс и Тэт при помощи стеклянной трубки с манометром, наполненной чистым кислородом, со впаянными в неё платиновыми проволoками для получения электрического разряда.

В 1896 г. изобретатель Никола Тесла запатентовал первый генератор озона.

В 1857 г. с помощью созданной Вернером фон Сименсом «совершенной трубки магнитной индукции» удалось построить первую техническую озоновую установку. В 1901 г. фирмой «Сименс» построена первая гидростанция с озонаторной установкой в Висбанде.

Исторически применение озона началось с установок по подготовке питьевой воды, когда в 1898 г. в городе Сан Мор (Франция) прошли испытания первой опытной промышленной установки. Уже в 1907 году был построен первый завод по озонированию воды в городе Бон Вуаяж (Франция) для нужд города Ниццы. В 1911 г. была пущена в эксплуатацию станция озонирования питьевой воды в Санкт-Петербурге (в настоящее время не действует). В 1916 г. действовало уже 49 установок по озонированию питьевой воды.

К 1977 г. во всем мире действует уже более 1000 установок. Широкое же распространение озон получил только в течение последних 30 лет, благодаря появлению надежных и компактных аппаратов для его синтеза – озонаторов (генераторов озона). В настоящее время 95% питьевой воды в Европе проходит озонную подготовку. В США идет процесс перевода с хлорирования на озонирование. В России действуют несколько крупных станций (в Москве, Санкт-Петербурге, Нижнем Новгороде и других городах).
Физические свойства

Плотность газа при нормальных условиях составляет 2,1445 г/дм³. Относительная плотность газа по кислороду 1,5; по воздуху – 1,62 (1,658).

Плотность жидкости при −183 °C составляет 1,71 г/см³. Температура кипения −111,9 °C. Жидкий озон имеет тёмно-фиолетовый цвет.

Температура плавления −197,2 ± 0,2 °С. В твёрдом состоянии представляет собой чёрного цвета с фиолетовым отблеском.

Растворимость в воде при 0 °С составляет 0,394 кг/м³ (0,494 л/кг), она в 10 раз выше по сравнению с кислородом.

В газообразном состоянии озон диамагнитен, в жидком – слабо парамагнитен. Имеет резкий, специфический «металлический» (по Менделееву – «запах раков»). При больших концентрациях напоминает запах хлора. Запах ощутим даже при разбавлении 1:100000.
Химические свойства
Озон – вещество эндотермическое, но в отсутствие катализаторов или без ультрафиолетового облучения газообразный озон разлагается довольно медленно даже при 250 °С. Жидкий озон и его концентрированные смеси (70 % О3) взрывоопасны.
Для озона характерна чрезвычайно высокая реакционная способность. Озон – один из сильнейших окислителей и уступает в этом отношении только фтору и фториду кислорода OF2. Действующее начало озона как окислителя – атомарный кислород, который образуется при распаде молекулы озона. Поэтому, выступая в качестве окислителя, молекула озона, как правило, «использует» только один атом кислорода, а два других выделяются в виде свободного кислорода, например:
2KI + O3 + H2O → I2 + 2KOH + O2.
При обычных условиях он окисляет многие малоактивные простые вещества (Ag, Hg и прочие):

8Ag + 2O3 = 4Ag2O + O2.

Так же происходит окисление многих других соединений. Однако бывают и исключения, когда молекула озона использует для окисления все три имеющиеся у нее атома кислорода, например,

3SO2 + O3 → 3SO3,
Na2S + O3 → Na2SO3.

Очень важное отличие озона от кислорода в том, что озон проявляет окислительные свойства уже при комнатной температуре. Например, PbS и Pb(OH)2 в обычных условиях не реагируют с кислородом, тогда как в присутствии озона сульфид превращается в PbSO4, а гидроксид – в PbO2. Если в сосуд с озоном налить концентрированный раствор аммиака, появится белый дым – это озон окислил аммиак с образованием нитрита аммония NH4NO2. Особенно характерна для озона способность «чернить» серебряные изделия с образованием Ag2O. Присоединив один электрон и превратившись в отрицательный ион О3–, молекула озона становится более стабильной. Содержащие такие анионы «озонокислые соли» или озониды были известны давно: их образуют все щелочные металлы, кроме лития, причем устойчивость озонидов растет от натрия к цезию. Известны и некоторые озониды щелочноземельных металлов, например, Са(О3)2. Если направить на поверхность твердой сухой щелочи струю газообразного озона, то образуется оранжево-красная корка, содержащая озониды, например,
4KОН + 4О3 → 4KО3 + О2 + 2Н2О.
Озониды – это соединения, состоящие из положительно заряженных ионов металла и отрицательно заряженных ионов О3– Наличие в ионе О3– непарного электрона обусловливает парамагнетизм и наличие окраски у озонидов. Обычно они окрашены в красный цвет.

Твердая щелочь эффективно связывает воду, что предохраняет озонид от немедленного гидролиза. Однако при избытке воды озониды бурно разлагаются: 

4KО3+ 2Н2О → 4KОН + 5О2.

Разложение идет и при хранении: 

2KО3 → 2KО2 + О2.

Озониды хорошо растворимы в жидком аммиаке, что позволило выделить их в чистом виде и изучить их свойства. Органические вещества, с которыми озон соприкасается, он обычно разрушает. Так, озон, в отличие от хлора, способен расщеплять бензольное кольцо. При работе с озоном нельзя использовать резиновые трубки и шланги – они моментально разрушатся. Реакции озона с органическими соединениями идут с выделением большого количества энергии. Например, эфир, спирт, вата, смоченная скипидаром, метан и многие другие вещества самовоспламеняются при соприкосновении с озонированным воздухом, а смешение озона с этиленом приводит к сильному взрыву.
О более химической активности О3, чем О2, свидетельствует сравнение их стандартных электродных потенциалов для водных растворов, например:

О3(г) + Н2О(ж) + 2е– = О2(г) + 2ОН–(р), Е°298 = 1,24 В,
О2(г) + 2Н2О(ж) + 4е– = 4ОН–(р), Е°298 = 0,401 В.
Для количественного определения озона можно использовать реакцию его взаимодействия с раствором KI:

2I– + O3 + H2O = I2(крист.) + 2OH– + O2.
Получение озона
Озон образуется в процессах, сопровождающихся выделением атомарного кислорода (радиолиз воды, разложение пероксидов и др.), а также при действии на молекулярный кислород потока электронов, протонов, коротковолнового излучения, т.е. за счет радиохимических и фотохимических реакций. Цепную реакцию образования озона из кислорода можно представить схемой:
О2 + hv → O2*,

O2* + О2 = О3 + О,

О + О2 = О3;

3О2 = 2О3, ΔG0298 = 325 кДж.
В естественных условиях озон образуется из атмосферного кислорода при грозовых разрядах, а на высоте 10–30 км – под действием ультрафиолетовых солнечных лучей. Озон задерживает вредное для жизни ультрафиолетовое излучение Солнца и поглощает инфракрасное излучение Земли, препятствуя ее охлаждению. Следовательно, «озоновый экран» играет большую роль в обеспечении жизни на Земле.
Озон образуется во многих процессах, сопровождающихся выделением атомарного кислорода, например при разложении перекисей, окислении фосфора и т. п.

В промышленности

В промышленности озон получают из воздуха или кислорода в озонаторах действием электрического разряда. Сжижается O3 легче, чем O2, и потому их несложно разделить. Озон для озонотерапии в медицине получают только из чистого кислорода. При облучении воздуха жёстким ультрафиолетовым излучением образуется озон. Тот же процесс протекает в верхних слоях атмосферы, где под действием солнечного излучения образуется и поддерживается озоновый слой.
В лаборатории

В лаборатории озон можно получить взаимодействием охлажденной концентрированной серной кислоты с пероксидом бария:

3H2SO4 + 3BaO2 = 3BaSO4 + O3 + 3H2O.
Биологические свойства озона

Высокая окислительная способность озона и образование во многих реакциях с его участием свободных радикалов кислорода определяют его высокую токсичность. Воздействие озона на организм может приводить к преждевременной смерти.
Наиболее опасное воздействие:

– на органы дыхания прямым раздражением и повреждением тканей;

– на холестерин в крови человека с образованием нерастворимых форм, приводящим к атеросклерозу;

– на органы размножения у самцов всех видов животных, в том числе и человека (вдыхание этого газа убивает мужские половые клетки и препятствует их образованию). При долгом нахождении в среде с повышенной концентрацией этот газ может стать причиной мужского бесплодия.
Озон отнесён к первому, самому высокому классу опасности вредных веществ.
Нормативы по озону:

– максимальная разовая предельно допустимая концентрация (ПДК м.р.) в атмосферном воздухе населённых мест 0,16 мг/м³;

– среднесуточная предельно допустимая концентрация (ПДК с.с.) в атмосферном воздухе населённых мест 0,03 мг/м³;

– предельно допустимая концентрация (ПДК) в воздухе рабочей зоны 0,1 мг/м³.

При этом, порог человеческого обоняния приближённо равен 0,01 мг/м³.

Озон эффективно убивает плесень и бактерии.
Применение озона

Применение озона обусловлено его сильными окислительными свойствами. Он применяется для стерилизации изделий медицинского назначения, при получении многих веществ в лабораторной и промышленной практике, для отбеливания бумаги, для очистки масел, для очистки воды и воздуха от микроорганизмов (озонирование), для дезинфекции помещений и одежды, для озонирования растворов, применяемых в медицине (как для внутривенного, так и для контактного применения).

Одним из существенных достоинств озонирования, по сравнению с хлорированием, является отсутствие токсинов после обработки, тогда как при хлорировании возможно образование существенного количества токсинов и ядов, например, диоксина.

Как отмечается, здоровье человека значительно улучшается при лечении озоном (наружно, перорально, внутривенно и экстракорпорально), однако ни одно объективное клиническое исследование не подтвердило сколько-нибудь выраженный терапевтический эффект. Более того, при использовании озона в качестве лекарственного средства (особенно при непосредственном воздействии на кровь пациента) доказанный риск его мутагенного, канцерогенного и токсического воздействия перевешивает любые теоретически возможные положительные эффекты. Поэтому практически во всех странах озонотерапия не признаётся лекарственным методом, а её применение в частных клиниках возможно исключительно с информированного согласия пациента.

Многие фирмы начали выпуск так называемых бытовых озонаторов, предназначенных также для дезинфекции помещений (подвалов, комнат после вирусных заболеваний, складов, заражённых бактериями и грибками вещей), зачастую умалчивая о мерах предосторожности столь необходимых при применении данной техники.

Применение жидкого озона

Давно рассматривается применение озона в качестве высокоэнергетического и вместе с тем экологически чистого окислителя в ракетной технике. Общая химическая энергия, освобождающаяся при реакции сгорания с участием озона, больше, чем для простого кислорода, примерно на одну четверть (719 ккал/кг). Больше будет, соответственно, и удельный импульс. У жидкого озона больший удельный вес, чем у жидкого кислорода (1,35 и 1,14 соответственно), а его температура кипения выше (–112 °С и –183 °С соответственно), поэтому в этом отношении преимущество в качестве окислителя в ракетной технике больше у жидкого озона. Однако препятствием является химическая неустойчивость и взрывоопасность жидкого озона. При взрыве возникает движущаяся с огромной скоростью – по некоторым данным более 200 км/сек – детонационная волна и развивается разрушающее детонационное давление более 4000 атм, что делает применение жидкого озона невозможным при нынешнем уровне техники.
Применение кислорода
Кислород применяется в следующих процессах:

– производство чугуна и стали (удаление избытка углерода);
– конвертерное производство стали;
– электросталеплавильное производство;
– кислородное дутье в доменных печах;
– производство ферросплавов;
– выплавка никеля, цинка, свинца, циркония и других цветных металлов;
– интенсификация процессов обжига сырья в цветной металлургии;
– прямое восстановление железа.
Кроме того, кислород широко используется для газопламенной резки и сварки металлов. Жидкий кислород применяется в качестве окислителя для ракетного топлива. Смесь жидкого кислорода и жидкого озона – один из самых мощных окислителей ракетного топлива. 

Медицинский кислород хранится в металлических газовых баллонах высокого давления (для сжатых или сжиженных газов) голубого цвета различной ёмкости от 1,2 до 10,0 литров под давлением до 15 МПа (150 атм) и используется для обогащения дыхательных газовых смесей в наркозной аппаратуре, при нарушении дыхания, для купирования приступа бронхиальной астмы, устранения гипоксии любого генеза, при декомпрессионной болезни, для лечения патологии желудочно-кишечного тракта в виде кислородных коктейлей. Для индивидуального применения медицинским кислородом из баллонов заполняют специальные прорезиненные ёмкости – кислородные подушки. Для подачи кислорода или кислородо-воздушной смеси одновременно одному или двум пострадавшим в полевых условиях или в условиях стационара применяются кислородные ингаляторы различных моделей и модификаций. Достоинством кислородного ингалятора является наличие конденсатора-увлажнителя газовой смеси, использующего влагу выдыхаемого воздуха. Для расчета оставшегося в баллоне количества кислорода в литрах обычно величину давления в баллоне в атмосферах (по манометру редуктора) умножают на величину ёмкости баллона в литрах. Например, в баллоне вместимостью 2 литра манометр показывает давление кислорода 100 атм. Объём кислорода в этом случае равен 100 × 2 = 200 литров.
В медицинской практике кислород применяют для вдыхания при болезненных состояниях, сопровождающихся кислородной недостаточностью (гипоксией), заболеваниях дыхательных путей, сердечно-сосудистой системы, отравлениях оксидом углерода (II) СО, синильной кислотой HCN, а также при заболеваниях с нарушениями функций дыхания.

Широко используется в клинической практике гипербарическая оксигенация – применение кислорода под повышенным давлением. Установлено, что гипербарическая оксигенация значительно улучшает кислородное насыщение тканей, гемодинамику, защищает головной мозг от гипоксии. Этот метод лечения с высокой эффективностью применяют в кардиологии, реанимации, неврологии, хирургии и других областях медицины. Для общего улучшения обменных процессов при лечении сердечно-сосудистых заболеваний в желудок вводят кислородную пену в виде так называемого кислородного коктейля.

В настоящее время большое внимание уделяется получению оксигенильных комплексов переходных металлов, которые могли бы выполнять функции, сходные с функциями соответствующих бионеорганических комплексных соединений. Состав внутренней координационной сферы этих комплексов аналогичен природным активным центрам. В частности, перспективными по способности обратимо присоединять и отдавать элементный кислород являются комплексы кобальта с аминокислотами и некоторыми другими лигандами. Эти соединения в известной степени можно рассматривать как заменители гемоглобина. В пищевой промышленности кислород зарегистрирован в качестве пищевой добавки E 948, как пропеллент и упаковочный газ. В промышленности кислород используют как реактив-окислитель в многочисленных химических синтезах. 
Используется кислород в тепличном хозяйстве, для изготовления кислородных коктейлей для животных, для обогащения кислородом водной среды в рыбоводстве.
3. Сера
Строение атома

Сера находится в третьем периоде в VIA группе. Атомный номер серы в периодической таблице 16, атомная масса 32,066. Следовательно, ядро атома серы содержит 16 протонов, а электронная оболочка – 16 электронов. Заряд ядра атома серы +16, в атоме три электронных слоя. Электронная формула атома серы 1s22s22p63s23p4. Из шести электронов внешней электронной оболочки 2 электрона находятся на 3s-подуровне и 4 – на 3р-подуровне. В атоме серы 2 неспаренных электрона, следовательно, сера может проявлять валентность равную II. При переходе атома серы в возбужденное состояние валентность серы увеличивается до IV и VI . Степени окисления в соединениях: –2, –1, 0, +2, +4, +6.
Нахождение в природе
Сера встречается в природе в самородном виде (S8) и в виде сульфидов и сульфатов. Важнейшими минералами являются следующие:
ZnS – цинковый блеск,

HgS – киноварь,

PbS – свинцовый блеск,

Cu2S – медный блеск,

FeS2 – пирит (железный или серный колчедан,

CuFeS2 – халькопирит,

Na2SO4∙10H2O – мирабилит (глауберова соль),

CaSO4∙2H2O – гипс,

BaSO4 – барит.

Физические свойства
Сера как простое вещество существует в нескольких аллотропных модификациях. При обычных условиях устойчива ромбическая сера          (α-сера). Это кристаллическое вещество желтого цвета, легко растирающееся в порошок. В воде практически не растворима и почти не смачивается водой. Кристаллы ромбической серы состоят из циклических молекул S8, имеющих форму короны. Ромбическую серу выпускают в виде порошка (серный цвет) и виде черенков (черенковая сера).
Ромбическая сера плавится при температуре 113 °С. При охлаждении расплавленной серы образуется моноклинная сера (β-сера, tпл. = 119,3 °С) – кристаллическое вещество светло-желтого цвета. Так же как и ромбическая сера моноклинная сера имеет молекулярную кристаллическую решетку. Кристаллы построены из циклических молекул S8, но с менее плотной упаковкой, чем у ромбической серы. 
При быстром охлаждении расплавленной серы образуется еще одна нестабильная модификация – пластическая сера. Это полимерная модификация, образована зигзагообразными бесконечными цепочками из атомов серы. 

При температуре 444,6 °С жидкая сера закипает. В парах обнаружены молекулы S8, S6, S4, S2 и в зависимости от преобладания тех или иных молекул пары имеют разную окраску, от оранжевого до светло-желтого. 

Шкала степеней окисления серы
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Химические свойства
Сера достаточно активный неметалл и при небольшом нагревании взаимодействует с простыми и сложными веществами. В химических реакциях проявляет окислительно-восстановительную амфотерность с преобладанием окислительных свойств.
1. Окисляет металлы:
2Na + S = Na2S,
Cu + S = CuS,
2Al + 3S = Al2S3.
2. Окисляет неметаллы с меньшей ОЭО:

2P + 5Sизб = P2S5,
H2 + S = H2S.
3. Восстанавливает неметаллы с большей ОЭО:
S + O2 = SO2,
S + Cl2 = SCl2.

4. Не восстанавливает Н+ из воды, т.к. Е0 > 0.

5. Не восстанавливает Н+ из растворов кисло т.к. Е0 > 0.
6. Диспропорционирует при нагревании в растворах щелочей:

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

7. Восстанавливает центральные атомы кислот окислителей:
S + 2H2SO4(конц) = 3SO2 + 2H2O,

S + 6HNO3(конц) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O,

S + 2HNO3(р) = H2SO4 + 2NO.
Получение

В лаборатории: коллоидную серу можно получить при окислении различных сульфидов или сероводорода, а также при восстановлении сульфатов в растворе:

2H2S + H2SO3 = 3S + 3H2O.
В промышленности: получают выплавкой самородной серы в её месторождениях под землей.

Применение
Сера применяется в химическом синтезе для производства серной кислоты, для вулканизации каучука и превращение её в резину. В сельском хозяйстве находит применение при борьбе с вредителями.
Соединения серы (–2) – сульфиды металлов и неметаллов с меньшей ОЭО. Можно выделить 3 группы сульфидов: 

1) основные сульфиды (ионные);

2) амфотерные сульфиды (ионно-ковалентные);

3) кислотные сульфиды (ковалентные).
Основные сульфиды (например, Na2S, CaS) представляют собой ионные соединения с высокими температурами плавления и кипения. Эти сульфиды проявляют основный характер, легко взаимодействуют с кислотными и амфотерными сульфидами:
3Na2S + Al2S3 = 2Na3[AlS3] – трисульфидоалюминат натрия,
3Na2S + В2S3 = 2Na3[BS3] – трисульфидоборат натрия.
Основные сульфиды подвергаются гидролизу. Гидролиз происходит по аниону:

Na2S +HOH = NaHS + NaOH,

S2– + HOH = HS– + OH–.

Al2S3, Cr2S3, ZnS, BeS – амфотерные сульфиды, не растворимы в воде и многие из таких сульфидов подвергаются полному необратимому гидролизу и поэтому не существуют в водных растворах (Al2S3, Cr2S3, Fe2S3):

Al2S3 + 6HOH = 2Al(OH)3↓ + 3H2S↑,

2Al2S3 + 3SiS2 = Al4[SiS4]3.

Сульфиды многих d-элементов имеют различную окраску: CdS – желтый, CuS, HgS – черный, ZnS – белый. Увеличение интенсивности окраски связывают с увеличением поляризационной способности катионов.
Сульфиды неметаллов с меньшей ОЭО – ковалентные сульфиды (H2S, P2S3, P2S5, SiS2, CS2). Это типичные кислотные соединения, подвергаются полному необратимому гидролизу, взаимодействуют с основными и амфотерными сульфидами:
CS2 + 2H2O = 2H2S + CO2,
CS2 + Na2S = Na2CS3.
Сероводород H2S – молекула имеет угловое строение, валентный угол 92°. Связь в молекуле ковалентная полярная, дипольный момент составляет 0,340 Дб. При обычных условиях сероводород – газ с удушливым запахом тухлых яиц (tпл = –85,6 °С, tкип = –60,75 °С). В жидком состоянии самоионизируется на H3O+ и HS–. Молекула H2S малополярна и поэтому межмолекулярные водородные связи не образует. 
Водный раствор сероводорода – слабая двухосновная кислота:
H2S ↔ HS– + S2–; K1 = 6·10–8,

HS– ↔ H+ + S2–; K2 = 1,3·10–13.

Проявляет все общие свойства слабых кислот. Образует 2 типа солей: сульфиды и гидросульфиды.

Соединения S–2 проявляют только восстановительные свойства:

2KMnO4 + 5H2S + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5S + K2SO4 + 8H2O,

H2S + 4Cl2 + 4H2O = H2SO4 + 8HCl.

Соединения серы (–1)

[S2]2– – персульфид-ион

[Sn]2– – полисульфид-ион

Персульфиды, в основном, образуют активные металлы и некоторые d-элементы. Персульфид-ионы имеют цепочечное строение:
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Персульфид водорода H2S2 представляет собой малоустойчивую жидкость. Для получения полисульфидов Ме можно сульфид соответствующего металла сплавить с избытком серы:

Na2S + (n-1)S = Na2Sn – серная печень.

По мере увеличения содержания серы интенсивность окраски персульфидов меняется от желтой до красной до S9 и далее до тёмно-коричневой. При действии соляной или серной кислоты полисульфиды разлагаются с образованием полисероводородов (сульфанов):

Na2Sn + 2HCl = H2Sn + 2NaCl.
Cтепень окисления –1 является промежуточной степенью окисления, поэтому поли- и персульфиды обладают окислительно-восстановительной амфотерностью, вступают в реакции диспропорционирования:

4FeS2 + 11O2 → 2Fe2O3 + 8SO2,

Na2S2 + SnS → SnS2 + Na2S,

Na2S2 → Na2S + S.
Соединения серы (+2)
Это малоустойчивая степень окисления. В этой степени окисления получены галогениды SF2, SCl2. 

Дихлорид серы SCl2 представляет собой тёмно-красную жидкость. На воздухе подвергается внутримолекулярному распаду:

2SCl2 ↔ S2Cl2 + Cl2.
Весьма разнообразны соединения SnCl2, где n до 100. Эти соединения построены из зигзагообразных цепочек из атомов серы с концевыми атомами галогена. Это жидкости с неприятным запахом и высокой лечепреломляющей способностью. Используются как растворители, а также для вулканизации каучуков.

Монооксид серы SO – бесцветный газ, при t = 120 °С сжижается в оранжево-красную жидкость и в жидком состоянии находится в виде димеров (SO)2. С водой не реагирует, но формально его считают ангидридом сульфоксиловой кислоты H2SO2.

Может быть получен по реакциям:
2Ag + SOCl2 = 2AgCl + SO,

Mg + SOCl2 = MgCl2 + SO.

Соли – сульфоксилаты, их можно получить при взаимодействии SO со щелочами:

SO + 2KOH = K2SO2 + H2O (сульфоксилат калия).

Эта реакция доказывает кислотные свойства SO.

Этот оксид обладает окислительно-восстановительной двойственностью:

SO + SO = SO2 + S.

При окислительно-восстановительной двойственности преобладают восстановительные свойства. При обычных условиях достаточно устойчив, горит при t = 3000 °С.

2SO + O2 = 2SO2.

Соединения серы (+4)
SF4 – тетрафторид серы. Молекула имеет формулу искаженного тетраэдра, при обычных условиях – бесцветный газ. На его основе получен SOF2 – оксодифторид серы (тионилфторид), бесцветный газ с резким запахом.

SOСl2 – оксодихлорид серы (тионилхлорид) – бесцветная жидкость, молекула имеет пирамидальную форму. Водой разлагается:

SOСl2 + H2O = SO2 + 2НСl.

Используется в качестве растворителя, осушителя, хлорирующего реагента.
SO2 – сернистый газ, диоксид серы или оксид серы (IV). При обычных условиях – бесцветный газ, легко сжижаемый, молекула имеет угловую форму с валентным углом 120°. 
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Строение молекулы SO2 напоминает строение озона О3. Атом серы находится в состоянии sp2-гибридизации. В промышленности его получают сжиганием серы или обжигом пирита:

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2 (t).

Длина связи в SO2 составляет 1,43 Å, что является промежуточной величиной между одинарной и двойной связью. Считается, что есть 2 резонансных структуры и π-связь делокализована в молекуле:
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SO2 при обычных условиях хорошо растворим в воде – в 1 объеме воды растворяется примерно 40 объемов SO2, а при t = 0 °С в 1 объеме воды растворяется 80 объемов SO2. При растворении в воде образуется раствор сернистой кислоты H2SO3:
SO2 + H2O = H2SO3.
SO2 – типичный кислотный оксид, проявляет все общие свойства кислотных оксидов. 

H2SO3 – сернистая кислота. В индивидуальном состоянии не выделена, существует только в водном растворе, причем равновесие смещено в сторону SO2. Эта кислота имеет 2 таутомерные формы:
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Это двухосновная кислородсодержащая кислота; по первой ступени диссоциирует как электролит средней силы: 
H2SO3 ↔ HSO3– + H+, К1 = 1,3·10–2;

HSO3– ↔ H+ + SO32–, К2 = 6,2·10–8.

Гидросульфит-ион существует также в виде двух таутомерных форм:
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Сернистая кислота проявляет все общие свойства кислот. Образует 2 типа солей: сульфиты, гидросульфиты.

Na2SO3 + HOH ↔ NaHSO3 + NaOH,

2Na+ + SO32– + HOH ↔ Na+ + HSO3– + Na+ + OH–,

SO32– + HOH ↔ HSO3– + OH–, pH > 7;

NaHSO3 + HOH ↔ H2SO3 + NaOH,

Na+ + HSO3– + HOH ↔ H2SO3 + Na+ + OH–,

HSO3– + HOH ↔ H2SO3 + OH–, pH < 7 (среда слабокислая).

Все соединения S+4 обладают окислительно-восстановительной амфотерностью с преобладанием восстановительных свойств:
SO2 + Cl2 + 2H2O = H2SO4 + 2HCl,

2Mg + SO2 = S + 2MgO,

2Zn + SO2 + 4HCl = 2ZnCl2 + S + 2H2O.

H2SO3 и сульфиты самопроизвольно достаточно легко окисляются:
H2SO3 + Br2 + H2O = H2SO4 + 2HBr,

5H2SO3 + 2KMnO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 2H2SO4 + 3H2O.

В растворах щелочей сернистая кислота может диспропорционировать:

3H2SO3 + H2SO3 + 8KОН = 3K2SO4 + K2S + 8H2O.

Проявляя восстановительные свойства, SO2 склонен к реакциям присоединения:

2SO2 + О2 = 2SO3,

SO2 + Cl2 = SO2Cl2.

При обработке водной суспензии цинковой пыли газообразным SO2 образуется дитионит цинка:

2SO2 + Zn = ZnS2O4.
Дитионит цинка – соль не выделенной в свободном состоянии дитионистой кислоты H2S2O4.

При кристаллизации гидросульфитов натрия и калия, либо при пропускании SO2 через раствор сульфитов образуются пиросульфиты:

2NaHSO3 = Na2S2O5 + H2O.
Пиросульфиты – соли не полученной в свободном состоянии пиросернистой кислоты H2S2O5:
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Соединения серы (+6)
SF6, SO2Hal2, SO3 имеют соответственно октаэдрическое, искаженное тетраэдрическое, плоско-треугольное строение:
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SF6 – гексафторид серы. При обычных условиях газ, отличается высокой химической устойчивостью, на него не действуют ни вода, ни кислоты, ни щелочи, несмотря на то, что гидролиз SF6 в растворах характеризуется большими отрицательными значениями ΔG:

SF6 + 3H2O = SO3 + 6HF, ΔG0298 = –460 кДж/моль.

SO2Cl2 – диоксодихлорид серы – бесцветная жидкость с удушливым запахом. Водой медленно разлагается:
SO2Cl2 + 2H2O = Н2SO4 + 2HCl.
SO2F2 – диоксодифторид серы – бесцветный газ, разлагается лишь растворами щелочей. Все эти вещества проявляют кислотные свойства.

SO3 – триоксид серы, серный ангидрид, оксид серы (VI). Молекулярное строение имеет только в газообразном состоянии. Молекулы имеют форму равностороннего треугольника, валентный угол составляет 120°, что соответствует sp2-гибридизации атомных орбиталей серы. При конденсации паров образуется летучая жидкость (tкип = 44,8 °С), состоящая преимущественно из триммеров (SO3)3. При охлаждении до 16,8 °С она затвердевает в прозрачную массу, напоминающую лед. Это льдовидная модификация γ-SO3. В льдовидной модификации тетраэдры через мостиковые атомы кислорода связаны в циклические тримеры (SO3)3. При хранении γ-SO3 превращается в асбестовидные модификации (SO3)n, в которых тетраэдры образуют спиральные цепи, связанные в слои (α-SO3), либо изолированы друг от друга (β-SO3). Степень полимеризации в α- и β-модификациях достигает ста тысяч. Модификации SO3 различаются не только физическими свойствами, но и химической активностью.
SO3 – кислотный оксид, является ангидридом Н2SO4, проявляет все общие свойства кислотных оксидов. Проявляет только окислительные свойства:
С + 2SO3 = СO2 + 2SO2,

2KI + SO3 = K2SO3 + I2,

3H2S + SO3 = 4S + 3H2O.

Получение SO3:

1. Каталитическое окисление сернистого газа:

2SO2 + O2 = 2SO3.
2. Перегонка олеума (раствор SO3 в Н2SO4 (конц)).
Серная кислота Н2SO4:
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Серная кислота – тяжелая бесцветная жидкость, смешивается с водой в любых соотношениях. Если концентрация раствора составляет 70 % и выше, то кислота называется концентрированной, если менее 70 % – разбавленной. Очень гигроскопична, используется для связывания воды.
Молекула Н2SO4 содержит 2 окислителя: H+ и S+6, который входит в состав аниона SO42–. В растворе окислителем является H+, поскольку в растворе Н2SO4 находится в виде гидратированных ионов (как сильный электролит). Таким образом, Н2SO4(разб) проявляет все общие свойства кислот.
1. Взаимодействует с металлами с Е0 < 0:

Fe + Н2SO4 = FeSO4 + H2.
2. Взаимодействует с основными и амфотерными оксидами:
CaO + Н2SO4 = CaSO4 + H2O,
ZnO + Н2SO4 = ZnSO4 + H2O.

3. Взаимодействует с растворимыми и нерастворимыми основаниями, амфотерными гидроксидами:

2NaOH + Н2SO4 = Na2SO4 + 2H2O,

2Al(OH)3 + 3Н2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O.

4. Взаимодействует с солями:
BaCl2 + Н2SO4 = BaSO4 + 2HCl.
5. Взаимодействует с аммиаком:

2NH3 + Н2SO4 = (NH4)2SO4.
Н2SO4(конц) проявляет окислительные свойства за счет S+6 (слабый электролит):
S+6 + 2e– → S+4 (SO2), 
S+6 (SO3) + 8e– → S2– (H2S),

S+6 + 6e– → S0.
Продукты восстановления зависят от двух факторов:

1. активности восстановителя;

2. концентрации кислоты.
Химические свойства Н2SO4(конц)
1. Окисляет щелочные и щелочноземельные металлы:

8Na + 5Н2SO4(конц) = 4Na2SO4 + H2S + 4H2O.

2. Окисляет менее активные металлы с Е0 < 0:

Zn + 2Н2SO4(конц) = ZnSO4 + SO2 + 2H2O (сильно разб.),

Zn + 4Н2SO4(конц) = 3ZnSO4 + S+ 4H2O (умеренно разб.),

Zn + 4Н2SO4(конц) = 2ZnSO4 + H2S + 2H2O (слабо разб.).
3. Пассивирует при обычных условиях такие металлы, как Al, Fe, Cr; реакции идут при нагревании.

4. Окисляет металлы Е0 > 0:

Cu + 2Н2SO4(конц) = CuSO4 + SO2 + 2H2O.

5. Не взаимодействует с Au и Pt ни при каких условиях.
6. Окисляет некоторые неметаллы (S, C, P, As):

C + 2Н2SO4(конц) = CO2 + 2SO2 + 2H2O.

7. Окисляет различные сложные восстановители:

2HBr + 2Н2SO4(конц) = Br2 + SO2 + 2H2O.

Получение Н2SO4
В промышленности получают контактным, реже нитрозным (башенным) способом.

Контактный способ включает 3 стадии:

1. Обжиг пирита с получением SO2:

4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2.
2. Каталитическое окисление сернистого газа в серный ангидрид:

2SO2 + O2 = 2SO3.

3. Растворение серного ангидрида в Н2SO4(конц) с образованием олеума:

nSO3 + Н2SO4(конц) = Н2SO4·nSO3 (олеум).

Затем олеум разбавляют водой и получают кислоту необходимой концентрации:
Н2SO4·nSO3 + H2O = H2SO4.

SO3 + H2O = H2SO4.

Серная кислота имеет очень большое значение в химическом синтезе. Ее мировое производство достигает 130 млн тонн в год.
Как двухосновная кислота образует 2 вида солей: сульфаты и гидросульфаты. Большинство сульфатов хорошо растворимы в воде. Малорастворимыми сульфатами являются Ag2SO4, CaSO4. Сульфаты бария и свинца трудно растворимы в воде и не растворяются в кислотах. Поэтому образование этих солей используется в практике качественного анализа для обнаружения сульфат-ионов:
Ba2+ + SO42– → BaSO4,

Pb2+ + SO42– → PbSO4.

Из водных растворов сульфаты обычно выделяются в виде кристаллогидратов. Соединения типа CuSO4∙5H2O и FeSO4∙7H2O называются купоросами. 

Сульфаты щелочных металлов при нагревании не разлагаются, сульфаты остальных металлов разлагаются:

CuSO4 → CuO + SO3.
Гидросульфаты – кислые соли, большинство хорошо растворимы в воде.

Тиосерная кислота H2S2O3:
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Тиосерная кислота неустойчива и при получении разлагается:
Na2S2O3 + 2HCl = 2NaCl + H2S2O3,

H2S2O3 = S + SO2 + H2O. 

Соли тиосерной кислоты – тиосульфаты, обладают большей устойчивостью, обладают восстановительными свойствами:

Na2S2O3 + Cl2 + H2О = Na2SO4 + S + 2HCl.


Мягкие окислители окисляют тиосульфат-ион до тетратионата:

2Na2S2O3 + I2 = Na2S4O6 + 2NaI.

H2S2O7 – пиросерная кислота: 
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Содержится в олеуме. Смешивается во всех отношениях как с серной кислотой, так и с серным ангидридом (SO3).

H2S2O8 – надсерная или пероксодисерная кислота – белое, очень гигроскопичное вещество, устойчиво в концентрированном водном растворе. Роль мостика, объединяющего тетраэдрические структурные единицы, играет пероксидная группировка атомов:
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Пероксодисерная кислота образуется при электролизе серной кислоты или гидросульфатов. При этом на аноде протекает реакция:

2НSO4– – 2е– = Н2S2O8.
Пероксодисерная кислота гидролизуется с образованием пероксида водорода:

Н2S2O8 + 2H2O = 2Н2SO4 + H2O2.

H2SO5 – пероксосерная кислота:
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Пероксосерная кислота растворима в диэтиловом эфире, гигроскопична, при комнатной температуре разлагается, нейтрализуется щелочами, является сильным окислителем.


Полисерная кислота:
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Существует целая группа так называемых политионовых кислот H2SхO6, где х = 2–6:
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4. Селен. Теллур

Строение атомов

Селен (Se), теллур (Te) это p-элементы с конфигурацией валентных электронов ns2np4.
По мере увеличения размеров атомов участие s-орбиталей в гибридизации с p-орбиталями становится менее характерным. Например, для атома селена sp3-гибридное состояние менее устойчиво, чем для атома серы. При переходе от p-элементов 4-го периода к p-элементам 5-го и 6-го периодов в образовании σ- и π-связей большую роль начинают играть d- и даже 4f-орбитали. Поэтому в подгруппах p-элементов наблюдается общая тенденция увеличения координационого числа. Для селена наиболее характерны координационные числа 3 и 4, а для теллура 6, иногда 8. Соответствующие гибридные состояния стабилизируются за счет π-связей.

Простые вещества

В ряду О–S–Se–Тe тип устойчивых молекул изменяется от двухатомных (кислорода О2), затем циклических (S8 и Se8) до цепных молекул (Se∞ и Те∞).
Как и сера, селен имеет полиморфные модификации. Наиболее устойчив гексагональный, или серый селен. Его кристаллы образованы зигзагообразными цепями Se∞. При быстром охлаждении жидкого селена получается красно-коричневая стекловидная модификация. Она образована неупорядоченно расположенными молекулами Se∞ разной длины. Кристаллические разновидности красного селена состоят из циклических молекул Se8, подобных S8.

Серый селен – полупроводник. Его электропроводность резко (примерно в 1000 раз) возрастает при освещении. Полупроводниковые свойства проявляет также жидкий селен.

Устойчивые модификации теллура образованы зигзагообразными молекулами Те∞. Гексагональная модификация теллура – серебристо-белое металлоподобное кристаллическое вещество. Однако он хрупок, легко растирается в порошок. Его электропроводность незначительна, но при освещении увеличивается, т. е. теллур – полупроводник. Аморфный теллур (коричневого цвета) менее устойчив, чем аморфный селен, и при 25 °С переходит в кристаллический.

Будучи изоморфными, гексагональные селен и теллур образуют между собой непрерывный ряд твердых растворов. При высоких температурах пары селена и теллура состоят из парамагнитных молекул Se2 и Те2. При понижении температуры они полимеризуются в молекулы Э4, Э6 и Э8.

Таким образом, в ряду О–S–Se–Те структурные изменения и ослабление ковалентности связи Э–Э соответствуют изменению электрических свойств: кислород и сера – диэлектрики, селен и теллур – полупроводники.

В ряду О–S–Se–Те уменьшается окислительная и возрастает восстановительная активность, о чем, в частности, свидетельствует сопоставление их электродных потенциалов. Об уменьшении окислительной активности можно судить и по характеру изменения ∆G (изобарно-изотермический потенциал) однотипных реакций с участием рассматриваемых простых веществ. Так, изменение изобарно-изотермического потенциала в реакции Н2 + Э = Н2Э отвечает следующим значениям:
 Н2О (г)       H2S (г)
        H2Se (г)       Н2Те (г)

∆G298,  кдж/моль             –228            –33
              +71             +162

Селен с водой и разбавленными кислотами не реагирует, в то время как теллур окисляется водой (при 100–160 °С):

Те + 2Н2О = ТеО2 + 2Н2.

Подобно другим неметаллам Se и Те окисляются концентрированной HNО3 до кислот. 

При кипячении в щелочных растворах селен и теллур подобно сере диспропорционируют:

        0
              +4           -2
ЗЭ + 6КОН = К2ЭО3 + К2Э + ЗН2О.

При нагревании селен, теллур довольно легко окисляются кислородом и галогенами, при сплавлении взаимодействуют с металлами.

Селен и теллур извлекают из отходов производства серной кислоты, накапливающихся в пылеуловителях, и из анодного шлама, образуемого при электролитической очистке цветных металлов. Для этого отходы и шлам окисляют, например, с помощью МnО2. Образующиеся при этом SeO2 и ТеO2 разделяют и восстанавливают диоксидом серы:

ЭO2 + 2SO2 = Э + 2SO3.
Как полупроводники, селен и теллур, используют для изготовления фотоэлементов, оптических и сигнальных приборов. Кроме того, селен используют в стекольной промышленности для получения стекол рубинового цвета и др.

Соединения со степенью окисления селена, теллура –2

У селена, теллура степень окисления –2 проявляется соответственно в селенидах, теллуридах – соединениях с менее электроотрицательными, чем они сами, элементами. В этих типах соединений проявляется аналогия элементов селена и теллура с кислородом и серой. Например:

оксиды:         Н2О,    Na2О,
 СО2

сульфиды:    H2S,      Na2S,
 CS2
  селениды:      H2Se,    Na2Se,
 CSe2
           теллуриды:     H2Te,    Na2Te,
 CTe2

По методам получения, кристаллической структуре, растворимости и химическим свойствам селениды и теллуриды аналогичны сульфидам. Среди них имеются основные (K2Se, К2Те) и кислотные (CSe2, СТе2) соединения:

K2Se + НОН = KSeH + КОН,

 основный

CSe2 + ЗН20 = Н2СО3 + 2H2Se.

кислотный

Вследствие больших размеров и низкой электроотрицательности

атомов Se–2 и Те–2 в качестве лигандов выступают редко. Поэтому реакции между селенидами и, тем более, между теллуридами разной химической природы нехарактерны.

В соответствии с усилением металлических признаков простых веществ в ряду О–S–Se–Те возрастает склонность к образованию соединений типа интерметаллических. Большая группа селенидов и теллуридов – полупроводники. Наибольшее применение в качестве полупроводников имеют селениды и теллуриды элементов подгруппы цинка.

Селенид водорода H2Se и теллурид водорода Н2Те в обычных условиях – газы с очень неприятным запахом, по свойствам напоминают H2S:

Таблица 3 – Характеристики соединений халькогенов Н2Э
	
	Н2O
	H2S
	H2Se
	Н2О

	Т. пл., °С
	0
	–85,6
	–65,7
	–51,0

	Т. кип., °С
	100
	–60,8
	–45,5
	–1,8

	dЭН, А
	0,96
	1,33
	1,46
	1,69

	Eэн, кдж/моль
	463
	347
	276
	238

	<НЭН
	104,5
	92,2,
	91,0
	90,0

	∆H°обр, кдж/моль.
	–286
	–20
	77,5
	143

	∆G°обр, кдж/моль
	–237
	–33
	71
	138


Как видно из приведенных данных, в ряду Н2О–H2S–H2Se–Н2Те по мере увеличения длины и уменьшения энергии связи Э–Н устойчивость молекул падает. В отличие от Н2О и H2S, H2Se и Н2Те – эндотермические соединения. При нагревании Н2Те легко распадается. Селенид и теллурид водорода можно получить действием воды или кислот на селениды и теллуриды некоторых металлов, например:

А12Те3 + 6Н2О = 2А1(ОН)3 + 3Н2Те.

В воде H2Se и Н2Те растворяются лучше, чем H2S. Их водные растворы – слабые кислоты. 

Селенид водорода и его производные ядовиты.
Соединения со степенью окисления селена, теллура +2

Из производных Se (II), Те (II) лучше других изучены галиды. Относительная устойчивость соединений Э (II) в ряду О – S – Se – Те увеличивается. В то время как для S и Se более характерны галиды типа Э2Наl2, для теллура они неизвестны, но устойчивы дигалиды ТеНаl2. Галиды        Se (II) – галогенангидриды, а аналогичные производные Те (II) по свойствам приближаются к солям.

Для химии Se (II) и Те (II) очень характерны реакции диспропорционирования, протекающие при нагревании и гидролизе галидов:

 + 2             + 4                   0
2ТеС12 = ТеС14 + Те.
Соединения со степенью окисления селена, теллура +4

Степень окисления +4 у селена и теллура проявляется в диоксидах ЭО2, тетрагалидах ЭНаl4, оксодигалидах ЭОНаl2, а также соответствующих анионных комплексах, например, типа [ЭO3]2–, [ЭНаl6]2–.

В отличие от серы, sp2-гибридное состояние селена и его аналогов нехарактерно. Поэтому их диоксиды ЭO2 в обычных условиях – полимерные соединения. Так, SeO2 (Твозг. = 315 °С) имеет цепочечное строение, соответствующее sp3-гибридному состоянию атома селена.

Диоксид теллура ТеО2 (Тпл.  = 733 °С) имеет структуру типа рутила, т. е. координационное число Те равно 6. 

В ряду SeО2–ТеО2 отчетливо наблюдается ослабление кислотных свойств. Так, SeО2 легко растворяется в воде, образуя селенистую кислоту H2SeО3:

SeО2 + H2О = H2SeО3.

Диоксид теллура в воде не растворяется, но взаимодействуетет с растворами щелочей:

ТеО2 + 2КОН = К2ТеО3 + Н2О.

Производные ЭО32–  называются селенитами и теллуритами.
В отличие от H2SО3, триоксоселенат (IV) водорода H2SeО3 выделен в свободном состоянии. Это твердое вещество, которое теряет воду при      70 °С. Триоксоселенат (IV) водорода (Н2ТеО3) склонен к полимеризации и поэтому при действии кислот на теллуриты выделяется осадок переменного состава ТеО2·nН2O.

Кроме жидкого SeF4,остальные тетрагалиды представляют собой твердые вещества. Они образуются при взаимодействии простых веществ. Будучи кислотными соединениями, ЭНаl4 довольно легко (в особенности SeHal4) гидролизуются:

SeCl4+3H2О = H2SeО3+4HCl,
а так же взаимодействуют с основными галидами:

2KI + TeI4 = K2[TeI6].
Комплексные галиды селена (IV) и его аналогов отвечают составу М+1[ЭНаl6] и М+2[ЭНаl6]. Ионы [ЭНаl5]– изоструктурны IF6. Комплексные галиды образуются также при взаимодействии ЭO2 с концентрированными галогеноводородными кислотами:

ТеO2 + 2Нl = Н2[ТеI6].

Кислотная природа свойственна и оксогалидам ЭОНаl2. SeO2 и SeO32–, по сравнению с SO2 и SO32–, проявляют в большей степени окислительные свойства, чем восстановительные. Например, SeO2 легко окисляет SO2:
2SO2 + SeO2 = Se + 2SO3.

Соединения со степенью окисления селена, теллура +6

Для селена (VI) и теллура (VI) известны оксиды ЭО3, фториды ЭF6, а также производные анионов SeО42– и TeO66–.

Как и SО3, триоксид селена SeО3 (Тпл. = 118,5 °С, Ткип. = 185 °С) – белого цвета, известен в виде стекловидной и асбестовидной модификаций. С водой SeО3 взаимодействует очень энергично, образуя селеновую кислоту. Селеновый ангидрид – сильный окислитель, выше 180 °С необратимо разлагается на SeO2 и О2.
Триоксид теллура ТеО3 (теллуровый ангидрид) также имеет две модификации. В воде практически не растворяется. Желтая модификация растворима в концентрированных растворах щелочей, а серая взаимодействует со щелочью лишь при сплавлении.

SeО3 получают кипячением селената K2SeО4 с SО3, а ТеО3 – обезвоживанием гексаоксотеллурата (VI) водорода:

K2SeО4 + SО3 = К2SО4 + SeО3,

Н6ТеО6 = ТеО3 + 3Н2О.

Гексафториды SeF6 (Твозг. = –47 °С) и TeF6 (Твозг. = –39 °С) – бесцветные газы; их молекулы имеют форму октаэдра. В отличие от SF6 и SeF6, гексафторид теллура гидролизуется значительно легче, что обусловлено координационной ненасыщенностью теллура:

TeF6 + 6Н2О = H6TeO6 + 6HF.

По этой же причине TeF6 дает фторотеллураты (VI), например, Cs2[TeF8], Ba[TeF7]2.

Тетраоксоселенаты (VI) по составу, кристаллической структуре и растворимости напоминают тетраоксосульфаты (VI). Их получают окислением производных низких степеней окисления селена в щелочной среде, например:

K2Se + 4NaNO3 = K2SeO4 + 4NaNO2 (сплавление).
Тетраоксоселенат (VI) водорода H2SeO4 – белое кристаллическое вещество (Тпл. = 58 °С), при нагревании выше 260 °С разлагается с выделением кислорода. Как и H2SО4, он жадно поглощает воду, обугливает органические вещества. Его водный раствор – сильная кислота, называемая селеновой. Из растворов выделяются кристаллогидраты состава H2SeО4·H2О, H2SeО4·2H2О, H2SeО4·4H2О, являющиеся селенатами оксония.
Тетраоксоселенаты (VI) менее устойчивы, чем соответствующие тетраоксосульфаты (VI). Поэтому H2SeО4 – более сильный окислитель, чем H2SО4. Например, H2SeО4 окисляет концентрированную соляную кислоту:

H2SeО4 + 2HCl = H2SeO3 + Сl2 + Н2О.

За счет выделения атомарного хлора смесь H2SeO4 и HCl является  сильнейшим окислителем, растворяет золото и платину (подобно «царской водке»).

Для теллура (VI), как и для других p-элементов 5-го периода, устойчивое координационное число по кислороду равно 6. Производные гексаоксотеллурат (VI)-комплекса ТеО66– образуются при сплавлении со щелочами производных Те (IV) в присутствии окислителей.

Гексаоксотеллурат (VI) водорода Н6ТеО6 – белое кристаллическое вещество, хорошо растворимое в горячей воде. Теллуровая кислота, как и Н5IO6, очень слабая (K1 = 2·10–8, K2 = 5·10–11). При нейтрализации Н6ТеО6 щелочью образуются гидротеллураты, например, М+1[ТеО(ОН)5] (М+1Н5ТеО6), М2+1[ТеO4(OН)2] (М2+1Н4ТеO6). Получены также производные типа Ag6TeO6, Hg3TeO6. Окислительные свойства Н6ТеO6 проявляет в меньшей степени, чем H2SeO4.
Из других селенатов (VI) и теллуратов (VI) можно назвать Н[SeO3Cl] и H[TeOF5], в растворах – сильные кислоты. В воде они постепенно гидролизуются.

Помимо полупроводниковой техники соединения селена и теллура используются в химическом синтезе, в частности для получения раз​нообразных селен- и теллурорганических соединений. Многие соединения селена и теллура токсичны.
ГЛАВА III. ЭЛЕМЕНТЫ VA ГРУППЫ
1. Общая характеристика элементов VA группы

VА группа периодической системы химических элементов (пниктогены, пниктиды) включает в себя неметаллы (азот, фосфор, мышьяк) и металлы (сурьма и висмут). 
В данной группе резко изменяются свойства составляющих её элементов: от типичного неметалла до типичного металла. Химия этих элементов очень разнообразна и, учитывая различия в свойствах элементов, при изучении её разбивают на две подгруппы – подгруппу азота и подгруппу мышьяка.

Атомы этих элементов содержат на внешнем энергетическом уровне пять электронов (ns2np3), три из которых не спарены. Поэтому атомы этих элементов в соединениях могут проявлять валентность III. Атомы элементов VА группы (кроме азота) могут переходить в возбужденное состояние и увеличивать число неспаренных электронов до 5 и соответственно в соединениях проявлять высшую валентность, равную номеру группы V. 
Атом азота не может переходить в возбужденное состояние, так как на внешней электронной оболочке не имеет свободных атомных орбиталей. Поэтому в соединениях не может проявлять высшую валентность равную номеру группы V. Во многих соединениях азот трехвалентен, максимальная валентность азота в соединениях IV: он образует 3 связи по обменному механизму за счет неспаренных электронов и 1 связь по донорно-акцепторному механизму за счет электронной пары.
Азот в соединениях проявляет степени окисления от –3 до +5. Для остальных элементов данной группы, в основном характерны степени окисления: –3, 0, +1 (для фосфора), +3, +5.

В группе с увеличением порядкового номера сверху вниз окислительные свойства уменьшаются, а восстановительные свойства возрастают в связи с увеличением радиуса атомов. Аналогично уменьшается и значение относительной электроотрицательности атомов элементов (таблица 4). 
Как видно из приведенных данных, в ряду N–P–As–Sb–Bi уменьшаются энергии ионизации, увеличиваются размеры атомов и ионов. Это ослабляет неметаллические признаки элементов (окислительную способность) и усиливает металлические признаки (восстановительную способность).
Таблица 4 – Характеристики атомов элементов VA группы

	
	7N
	15|P
	33As
	51Sb
	83Bi

	Атомная масса
	14,0067
	30,9738
	74,9216
	121,75
	208,980

	Валентные электроны
	2s22p3
	3s23p3
	4s24p3
	5s25p3
	6s26p3

	Ковалентный радиус атома, Ǻ
	0,077
	0,110
	0121
	0,141
	–

	Металлический радиус атома, Ǻ
	0,071
	0,13
	0,148
	0,161
	0,182

	Условный радиус иона, Э3–, нм
	0,148
	0,186
	0,192
	0,208
	0,213

	Условный радиус иона Э+5, нм
	0,015
	0.035
	0,047
	0,062
	0,074

	Энергия ионизации Э0 – Э+, эв
	14,53
	10,484
	9,81
	8,639
	7,287

	Содержание в земной коре, ат. %
	
	0,03
	1,5 10–4
	5 10–6
	1,7 10–6


При обычных условиях азот N2 (молекула 2-х атомна, связь ковалентная неполярная, тройная , очень прочная) – газ, без цвета и запаха, мало растворим в воде. Температура кипения (–195,8 °С) и температура плавления (–210 °С) азота очень низкие. Фосфор и мышьяк – твердые вещества-неметаллы, имеют полиморфные модификации. Сурьма и висмут – металлы. В ряду простых веществ от азота к висмуту усиливаются металлические свойства, ослабевают неметаллические, температуры кипения и плавления возрастают.
Соединения элементов с водородом имеют форму ЭН3. При обычных условиях представляют собой газообразные вещества с характерным запахом, ядовиты. Водные растворы имеют основную среду. Сверху вниз в ряду водородных соединений уменьшается устойчивость и уменьшаются электроннодонорные свойства. Так катион аммония (NH4+) устойчив, катион фосфония (РН4+) неустойчив, а ион арсония (AsН4+) не получен.  

Аммиак (NH3) имеет аномально высокую температуру кипения, чем это следовало бы ожидать исходя из строения молекулы. Такие аномальные свойства аммиака объясняются наличием межмолекулярных связей в жидкой фазе. 

Кислородные соединения азота многочисленны и разнообразны: несолеобразующие оксиды (N2O, NO), кислотные оксиды (N2O3, NО2, N2O5). Для остальных элементов характерны оксиды Э2O3, Э2O5.
С повышением степени окисления кислотные свойства оксидов и соответствующих им кислот возрастают.

2. Азот

Строение атома

Азот находится во 2-м периоде в VA группе периодической системы Д.И. Менделеева. Строения атома азота: 1s22s22p3. На внешней электронной оболочке атом имеет 5 валентных электронов, 3 из которых не спарены и обусловливают валентность в соединениях III. Максимальная валентность азота в соединениях IV. Характерен большой диапазон степеней окисления в соединениях от .–3 до +5.

История открытия

В 1772 г. Генри Кавендиш провёл следующий опыт: он многократно пропускал воздух над раскалённым углём, затем обрабатывал его щёлочью, в результате получался остаток, который Кавендиш назвал удушливым (или мифическим) воздухом. С позиций современной химии ясно, что в реакции с раскалённым углём кислород воздуха связывался в углекислый газ, который затем поглощался щёлочью. При этом остаток газа представлял собой по большей части азот. Таким образом, Кавендиш выделил азот, но не сумел понять, что это новое простое вещество (химический элемент).  В том же году Кавендиш сообщил об этом опыте Джозефу Пристли. Пристли в это время проводил серию экспериментов, в которых также связывал кислород воздуха и удалял полученный углекислый газ, то есть также получал азот. Однако, будучи сторонником господствующей в те времена теории флогистона, совершенно неверно истолковал полученные результаты (по его мнению, процесс был противоположным – не кислород удалялся из газовой смеси, а, наоборот, в результате обжига воздух насыщался флогистоном; оставшийся воздух (азот) он и назвал насыщенным флогистоном, то есть флогистированным). Очевидно, что  Пристли, хотя и смог выделить азот, не сумел понять сути своего открытия, поэтому и не считается первооткрывателем азота.
Одновременно схожие эксперименты с тем же результатом проводил и Карл Шееле.
В 1772 г. азот (под названием «испорченного воздуха») как простое вещество описал Даниэль Резерфорд, он опубликовал магистерскую диссертацию, где указал основные свойства азота (не реагирует со щелочами, не поддерживает горения, непригоден для дыхания). Именно Даниэль Резерфорд и считается первооткрывателем азота. Однако и Резерфорд был сторонником флогистонной теории, поэтому также не смог понять, что же он выделил. Таким образом, чётко определить первооткрывателя азота невозможно.
В дальнейшем азот был изучен Генри Кавендишем. Интересен тот факт, что он сумел связать азот с кислородом при помощи разрядов электрического тока. После поглощения оксидов азота, в остатке получил небольшое количество газа, абсолютно инертного, хотя, как и в случае с азотом, не смог понять, что выделил новый химический элемент – инертный газ аргон.

Происхождение названия

Азот (от др.греч. ζωτος – безжизненный, лат. nitrogenium), вместо предыдущих названий («флогистированный», «мифический» и «испорченный» воздух) предложил в 1787 г. Антуан Лавуазье, который в то время в составе группы других французских учёных разрабатывал принципы химической номенклатуры. Как показано выше, в то время уже было известно, что азот не поддерживает ни горения, ни дыхания. Это свойство и сочли наиболее важным. Хотя впоследствии выяснилось, что азот, наоборот, крайне необходим для всех живых существ, название сохранилось во французском и русском языках.
Существует и иная версия. Слово «азот» придумано не Лавуазье. По другой версии оно вошло в алхимическую литературу уже в раннем средневековье и употреблялось для обозначения «первичной материи металлов», которую считали «альфой и омегой» всего сущего. Слово составлено из начальных и конечных букв алфавитов трёх языков – латинского, греческого и древнееврейского.
Возможно, слово «азот» произошло от одного из двух арабских слов – либо от слова «аззат» (сущность или внутренняя реальность), либо от слова «зибак» (ртуть).

На латыни азот называется «nitrogenium», то есть «рождающий селитру»; английское название производится от латинского. В немецком языке используется название Stickstoff, что означает удушающее вещество.
Нахождение в природе
Изотопы азота

Природный азот состоит из двух стабильных изотопов: 14N (99,635 %) и 15N (0,365 %).

Искусственно получены четырнадцать радиоактивных изотопов азота с массовыми числами от 10 до 13 и от 16 до 25. Все они являются очень короткоживущими изотопами. Самый стабильный из них 13N имеет период полураспада 10 мин.
Распространённость
Вне пределов Земли азот обнаружен в газовых туманностях, солнечной атмосфере, на Уране, Нептуне, межзвёздном пространстве и др. Азот – четвёртый по распространённости элемент Солнечной системы (после водорода, гелия и кислорода).
Азот, в форме двухатомных молекул N2, составляет большую часть атмосферы, где его содержание составляет 75,6 % (по массе) или 78,084 % (по объёму), т. е. около 3,87·1015 т.
Содержание азота в земной коре, по данным разных авторов, составляет (0,7–1,5)·1015  т (причём в гумусе – порядка 6·1010 т, а в мантии Земли около 1,3·1016 т). Такое соотношение масс заставляет предположить, что главным источником азота служит верхняя часть мантии, откуда он поступает в другие оболочки Земли с извержениями вулканов.
Масса растворённого в гидросфере азота, учитывая, что одновременно происходят процессы растворения азота атмосферы в воде и выделения его в атмосферу, составляет около 2·1013 т, кроме того примерно 7·1011 т азота содержатся в гидросфере в виде соединений.
Основными природными соединениями азота являются нитраты: чилийская (NaNO3), индийская (KNO3) и норвежская (Ca(NO3)2) селитры.
Биологическая роль
Азот является элементом, необходимым для существования животных и растений, он входит в состав белков (16–18 % по массе), аминокислот, нуклеиновых кислот, нуклеопротеидов, хлорофилла, гемоглобина и др. В составе живых клеток по числу атомов азота около 2 %, по массовой доле – около 2,5 (четвёртое место после водорода, углерода и кислорода). В связи с этим значительное количество связанного азота содержится в живых организмах, «мёртвой органике» и дисперсном веществе морей и океанов. Это количество оценивается примерно в 1,9·1011 т. В результате процессов гниения и разложения азотсодержащей органики, при условии благоприятных факторов окружающей среды, могут образоваться природные залежи полезных ископаемых, содержащие азот, например, чилийская селитра (нитрат натрия с примесями других соединений), норвежская и индийская селитры.
Физические свойства
При обычных условиях азот это бесцветный газ, не имеет запаха, мало растворим в воде (2,3 мл/100г при 0 °C, 0,8 мл/100 г при 80 °C), плотность 1,2506 кг/м³ (при н.у.).
В жидком состоянии (Ткип = −195,8 °C) – бесцветная, подвижная, как вода, жидкость. Плотность жидкого азота 808 кг/м³. При контакте с воздухом поглощает из него кислород.
При температуре −209,86°C азот переходит в твердое состояние в виде снегоподобной массы или больших белоснежных кристаллов. При контакте с воздухом поглощает из него кислород, при этом плавится, образуя раствор кислорода в азоте.
Известны три кристаллические модификации твёрдого азота. В интервале 36,61–63,29 (K существует фаза β-N2 с гексагональной плотной упаковкой. При температуре ниже 36,61 °K устойчива фаза α-N2 с кубической решёткой. Под давлением более 3500 атмосфер и температуре ниже 83 (K образуется гексагональная фаза γ-N2.
Шкала степеней окисления азота
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Химические свойства

Азот в свободном состоянии существует в форме двухатомных молекул N2, электронная конфигурация которых описывается формулой:    {KK (σсв2s)2 (σ*2s)2 (πсв2py)2 (πсв2pz)² (σсвpx2)}, что соответствует тройной связи между молекулами азота N≡N (длина связи в N≡N = 0,1095 нм). Вследствие этого молекула азота крайне прочна, для реакции диссоциации N2 ↔ 2N изменение энтальпии в реакции ΔH°298 = 945 кДж/моль, константа скорости реакции К298 = 10−120, то есть диссоциация молекул азота при нормальных условиях практически не происходит (равновесие практически полностью сдвинуто влево). Молекула азота неполярная и слабо поляризуется, силы взаимодействия между молекулами очень слабые, поэтому в обычных условиях азот газообразен.
Азот химически инертен, не поддерживает горение органических веществ, при обычной температуре реагирует только с литием. При нагревании активность возрастает. В химических реакциях проявляет окислительно-восстановительную амфотерность с явным преобладанием окислительных свойств.

1. Окисляет металлы при определенных условиях (при обычной температуре реагирует только с литием):

6Li + N2 = 2Li3N,

3Mg + N2 = Mg3N2,

2Al + N2 = 2AlN.
2. Окисляет неметаллы с меньшей электроотрицательнотью при определенных условиях:
         t ˚

2В + N2 = 2BN,
            t ˚

3Si + 2N2 = Si3N4,
           Р, t ˚, kt
3H2 + N2 = 2NH3.
3. Восстанавливает неметаллы с большей электроотрицательностью:

N2 + O2 = 2NO – Q,
N2 + 3F2 = 2NF3.

4.  Взаимодействует с карбидом кальция с образованием цианида кальция CaCN2:
CaC2 + N2 = CaCN2 + C.
5. Не восстанавливает ионы водорода из воды.
6. Не восстанавливает ионы водорода из растворов кислот, щелочей.

7. Не восстанавливает центральные атомы кислот-окислителей.

Получение
В лаборатории азот можно получать по реакции разложения нитрита аммония:

NH4NO2 = N2 + 2H2O.
Реакция экзотермическая, идёт с выделением 80 ккал (335 кДж) тепла, поэтому требуется охлаждение сосуда при её протекании (хотя для начала реакции требуется нагревание нитрита аммония).
Практически эту реакцию выполняют, добавляя по каплям насыщенный раствор нитрита натрия в нагретый насыщенный раствор сульфата аммония, при этом образующийся в результате обменной реакции нитрит аммония, мгновенно разлагается.
Выделяющийся при этом газ загрязнён аммиаком, оксидом азота (I) и кислородом, от которых его очищают, последовательно пропуская через растворы серной кислоты, сульфата железа (II) и над раскалённой медью. Затем азот осушают.
В лаборатории азот так же можно получить нагреванием смеси дихромата калия и сульфата аммония (в соотношении 2:1 по массе):

K2Cr2O7 + (NH4)2SO4 = (NH4)2Cr2O7 + K2SO4,

(NH4)2Cr2O7 = N2 + Cr2O3 + 4H2O.
Наиболее чистый азот можно получить разложением азидов металлов:

2NaN3 = 2Na + 3N2.
Один из лабораторных способов получения азота является пропускание аммиака над оксидом меди (II) при температуре ~ 700 °C:
3CuO + 2NH3 = N2 + 3Cu + 3H2O.

Аммиак берут из его насыщенного раствора при нагревании. Количество CuO в 2 раза больше расчётного. Непосредственно перед применением азот очищают от примеси кислорода и аммиака пропусканием над медью и её оксидом (II) (тоже ~ 700 °C), затем сушат концентрированной серной кислотой и сухой щёлочью. Процесс происходит довольно медленно, однако газ получается весьма чистый.
Так называемый «воздушный», или «атмосферный» азот, т. е. смесь азота с благородными газами, в промышленности получают путём реакции воздуха с раскалённым коксом. При этом образуется так называемый «генераторный», или «воздушный» газ – сырьё для химических синтезов и топливо. При необходимости из него можно выделить азот.
Молекулярный азот в промышленности получают фракционной перегонкой жидкого воздуха. Этим методом можно получить и «атмосферный азот». Также широко применяются азотные установки и станции, в которых используется метод адсорбционного и мембранного газоразделения.

Соединения азота (–3)

Азот образует нитриды с металлами и неметаллами с меньшей электроотрицательностью.
Ионные нитриды (нитриды щелочных и щелочноземельных металлов) – белые кристаллические вещества с ионной кристаллической решеткой. При нагревании свыше 300 °С разлагаются, довольно активны, подвергаются гидролизу:

Li3N + 3HOH = 3LiOH + NH3.

Проявляют основный характер при взаимодействии с кислотными и амфотерными нитридами:

t˚

Na3N + BN = Na3[BN2],

t˚

Na3N + AlN = Na3[AlN2].

Ионно-ковалентные нитриды – твердые вещества с высокой температурой плавления. Имеют полимерное строение, химически устойчивы, проявляют амфотерный характер. Не растворимы в воде. К ним относятся: Be3N2, AlN, CrN, Zn3N2 и др.
Ковалентные нитриды – нитриды неметаллов, проявляют кислотный характер. Могут быть твердыми кристаллическими веществами с полимерной структурой (Si3N4, BN), могут быть неустойчивыми и взрывоопасными (Cl3N, Br3N). 
Аммиак (NH3), нитрид водорода, при нормальных условиях – бесцветный газ с резким характерным запахом.
Молекула аммиака имеет форму тригональной пирамиды с атомом азота в вершине (рисунок 2). Три неспаренных p-электрона атома азота участвуют в образовании полярных ковалентных связей с 1s-электронами трёх атомов водорода (связи N−H). Электронная пара атома азота (неподеленная пара) может образовать донорно-акцепторную связь с ионом водорода, образуя ион аммония NH4+. Благодаря тому, что несвязывающее двух электронное облако строго ориентировано в пространстве, молекула аммиака обладает высокой полярностью, что приводит к его хорошей растворимости в воде.
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Рисунок 2 – Строение молекулы аммиака
В жидком аммиаке молекулы связаны между собой водородными связями. Сравнение физических свойств жидкого аммиака с водой показывает, что аммиак имеет более низкие температуры кипения (Ткип = −33,35 °C) и плавления (Тпл = −77,70 °C), а так же более низкую плотность, вязкость (вязкость жидкого аммиака в 7 раз меньше вязкости воды), проводимость и диэлектрическую проницаемость. Эти особенности объясняются тем, что прочность водородных связей в жидком аммиаке существенно ниже, чем в воде, а также тем, что в молекуле аммиака имеется лишь одна пара неподелённых электронов, в то время как в молекуле воды у атома кислорода имеется две неподеленные электронные пары. Именно поэтому между несколькими молекулами аммиака не образуется разветвлённая сеть водородных связей. 
Аммиак легко переходит в бесцветную жидкость с плотностью 681,4 кг/м³, сильно преломляющую свет. Подобно воде, жидкий аммиак сильно ассоциирован, главным образом за счёт образования водородных связей. Жидкий аммиак практически не проводит электрический ток, хороший растворитель для очень большого числа органических, а также для многих неорганических соединений. Твёрдый аммиак представляют собой бесцветные кубические кристаллы.
Химические свойства

Благодаря наличию неподеленной электронной пары во многих реакциях аммиак выступает как основание Бренстеда или комплексообразователь. Так, он присоединяет протон, образуя ион аммония:

NH3 + H+ = NH4+.
Водный раствор аммиака (нашатырный спирт) имеет слабощелочную реакцию из-за протекания процесса:

NH3 + H2O = NH4+ + OH– (Kд = 1,8·10−5).

Взаимодействуя с кислотами, даёт соответствующие соли аммония:

NH3 + HNO3 = NH4NO3.
Соли аммония представляют собой белые кристаллические вещества. Качественной реакцией на соли аммония является реакция со щелочью с выделением аммиака:

NH4NO3 + NaOH = NaNO3 + NH3 + H2O.

Соли аммония термически неустойчивы и легко распадаются при нагревании. При этом большинство солей выделяет аммиак (разложение не сопровождается окислительно-восстановительной реакцией):

NH4Cl = NH3 + HCl,

(NH4)2SO4 = NH4HSO4 + NH3.

Разложение нитрата, нитрита, дихромата аммония сопровождается окислительно-восстановительной реакцией, поэтому аммиак из этих солей не выделяется:

NH4NO3 = N2О +2H2O,

NH4NO2 = N2 +2H2O,

(NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + N2 +4H2O.
Аммиак также является очень слабой кислотой (во много раз более слабой, чем вода), способен образовывать с металлами соли – амиды. Соединения, содержащие ионы NH2−, называются амидами, NH2− – имидами,          а N3− – нитридами. Амиды щелочных металлов получают, действуя на них аммиаком при низких температурах:

2NH3 + 2K = 2KNH2 + H2.
Амиды, имиды и нитриды ряда металлов образуются в результате некоторых реакций в среде жидкого аммиака. Нитриды большинства металлов можно получить нагреванием металлов в атмосфере азота.
Амиды металлов являются аналогами гидроксидов. Эта аналогия обусловлена тем, что ионы ОН− и NH2−, а также молекулы Н2O и NH3 изоэлектронны. Амиды являются более сильными основаниями, чем гидроксиды, а, следовательно, подвергаются в водных растворах необратимому гидролизу:

NaNH2 + H2O = NaOH + NH3.
Гидролиз идет и в спиртах:

KNH2 + C2H5OH = C2H5OK + NH3.
Подобно водным растворам щелочей, аммиачные растворы амидов хорошо проводят электрический ток, что обусловлено диссоциацией:

KNH2 = K+ + NH2–.
Фенолфталеин в этих растворах окрашивается в малиновый цвет, при добавлении кислот происходит их нейтрализация. Растворимость амидов изменяется в такой же последовательности, что и растворимость гидроксидов: LiNH2 – нерастворим, NaNH2 – малорастворим, KNH2, RbNH2 и CsNH2 – хорошо растворимы.
При нагревании аммиак проявляет восстановительные свойства. Так, он горит в атмосфере кислорода, образуя воду и азот. Окисление аммиака воздухом на платиновом катализаторе даёт оксид азота (II), что используется в промышленности для получения азотной кислоты:
4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O,
                                                                        Pt
4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O.

На восстановительной способности NH3 основано применение нашатыря NH4Cl для очистки поверхности металла от оксидов при их пайке:

3CuO + 2NH4Cl = 3Cu + 3H2O + 2HCl + N2.

Окисляя аммиак гипохлоритом натрия в присутствии желатина, получают гидразин:

4NH3 + 2NaOCl = 2N2H4 + 2NaCl + 2H2O.

Галогены (хлор, йод) образуют с аммиаком опасные взрывчатые вещества – галогениды азота (хлористый азот, йодистый азот).
С галогеналканами аммиак вступает в реакцию нуклеофильного присоединения, образуя замещённый ион аммония (способ получения аминов):

NH3 + CH3Cl = [CH3NH3]Cl (гидрохлорид метиламмония).

При 1000 °C аммиак реагирует с углём, образуя синильную кислоту HCN, и частично разлагается на азот и водород. Также он может реагировать с метаном, образуя ту же самую синильную кислоту:

2CH4 + 2NH3 + 3O2 = 2HCN + 6H2O,
Получение

Промышленный способ получения аммиака основан на прямом взаимодействии водорода и азота:

                                                                    t˚,P,Pt
N2 + 3H2 = 2NH3 + 91,84 кДж.
Это так называемый процесс Габера (немецкий физик, разработал физико-химические основы метода).
Реакция происходит с выделением тепла и уменьшением объёма. Следовательно, исходя из принципа Ле-Шателье, реакцию следует проводить при возможно низких температурах и при высоких давлениях. В этом случае равновесие будет смещено вправо. Однако, скорость реакции при низких температурах ничтожно мала, а при высоких – увеличивается скорость обратной реакции. Проведение реакции при очень высоких давлениях требует создания специального, выдерживающего высокое давление оборудования, а значит и больших затрат. Кроме того, равновесие реакции даже при 700 °C устанавливается слишком медленно для практического её использования. Применение катализатора (платина или пористое железо с примесями Al2O3 и K2O) позволяет ускорить достижение равновесного состояния. Интересно, что при поиске катализатора на эту роль пробовали более 20 тысяч различных веществ.
Учитывая все вышеприведённые факторы, процесс получения аммиака проводят при следующих условиях: температура 500 °C, давление     350 атмосфер, катализатор – железо с примесями. Выход аммиака при таких условиях составляет около 30 %. В промышленных условиях используют принцип циркуляции – аммиак удаляют охлаждением, а не прореагировавшие азот и водород возвращают в колонну синтеза. Это оказывается более экономичным, чем достижение более высокого выхода реакции за счёт повышения давления.
Для получения аммиака в лаборатории используют действие щелочей на соли аммония:
NH4Cl + NaOH = NH3 + NaCl + H2O.
Обычно лабораторным способом аммиак получают слабым нагреванием смеси хлорида аммония с гашеной известью:

2NH4Cl + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2NH3 + 2H2O.

Для осушения аммиака его пропускают через смесь извести с гидроксидом кальция.

Очень сухой аммиак можно получить, растворяя в нём металлический натрий и впоследствии перегоняя. Это лучше делать в системе, изготовленной из металла под вакуумом. Система должна выдерживать высокое давление (при комнатной температуре давление насыщенных паров аммиака около 10 атмосфер). В промышленности аммиак осушают в абсорбционных колоннах.
Комплексообразование

Благодаря своим электронодонорным свойствам, молекулы NH3 могут входить в качестве лиганда в комплексные соединения. Так, введение избытка аммиака в растворы солей d-металлов приводит к образованию их аминокомплексов:

CuSO4 + 4NH3 = [Cu(NH3)4]SO4,

Ni(NO3)3 + 6NH3 = [Ni(NH3)6](NO3)3.
Комплексообразование обычно сопровождается изменением окраски раствора. Так, в первой реакции голубой цвет (CuSO4) переходит в темно-синий (окраска комплекса), а во второй реакции окраска изменяется из зелёной (Ni(NO3)2) в сине-фиолетовую. Наиболее прочные комплексы с NH3 образуют хром и кобальт в степени окисления +3.
Соединения азота (–2)

Гидразин (диамид) H2N–NH2 – бесцветная, сильно гигроскопическая жидкость с неприятным запахом.

Молекула N2H4 состоит из двух групп NH2, повёрнутых друг относительно друга, что обусловливает полярность молекулы гидразина,                   μ = 0,62·10−29  Кл·м. 
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Гидразин смешивается в любых соотношениях с водой, жидким аммиаком, этанолом; в неполярных растворителях растворяется плохо. Гидразин и большинство его производных токсичны.
Термодинамически гидразин значительно менее устойчив, чем аммиак, так как связь N–N не очень прочна. Разложение гидразина –  экзотермическая реакция, протекающая в отсутствие катализаторов при 200–300 °С:

3N2H4 = 4NH3 + N2.
Переходные металлы (Co, Ni, Cu, Ag) катализируют разложение гидразина, при катализе платиной, родием и палладием основными продуктами разложения являются азот и водород:
N2H4 = N2 + 2H2.
Благодаря наличию двух неподелённых пар электронов у атомов азота, гидразин способен к присоединению одного или двух ионов водорода. При присоединении одного протона получаются соединения гидразиния с зарядом катиона 1+, двух протонов – гидразиния с зарядом катиона 2+, содержащие соответственно ионы N2H5+ и N2H62+. Водные растворы гидразина обладают основными свойствами, но его основность значительно меньше, чем у аммиака:
N2H4 + H2O → [N2H5]+ + OH− (Kд = 3,0·10−6).
Протонирование второй неподеленной пары электронов протекает ещё труднее:
[N2H5]+ + H2O → [N2H6]2+ + OH− (Kд = 8,4·10−16).
Известны соли гидразина – хлорид гидразиния N2H5Cl, сульфат гидразиния N2H6SO4 и т. д. Иногда их формулы записывают N2H4·HCl, N2H4·H2SO4 и т. д. и называют соответственно: гидрохлорид гидразина, сульфат гидразина и т. д. Большинство таких солей растворимо в воде.
Соли гидразина бесцветны, почти все хорошо растворимы в воде.     К числу важнейших относится сульфат гидразина N2H4·H2SO4.
Гидразин – энергичный восстановитель. В растворах гидразин обычно также окисляется до азота:

4KMnO4 + 5N2H4 + 6H2SO4 → 5N2 + 4MnSO4 + 2K2SO4 + 16H2O.

Восстановить гидразин до аммиака можно только сильными восстановителями, такими, как Sn2+, Ti3+, водородом в момент выделения (Zn + HCl):

N2H4 + Zn + 4HCl → 2NH4Cl + ZnCl2.

Гидразин окисляется кислородом воздуха до азота, аммиака и воды. Известны многие органические производные гидразина. Гидразин, а также гидразин-гидрат, гидразин-сульфат, гидразин-хлорид, широко применяются в качестве восстановителей золота, серебра, платиновых металлов из разбавленных растворов их солей. Медь в аналогичных условиях восстанавливается до оксида азота N2О.
Степень окисления –2 является промежуточной для азота, соединения характеризуются окислительно-восстановительной амфотерностью с преобладанием восстановительных свойств:

3N2H4 + 2KIO3 = 3N2 + 2KI + 6H2O,
                                восстановитель
4KMnO4 + 5N2H4 + 6H2SO4 = 5N2 + 4MnSO4 + 2K2SO4 + 16H2O,

                            восстановитель
Получение

Гидразин получают окислением аммиака NH3 или мочевины CO(NH2)2 гипохлоритом натрия NaClO:

NH3 + NaClO = NH2Cl + NaOH,

NH2Cl + NH3 = N2H4·HCl.

Реакция проводится при температуре 160 °C и давлении 2,5−3,0 МПа.

Синтез гидразина окислением мочевины гипохлоритом по механизму аналогичен синтезу аминов из амидов по Гофману:
H2NCONH2 + NaOCl + 2NaOH = N2H4 + H2O + NaCl + Na2CO3.
Реакция с достаточной скоростью идет при температуре ~ 100 °C и атмосферном давлении.

Соединения азота (–1)

Гидроксиламин (NH2OH) – бесцветные кристаллы, легко растворимые в воде с образованием гидрата NH2ОН·Н2О (рисунок 3).
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Рисунок 3 – Строение молекулы гидроксиламина
Свойства

В водном растворе диссоциирует по основному типу, являясь слабым основанием:
NH2OH + H2O = [NH3OH]+ + OH– (Kд = 2·10−8).

Может также диссоциировать и по кислотному типу:
NH2OH + H2O = NH2O– + H3O+.
В кислом водном растворе гидроксиламин устойчив, однако ионы переходных металлов катализируют его распад.

Подобно NH3, гидроксиламин реагирует с кислотами, образуя соли гидроксиламмония, например:
NH2OH + HCl = [NH3OH]Cl.

На воздухе соединение является нестабильным:
3NH2OH = N2 + NH3 + 3H2O,
но при давлении в 3 кПа (2,25 мм рт.ст.) плавится при 32 °С и кипит при 57 °С без разложения.

На воздухе гидроксиламин легко окисляется кислородом воздуха:
4NH2OH + O2 = 6H2O + 2N2.
Гидроксиламин проявляет свойства восстановителя, при действии на него окислителей в щелочной среде выделяются N2 или N2O:
2NH2OH + I2 + 2KOH = N2 + 2KI + 4H2O.

В некоторых реакциях NH2OH в кислой среде проявляет окислительные свойства, при этом он восстанавливается до NH3 или NH4+, например:
NH2OH + H2S = NH3 + S + H2O,

2NH2OH + 4FeSO4 +3H2SO4 = 2Fe2(SO4)3 + (NH4)2SO4 + 2H2O.
Получение
В лаборатории получают разложением в вакууме солей гидроксиламмония (NH3OH)3PO4. 
Спиртовой раствор гидроксиламина можно получить действием этанола на NH3OHCl.
В промышленности соли гидроксиламмония получают восстановлением NO водородом в присутствии платинового катализатора или гидрированием азотной кислоты, а также действием на азотную кислоту атомарным водородом:
HNO3 + 6[H] = NH2OH + 2H2O.
Соединения азота (+1)
Оксонитрид азота(I) (оксид азота (I), закись азота, окись азота, веселящий газ) – соединение с химической формулой N2O. Иногда называется «веселящим газом» из-за производимого им опьяняющего эффекта. При нормальной температуре это бесцветный негорючий газ с приятным сладковатым запахом и привкусом.

Впервые был получен в 1772 г. Джозефом Пристли, который назвал его «флогистированным нитрозным воздухом».

Получение

Оксид азота (I) получают нагреванием сухого нитрата аммония. Разложение начинается при 170 °C и сопровождается выделением тепла. Поэтому, чтобы не дать протекать ему слишком бурно, следует вовремя прекратить нагревание, так как при температурах более 300 °C нитрат аммония разлагается с взрывом:
NH4NO3 = N2O + 2H2O.
Более удобным способом является нагревание сульфаминовой кислоты с 73 %-ной азотной кислотой:
NH2SO2OH + HNO3 (73 %) = N2O + H2SO4 + H2O.

В химической промышленности Оксид азота (I) является побочным продуктом и для её разрушения используют каталитические конвертеры, так как выделение в виде товарного продукта, как правило, экономически нецелесообразно. Используют в медицине.
Физические свойства

Бесцветный газ, тяжелее воздуха (относительная плотность 1,527), с характерным сладковатым запахом. Растворим в воде (0,6 объёма N2O    растворяется в 1 объеме воды при 25 °C, или 0,15 г – в 100 мл воды при       15 °C), растворим также в этиловом спирте, эфире, серной кислоте.         При 0 °C и давлении 30 атм, а также при комнатной температуре и давлении 40 атм сгущается в бесцветную жидкость. Из 1 кг жидко оксида образуется 500 л газа. Молекула N2O имеет дипольный момент 0,166 Дб, коэффициент преломления в жидком виде равен 1,330 (для жёлтого света с длиной волны 589 нм). Давление паров жидкого N2O при 20 °C равно 5150 кПа.

Относится к несолеобразующим оксидам. С водой, с растворами щелочей и кислот не взаимодействует. Не воспламеняется, но поддерживает горение. Смеси с эфиром, циклопропаном, хлорэтилом в определённых концентрациях взрывоопасны. При нормальных условиях N2O химически инертен, при нагревании проявляет свойства окислителя:

NO + H2 = N2 + H2O,

N2O + C = N2 + CO.

При взаимодействии с сильными окислителями N2O может проявлять свойства восстановителя:
5N2O + 8KMnO4 + 7H2SO4 = 5Mn(NO3)2 + 3MnSO4 + 4K2SO4 + 7H2O.

При нагревании N2O разлагается:

2N2O = 2N2 + O2.
N2O – несолеобразующий оксид, но формально ему соответствует гидрат – H2N2O2. 
H2N2O2 – азотноватистая кислота – слабая, неустойчивая неорганическая кислота имеющая строение HO–N=N–OH. Растворима в воде, спирте и эфире. 
Получают азотноватистую кислоту реакцией сухого хлороводорода в диэтиловом эфире с гипонитритом серебра:
Ag2N2O2 + 2HCl → H2N2O2 + 2AgCl.
Описана реакция азотистой кислоты с гидроксиламином, которая с низким выходом даёт азотноватистую кислоту:
NH2OH + HNO2 → H2N2O2 + H2O.
Разлагается при нагревании до оксида азота (I) и воды. Разложение может протекать со взрывом:
H2N2O2 → N2O + H2O.
Азотноватистая кислота – это слабая кислота. Со щелочами даёт соли, называемые гипонитритами. Жёлтый гипонитрит серебра малорастворим в воде. Водные растворы неустойчивы в диапазоне рН = 4–14. В более кислых средах разложение происходит медленнее.
Соединения азота (+2)
Оксид азота (II) (монооксид азота, окись азота) NO – несолеобразующий оксид азота. При нормальных условиях он представляет собой бесцветный газ, плохо растворимый в воде. Сжижается с трудом; в жидком и твёрдом виде имеет голубой цвет.
Молекула NO имеет нечетное число электронов. Наличие неспаренного электрона должно обуславливать склонность NO к полимеризации. Однако димеры N2O2 достаточно непрочные соединения (ΔH0 димеризации около 17 кДж/моль). Жидкий оксид азота (II) на 25 % состоит из молекул N2O2, а твёрдый оксид целиком состоит из них.
Молекула NO легко отдает свой неспаренный электрон и превращается в нитрозил-ион:
NO – 1е– → NO+ – нитрозил-ион.

Нитрозил-ион более устойчив, чем молекула NO.
Химические свойства

При комнатной температуре и атмосферном давлении происходит окисление NO кислородом воздуха:
2NO + O2 = 2NO2.
Для NO характерны также реакции присоединения галогенов с образованием нитрозилгалогенидов, в этой реакции NO проявляет свойства восстановителя с образованием нитрозилхлорида:
2NO + Cl2 = 2NOCl.
В присутствии более сильных восстановителей NO проявляет окислительные свойства:
2SO2 + 2NO = 2SO3 + N2.
В воде NO малорастворим и с ней не реагирует, являясь несолеобразующим оксидом.
Получение

Оксид азота (II) – единственный из оксидов азота, который можно получить непосредственно взаимодействием азота с кислородом при высоких температурах (2000–3000 °C) или в электрическом разряде. В природе он образуется в атмосфере при грозовых разрядах (тепловой эффект реакции 180,9 кДж):
N2 + O2 = 2NO.
Затем самопроизвольно реагирует с кислородом:
2NO + O2 = 2NO2.
При понижении температуры оксид азота (II) разлагается на азот и кислород, но если температура падает резко, то не успевший разложиться, оксид существует достаточно долго. При низкой температуре скорость распада невелика. Такое резкое охлаждение называется «закалкой» и используется при одном из способов получения азотной кислоты.
В лаборатории оксид азота (II) обычно получают взаимодействием 30 %-ной HNO3 с некоторыми металлами, например, с медью:
3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O.

Более чистый, не загрязнённый примесями, NO можно получить по реакциям:
FeCl2 + NaNO2 + 2HCl = FeCl3 + NaCl + NO + H2O,

2HNO2 + 2HI = 2NO + I2 + 2H2O.
Промышленный способ основан на окислении аммиака при высокой температуре и давлении при участии Pt, Cr2O3 как катализаторов:
4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O.
NO может выступать в качестве лиганда в комплексных ионах ([Fe(H2O)NO]2+).

Соединения азота (+3)
Трифторид азота (фторид азота (III), трёхфтористый азот) NF3, фторсодержащий аналог аммиака, в котором атомы водорода замещены атомами фтора. Бесцветный ядовитый тяжёлый газ. Не горюч, вызывает коррозию металлов. Имеет характерный запах плесени. Слегка растворим в воде. Химически устойчив, гидролиз возможен при нагревании свыше 2000 °С.
Молекула имеет пирамидальное строение, дипольный момент очень мал:
[image: image43.jpg]



Получают трифторид азота фторированием аммиака:
NH3 + 3F2 = NF3 + 3HF.
Оксид азота (III) (азотистый ангидрид) N2O3 – жидкость синего цвета (при н. у.), бесцветный газ (при стандартных условиях), в твёрдом виде имеет синеватый цвет. Устойчив только при температурах ниже −4 °C. Без примесей NO2 и NO существует только в твёрдом виде.
Получают взаимодействием 50 %-ой азотной кислоты с оксидом мышьяка (III):
2HNO3 + As2O3 = NO2 + NO + 2HAsO3.

N2O3 образуется при охлаждении получающейся смеси газов.

При пропускании электрического разряда через жидкий воздух N2O3 можно получить в виде порошка голубого цвета:
N2 + O2 = 2NO,

2NO + O2 = 2NO2,

NO + NO2 = N2O3.

Также N2O3 можно получить действием 50 %-ой азотной кислоты на крахмал:
(C6H10O5)n + nHNO3 = 6nNO + 6nNO2 + 6nCO2 + 11nH2O.
(смесь газов охлаждают)
Кислотный оксид N2O3 подвержен термической диссоциации:
N2O3 = NO + NO2
При 25 °C содержание N2O3 в смеси газов составляет около 10,5 %. Жидкий оксид азота (III) синего цвета, он также частично диссоциирован.
Являясь азотистым ангидридом, при взаимодействии с водой N2O3 даёт азотистую кислоту:
N2O3 + H2O = 2HNO2.
При взаимодействии с растворами щелочей образуются соответствующие нитриты:
N2O3 + 2KOH = 2KNO2 + H2O.
Азотистая кислота HNO2, известна только в водном растворе. В индивидуальном состоянии не выделена. Проявляет свойства слабых кислот. HNO2 является более сильным окислителем, чем HNO3 (в одинаковых условиях). Объясняется этот факт термической неустойчивостью и менее плотной экранировкой атомов азота кислородом в ионе NO2– по сравнению с NO3–.
Соли – нитриты – в кристаллическом виде обладают окислительно-восстановительной амфотерностью:

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

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

Степень окисления +3 – промежуточная степень окисления, поэтому все соединения обладают и окислительной, и восстановительной активностью:

HNO2 + Br2 + H2O = HNO3 + 2HBr,


       (восстановитель)

9HNO2 + 2HMnO4 = 2Mn(NO3)2 + 5HNO3 + 3H2O,
               (восстановитель)

2HNO2 + 2KI = 2KOH + I2 + 2NO.
                              (окислитель)

Соединения азота (+4)

Оксид азота (IV)  (диоксид азота) NO2 – газ желто-бурого цвета со специфическим запахом. Получают при взаимодействии меди с концентрированной азотной кислотой или термическим разложением нитратов многих металлов (от Mg до Cu):

Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O,
2Cu(NO3)2 =  2CuО +4NO2 + О2.
Диоксид NO2 парамагнитен; длина связи N–О составляет 0,119 нм, угол О–N–О 134°. При отщеплении электрона (энергия ионизации           ~ 942 кДж/моль) образуется нитроний-ион NO2+, при присоединении электрона (сродство к электрону – 228 кДж/моль) – нитрит-ион NO2–.
В обычных условиях NO2 существует в равновесии с димером-тетраоксидом диазота N2O4 (Eдим = – 57,3 кДж/моль):

При нормальном давлении в такой смеси содержится 31 % NO2, при 100 °С – 88 % NO2, выше 140 °С N2O4 целиком переходит в NO2. Жидкая смесь состоит в основном из N2O4, а твердое вещество – чистый димер. 
Молекула димера диамагнитна, имеет плоскую структуру. Диоксид взаимодействует с водой и растворами щелочей:
2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2,

2NO2 + 2NaOH = NaNO3 + NaNO2 + H2O.

С соляной кислотой образует NOCl, с серной – (NO)HSO4, с F2 – нитрил- фторид NO2F. В смеси с CS2 взрывается. Восстанавливается водородом в присутствии Pt или Ni до NH3. Многие вещества (С, S, P, органические соединения) сгорают в NO2, так как NO2 и N2O4 – сильные окислители, поскольку в жидком N2O4 существует равновесие:
N2O4 ↔ NO+ + NO3–.
Некоторые металлы (например, Zn, Сu), реагируя с жидким N2O4, образуют безводные нитраты:

Zn + 2N2O4 = Zn(NO3)2 + 2NO.

Растворы N2O4 в безводной HNO3 являются более сильными окислителями, чем сама HNO3.
Диоксид азота – промежуточный продукт в производстве HNO3. В лаборатории NO2 получают разложением безводного Pb(NO3)2 или взаимодействии меди с концентрированной азотной кислотой.
Соединения азота (+5)

Азид водорода (HN+5N2–3) – бесцветная летучая жидкость с резким запахом. При ударе распадается со взрывом.

Получены азиды металлов. Например, Pb(NN2)2 – азид свинца (II), взрывоопасное вещество, используется при производстве детонаторов, NaNN2 – азид натрия, распадается без взрыва:

2NaNN2(тв) = 2Na(ж) + 3N2(г).
Таким распадом  получают особо чистый азот без примесей.

Водный раствор HN3 – азотистоводородная кислота. Эта кислота по силе близка к уксусной кислоте СН3СООН. Азид-ион (NN2–) по свойствам напоминает NO3– и является сильным окислителем за счет N+5
Cu + 3HNN2 = Cu(NN2)2 + N2 + NH3.

Смесь HN3 и HCl ведет себя подобно «царской водке».

Ангидрид азотной кислоты (оксид азота (V)) N2O5 при обычных условиях белое кристаллическое вещество, гигроскопично, взрывоопасно (Тпл = 30 °С). Выше 30 °C – желтая жидкость с Ткип = 45 °С. Легко разлагается при кипячении и действии света. В газовой фазе имеет плоскостную структуру.
Кристаллический N2O5 – ионное соединение, состоящее из NO2+ и NO3–. При комнатной температуре самопроизвольно разлагается на оксид NO2 и кислород О2, быстрое нагревание приводит к взрыву. Растворим в СНСl3. С водой образует азотную кислоту HNO3. В лаборатории N2O5 получают взаимодействием HNO3 с Р2О5, жидкого NO2 или N2O3 с озонированным кислородом:
2HNO3 + P2O5 = N2O5 + 2HPO3.
Азотная кислота HNO3 – бесцветная жидкость, весьма гигроскопичная, неограниченно смешивается с водой (Ткип = 84 °С, Тпл = –42 °С), со временем окрашивается в желто-бурый цвет продуктами разложения:

4HNO3 ↔ 4NO2 + O2 + 2H2O.
Продажная HNO3 представляет собой 68 % водный раствор            (Ткип = 120,5 °С).

Установлено, что в нитрат-ионе азот связан с кислородом 3-мя         σ-связями и одной π-связью, которая делокализована по всему иону, порядок связи больше 1, но ни одна связь не является двойной. Все связи равноценны и нитрат-ион имеет форму правильного треугольника.
Образование связи с водородом искажает структуру правильного треугольника и одна связь O–N становится более длинной.

Азотная кислота – сильный электролит, одноосновная кислородсодержащая кислота. Самопроизвольно разлагается. Проявляет все общие свойства кислот. Является сильным окислителем и свои окислительные свойства проявляет за счет N+5 и в разбавленном, и в концентрированном виде:

N+5 + 1e– → N+4 (NO2),

                                              N+5 +3e– → N+2 (NO),

N+5 + 4e– → N+1 (N2O),

                                              N+5 + 5e– → N0 (N2),

                N+5 + 8e– → N–3 (NH4NO3, NH3).

Свойства HNO3 (конц.)

1. Взаимодействует со щелочными и щелочноземельными металлами:

8Na + 10HNO3 = 8NaNO3 + N2O + H2O.

2. Взаимодействует с менее активными металлами (с Е0 < 0):
Zn + 4HNO3 = Zn(NO3)2 + NO2 + 2H2O.

3. Al, Cr, Fe пассивируются при обычных условиях, реакции идут при нагревании:

Al + 6HNO3 = Al(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O.

3. Взаимодействует с металлами с Е0 > 0:
Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

4. Золото и платина не взаимодействуют с концентрированной азотной кислотой, но растворяются в «царской водке»:
Au + HNO3 + 4HCl = Н[AuCl4] + NO + 2H2O.

5. Взаимодействует с неметаллами:
S + 6HNO3 = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O.
Свойства HNO3 (разб.)

1. Взаимодействует со щелочными и щелочноземельными металлами:

8Na + 10HNO3 = 8NaNO3 + NH4NO3 + 3H2O.

2. Взаимодействует с менее активными металлами (с Е0 < 0):

3Zn + 8HNO3 (немного разб.) = 3Zn(NO3)2 + 2NO + 4H2O,

5Zn + 12HNO3 (умеренно разб.) = 5Zn(NO3)2 + N2 + 6H2O,
4Zn + 10HNO3 (сильно разб.) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 5H2O.

3. Взаимодействует с металлами с Е0 > 0:

Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O.

4. Золото и платина не взаимодействуют с разбавленной азотной кислотой.

5. Взаимодействует с неметаллами:
С + 4HNO3 = 3СО2 + 4NO + 2H2O.
Соли азотной кислоты – нитраты. Обладают окислительными способностями только в твердом виде:

Cr2O3 + 3NaNO3 (тв) + 4KOH = 2K2CrO4 + 3NaNO2 + 2H2O.

Нитраты натрия, калия, кальция и аммония называются селитрами. Используются в сельском хозяйстве.

Соли азотной кислоты при нагревании разлагаются, причём продукты разложения зависят от положения солеобразующего металла в ряду стандартных электродных потенциалов.
Нитраты металлов, расположенных левее магния Mg (за исключением лития) при разложении образуют нитриты и кислород, например, нитрат натрия разлагается при температуре 300 °С:
2NaNO3 = 2NaNO2 + O2.
Нитраты металлов, расположенные в ряду стандартных электродных потенциалов от Mg до Cu, а также Li дают при разложении оксид металла, NO2 и кислород. Например, нитрат меди (II) при нагревании разлагается с образованием оксида меди (II), диоксида азота и кислорода:
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2 (t ( 170°C).
Нитраты металлов, расположенных в данном ряду после Cu образуют металл, NO2 и кислород. Например, нитрат серебра, разлагается при температуре 170 °С, образуя серебро, диоксид азота и кислород:

2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2 (t ( 170 °C).
Термическое разложение нитрата аммония может происходить по-разному, в зависимости от температуры:

1. Температура ниже 270 °C:
NH4NO3 = N2O + 2H2O.

2. Температура выше 270 °C:
2NH4NO3 = 2N2 + O2 + 4H2O.
3. Фосфор
Строение атома. Степени окисления и валентности

Элемент фосфор (Р) в периодической системе химических элементов находится в 3 периоде в VA группе. Электронное строение атома:           1s22s22p63s23p3.

На внешней электронной оболочке атом фосфора имеет 5 валентных электронов. Степени окисления: –3, 0, +1, +3, +5.

Атом фосфора по числу валентных электронов является аналогом атома азота. Однако как элемент 3-го периода он существенно отличается от азота – элемента 2-го периода. Это отличие состоит в том, что у фосфора больше размер атома, меньше энергия ионизации, большее сродство к электрону и большая поляризуемость атома, чем у азота. Максимальное координационное число у атома фосфора шесть. 

История открытия

Фосфор открыт гамбургским алхимиком Хеннигом Брандом в     1669 г. Подобно другим алхимикам, Бранд пытался отыскать философский камень, а получил светящееся вещество. Бранд проводил опыты с человеческой мочой, так как полагал, что она, обладая золотистым цветом, может содержать золото или нечто нужное для его добычи. Первоначально способ Бранда заключался в том, что сначала моча отстаивалась в течение нескольких дней, пока не исчезнет неприятный запах, а затем кипятилась до клейкого состояния. Нагревая эту пасту до высоких температур и доводя до появления пузырьков, он надеялся, что, сконденсировавшись, они будут содержать золото. После нескольких часов интенсивных кипячений получались крупицы белого воскоподобного вещества, которое очень ярко горело и светилось в темноте. Бранд назвал это вещество phosphorus mirabilis (в переводе с латинского «чудотворный носитель света»). Открытие фосфора Брандом стало первым открытием нового элемента со времён античности. Несколько позже фосфор был получен другим немецким химиком Иоганном Кункелем.

Независимо от Бранда и Кункеля фосфор был получен Робертом Бойлем, описавшим его в статье «Способ приготовления фосфора из человеческой мочи», датированной 14 октября 1680 г. 
Усовершенствованный способ получения фосфора был опубликован в 1743 году Андреасом Маргграфом.

Существуют данные, что фосфор умели получать ещё арабские алхимики в XII в. То, что фосфор – простое вещество, доказал А.Л. Лавуазье. Он использовал фосфор для изучения реакций горения и в результате этого открыл (независимо от М.В. Ломоносова) закон сохранения массы.
Нахождение в природе

В земной коре в соответствии с его устойчивой степенью окисления фосфор содержится в основном в виде фосфатов. Наиболее распространены минералы гидроксоапатит Ca5(PO4)3(OH), фторапатит Ca5(PO4)3F. Крупнейшее месторождение апатитов находится на Кольском полуострове, в районе Хибинских гор. Залежи фосфоритов находятся в районе гор Каратау, в Московской, Калужской, Брянской областях и в других местах.
Фосфор входит в состав живых организмов. В организме человека большая часть фосфора связана с кальцием. Для построения скелета ребенку требуется столько же фосфора, сколько и кальция. Гидроксоапатит составляет минеральную часть костей, фторапатит – зубов. Фосфор входит в состав некоторых белковых веществ, содержащихся в генеративных органах растений, в нервных и костных тканях организмов животных и человека. Особенно богаты фосфором мозговые клетки, сложные органические производные фосфора входят в состав клеток мозга и нервов.
Из фосфора, поступающего в организм человека с пищей, главным образом с яйцами, мясом, молоком и хлебом, строится АТФ – аденозинтрифосфорная кислота, которая служит носителем энергии, а также нуклеиновые кислоты – ДНК и РНК, осуществляющие передачу наследственных свойств организма. Наиболее интенсивно АТФ расходуется в активно работающих органах тела: в печени, мышцах, мозгу. Недаром знаменитый минералог, один из основоположников науки геохимии, академик А. Е. Ферсман назвал фосфор «элементом жизни и мысли».
Как было указано, фосфор существует в природе в виде соединений, содержащихся в почве (или растворенных в природных водах). Из почвы фосфор извлекается растениями, а животные получают фосфор с растительной пищей. После отмирания растительных и животных организмов фосфор снова переходит в почву. Так осуществляется круговорот фосфора в природе.

Мировая добыча фосфатов составляет в среднем около 135 млн. тонн ежегодно. Крупнейшим в мире производителем фосфатов является США (26 % от мировой добычи). Разработки ведутся во Флориде (формация Боун-Велли), Северной Каролине, Айдахо и Юте. Королевство Марокко (вместе с Западной Сахарой) – второй по величине производитель фосфатной руды (17,3 %). Основным источником фосфорного сырья в России является апатито-нефелиновые руды на Кольском полуострове. За более чем семьдесят лет, прошедших с момента открытия месторождения, добыто свыше 570 млн. тонн апатитового концентрата. Сейчас в пределах Хибинского массива разведано 10 месторождений, суммарные запасы которых составляют 3,6 млрд. тонн, а в целом на Кольском полуострове запасы руды составляют около 20 млн. тонн.
В морской воде фосфор находится только в виде ортофосфат-аниона. Средняя концентрация фосфора в морской воде очень мала и составляет 0,07 мг/л. Высоко содержание фосфора в районе Андаманских островов (около 12 мкмоль/л). Общее океаническое количество фосфора оценивается в 9,8·1010 тонн.
Общее содержание фосфора в земной коре 0,05 % (мол. доли). Он имеет только один природный изотоп 31Р. Получены его искусственные радиоактивные изотопы.
Физические свойства
Как простое вещество фосфор существует в виде нескольких аллотропных модификаций.

Белый фосфор – белое мягкое воскообразное вещество. Он легкоплавок (Тпл = 44,1 °C, Ткип = 287 °С), летуч, растворяется в сероуглероде, эфире, не растворим в воде (хранится под слоем воды). Белый фосфор чрезвычайно ядовит. Загорается на воздухе уже при незначительном нагревании, а так же при ударе и трении. Мелкодисперстный фосфор самовоспламеняется на воздухе. Светится в темноте. Предполагается, что при медленном окислении фосфора образуются низшие оксиды, которые не устойчивы, при этом выделяется энергия и в результате происходит постоянный переход электронов, который и воспринимается как свечение. Белый фосфор имеет молекулярную кристаллическую решетку. В узлах решетки находятся молекулы Р4, имеющие тетраэдрическое строение (рисунок 4).
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Рисунок 4 – Строение молекулы белого фосфора
Это самая активна модификация фосфора.
В молекуле Р4 связи Р–Р довольно легко разрываются. Этим объясняется высокая химическая активность белого фосфора и склонность переходить при хранении (в особенности при нагревании) в более стабильные полимерные модификации, например:

Р (белый) → Р (красный), ∆Н°298 = –18,41 кДж/моль.
Красный фосфор – сборная модификация красного, розового, пурпурного, фиолетового фосфора. Цвет модификации определяется величиной кристаллов. Имеет атомную кристаллическую решетку, не растворяется ни в одном растворителе, но растворим в расплаве некоторых металлов. Красный фосфор является неорганическим полимером, состоящим из пирамидально связанных атомов (рисунок 5).
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Рисунок 5 – Строение красного фосфора
Для перевода красного фосфора в жидкое, а также в растворенное состояние необходим разрыв связей в полимерных молекулах. Поэтому полимерные модификации имеют высокие температуры плавления, практически не растворяются ни в одном из растворителей. При возгонке красного фосфора (426 °С) в пар переходят молекулы Р2, которые затем рекомбинируются в молекулы Р4. Таким образом, при конденсации паров образуется белая, а не красная модификация.
Черный фосфор – так же неорганический полимер. Имеет атомно-слоистую кристаллическую решетку с характерным для фосфора пирамидальным расположением связей (рисунок 6). По внешнему виду черный фосфор похож на графит, но является полупровоником. Его можно получить из белого фосфора при 200 °С и высоком давлении.
Р (белый) → Р (черный), ∆Н°298 = –42 кДж/моль.
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Рисунок 6 – Строение черного фосфора
Красный и особенно черный фосфор химически намного устойчивее белого. Так, если белый фосфор на воздухе самовоспламеняется при 50 °С, то красный – выше 250 °С, а черный – выше 400 °С. В отличие от белого фосфора его полимерные модификации не ядовиты. Вследствие высокой химической активности белый фосфор хранят под водой и по возможности в темноте.

В результате нагревания любой модификации фосфора при атмосферном давлении получается пар, состоящий из тетраэдрических молекул P4. При температурах выше 800 °С начинается заметная диссоциация молекул P4 с образованием молекул P2. Степень дальнейшего распада с образованием атомарного фосфора даже при температурах порядка 2000 °С не превышает нескольких процентов. При конденсации паров фосфора или затвердевании его расплава всегда образуется метастабильная белая модификация (P4).
Шкала степеней окисления фосфора
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Химические свойства

Для фосфора характерна окислительно-восстановительная двойственность.

1. Окисляет металлы при нагревании:

3Na + P = Na3P,

Al + P = AlP.

2. Восстанавливает неметаллы с большей ОЭО:

2P + 3Cl2 = 2PCl3 (при недостатке хлора),
                             2P + 5Cl2 = 2PCl5 (при избытке хлора),
4P + 3O2 = 2P2O3 (при недостатке кислорода),
4P + 5O2 = 2P2O5 (при избытке кислорода),
2P + 3S = P2S3 (P2S5).
3. Окисляет неметаллы с меньшей ОЭО:
В + Р = ВР,
3Si + 4P = QUOTE 
  Si3P4.

Фосфор непосредственно с водородом не взаимодействует, фосфин получают косвенным путем.
4. Не восстанавливает ионы Н+ из воды.
5. Не восстанавливает ионы Н+ из растворов кислот.

6. Восстанавливает центральные атомы кислот окислителей:
2P + 5H2SO4 (конц) = 2Н3PO4 + 5SO2 + 2H2O,

P + 5HNO3 (конц) = Н3PO4 + 5NO2 + H2O,

3P + 5HNO3 (разб) + 2H2O = 3Н3PO4 + 5NO.
7. Диспропорционирует в растворах щелочей:

3Р + Р + 3KОН + 3Н2О = РН3 + 3KН2РО2.
Получение
В технике фосфор получают прокаливанием фосфата кальция с углем и песком в электропечах при 1500 °С:

2Са3(РО4)2(к) + 10С(к) + 6SiO2(т) = 6CaSiO3(т) + 10CO + P4(г).
Эта реакция эндотермична, но сопровождается увеличением энтропии. Температура, при которой она протекает, определяется условием Т∆S > ∆H. При конденсации выделяющихся паров образуется белый фосфор, который длительным нагреванием при 280–340 °С переводят в красный. Основная масса красного фосфора используется в спичечном производстве.
Соединения фосфора (–3)
Степень окисления –3 фосфор проявляет в фосфидах металлов и неметаллов с меньшей ОЭО. Так как у фосфора небольшое значение ОЭО, то чисто ионных фосфидов нет. 
Ионно-ковалентные фосфиды – фосфиды s-элементов IА и IIА групп, солеподобны, легко разлагаются водой и сильными кислотами, с выделением фосфина:

Na3P + 3H2O = PH3 + 3NaOH,

Ca3P2 + 6РСl = 2PH3 + 3CaCl2.

Большинство таких фосфидов – твердые кристаллические вещества с полимерной структурой.

Металлоподобные фосфиды – фосфиды d-элементов, например: Mo2P, Zn3P2. Имеют серый или черный цвет, металлический блеск и электрическую проводимость. Фосфиды этого типа химически малоактивны. Используются как огнеупорные материалы.
Ковалентные фосфиды – фосфиды неметаллов с меньшей ОЭО. ВР, Si3P4 – твердые кристаллические вещества, химически инертны.
Водородные соединения фосфора

Фосфин РН3 – бесцветный газ с неприятным запахом, чрезвычайно ядовит. Молекула РН3, как и NH3, имеет форму тригональной пирамиды. Электрический момент диполя в молекуле РН3 значительно меньше, чем у молекулы NH3. Водородная связь между молекулами РН3 практически не проявляется, поэтому фосфин характеризуется более низкими температурами плавления (–133,8 °С) и кипения (–87,42 °С), чем аммиак. 

Как и в молекуле NH3, в молекуле фосфина центральный атом фосфора имеет неподелённую пару электронов. Однако, фосфин обладает слабыми электронодонорными свойствами по сравнению с NH3. Так, фосфин в воде растворяется, но соединений при этом не образует.
Электронодонорные свойства фосфин проявляет только при действии на него наиболее сильных доноров протонов (HClO4, HI), например:
РН3(газ) + НI(газ) = РН4I(кр).
При этом образуются малоустойчивые бесцветные кристаллические вещества – производные иона фосфония РН4+. Можно получить РН4СlO4 (перхлорат фосфония). Соли фосфония легко разлагаются водой. Фосфин и производные фосфония – сильные восстановители.

Фосфин на воздухе очень активен, легко окисляется:

РН3 + 2О2 = НРО3 + Н2О.
С водородом фосфор практически не взаимодействует. Фосфин получают косвенным путем. Образуется РН3 при гидролизе некоторых фосфидов, а также при диспропорционировании фосфора в щелочной среде при нагревании:

2Р4 + 3Ва(ОН)2 + 6Н2О = 3Ва(Н2РО2)2 + 2РН3.
Дифосфин Р2Н4 – бесцветная жидкость. Получают при конденации паров фосфина. В отличие от N2H4, Р2Н4 не обладает основными свойствами из-за слабости донорной активности. Дифосфин – сильный восстановитель, на воздухе самовоспламеняется. На основе Р2Н4 получены полимеры: Р4Н12, Р12Н6 – желтые твердые вещества.

Соединения фосфора (+1)
Фосфорноватистая (фосфиновая) кислота H3PO2 – при обычных условиях бесцветное кристаллическое вещество (Тпл = 26,5 °С), хорошо растворимое в воде. Водный раствор H3PO2 – это одноосновная кислота  (Кд = 7,9∙10-2):
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Соли фосфорноватистой кислоты – гипофосфиты (фосфинаты) хорошо растворимы в воде. Как кислота, так и ее соли – сильные восстановители, окисляются до оксофосфатов (V).
Фосфинаты применяют в качестве восстановителей, например, при химическом никелировании:

Ni2+ + [H2PO2]– + 2H2O = Ni + PO43– + 4H+ + H2.

Соединения фосфора (I) практически не проявляют окислительных свойств, но при нагревании они диспропорционируют:

3Н3PO2 = PH3 + 2H3PO3.

Соединения фосфора (+3)
У производных фосфора (III) в образовании связей принимают участие три или четыре sp3-гибридные орбитали атома фосфора, что соответствует пирамидальному и тетраэдрическому расположению связей. Так, молекула тригалогенидов фосфора РНal3 представляет собой тригональную пирамиду с атомом фосфора в вершине (рисунок 7):
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Рисунок 7 – Строение молекулы трихлорида фосфора

В ряду PF3, PCl3, PBr3 – устойчивость соединений падает, полимерность уменьшается. PF3 – газ; PCl3, PBr3 – бесцветные жидкости, РI3 – легкоплавкое кристаллическое вещество красного цвета. Галогениды фосфора устойчивы. Если NCl3 – детонатор, взрывчатое вещество, то PCl3 – устойчивое соединение при обычных условиях.

PHal3 могут участвовать в донорно-акцепторном взаимодействии:

PCl3: + □BCl3 → PCl3–BCl3.
Галогениды фосфора (III) проявляют кислотный характер:

PHal3 + 3HOH → H3PO3 + 3HCl.
Оксид фосфора (III) P2O3 существует в виде нескольких модификаций, построенных из пирамидальных структурных единиц. Обычная форма Р2О3 имеет молекулярную решетку, образованную молекулами Р4О6. Эта форма легкоплавка (Тпл = 23,8 °С, Ткип = 175,4 °С), незначительно растворима в сероуглероде. Молекула Р4О6 состоит из четырех пирамид РО3, соединённых через атомы кислорода. Другие модификации Р2О3 – полимерные соединения. Р2О3 – образуется при медленном окислении белого фосфора кислородом:

4P + 3O2 → 2P2O3 (в недостатке кислорода).

Оксид хорошо растворим в воде. P2O3 в холодной воде образует фосфористую кислоту, а в горячей воде диспропорционирует:

P2O3 + 3Н2О = 2Н3PO3,

3P2O3 + P2O3 + 12H2O = 2PH3 + 6H3PO4.

По химической природе P2O3 является кислотным оксидом, о чем свидетельствует взаимодействие с основными соединениями:

4NaOH + P2O3 = 2Na2HPO3 + H2O.

Фосфористая (фосфорноватая) кислота Н3PO3  – бесцветное, гигроскопичное, легко растворимое в воде твердое вещество (Ткип = 74 °С). При растворении в воде образуется раствор фосфористой кислоты. 
В растворе устанавливается равновесие:

H ( O                 H ( O 
H ( O ( P (    H ( O ( P        O
H ( O                 H
Кд1 = 1,6·10–3,

Кд2 = 6,3·10–7.

Обладает всеми общими свойствами кислот. При потере воды переходит в метафосфористую кислоту НPO2. 

Соединения фосфора (III) – обладают окислительно-восстановительной амфотерностью с преобладанием восстановительных свойств. Они, например, восстанавливают малоактивные металлы из растворов их соединений:

HgCl2 + Н3PO3 + Н2О = Н3PO4 + Hg + 2HCl.

Фосфористая кислота окисляется до фосфорной галогенами, диоксидом азота и другими окислителями. Тригалогениды окисляются фтором и хлором до PHal5, кислородом до POHal3 и т.д.

Соединения фосфора (+5)
Характерные координационные числа  4, 6, реже 5. Следовательно, большинство из указанных выше соединений являются полимерными, так как их простейший состав не отвечает характерному для фосфора (V) координационному числу.

Относительно более простыми по структуре являются пентагалогениды фосфора РHal5. Их молекулы имеют форму тригональной бипирамиды. 

В обычных условиях РF5 – газ (Тпл = –93,7 °С, Ткип = 84,6 °С), РСl5 (т. возг. 159 °С) и РBr5 (т. пл. 106 °С) – твердые вещества. Фторид и хлорид бесцветны, а РBr5 – красного (или желтого) цвета. В соответствии с устойчивыми значениями координационных чисел фосфора (V), кристаллы РСl5 построены из ионов РСl4+ и РСl6– (расположенных к кристаллической решетке).
Пентагалогениды – типично кислотные соединения. В частности, они более или менее легко гидролизуются, образуя кислоты:

РHal5 + 4НОН = Н3РО4 + 5ННal.
В неводных растворах РF5 взаимодействует с основными фторидами:

КF + PF5 = KPF6 (гексафторофосфат (V) калия).
С жидким HF дает гексафторофосфорную кислоту:
HF + PF5 = HPF6.

Свободная HPF6 неустойчива. Его водные растворы – очень сильная кислота (типа HClO4).
Бинарные соединения фосфора (V) с кислородом, серой, азотом полимерны. Все они построены из тетраэдрических структурных единиц типа PX4 (PO4, PS4, PN4).

Оксид фосфора (V) P2O5 – наиболее стабильный оксид фосфора. В парообразном состоянии имеет состав P4O10, 4 атома фосфора расположены в узлах тетраэдра. Характерен полиморфизм.

Твердый P2O5 имеет несколько модификаций, отличающихся характером расположения тетраэдров РО4. При окислении белого фосфора образуется летучая модификация P2O5 с молекулярной кристаллической решеткой, в узлах которой находятся молекулы Р4О10. Эта модификация легко возгоняется, исключительно активно взаимодействует с водой. Другие модификации P2O5 полимерны. Они образованы бесконечными слоями тетраэдров PO4. Имеют более высокую температуру плавления, химически несколько менее активны. 

Оксид P2O5 получают сжиганием фосфора. Технический продукт имеет вид белой снегообразной массы, обычно состоящей из смеси разных форм P2O5.

В воде при различных условиях образуют разнообразные продукты:

P2O5 + Н2О = 2НРО3 (на холоду),

P2O5 + 3Н2О = 2Н3РО4 (при нагревании),
2Н3РО4 = Н4Р2О7 + Н2О (при дальнейшем нагревании),

Н4Р2О7 = 2НРО3 + Н2О (термическое разложение).

Оксид фосфора (V) используют для осушения газов и жидкостей. Он может отнимать воду у различных веществ, например, превращает НNO3 в N2O5. В качестве хорошего дегидратирующего средства оксид фосфора (V) широко используют в химическом синтезе. 

Производные P2O5 – оксофосфаты весьма разнообразны. Большое многообразие оксофосфатов объясняется тем, что тетраэдрические структурные единицы РО4 могут объединяться с соседними единицами РО4 посредством одной, двух или трех вершин.

Простейшим представителем оксофосфатов (V) водорода является ортофосфорная кислота Н3РО4:
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Молекула имеет форму искаженного тетраэдра. В твердом и жидком состоянии молекулы объединяются за счет водородных связей. Этим обусловлена повышенная вязкость концентрированных растворов фосфорной кислоты. 

Ортофосфорная кислота – твердое гигроскопичное вещество, хорошо растворимое в воде. В водном растворе это трехосновная кислота. В водном растворе по 1-й ступени диссоциирует как электролит средней силы, по 2-й и 3-й – как слабый электролит. Фосфорная кислота проявляет все общие свойства кислот.

Метафосфорная кислота НРО3 – прозрачная стекловидная масса, имеет полимерное строение. Степень полимеризации 2–6. Строение структурного звена:
[image: image52.png]



Качественная реакция, определяющая полимерную структуру – реакция с белком, в результате которой происходит коагуляция белка.
Дифосфорная кислота Н4Р2О7 – кристаллическое вещество. В растворе – четырехосновная кислота:
[image: image53.png]



По 1-й и 2-й ступеням диссоциирует как электролит средней силы, по 3-й, 4-й – как слабый электролит. Все фосфорные кислоты, в отличие от азотной кислоты, не проявляют окислительные свойства за счет Р+5. Причинами этого являются:

1. относительно невысокое значение ОЭО;
2. более плотная экранировка фосфора атомами кислорода;
3. полимерное строение НРО3.

Из оксофосфатов (V) наибольшее практическое значение имеют производные анионов РО43– (фосфаты), НРО42– (гидрофосфаты) и Н2РО4– (дигидрофосфаты). Из фосфатов растворимы лишь немногие, в частности производные ионов калия, натрия, аммония. Как правило, фосфаты бесцветны.

Основная масса фосфатов применяется в качестве удобрений. Так, Са(Н2РО4)2·2Н2О составляет основу суперфосфата, СаНРО4·2Н2О главная составная часть преципитата. Их получают разложением фосфорита кислотами Н2SO4, Н3РО4 соответственно:

Са3(РО4)2 + 2Н2SО4 = Cа(Н2РО4)2 + 2СаSO4,
Са3(РО4)2 + Н3РО4 = 3СаНРО4.

Смешанными азотнофосфорными удобрениями являются так называемые аммофос – смесь (NH4)Н2РО4 и (NH4)2НРО4 и амофоска – смесь аммофоса с калийной селитрой КNO3.

Сульфид фосфора (V) Р2S5 подобно оксиду существует в виде нескольких модификаций. Наиболее простая форма состоит из молекул Р4S10, по структуре аналогичных Р4О10. 

Структура нитрида фосфора (V) Р3N5 изучена недостаточно. Это белое, твердое, химически очень устойчивое вещество. В реакции вступает лишь при сильном нагревании.

Приведенный обзор далеко не исчерпывает всего многообразия неорганических соединений фосфора. Еще более разнообразны его элементорганические соединения, в изучении которых особая заслуга принадлежит А.Е. Арбузову. Соединения фосфора широко применяют в качестве удобрений, для борьбы с вредителями сельскохозяйственных культур и сорняками, в медицине, производстве пластмасс, моющих средств и др. 

4. Мышьяк


Строение атома


Мышьяк – химический элемент VА группы периодической системы химических элементов, электронный аналог азота и фосфора. Относительная атомная масса 74,9216. Структура внешней электронной оболочки: 4s24р3. Из 5 валентных электронов, три – не спарены. Наличие у атома трех свободных электронов в основном состоянии определяет его валентность, равную III. Один из спаренных электронов s-подуровня внешнего уровня может переходить на d-подуровень, тогда число неспаренных электронов возрастает до 5 и атом может проявлять валентность V. Степени окисления в соединениях: –3, 0, +3 и +5. 

История открытия

Мышьяк относится к пяти «алхимическим» элементам, открытым в средние века (удивительно, но четыре из них – As, Sb, Bi и P находятся в одной группе периодической системы). 


Мышьяк в чистом виде был открыт во время алхимических экспериментов в Средние века. Его соединения были известны людям издавна, их использовали для производства лекарств и красок. На сегодняшний день особенно многогранно мышьяк используется в металлургии. Один из периодов развития человечества историки назвали бронзовым. В это время люди перешли от каменного оружия к усовершенствованному бронзовому оружию. Бронза является соединением (сплавом) олова с медью. Как считают историки, первая бронза была отлита в долине Тигра и Евфрата, примерно в 30 вв. до н.э. В зависимости от процентного состава входящих в сплав составляющих, бронза, отлитая у разных кузнецов, могла обладать разными свойствами. Учёные выяснили, что наилучшая бронза с ценными свойствами – это сплав меди, который содержит до 3 % олова и до 7 % мышьяковистых веществ. Такая бронза легко отливалась и лучше ковалась. Вероятно, при выплавке перепутали медную руду с продуктами выветривания медно-мышьяковых сульфидных минералов, которые имели похожий вид. Древние мастера оценили хорошие свойства сплава и далее уже целенаправленно искали залежи мышьяковых минералов. Чтобы их найти, использовали специфическое свойство этих минералов при нагревании давать чесночный запах. Но со временем выплавка бронзы с содержанием мышьяковистых соединений прекратилась. Вероятнее всего, это случилось из-за того, что при обжиге мышьяк содержащих веществ очень часто возникали отравления. Конечно, в далёком прошлом данный элемент был известен только в виде его минералов. 

В Древнем Китае знали твёрдый минерал под названием реальгар, который, как известно сейчас, является сульфидом состава As4S4. Слово «реальгар» в переводе с арабского означает «рудниковая пыль». Этот минерал использовали для осуществления резьбы по камню, но у него был один существенный недостаток: на свету или при нагревании реальгар «портился», поскольку под влиянием термической реакции превращался в совершенно другое вещество As2S3. Учёный и философ Аристотель в 4 в. до н.э. дал своё название этому минералу – «сандарак». Спустя три столетия римский учёный и писатель Плиний Старший вместе с врачом и ботаником Диоскоридом описали другой минерал под названием аурипигмент. Латинское название минерала переводится «золотая краска». Этот минерал использовался в качестве желтого красителя.

В средние века алхимики выделяли три формы вещества: жёлтый мышьяк (являющийся сульфидом As2S3), красный (сульфид As4S4) и белый (оксид As2O3). Белый образуется при возгонке некоторых примесей мышьяка во время обжига медных руд, которые содержат этот элемент. Он конденсировался из газовой фазы, и в виде белого налёта оседал, после чего его и собирали. В 13 веке алхимики при нагревании жёлтого мышьяка и мыла получили металлоподобное вещество, которое, возможно, являлось первым образцом чистого вещества, полученного искусственным путём. Но полученное вещество нарушало представления алхимиков о мистической «связи» семи известных им металлов с семью астрономическими объектами – планетами; именно поэтому алхимики называли полученное вещество «незаконнорожденным металлом». Они заметили за ним одно интересное свойство –  вещество могло придать меди белый цвет. 


Мышьяк был совершенно точно идентифицирован как самостоятельное вещество в начале 17 века, когда аптекарь Иоганн Шредер при восстановлении древесным углём оксида, получил его в чистом виде. Несколько лет спустя французский врач и химик Никола Лемери сумел получить это вещество, нагревая его оксид в смеси с поташом и мылом. В следующем веке его уже хорошо знали и называли необычным «полуметаллом». Шведский учёный Карл Вильгельм Шееле получил опытным путём мышьяковистый газообразный водород и мышьяковую кислоту. В тоже время Антуан Лоран Лавуазье признал это вещество самостоятельным химическим элементом.


Природные соединения

В природе мышьяк представлен только одним стабильным нуклидом 75As. Искусственно получены также более десяти его радиоактивных изотопов с периодом полураспада от нескольких минут до нескольких месяцев. 


Элемент часто встречается в природных условиях в соединениях с медью, кобальтом, никелем, железом. В земной коре его не так много –  около 5 грамм на тонну, это примерно столько же, сколько олова, молибдена, германия, вольфрама и брома. 


Состав минералов, которые образует данный химический элемент (на сегодняшний день их более 200), обусловлен «полуметаллическими» свойствами элемента. Он может находиться как в отрицательной, так и в положительной степени окисления и поэтому легко соединяется со многими другими элементами.

Минералы, содержащие мышьяк, имеют сложный состав. Сам элемент может заменять собой в кристаллической решетке атомы сурьмы, серы, а также атомы металлов. Многие соединения металлов и мышьяка, если судить по их составу, скорее относятся к интерметаллическим соединениям, нежели к арсенидам; часть из них отличается переменным содержанием основного элемента. В арсенидах может одновременно присутствовать сразу несколько металлов, и атомы этих металлов при близком радиусе ионов могут в произвольных соотношениях замещать друг друга в кристаллической решетке. Все минералы, причисляемые к арсенидам, имеют металлический блеск. Они непрозрачны, тяжелы, их твердость невелика. Примером естественных арсенидов (их насчитывается примерно 25) могут служить такие минералы как скуттерудит, саффлорит, раммельсбергит, никельскуттерудит, никелин, лёллингит, сперрилит, маухерит, альгодонит, лангисит, клиносаффлорит. Эти арсениды обладают высокой плотностью и относятся к группе «сверхтяжёлых» минералов.

Самый распространённый минерал – арсенопирит (или, мышьяковый колчедан) FeAsS. Интересным для химиков кажется строение тех минералов, в которых одновременно с серой присутствует мышьяк, и в которых он играет роль металла, поскольку группируется вместе с иными металлами. Это минералы арсеносульванит, жиродит, арсеногаухекорнит, фрейбергит, голдфилдит, теннантит, аргентотеннантит. Строение этих минералов очень сложное.

В центральном округе Швеции встречаются карьеры, в которых добывают железомарганцевую руду. В этих карьерах были найдены и описаны более пятидесяти образцов минералов, которые являются арсенатами. Часть этих арсенатов нигде больше не встречалась. Как полагают специалисты, эти минералы образовались при невысоких температурах как результат взаимодействия мышьяковой кислоты с другими веществами. Арсенаты так же являются продуктами окисления некоторых сульфидных руд.

Чистый мышьяк достаточно инертен по своим химическим свойствам, его можно обнаружить в самородном состоянии. Он выглядит, как сросшиеся иголочки или кубики. Такой самородок легко растереть в порошок. Он содержит до 15 % примесей (кобальт, железо, никель, серебро и другие металлы). В почве содержание мышьяка составляет, как правило, от        0,1 мг/кг до 40 мг/кг. В тех местностях, где залегает мышьяковая руда, и в районе вулканов, почва может содержать очень большое количество мышьяка – до 8 г/кг. Именно такой показатель встречается в некоторых районах Новой Зеландии и Швейцарии. В таких районах гибнет флора, а животные болеют. Такая же ситуация характерна для пустынь и степей, где мышьяк из почвы не вымывается. По сравнению со средним содержанием, обогащёнными считаются и глинистые породы, поскольку в них содержится вчетверо больше мышьяковистых веществ. 


Если чистое вещество превращается в результате биометилирования в летучее мышьякорганическое соединение, то его выносит из почвы не только вода, но и ветер. Биометилирование – это присоединение метильной группы, при котором образуется связь C–As. Этот процесс осуществляется при участии вещества метилкобаламина – это метилированное производное витамина B12. Биометилирование мышьяка происходит как в морской воде, так и в пресной. Это приводит к образованию таких мышьякорганических соединений как метиларсоновая и диметиларсиновая кислоты. В тех районах, где нет специфического загрязнения, концентрация мышьяка составляет 0,01 мкг/м3, а в промышленных районах, где расположены электростанции и заводы, концентрация достигает уровня 1 мкг/м3. В районах, где находятся промышленные центры, выпадение мышьяка интенсивное и составляет до 40 кг/км2 в год.

Мышьяк может находиться в природных водах в различных соединениях и формах. Трёхвалентный мышьяк, например, во много раз токсичнее, чем пятивалентный. Некоторые из морских водорослей могут накапливать мышьяк в такой концентрации, что являются опасными для людей. Такие водоросли вполне могут расти и даже размножаться в кислотной мышьяковистой среде.

Биологическая роль мышьяка

Мышьяк препятствует потери организмом фосфора. Витамин D является регулирующим фактором в протекании фосфорно-кальциевого обмена, а мышьяк, в свою очередь, регулирует фосфорный обмен. Известно также, что некоторые из форм аллергии развиваются из-за дефицита в организме мышьяка. Микроэлемент применяется для повышения аппетита при анемии. При отравлении селеном мышьяк является отличным противоядием. Экспериментальные исследования на мышах показали, что точно рассчитанные дозы вещества помогают снизить заболеваемость раком. При увеличении концентрации элемента в почве или продуктах питания, наступает интоксикация. Выраженная интоксикация может привести к таким серьёзным болезням как рак гортани или белокровие. Более того, число летальных исходов тоже увеличится. Известно, что 80 % вещества, поступившего в организм с пищей, направляется в желудочно-кишечный тракт и оттуда попадает в кровь, а оставшиеся 20 % попадают к нам через кожу и лёгкие. Через сутки после поступления в организм, из него выводится более 30 % вещества вместе с мочой и около 4 % – вместе с фекалиями. По классификации, мышьяк относят к иммунотоксичным, условно эссенциальным, элементам. Доказано, что он принимает участие практически во всех важных биохимических процессах. 


Физические свойства

В свободном состоянии мышьяк похож на металл, он довольно хорошо проводит электрический ток и тепло, однако, в отличие от настоящих металлов является полупроводником, он очень хрупок и легко измельчается в порошок. 


Мышьяк способен существовать в нескольких аллотропных формах. При быстром охлаждении пара (состоящего из молекул As4) образуется неметаллическая модификация – желтый мышьяк (пл. 2,0 г/см3), изоморфный белому фосфору и подобно ему растворимый в сероуглероде.


Эта модификация менее устойчива, чем белый фосфор, при действии света или при слабом нагревании легко переходит в металлическую модификацию – серый мышьяк. 


Серый мышьяк имеет металлический вид, электропроводен, хрупок. Он изоморфен, имеет слоистую структуру типа черного фосфора. Каждый из атомов пирамидально связан с тремя соседними по слою и имеет трех ближайших соседей в другом слое (рисунок 8).


Рисунок 8 – Слоистая структура мышьяка

В обычных условиях металлическая модификация серого мышьяка устойчива по отношению к воздуху и воде.
Шкала степеней окисления мышьяка
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Химические свойства


Химическая активность мышьяка обусловлена окислительно-восстановительной амфотерностью.

1. При определенных условиях восстанавливает неметаллы с большей электроотрицательностью:

4As + 3O2 = 2As2O3,

2As + 3Cl2 = 2AsCl3,

2As + 3S = As2S3.

2. Окисляет неметаллы с меньшей электроотрицательностью при высокой температуре с образованием арсенидов:

3As + 2B = B2As3.
3. Окисляет металлы:

As + 3Na = Na3As,

As + Al = AlAs.
4. Не восстанавливает ионы водорода из растворов кислот, так как окислительно-восстановительный потенциал положительный.
5. Восстанавливает центральные атомы кислот окислителей: 
As + HNO3 + H2O = H3AsO3  + NO,

As + 5HNO3(конц) = H3AsO4 + 5NO2 + H2O,
2As + 5H2SO4(конц) = 2H3AsO4 + 5SO2+ 2H2O.


6. В отличие от фосфора мышьяк не взаимодействует со щелочами.

7. Сильные окислители переводят мышьяк в мышьяковую кислоту:
2As + 5Cl2 + 8H2O = 2H3AsO4 + 10HCl.

Получение мышьяка

Мышьяк получают главным образом нагреванием мышьякового колчедана без доступа воздуха в трубках из огнеупорной глины. Мышьяк возгоняется и конденсируется в приемнике:

FеАsS → FеS + Аs.
Сырьем для получения мышьяка также может служить мышьяковистое железо. При нагревании без доступа воздуха оно разлагается:

FеАs2 = FеAs + Аs.
Образующийся арсенид железа FеАs прокаливают:

2FеАs + 3O2 = Fе2O3 + Аs2O3.
Возгоняющийся оксид мышьяка можно восстановить углем до металлического мышьяка. Обычно этого не делают, так как триоксид мышьяка находит более широкое применение, чем металлический мышьяк.

Применение мышьяка
Около 98 % всего добываемого мышьяка не используется в чистом виде, но его соединения применяются в разных отраслях промышленности. Ежегодно добывают и используют сотни тонн веществ, содержащих мышьяк.
Соединения мышьяка добавляют в состав подшипниковых сплавов для улучшения качества, используют при создании кабелей и свинцовых аккумуляторов для повышения твёрдости, применяют в сплавах с германием или кремнием при производстве полупроводниковых приборов. Мышьяк применяется как легирующая добавка, которая придает проводимость определенного типа, характерного для полупроводников. 


Мышьяк является ценным материалом в цветной металлургии. При добавлении к свинцу в количестве 1 %, повышается твёрдость сплава. Добавка в медь усиливает её прочность, коррозионную стойкость и твёрдость. Благодаря этой добавке, текучесть меди увеличивается, что облегчает процесс вытягивания проволоки. Добавляют мышьяк в некоторые сорта латуней, бронз, типографских сплавов. Однако из производственного процесса эту добавку стараются исключить, поскольку она очень вредна для человека. Более того, она вредна и для металлов, поскольку присутствие мышьяка в больших количествах ухудшает свойства многих сплавов и металлов. Оксиды мышьяка используют в стекловарении в качестве осветлителей стекла. 

Еще древние стеклодувы знали, что белый мышьяк способствует непрозрачности стекла. Однако малые добавки его, наоборот, осветляют стекло. Мышьяк и поныне входит в рецептуру изготовления некоторых стекол, к примеру, «венского» стекла, используемого для создания термометров.
Мышьяковистые соединения используют в качестве антисептического средства для предохранения от порчи, а также для консервирования мехов, шкур, чучел; для создания необрастающих красок для водного транспорта, для пропитки древесины.
Биологическая активность некоторых производных мышьяка заинтересовала агрономов, работников санэпидслужбы, ветеринаров. В итоге были созданы мышьяксодержащие препараты, которые являлись стимуляторами продуктивности и роста; лекарственные средства для профилактики болезней скота; противоглистные средства.

Мышьяксодержащие средства применяются для борьбы с грызунами, сорняками, насекомыми. Раньше их активно применяли для обработки хлопковых и табачных плантаций, фруктовых деревьев; для избавления скота от блох и вшей; для высушивания хлопковой плантации перед уборкой; для стимулирования роста в свиноводстве и птицеводстве.

Важнейшие области использования мышьяксодержащих веществ – производство микросхем, полупроводниковых материалов и волоконной оптики, плёночной электроники, а также выращивание для лазеров специальных монокристаллов. В этих случаях, как правило, применяют газообразный арсин. Арсениды индия и галлия применяют при изготовлении диодов, транзисторов, лазеров.
В тканях и органах элемент в основном обнаруживается в белковой фракции, гораздо меньше его – в кислоторастворимой фракции и только незначительная его часть находится в липидной фракции. Он является участником окислительно-восстановительных реакций, без него невозможен окислительный распад сложных углеводов. Он участвует в брожении и гликолизе. Соединения этого вещества применяются в биохимии как специфические ферментные ингибиторы, которые нужны для изучения метаболических реакций. Он необходим человеческому организму в качестве микроэлемента.
В медицине применение мышьяка гораздо менее обширное, чем в производстве. Он используется в стоматологии, при лечении лейкоза. Диагностика разнообразных патологий и заболеваний, а также лечение стоматологических болезней производятся с использованием микроскопических доз мышьяка. Самое главное в мышьяке – это его токсичность для человеческого здоровья. Поскольку он негативно влияет на здоровье, то доскональным изучением его свойств занимается именно медицинская область науки, которая ищет методы уберечь человека от мышьяковой интоксикации или свести к минимуму её последствия.


Соединения мышьяка в степени окисления –3
Арсениды (лат. arsenicum – мышьяк) – соединения мышьяка с более электроположительными элементами. Известны для всех металлов, кроме Sb, Bi, Pb и Tl, бора, кремния.
В качестве солеподобных соединений, в которых мышьяк проявляет степень окисления –3, можно рассматривать арсениды s-элементов IА и IIА групп (К3As, Ca3As2, Mg3As2 и др.). В большинстве других случаев при взаимодействии металлов с мышьяком образуются соединения металлического типа. Арсениды p-элементов и элементов погруппы цинка являются полупроводниками.

Арсениды – кристаллические высокоплавкие соединения с металлическим блеском, обычно серебристо-белого или светло-серого цвета (иногда жёлтого или красного). Обладают полупроводниковой, полуметаллической или металлической (низшие арсениды) проводимостью.

Некоторые арсениды переходных металлов, например Cr2As и Fe2As – антиферромагнетики, а MnAs – ферромагнетик. Некоторые арсениды, например MoAs2, Pd2As, при Т < 1 К становятся сверхпроводниками.

Арсениды щелочных металлов гидролизуются водой с выделением арсина:
Na3As + 3H2O = 3NaOH + AsH3.
Арсениды щелочноземельных металлов с водой реагируют медленно, легко растворяются в кислотах:

Ba3As2 + 6H2O = 3Ba(OH)2 + 2AsH3,

Ba3As2 + 6HCl = 3BaCl2 + 2AsH3.

Арсениды тяжелых металлов (d-элементов), как правило, с водой практически не взаимодействуют, реагируют с кислотами и при сплавлении – со щелочами.

С увеличением содержания мышьяка в молекуле химическая стойкость арсенидов увеличивается. При действии окислителей или при нагревании на воздухе арсениды окисляются до арсенатов(III) или As2O3:

WAs2 + 3O2 = WO3 + As2O3.
Арсениды получают чаще всего сплавлением мышьяка с соответствующим металлом в вакууме, инертной атмосфере, под давлением пара или под слоем флюса, а также действием пара мышьяка на металлы:

Mn + As = MnAs.
Арсениды могут быть получены взаимодействием AsCl3 с металлами, AsH3 с их оксидами, растворами солей, сплавлением мышьяка с галогенидами металлов, восстановлением арсенантов (V) или арсенатов (III) металлов водородом, взаимодействием мышьяка с растворами металлов в жидком NH3 и др. способами.
Арсениды применяют в основном как полупроводниковые материалы.


Соединения мышьяка в степени окисления +3.

Арсин (мышьяковистый водород, гидрид мышьяка) – AsH3. При нормальных условиях – ядовитый бесцветный газ. Абсолютно химически чистый арсин запаха не имеет, но ввиду неустойчивости продукты его окисления придают арсину чесночный запах.
Молекула арсина имеет форму тригональной пирамиды с атомом мышьяка в вершине (рисунок 9):


Рисунок 9– Строение молекулы арсина
Низкое значение дипольного момента свидетельствует, что связь в молекуле арсина близка к неполярной и арсин практически не проявляет электронодонорные свойства. Так, ион арсония AsH4+, в отличие от его аналога иона аммония NH4+ неустойчив и был обнаружен лишь спектроскопически при пониженной температуре.

В промышленности арсин получают:

1) гидролизом арсенидов металлов (Mg, Zn и др.):

Na3As + 3H2O = AsH3 + 3NaOH;
2) восстановлением соединений мышьяка водородом в момент выделения:
As2O3 + 6Zn + 6H2SO4 = 2AsH3 + 6ZnSO4 + 3H2O;
3) взаимодействием галогенидов мышьяка с Li[AlH4], Na[BH4] или другими гидридами.
Арсин проявляет сильные восстановительные свойства, например, из раствора нитрата серебра он осаждает металлическое серебро:

AsH3 + 6AgNO3 + 3H2O = 6Ag + As(OH)3 + 6HNO3.
Арсин сравнительно нестоек и медленно разлагается даже при комнатной температуре на водород и элементарный мышьяк, при температуре 500 °C – мгновенно:

2AsH3 = 2As + 3H2.
При пропускании AsH3 через нагретую, наполненную водородом стеклянную трубку, металлический мышьяк отлагается на стенках трубки в виде черно-бурого зеркала. На этом свойстве арсина основана высокочувствительная качественная реакция на мышьяк – проба Марша.

Не самовоспламеняется на воздухе и кислороде при комнатной температуре, но при нагревании на воздухе до 200 °C сгорает:

2AsH3 + 3O2 = As2O3 + 3H2O.
В хлоре самовоспламеняется даже при –196 оС с выделением водорода и замещением водорода на хлор:
AsH3 + 3Cl2 = AsCl3 + 3HCl.
С бромом и йодом реагирует таким же образом, образуя соответствующие галогениды.

При взаимодействии с серой выделяется сероводород:
2AsH3 + 3S = 3H2S + 2As.

Реагирует с концентрированной соляной кислотой c выделением водорода:

AsH3 + 3HCl = AsCl3 + 3H2.
Реагирует с растворами щелочных металлов в жидком аммиаке, проявляя кислотные свойства и образуя мышьяковистые производные, аналогичные амидам щелочных металлов: 

AsH3 + NaNH2 = NaAsH2 + NH3.
При нагревании арсина с металлами образуются арсениды.

Гидрид мышьяка является одним из самых сильных неорганических ядов (ПДК 0,0003 мг/л). Оказывает кроверазрушающее действие. При длительном и частом воздействии на организм может вызвать злокачественные новообразования.
Применяют AsH3 для легирования полупроводниковых материалов мышьяком, для получения мышьяка высокой чистоты.

Оксид мышьяка (III) As2O3 является ценным химическим сырьём для получения других производных мышьяка, в том числе органических соединений, содержащих мышьяк. Однако безопасность его применения во многих областях подвергается сомнению из-за высокой токсичности данного вещества.
Оксид мышьяка (III) может быть получен многими способами, включая окисление (горение) мышьяка и его производных на воздухе:
2As2S3 + 9O2 = 2As2O3 + 6SO2.
Большая часть, однако, является побочным продуктом других производств – золотодобычи и получения меди, где он выделяется при прокаливании на воздухе. Раньше это приводило к многочисленным массовым отравлениям. В настоящее время интенсивная добыча мышьяковых руд ведётся только в Китае.
As2O3 проявляет слабую кислотно-основную амфотерность с явным преобладанием кислотных свойств:
As2O3 + 6HCl = 2AsCl3 + 3H2O,

As2O3 + 6NH4OH = 2(NH4)3AsO3 + 3H2O.


Оксид мышьяка (III) обладает окислительно-восстановительной амфотерностью с преобладанием свойств восстановителя:
As2O3 + 2Na2CO3 + H2O = 2Na2HAsO4 + 2CO,
                  восстановитель
As2O3 + 3C  = 2As + 3CO.

                                       окислитель

Концентрированная азотная кислота окисляет его до ортомышьяковой кислоты H3AsO4:

As2O3 + 4HNO3 + H2O = 2H3AsO4 + 4NO2.
В жидком и газообразном (до 800 °C) состояниях имеет формулу As4O6 (в форме димера) и изоструктурен P4O6. При нагревании свыше      800 °C As4O6 распадается на молекулы As2O3, схожей по строению с N2O3. В твёрдом состоянии сосуществуют три полиморфных формы: кубическая молекулярная (As4O6) и две полимерные формы. Полимеры, образующие при остывании монокристаллы, напоминают пирамидальную структуру AsO3 с общими атомами кислорода. 

Оксид мышьяка (III) используется для изготовления цветного стекла, также применяется в лесохимии и электротехнике полупроводников, получения чистого мышьяка и его соединений, таких как арсенат натрия и арсенид натрия.

В соединении с ацетатом меди (II) триоксид образует красящее вещество – парижскую зелень, ныне из-за чрезвычайной токсичности неиспользуемую.

Триоксид мышьяка используется для лечения раковых заболеваний, таких как лейкемия, однако ввиду высоких рисков от его применения предпочтение отдаётся другим препаратам.

Гидроксид мышьяка образуется при растворении в воде оксида мышьяка (ІІІ):
As2O3 + 3H2O = 2As(OH)3.
Гидроксид мышьяка (ІІІ) амфотерен, но у него преобладают кислотные свойсва.


В свободном состоянии  As(OH)3 не выделен, в водном растворе ведет себя как слабая кислота H3AsO3, называемая мышьяковистой.

Метамышья́ковистая кислота́ HAsO2 – слабая неорганическая кислота, существующая только в растворе. При выпаривании образуется оксид мышьяка (III) и вода. Оказывает некротизирующее действие на ткани живых организмов, поэтому применяется в стоматологии. К стоматологической пасте прибавляется антисептик (тимол, карболовая кислота), так как метамышьяковистая кислота обладает недостаточным антисептическим действием.

Метамышьяковистую кислоту получают растворением галогенидов мышьяка в воде:

AsCl3 + 2H2O = 3HCl + HAsO2.
В раствор HAsO2 является слабой кислотой и в водных растворах диссоциирует на ионы очень слабо:

HAsO2 = H+ + AsO2–.
Проявляет некоторые признаки кислотно-основной амфотерности. взаимодействуя как с сильными кислотами, так и со щелочами:
HAsO2 +4НCl + = НAsСl4 + 2Н2О.

HAsO2 + КOH = KAsO2 + H2O.
Метамышьяковистая кислота, как и все соединения мышьяка (III) обладает окислительно-восстановительной двойственностью с преобладанием восстановительных свойств: 
HAsO2 + Cl2 + 2H2O = H3AsO4 + 2HCl.

Соли метамышьяковистой кислоты – арсениты, как правило, плохо растворимы в воде. Хорошо растворимы соли щелочных металлов (кроме лития). Соли образуются в результате следующих реакций:

HAsO2 + КOH = KAsO2 + H2O,

Na2O + As2O3 = 2NaAsO2.
Метамышьяковистую кислоту и ее соли используют в медицине      (в стоматологии), для получения мышьяковой кислоты и арсенатов, а также для получения некоторых видов стекла, как восстановители во многих синтезах и в сельском хозяйстве для борьбы с грызунами.

Сульфид мышьяка (III) As2S3. представляет собой тёмно-жёлтые кристаллы, не растворимые в воде. В природе встречается минерал аурипигмент – As2S3. Сплавление мышьяка с серой в инертной атмосфере (t = 500– 600 oC) даёт смесь продуктов: 

2As +3S = As2S3 (As2S5, As4S4).

Сульфид мышьяка (III) можно получить растворением оксида мышьяка в насыщенном растворе сероводорода:

As2O3 + 3H2S = As2S3 + 3H2O;
а также сплавлением оксида мышьяка с серой (t = 300 oC):

2As2O3 + 9S = 2As2S3 + 3SО2.

Сульфид мышьяка (III) образует тёмно-жёлтые кристаллы, образованные молекулами димера As4S6. Практически нерастворим в воде, растворяется в этаноле, не растворяется в сероуглероде, бензоле.
Разлагается перегретым паром (t = 200–250 oC):

As2S3 + 3H2O = As2O3 + 3H2S.

Окисляется горячими растворами серной и азотной кислотами:

As2S3 + 11H2SO4 = 2Н3AsO4+ 14SO2 + 8H2O,

3As2S3 + 28HNO3 + 4H2O = 6Н3AsO4+ 28NO + 9H2SO4.
Реагирует со щелочами:

As2S3 + 6NaOH = Na3AsO3 + Na3[AsS3] + 3H2O.

Окисляется горячим концентрированным раствором пероксида водорода:

As2S3 + 14H2O2 = 2H3AsO4 + 3H2SO4 + 8H2O.

Окисляется кислородом воздуха при прокаливании (t = 500 oC):

2As2S3 + 9O2 = 2As2O3 + 6SO2.
Реагирует с серой при сплавлении (t = 100–120 oC):

As2S3 + 2S = As2S5.
С сульфидами щелочных металлов образует тиоарсениты:

As2S3 + 3Na2S = 2Na3[AsS3].

С сульфидами щелочных металлов с серой образует тиоарсенаты:

As2S3 + 3Na2S + 2S = 2Na3[AsS4].
Галогениды мышьяка мышьяка (III) (тригалиды) – AsHal3 – получают взаимодействием простых веществ при недостатке галогена.

Молекулы тригалидов AsHal3 имеют пирамидальное строение. Некоторые свойства рассматриваемых соединений приведены в таблице 4.
Таблица 5 – Свойства соединений AsГ3
	Формулы
	Теплота образования,
кДж/моль
	D

(Э–Г),  пм
	Энергия связи,
кДж/моль
	Температура плавления,°С
	Температура кипения, °С

	AsF3
	     957
	171
	481
	–6
	58

	AsCl3
	     313
	216
	305
	–16
	130

	AsBr3
	     201
	233
	251
	31
	221

	AsI3
	      67
	256
	192
	141
	371


Трифторид мышьяка АsF3 – бесцветная жидкость, разлагается в воде. Получают действием фтороводорода на оксид мышьяка (III) при температуре 140–200 oC:

As2O3 + 6HF = AsF3 + 3H2O,
а также действием фторсульфоновой кислоты на триоксид мышьяка при     t = 55–65 oC:

As2O3 + 4HSO3F = AsF3 + SO3 + HF + As(HSO4)3.

Взаимодействует с водой:

2AsF3 + 3H2O = As2O3 + 6HF.
Окисляется концентрированной азотной кислотой:

AsF3 + 2HNO3 + 2H2O = H3AsO4 + 3HF + 2NO2.

Реагирует с щелочами:

AsF3 + 6NaOH = Na3AsO3 + 3NaF + 3H2O.

Реагирует с оксидом кремния (разъедает стекло) (t = 100–150 oC):

4AsF3 + 3SiO2 = 2As2O3 + 3SiF4.
С фторидами щелочных металлов образует комплексные соли:

AsF3 + KF = K[AsF4].
Применяется как катализатор в реакциях полимеризации
Хлорид мышьяка (III) As

HYPERLINK "http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A5%D0%BB%D0%BE%D1%80" \o "Хлор"
Cl3  представляет собой бесцветную жидкость. Образуется при взаимодействии триоксида мышьяка с концентрированной соляной кислотой и последующей дистилляцией продукта реакции:

As2O3 + 6HCl = 2AsCl3 + 3H2O.
Таким образом, в отличие от PCl3, это соединение более устойчиво в кислой среде. Смесь As2O3 и AsCl3, реагируя между собой, образует линейный полимер AsOCl. С хлоридами AsCl3 образует сложные соли с анионом [AsCl4]−. Трихлорид мышьяка гидролизуется в воде с образованием мышьяковистой и соляной кислот:

AsCl3 + 3H2O = Н3AsO3 + 3HCl.

Хлорид мышьяка (III) используется для получения хлорпроизводных мышьяка, широко применяющихся в фармацевтике и в сельском хозяйстве для борьбы с вредителями.

Бромид мышьяка (III) As

HYPERLINK "http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%91%D1%80%D0%BE%D0%BC" \o "Бром"
Br3 единственный бинарный бромид мышьяка, получаемый непосредственным взаимодействием брома и мышьяка. AsBr3 имеет высокий показатель преломления, приблизительно равный 2,3.
Йодид мышьяка (III) As

HYPERLINK "http://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%98%D0%BE%D0%B4" \o "Иод"
I3. Молекула пирамидальной формы, с ковалентной связью. Образуется по реакции трихлорида мышьяка и йодийной соли активного металла (например, калия):

AsCl3(р) + 3KI(р) = AsI3(р) + 3KCl(р).
Гидролиз происходит медленно, с образованием триоксида мышьяка и соляной кислоты. Промежуточным продуктом реакции является As(OH)3, находящийся в равновесии с соляной кислотой. Реакция водного раствора сильнокислая, pH в 0,1 н растворе составляет 1,1. При прокаливании на воздухе при температуре 200 °C разлагается с образованием триоксида мышьяка, йода и мышьяка в свободном виде.

Соединения мышьяка в степени окисления +5 
Степень окисления +5 менее характерна для мышьяка. Получены соединения: фторид AsF5, оксид As2O5, сульфид As2S5.
Оксид мышьяка (V) As2O5 (пентаоксид мышьяка) – важное производное мышьяка. Его использование и токсические свойства сходны с триоксидом мышьяка, As2O3. Пентаоксид используется в синтезе арсенатов, красителей, инсектицидов и фунгицидов, в цветной печати и консервации древесины.
Оксид мышьяка (V) может быть получен при сжигании мышьяка в избытке кислорода или окислением триоксида такими веществами, как озон, пероксид водорода и азотная кислота.

As2O5 проявляет кислотные свойства, растворяется в воде с образованием мышьяковой кислоты, H3AsO4:
As2O5 + 3H2O = 2H3AsO4.
При взаимодействии со щелочами образует соли – арсенаты:
As2O5 + 6NaOH = 2Na3AsO4 + 3H2O.
Мышьяковая кислота (ортомышьяковая кислота) H3AsO4 – трехосновная кислота, слабый электролит. Легко растворима в воде, из растворов кристаллизуется в виде кристаллогидрата H3AsO4·0,5Н2O. Предполагается существование метамышьяковой (HAsO3) и пиромышьяковой (H4As2O7) кислот. Мышьяковая кислота обладает окислительными свойствами за счет As+5, которые проявляются лишь в кислой среде:

H3AsO4 + 2HI = H3AsO3 + I2 + H2O,

Качественными реакциями на анион AsO43−, являются образование малорастворимых солей (NH4)MgAsO4 и (NH4)3AsMo12O40·6Н2O, а также образование нерастворимой соли Ag3AsO4 (ПР = 10−20), имеющей характерную окраску «кофе с молоком».

Мышьяковая кислота образуется при действии на As2O3 и As сильных окислителей, например азотной кислоты:

3As2O3 + 4HNO3 + 7H2O = 4NO↑ + 6H3AsO4,

As + 5HNO3(конц) = 5NO2↑ + H3AsO4 + H2O.

Мышьяковая кислота, как и все соединения мышьяка, ядовита.

Пентахлорид мышьяка AsCl5 – бесцветная жидкость, очень неустойчивая, начинает разлагаться уже при температуре  –50 °С. Пентахлорид мышьяка при температуре ниже  –40 °С образует кристаллы ромбической сингонии. Ее можно получить облучением ультрафиолетом раствора хлорида мышьяка в хлоре:
AsCl3 + Cl2 = AsCl5.
При низких температурах реагирует с озоном:
AsCl5 + O3 = AsOCl3 + O2 + Cl2.
Сульфид мышьяка (V) – ярко-жёлтые кристаллы, не растворимые в воде, малорастворимые в сероуглероде.
Сплавление мышьяка с серой (t = 500–600 oC) в инертной атмосфере даёт смесь продуктов. Пропуская сероводород через раствор мышьяковой кислоты можно получить индивидуальный As2S5:
2H3AsO4 + 5H2S = As2S5 + 8H2O.
Осторожное разложение кислотой тетратиоарсената (V)натрия (t = 0 oC) также приводит к образованию сульфида мышьяка (V):
2Na3[AsS4] + 6HCl = As2S5+ 6NaCl + 3H2S.

При нагревании разлагается (t = 90– 500 oC), подвергаясь внутримолекулярному окислительно-восстановительному распаду:

As2S5  = As2S3 + 2S.

Разлагается горячей водой (t = 100 oC):

As2S5 + 3H2O = As2O3 + As2S3 + S + 3H2S.

Разлагается горячими серной и азотной кислотами (t = 100 oC, проявляет восстановительные свойства за счет S-2):

As2S5 + 15H2SO4 = 2H3AsO4 + 20SO2 + 12H2O,

As2S5 + 40HNO3 = 2H3AsO4 + 40NO2 + 5H2SO4 + 12H2O.

Реагирует с щелочами:

As2S5 + 24NaOH = Na3AsO4 + 5Na3[AsS4] + 12H2O.

Окисляется кислородом воздуха при прокаливании (t = 300–400 oC):

2As2S5 + 13O2 = 2As2O3 + 10SO2.
Реагирует с горячим концентрированным раствором пероксида водорода:

As2S5 + 20H2O2 = 2H3AsO4 + 5H2SO4 + 12H2O.

С сульфидами щелочных металлов образует тиоарсенаты:

As2S5 +3Na2S = 2Na3[AsS4].

Мышьяк и все его соединения ядовиты.
ГЛАВА IV. ЭЛЕМЕНТЫ IVA ГРУППЫ

1. Общая характеристика элементов IVA группы
IVA группа химических элементов периодической системы           Д.И. Менделеева включает в себя неметаллы (углерод и кремний), а также металлы (германий, олово, свинец). Атомы этих элементов содержат на внешнем энергетическом уровне четыре электрона (ns2np2), два из которых не спарены. Поэтому атомы этих элементов в соединениях могут проявлять валентность II. Атомы элементов IVA группы могут переходить в возбужденное состояние и увеличивать число неспаренных электронов до 4 и соответственно в соединениях проявлять высшую валентность, равную номеру группы IV. Углерод в соединениях проявляет степени окисления  от –4 до +4, для остальных стабилизируются степени окисления: –4, 0, +2, +4. 

В атоме углерода в отличие от всех других элементов число валентных электронов равно числу валентных орбиталей. Это одна из основных причин устойчивости связи С–С и исключительной склонности углерода к образованию гомоцепей, а также существования большого количества соединений углерода.

В изменении свойств атомов и соединений в ряду C–Si–Ge–Sn–Pb проявляется вторичная перидичность (таблица 5). 
Таблица 5 – Характеристики атомов элементов IV группы

	
	6C
	14Si
	32Ge
	50Sn
	82Pb

	Атомная масса
	12,01115
	28,086
	72,59
	118,69
	207,19

	Валентные электроны
	2s22p2
	3s23p2
	4s24p2
	5s25p2
	6s26p2

	Ковалентный радиус атома, Ǻ
	0,077
	0,117
	0,122
	0,140
	–

	Металлический радиус атома, Ǻ
	–
	0,134
	0,139
	0,158
	0,175

	Условный радиус иона, Э2+, нм
	–
	–
	0,065
	0,102
	0,126

	Условный радиус иона Э4+, нм
	–
	0,034
	0,044
	0,067
	0,076

	Энергия ионизации Э0 – Э+, эв
	11,26
	8,15
	7,90
	7,34
	7,42

	Содержание в земной коре, ат. %
	0,15
	20,0
	2∙10–4
	7∙10–4
	1,6∙10–4


Вторичная периодичность (немонотонное изменение свойств элементов в группах) обусловлена характером проникновения внешних электронов к ядру. Так, немонотонность изменения атомных радиусов при переходе от кремния к германию и от олова к свинцу обусловлена проникновением s-электронов соответственно под экран 3d10-электронов у германия и двойной экран 4f14- и 5d10-электронов у свинца. Поскольку проникающая способность уменьшается в ряду s>p>d, внутренняя периодичность в изменении свойств наиболее отчетливо проявляется в свойствах элементов, определяемых s-электронами. Поэтому она наиболее типична для соединений элементов А-групп периодической системы, отвечающих высшей степени окисления элементов.
Углерод существенно отличается от других р-элементов группы высоким значением энергии ионизации.
Углерод и кремний имеют полиморфные модификации с разным строением кристаллических решеток. Германий относится к металлам, серебристо-белого цвета с желтоватым оттенком, но имеет алмазоподобную атомную кристаллическую решетку с прочными ковалентными связями. Олово имеет две полиморфные модификации: металлическую модификацию с металлической кристаллической решеткой и металлической связью; неметаллическую модификацию с атомной кристаллической решеткой, которая устойчива при температуре ниже 13,8 С. Свинец – темно-серый металл с металлической гранецентрированной кубической кристаллической решеткой. Изменение структуры простых веществ в ряду германий–олово–свинец соответствует изменению их физических свойств. Так германий и неметаллическое олово – полупроводники, металлическое олово и свинец проводники. Изменение типа химической связи от преимущественно ковалентной к металлической сопровождается понижением твердости простых веществ. Так, германий довольно тверд, свинец же легко прокатывается в тонкие листы.
Соединения элементов с водородом имеют формулу ЭН4: СН4 – метан, SiH4 – силан, GeH4 – герман, SnH4 – станнан, PbH4 – плюмбан. В воде нерастворимы. Сверху вниз в ряду водородных соединений уменьшается их устойчивость (плюмбан настолько неустойчив, что о его существовании можно судить только по косвенным признакам).

Соединения элементы с кислородом имеют общие формулы: ЭO и ЭO2. Оксиды CO и SiO являются несолеобразующими; GeO, SnO, PbO – амфотерные оксиды; CO2, SiO2 GeO2 – кислотные, SnO2, PbO2 – амфотерные. С повышением степени окисления кислотные свойства оксидов возрастают, основные свойства ослабевают. Аналогично изменяются и свойства соответствующих гидроксидов.
2. Углерод
Строение атома


Углерод – химический элемент второго периода IVА группы периодической системы химических элементов. Относительная атомная масса 12,0107. Электронное строение атома: 1s22s22p2. На внешней электронной оболочке атом углерода имеет 4 валентных электрона, 2 из которых не спарены. Наличие у атома 2-х неспаренных электронов в основном состоянии определяет его валентность, равную II. Атом углерода может переходить в возбужденное состояние, в котором все валентные электроны становятся неспаренными и поэтому углерод может проявлять валентность IV. Иногда углерод в соединениях проявляет валентность III (СО). Степени окисления в соединениях изменяются в диапазоне от –4 до +4.


Химическая связь может осуществляться за счёт sp3-, sp2- и              sp-гибридных орбиталей, которым соответствуют координационные числа 4, 3 и 2 (рисунок 9):
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Рисунок 9 – Схема гибридизации электронных состояний:

    а – образование двух sp-гибридных облаков;
     б – образование трех sp2-гибридных облаков;
            в – образование четырех sp3-гибридных облаков.
История открытия

Углерод (англ. Carbon, франц. Carbone, нем. Kohlenstoff) в виде угля, копоти и сажи известен человечеству с незапамятных времен; около 100 тыс. лет назад, когда наши предки овладели огнем, они постоянно имели дело с углем и сажей. Вероятно, очень рано люди познакомились и с аллотропическими видоизменениями углерода – алмазом и графитом, а также с ископаемым каменным углем. Не удивительно, что горение углеродсодержащих веществ было одним из первых химических процессов, заинтересовавших человека. Так как горящее вещество исчезало, горение рассматривали как процесс разложения вещества, и поэтому уголь (или углерод) не считали элементом. Элементом был огонь – явление, сопровождающее горение; в учениях об элементах древности огонь обычно фигурирует в качестве одного из элементов. На рубеже XVII–XVIII вв. возникла теория флогистона, выдвинутая Бехером и Шталем. Эта теория признавала наличие в каждом горючем теле особого элементарного вещества – невесомого флюида – флогистона, улетучивающегося в процессе горения. Так как при сгорании большого количества угля остается лишь немного золы, флогистики полагали, что уголь – это почти чистый флогистон. Именно этим объясняли, в частности, «флогистирующее» действие угля, его способность восстанавливать металлы из «известей» и руд. Позже такие ученые как, Реомюр, Бергман и др., уже начали понимать, что уголь представляет собой элементарное вещество. Однако впервые таковым «чистый уголь» был признан Лавуазье, исследовавшим процесс сжигания в воздухе и кислороде угля и других веществ. В книге Гитона де Морво, Лавуазье, Бертолле и Фуркруа «Метод химической номенклатуры» (1787) появилось название «углерода» (carbone) вместо французского «чистый уголь» (charbone pur). Под этим же названием углерод фигурирует в «Таблице простых тел» в «Элементарном учебнике химии» Лавуазье. 
В 1791 г. английский химик Теннант первым получил свободный углерод; он пропускал пары фосфора над прокаленным мелом, в результате чего образовывался фосфат кальция и углерод. То, что алмаз при сильном нагревании сгорает без остатка, было известно давно. Еще в 1751 г. французский король Франциск I согласился дать алмаз и рубин для опытов по сжиганию, после чего эти опыты даже вошли в моду. Оказалось, что сгорает лишь алмаз, а рубин (оксид алюминия с примесью хрома) выдерживает без повреждения длительное нагревание в фокусе зажигательной линзы.
Лавуазье поставил новый опыт по сжиганию алмаза и пришел к выводу, что алмаз представляет собой кристаллический углерод. Графит в алхимическом периоде считался видоизмененным свинцовым блеском и назывался plumbago. В 1740 г. Потт обнаружил отсутствие в графите какой-либо примеси свинца. Шееле исследовал графит (1779 г.) и будучи флогистиком счел его сернистым телом особого рода, особым минеральным углем, содержащим связанную «воздушную кислоту» (СО2,) и большое количество флогистона. Двадцать лет спустя Гитон де Морво путем осторожного нагревания превратил алмаз в графит, а затем в угольную кислоту. Международное название Carboneum происходит от лат. carbo (уголь). Слово это очень древнего происхождения. Его сопоставляют с cremare – гореть. Со словом "carbo" связаны названия углерода и на других европейских языках (carbon, charbone и др.). Немецкое Kohlenstoff происходит от Kohle – уголь (старогерманское kolo, шведское kylla – нагревать). Древнерусское угорати, или угарати (обжигать, опалять) имеет корень гар, или гор, с возможным переходом в гол; уголь по-древнерусски югъль, или угъль, того же происхождения. Слово алмаз (Diamante) происходит от древнегреческого – несокрушимый, непреклонный, твердый, а графит от греческого – пишу. В начале XIX в. старое слово уголь в русской химической литературе иногда заменялось словом "углетвор" (Шерер, 1807 г.; Севергин, 1815 г.). В 1824 г. русский химик Ю.И. Соловьев ввел название углерод.

Распространение в природе
Среднее содержание углерода в земной коре составляет 2,3∙10–2 % по массе (1∙10–2 – в ультраосновных, 1∙10–2 – в основных, 2∙10–2 – в средних, 3∙10–2 – в кислых горных породах). Углерод накапливается в верхней части земной коры (биосфере): в живом веществе 18 % углерода, в древесине 50 %, в каменном угле 80 %, в нефти 85 %, антраците 96 %. Значительная часть углерода литосферы сосредоточена в известняках и доломитах. Число собственных минералов углерода – 112; исключительно велико число органических соединений углерода – углеводородов и их производных. С накоплением углерода в земной коре связано накопление и многих других элементов, сорбируемых органическим веществом и осаждающихся в виде нерастворимых карбонатов и т.д. По сравнению со средним содержанием в земной коре человечество в исключительно больших количествах извлекает углерод из недр (уголь, нефть, природный газ), т.к. эти ископаемые – основные источники энергии.

Углерод широко распространён также в космосе; на Солнце он занимает 4-е место после водорода, гелия и кислорода.

Для углерода характерна аллотропия. Аллотропными модификациями являются: алмаз, графит, карбин, фуллерен, графен.
Алмаз 

Алмаз – кристаллическое вещество с атомной координационной кубической решеткой (рисунок[image: image56.png]


 10): 

Рисунок 10 – Структура алмаза
Атомы углерода в алмазе находятся в состоянии sp3-гибридизации, поэтому каждый атом в алмазе образует равноценные прочные σ-связи с четырьмя соседними. Это обуславливает исключительную твердость и отсутствие электронной проводимости в обычных условиях (∆Е = 5,7 эВ).    О жесткой структуре алмаза свидетельствует также небольшое значение энтропии алмаза – всего 2,4  Дж/(К∙моль).
Известна модификация алмаза с гексагональной структурой – Лонсдейлит или алмаз гексагональный. Эта модификация была открыта в 1967 г. Впервые извлечён из метеорита в кратере в штате Аризона и описан в журнале Nature. Доказано, что специально обработанный лонсдейлит тверже алмаза на 58 %. Назван в честь Кэтлин Лонсдейл, британского кристаллографа. 

Кристаллическая решетка лонсдейлита полностью состоит из атомов углерода. Как и у алмаза, атомы углерода в лонсдейлите находятся в состоянии sp3-гибридизации. Алмаз и лонсдейлит имеют одинаковые валентные углы, которые равны 109 ° 28 ′, длины связей у них равны 0,1545 нм, а координационное число – 4. Элементарная ячейка алмаза содержит восемь атомов углерода, а лонсдейлита – четыре. Решетки алмаза и лонсдейлита отличаются способом упаковки. Для лонсдейлита характерна двухслойная упаковка типа (…АВАВ…), где каждый последующий тетраэдрический слой повернут на 60° по отношению к предыдущему (рисунок 11). Для алмаза – трехслойная типа (…АВСАВС…), где все слои построены из одинаковых координационных тетраэдров (рисунок 12).
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Рисунок 11 – Упаковка слоев лонсдейлита
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Рисунок 12 – Упаковка слоев алмаза
Лонсдейлит относится к химическому классу металлоидов. Плотность лонсдейлита – 3,51 г/см³; не радиоактивен. Оптические свойства: прозрачный, коэффициент преломления от 2,40 до 2,41.
Огранённый алмаз (бриллиант) уже многие столетия является популярнейшим и дорогим драгоценным камнем. В то время как цена других драгоценных камней определяется модой и постоянно меняется, алмаз остаётся островком стабильности на рынке драгоценностей. Подавляющая часть природных алмазов используется для производства бриллиантов.

Исключительная твёрдость алмаза находит своё применение в промышленности: его используют для изготовления ножей, свёрл, резцов и тому подобных изделий. Потребность в алмазе для промышленного применения вынуждает расширять производство искусственных алмазов.        В последнее время проблема решается за счёт кластерного и ионно-плазменного напыления алмазных плёнок на режущие поверхности. Алмазный порошок (как отход при обработке природного алмаза, так и полученный искусственно) используется как абразив для изготовления режущих и точильных дисков, кругов и т.д.

Алмазы также применяются в квантовых компьютерах, в часовой и ядерной промышленности. Крайне перспективно развитие микроэлектроники на алмазных подложках. Созданы изделия, обладающие высокой термо- и радиационной стойкостью. Также перспективно использование алмаза, как активного элемента микроэлектроники, особенно в сильноточной и высоковольтной электронике. 
Графит

Графит – слоистое кристаллическое вещество с гексагональной атомной структурой (рисунок 13).
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Рисунок 13 – Структура графита
Графит – кристаллическая форма углерода, в которой атомы находятся в состоянии sp²-гибридизации, имеет слоистую структуру. 
sp²-гибридные орбитали располагаются под углом 120°. Поэтому в графите каждый атом углерода связан с тремя соседними, образуя плоскую сетку, и, кроме того, имеет один неспаренный электрон на негибридизованной   p-орбитали, перпендикулярной к плоскости сетки. Эти электроны образуют общую систему π-связей, которая представляет собой наполовину заполненную зону проводимости. Связь между сетками – слоями в графите осуществляется в основном за счёт относительно слабых межмолекулярных сил. Всё это определяет свойства графита: он мягок, легко расслаивается, имеет серый цвет и металлический блеск, электропроводен и химически более активен, чем алмаз.

Сажа, древесный уголь и другие угли, получаемые из органического и неорганического сырья, представляют собой мелкокристаллический графит, так что обычно термином «углерод» обозначают именно графит той или иной степени дисперсности.

Согласно идеализированной модели, структура графита представляет собой непрерывный ряд слоев, параллельных основной плоскости и состоящих из гексагонально-связанных друг с другом атомов углерода.         В природе встречаются две структурные формы графита, соответствующие двум кристаллическим модификациям: гексагональная и ромбоэдрическая. Они различаются расположением слоев. Объяснение большого разнообразия физических свойств различных видов углеродистых материалов следует искать в величине отдельных кристаллов и их группировке, а также в специфичности кристаллической структуры графита.

С технической точки зрения графит – это материал, который применяется практически во всех отраслях промышленности. Он состоит в основном из углерода, но всегда содержит примеси других веществ в виде золы, летучих веществ, влаги. Плотность чистых и крупных кристаллов графита 2,23 ± 0,01 г/см3. Плотность искусственных графитовых материалов колеблется в пределах 1,5–2,25 г/см3. Пониженная плотность объясняется неполной молекулярной упорядоченностью и пористостью графита. Удельное электрическое сопротивление кристалла графита равно           0,42 Ом∙мм2/м и имеет положительный температурный коэффициент сопротивления. К важнейшим свойствам графита в технологии производства электродов и электроуглей относятся жирность и пластичность. 

Природные графиты применяются во многих технологических и производственных процессах и являются хорошими огнеупорами (высококачественные, графито-магниевые, алюмо-графитовые). Применяются графиты для производства тормозных накладок, смазок, карандашей, тиглей, гальванических батарей, щелочных аккумуляторов и др.

Высокие электро- и теплопроводность, стойкость против окисления при высоких температурах, хорошие антифрикционные свойства делают 

графиты незаменимыми в производстве многих видов углеграфитовых материалов.

Высокоплотные графиты выпускаются в виде заготовок, из которых изготавливают изделия, применяемые в полупроводниковой технике; при электроэрозионной обработке металлов; в качестве кристаллизаторов при разливке цветных металлов и их сплавов; электродов – инструментов при электроимпульсной обработке штампов, пресс-форм из различных сталей и в других областях техники при высоких температурах.

Углеграфитовые антифрикционные материалы могут применяться в качестве вкладышей радиальных и упорных подшипников, управляющих втулок, пластин, поршневых колец, поршневых и радиальных уплотнений в различных машинах, приборах и механизмах.

Силицированный графит широко применятся в металлургии, химическом и нефтехимическом машиностроении в качестве узлов трения (уплотнительные кольца, подпятники, подшипники скольжения), в насосах, реакторах, сепараторах и другом оборудовании. 

Карбин

Карбин представляет собой мелкокристаллический порошок чёрного цвета (плотность 1,9–2 г/см³), обладает полупроводниковыми свойствами. Получен в искусственных условиях, состоит из длинных цепочек атомов углерода, уложенных параллельно друг другу. Карбин – линейный полимер углерода, в котором атомы углерода соединены в цепочки поочередно либо тройными и одинарными связями (полииновое строение), либо только двойными связями (поликумуленовое строение):

–С≡С–С≡С–С≡С–С≡

=С=С=С=С=С=С=С=

Полимерные цепочки имеют химически активные концы (т.е. несут локализованный отрицательный заряд) и изгибы с цепочечными вакансиями, в местах которых цепочки соединяются между собой за счет перекрывания π-орбиталей атомов углерода. Важное значение для образования сшивок имеет присутствие таких примесей металлов, как железо, калий. Убедительное свидетельство наличия зигзагов в линейной углеродной цепочке было получено в работе В.В. Коршака, результаты его расчета хорошо согласуются с ИК-спектром карбина.

На основании результатов дальнейших исследований структуры кристаллического карбина была предложена модель его элементарной ячейки. Согласно этой модели элементарная ячейка карбина составлена параллельными цепочками углерода, имеющими зигзаги, благодаря которым ячейка оказывается двуслойной. Толщину одного слоя составляет цепочка из шести атомов углерода. В нижнем слое цепочки плотно упакованы и расположены в центре и по углам гексагона, тогда как в верхнем слое центральная цепочка отсутствует, а в образовавшейся вакансии могут располагаться атомы примеси. Возможно, что они являются катализаторами кристаллизации карбина. Такая модель дает ключ к раскрытию феномена карбина и объясняет, в какой конфигурации может стабилизироваться в общем случае неустойчивая совокупность линейных цепочек углерода.
Карбин обладает полупроводниковыми свойствами, причём под воздействием света его проводимость сильно увеличивается. На этом свойстве основано первое практическое применение – в фотоэлементах.

Фуллерен

Происхождение термина «фуллерен» связано с именем американского архитектора Ричарда Букминстера Фуллера, конструировавшего полусферические архитектурные конструкции, состоящие в виде шестиугольников и пятиугольников. В середине 60-х годов Дэвид Джонс конструировал замкнутые сфероидальные клетки из графитовых слоев своеобразным образом свернутых. Было показано, что в качестве дефекта, внедренного в гексагональную решетку обычного графита, приводящего к образованию сложной искривленной поверхности, может быть пятиугольник. В противоположность алмазу, графиту и карбину, фуллерен является новой формой углерода. Молекула С60 содержит фрагменты с пятикратной симметрией (пентагоны), которые запрещены природой для неорганических соединений. Поэтому некоторые авторы отмечают, что молекула фуллерена является органической молекулой, а кристалл, образованный такими молекулами (фуллерит) – это молекулярный кристалл, являющийся связующим звеном между органическим и неорганическим веществом.
В начале 70-х годов Е. Осава предположил существование полой, высокосимметричной молекулы С60, со структурой в виде усеченного икосаэдра, похожей на футбольный мяч (рисунок 14):
Рисунок 14 – Структура молекулы фуллерена-60
Чуть позже (1973 г.) российские ученые Д.А. Бочвар и Е.Г. Гальперин сделали первые теоретические квантово-химические расчеты такой молекулы и доказали ее стабильность. В 1985 г. коллективу ученых (Г. Крото (Англия), Хит, О'Брайен, Р.Ф. Керл и Р. Смолли (США)) удалось обнаружить молекулу фуллерена при исследовании масс-спектров паров графита после лазерного облучения твердого образца. 
Первый способ получения и выделения твердого кристаллического фуллерена был предложен в 1990 г. В. Кречмером и Д. Хафманом с коллегами в институте ядерной физики в г. Гейдельберге (Германия). В 1991 г. японский ученый Иджима на полярном ионном микроскопе впервые наблюдал различные структуры, составленные, как и в случае графита, из шестичленных колец углерода: нанотрубки, конусы, наночастицы. В 1992 г. в природном углеродном минерале – шунгите (свое название этот минерал получил от названия поселка Шуньга в Карелии) были обнаружены природные фуллерены.
 В 1997 г. Р.Е. Смолли, Р.Ф. Керл, Г. Крото получили Нобелевскую премию по химии за изучение молекул С60, имеющих фору усеченного икосаэдра.
Внешне фуллерены представляют собой мелкокристаллические порошки черного цвета, без запаха. В воде, этаноле, ацетоне и других полярных растворителях они практически нерастворимы, зато в бензоле, толуоле, фенилхлориде растворяются с образованием окрашенных в красно-фиолетовый цвет растворов. 

Энтальпия образования С60 составляет приблизительно 42,5 кДж/моль, а C70 – 40,3 кДж/моль. Это говорит о том, что они менее стабильны, чем графит (0 кДж/моль) и алмаз (1,67 кДж/моль), причем с увеличением размеров сферы (то есть по мере увеличения числа атомов углерода) энтальпия образования стремится к энтальпии графита, так как сфера все более напоминает плоскость. 

Твердый C60 имеет гранецентрированную кубическую решетку, при комнатной температуре его плотность составляет 1,68 г/см3. Ввиду слабого межмолекулярного взаимодействия молекулы свободно вращаются. Ниже 0 °С происходит превращение в кубическую решетку. Фуллерен-70, свободное вращение которого слегка затруднено по причине асимметричности молекулы, испытывает фазовый переход при более низкой температуре. 

Из насыщенных растворов в ароматических растворителях фуллерены при низких температурах выпадают в виде кристаллосольватов вида C60Xn, где в качестве X выступают бензол, толуол, стирол, ферроцен и другие молекулы. 

Поскольку энтальпия растворения фуллерена в большинстве растворителей положительна, при повышении температуры растворимость, как правило, уменьшается.
Возможные области применения фуллеренов и их производных: 

– электронные и оптические устройства, основанные на применении фуллеренов или полимерных материалов на их основе, 

– фотоматериалы и материалы для преобразования электрической энергии в световую, 

– катализаторы, 

– лекарственные средства.
Некоторые области применения пока остаются гипотетическими, ввиду недостаточности современного уровня знаний: 

– получение алмазов (в том числе тонких пленок); 

– источники тока;
– молекулярные сита и устройства для аккумулирования газов; 

– материалы для нелинейной оптики (лазеры);
– преобразователи солнечной энергии; 

– сверхпроводники. 

Графен

Выпускники МФТИ А. Гейм и К. Новоселов, работающие в Манчестере, в 2010 г. получили Нобелевскую премию «За новаторские эксперименты по исследованию двумерного материала графена».
Графен является двухмерным кристаллом, состоящим из одиночного слоя атомов углерода, собранных в гексагональную кристаллическую решётку (рисунок 15): 
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Рисунок 15 – Структура графена 
Графен обладает высокой механической прочностью, теплопроводностью, максимальной подвижностью электронов среди известных материалов.
Углеродные нанотрубки

Углеродные нанотрубки представляют собой цилиндрические структуры диаметром от одного до нескольких десятков нанометров и длиной до нескольких сантиметров, состоящие из одной или нескольких свёрнутых в трубку гексагональных графитовых слоёв и заканчивающиеся обычно полусферической головкой, которая может рассматриваться как половина молекулы фуллерена (рисунок 16).
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Рисунок 16 – Структура нанотрубок
Идеальная нанотрубка представляет собой свёрнутую в цилиндр графитовую плоскость, то есть поверхность, выложенную правильными шестиугольниками, в вершинах которых расположены атомы углерода. 
Нанотрубки могут быть моно- и многостенные. Расстояние между слоями в многостенных нанотрубках составляет 0,34 нм, что соответствует расстоянию между слоями в графите (рисунок 17). 


Рисунок 17 – Многостенная нанотрубка
Нанотрубки обладают специфическими свойствами, которые связаны с их структурой. Например, при погружении в расплав свинца они частично заполняются свинцом за счет капиллярного эффекта.
Результаты экспериментов, проведённых в последние годы, показали, что длинные многостенные углеродные нанотрубки могут вызвать отклик, аналогичный асбестовым волокнам. У людей, занятых на добыче и переработке асбеста, вероятность возникновения опухолей и рака лёгких возрастает в несколько раз. Канцерогенность волокон разных видов асбеста весьма различна и зависит от диаметра и типа волокон. Благодаря своему малому весу и размерам, углеродные нанотрубки проникают в дыхательные пути вместе с воздухом и концентрируются в плевре. Мелкие частицы и короткие нанотрубки выходят через поры в грудной стенке (диаметр 3–8 мкм), а длинные нанотрубки могут задерживаться и со временем вызвать патологические изменения.

Сравнительные эксперименты по добавке одностенных углеродных нанотрубок в пищу мышей показали отсутствие заметной реакции последних в случае нанотрубок с длиной порядка микрон. Тогда как использование укороченных нанотрубок с длиной 200–500 нм приводило к внедрению нанотрубок-игл в стенки желудка.

Химические свойства
При обычных условиях углерод достаточно инертен и практически не взаимодействует ни с какими простыми и сложными веществами. Его активность возрастает при нагревании. В химических реакциях выступает в роли восстановителя и окислителя. При окислительно-восстановительной двойственности преобладают восстановительные свойства.
1. Восстанавливает неметаллы с большой электроотрицательностью:
С + О2 = СО2,
С + 2S = CS2.
2. Окисляет неметаллы с меньшей электроотрицательностью:

Si + C = SiC,
4B + 3C = B4C3,
С + 2Н2 = СН4.
3. Окисляет металлы с образованием карбидов:

4Al +3C = Al4C3,
Ca + 2C = CaC2.
4. Восстанавливает металлы из их оксидов:

С + ZnO = Zn + CO.
5. Восстанавливает неметаллы из их оксидов:

С + SiO2 = Si + 2CO.
6. Восстанавливает ионы водорода из паров воды:

С + Н2О(газ) = СО + Н2.

7. Не восстанавливает ионы Н+ из растворов кислот.

8. Восстанавливает центральные атомы кислот окислителей:

С + 2Н2SO4(к) = СО2 + 2SO2 + 2H2O,
С + 4НNO3(к) = CO2 + 4NO2 + 2H2O,
3С + 4НNO3(р) = 3CO2 + 4NO + 2H2O.
Соединения углерода (–4)

По типу химической связи можно выделить ковалентные, ионно-ковалентные и металлоподобные карбиды. Ионных карбидов не выделяют, так как углерод имеет небольшое значение электроотрицательности.
Ковалентные карбиды кремния SiC и бора В4С3 (неустойчив, более устойчив нестехиометрический карбид В4С, имеющий полимерное строение). Характеризуются высокой твердостью, тугоплавкостью и химической инертностью. 

SiC – карборунд, имеет структуру алмаза, тугоплавкое твердое вещество. По твердости приближен к алмазу.

СН4 – метан. Является основным компонентом природного газа. Химически инертен вследствие валентной и координационной насыщенности молекулы. На него не действуют кислоты и щелочи.

Ионно-ковалентные карбиды – кристаллические солеподобные вещества. Их можно рассматривать как производные соответствующих углеводородов. 
Метаниды – производные метана, при гидролизе образуют метан:



Аl4C3 + 12Н2О = 4Аl(OH)3 +3CH4.

          Ацетилениды – производные ацетилена, при гидролизе образуют ацетилен:
СаС2 + 2Н2О = Са(OH)2 + С2Н2.


Металлоподобные карбиды – карбиды d-элементов IV–VIII групп. Имеют нестехиометрический состав, например: Mo2C, Fe3C, Mn3C. Обладают высокой твердостью, жаростойкостью. Входят в состав чугунов и сталей. Придают им твердость, износоустойчивость и другие ценные свойства.

Соединения углерода (+2)

СО – оксид углерода (II) (угарный газ), несолеобразующий оксид, не имеет соответствующего гидрата. Оксид углерода (II) – при обычных условиях газ без цвета и запаха, сжижающийся при атмосферном давлении при температуре –191,5 °С и затвердевающий при – 204 °С. Молекула СО изоэлектронна молекуле N2. Обе эти молекулы содержат равное число электронов, атомы в них соединены тройной связью. Две связи в молекуле СО образованы по обменному механизму за счет 2р-электронов атомов углерода и кислорода, а третья – по донорно-акцепторному механизму с участием неподеленной электронной пары атома кислорода и свободной 2р-орбитали атома углерода):
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Химические свойства СО
1) Реагирует со сплавами щелочей с образованием формиата натрия:

СО + NaOHтв = HCOONa.
2) Восстанавливает металлы из их оксидов:

Fe2O3 + 3CO = 2Fe + 3CO2.
3) Восстанавливает кислород:

2СО + О2 = 2СО2.
4) Восстанавливает хлор с образованием фосгена:

СО + Сl2 = COCl2.
5) Окислительные свойства проявляет при взаимодействии с Н2:

2Н2 + СО = СH3OH.
Биологическая роль угарного газа
Угарный газ опасен тем, что лишает возможности кровь переносить кислород, поскольку соединяется с гемоглобином, который переносит кислород к органам организма, вследствие чего тот становится непригодным для транспортировки кислорода. В зависимости от вдыхаемого количества, угарный газ ухудшает координацию, обостряет сердечно-сосудистые заболевания и вызывают усталость, головную боль, слабость. Влияние угарного газа на здоровье человека зависит от его концентрации и времени воздействия на организм. Концентрация угарного газа в воздухе более 0,1 % приводит к смерти в течении одного часа, а концентрация более 0,2 % – в течении трех минут.
НСN – циановодород. Водный раствор цианистоводородная или синильная кислота, слабая кислота. Соли – цианиды: NaCN, Ca(CN)2. Также как и СО, анион СN– обладает электронно-донорной способностью и выступает в комплексных соединениях: К3[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (III) калия (красная кровяная соль), К4[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (II) калия (желтая кровяная соль). 

Цианиды являются сильными восстановителями. Обладают окислительно-восстановительной амфотерностью с преобладанием восстановительных свойств:
НСN + S = HCSN (роданид водорода).

При нагревании цианидов малоактивных металлов образуется дициан (CN)2:
Нg(CN)2 = Hg + (CN)2.

Цианиды чрезвычайно ядовиты.

По своим свойства дициан похож на галоген и его называют псевдогалогеном. Так, при взаимодействии с водородом дициан образует НСN:
(CN)2 + Н2 = 2HCN.
Соединения углерода (+4)

СО2 – оксид углерода (IV), углекислый газ – газ, без цвета и запаха, тяжелее воздуха. Углекислый газ имеет следующую электронную и структурную формулу:
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Все четыре связи ковалентные полярные, однако в целом молекула неполярная, т.к. имеет линейную форму.
СО2 проявляет общие свойства, характерные для кислотных оксидов.
1. С водой образует непрочную угольную кислоту:

СO2 + H2O = H2CO3.

2. Реагирует с основными оксидами и основаниями, образуя соли угольной кислоты:

Na2O + CO2 = Na2CO3,

2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O,
NaOH + CO2(изб) = NaНCO3.

Н2СО3 – угольная кислота. В индивидуальном состоянии не выделена, существует только в растворе, является слабым электролитом. Проявляет все свойства кислот.
Оксид углерода (IV) образуется в природе при дыхании животных и растений, при гниении органических остатков в почве, при пожарах. В угольных шахтах из-за медленного окисления угля содержание углекислого газа также выше, чем на открытом воздухе. Служба охраны труда следит за тем, чтобы оно не превышало установленной нормы (30 мг/м3).
Для растений углекислый газ служит источником углерода, обогащение им воздуха в парниках и теплицах приводит к повышению урожая. Оксид углерода (IV) применяют также для газирования воды и напитков, жидким CO2 заряжают огнетушители. Твердый оксид углерода (IV) под названием сухого льда применяют для охлаждения продуктов. Преимущество сухого льда по сравнению с обычным льдом заключается в том, что он поддерживает в окружающем пространстве значительно более низкую температуру и испаряется, не переходя в жидкое состояние.

Наиболее распространен в природе карбонат кальция – СаСО3 (известняк, мрамор, мел). Залежи пород, содержащих карбонат кальция, особенно известняка, встречаются довольно часто. 

Из искусственно получаемых карбонатов большое значение имеет карбонат натрия Na2CO3. Безводный карбонат натрия известен под названием кальцинированной соды, а кристаллогидрат Na2CO3∙10H2O – кристаллической соды. Соду применяют для производства мыла, стекла.

При насыщении раствора соды углекислым газом она переходит в гидрокарбонат натрия NaHCO3. Гидрокарбонат натрия известен под названием питьевой соды. Питьевую соду применяют в кондитерском деле и хлебопечении.

При нагревании она разлагается с выделением углекислого газа и паров воды:

2NaHCO3 = Na2CO3 + H2O + СО2.
Поэтому питьевую соду вводят в состав хлебопекарных порошков, добавляемых к тесту. Такое тесто подходит без применения дрожжей и заквасок, наполняясь пузырьками углекислого газа, выпеченный из него продукт получается пористым и мягким.
Адсорбция

Свободный углерод (в виде, например, древесного угля) не только нелетуч, но и неплавок. Поэтому в таком угле сохраняется тонкопористое строение древесины, все тончайшие каналы, по которым в дереве перемещались растворы минеральных солей. Если измерить поверхность всех частиц, находящихся в угольном порошке массой 1 г, или всех пор и каналов в 1 г древесного угля, получится площадь во много десятков и даже сотен квадратных метров.

Если в колбу, содержащую воздух с примесью оксида азота (IV), поместить кусочки угля, бурая окраска газа исчезнет: оксид азота (IV) поглотится углем. Если далее нагревать уголь, то оксид азота (IV) в колбе появится вновь. Можно также проделать следующий опыт: взболтать с угольным порошком раствор лакмуса. Окраска раствора постепенно исчезнет, поскольку лакмус поглотится углем.
Удержание углем и другими твердыми веществами на своей поверхности газа или растворенного вещества называется адсорбцией.
Чем больше пористость угля, тем больше газа или растворенного вещества он может адсорбировать. Для увеличения пористости угля его активируют повторным нагреванием без доступа воздуха. В результате удаляются остатки продуктов, закупоривающие капилляры в угле.
Уголь адсорбирует все газы, включая инертные, но неодинаково. В частности, чем легче сжижается газ, тем сильнее он адсорбируется. Адсорбированный углем газ можно извлечь из него, нагревая уголь. Этим пользуются для регенерации угля, то есть возвращения ему способности к адсорбции. Уголь применяют в производстве сахара и спирта для очистки их от примесей. Активированный уголь применяется в медицине, а также используют в фильтрующих противогазах для защиты дыхательных путей от токсичных газов.
Круговорот углерода в природе

Вся земная жизнь основана на углероде. Каждая молекула живого организма построена на основе углеродного скелета. Атомы углерода постоянно мигрируют из одной части биосферы в другую. На примере круговорота углерода в природе можно проследить в динамике картину жизни на нашей планете.

Основные запасы углерода на Земле находятся в виде содержащегося в атмосфере и растворенного в Мировом океане углекислого газа. Растения поглощают CO2 и в процессе фотосинтеза образуются разнообразные органические соединения. Таким образом, атомы углерода включаются в структуру растений.
Углерод постоянно циркулирует в земной биосфере по замкнутым взаимосвязанным путям. В настоящее время к природным процессам добавляются последствия сжигания ископаемого топлива.
Значение углерода как биогенного элемента

Углерод имеет большое народнохозяйственное значение, поскольку свыше 90 % всех первичных источников потребляемой в мире энергии приходится на органическое топливо, главенствующая роль которого сохранится и на ближайшие десятилетия, несмотря на интенсивное развитие ядерной энергетики. Только около 10 % добываемого топлива используется в качестве сырья для основного органического синтеза и нефтехимического синтеза, для получения пластичных масс и др.
Углерод – важнейший биогенный элемент, составляющий основу жизни на Земле, структурная единица огромного числа органических соединений, участвующих в построении организмов и обеспечении их жизнедеятельности (белки, жиры, углеводы, нуклеиновые кислоты, биополимеры, а также многочисленные низкомолекулярные биологически активные вещества – витамины, гормоны, медиаторы). За счет окисления углерода в клетках образуется значительная часть необходимой живым организмам энергии.
Возникновение жизни на Земле рассматривается в современной науке как сложный процесс эволюции углеродистых соединений. Уникальная роль углерода в живой природе обусловлена его свойствами, которыми в совокупности не обладает ни один другой элемент периодической системы. Между атомами углерода, а также между атомом углерода и атомами других элементов образуются прочные химические связи, которые, однако, могут быть разорваны в сравнительно мягких физиологических условиях. Способность углерода образовывать 4 равнозначные связи с другими атомами создает возможность для построения углеродных скелетов различных типов – линейных, разветвленных, циклических. 
Показательно, что всего три элемента (С, О, Н) составляют 98 % общей массы живых организмов. Этим достигается определенная экономичность в живой природе: при практически безграничном структурном разнообразии углеродистых соединений небольшое число типов химических связей позволяет значительно сократить количество ферментов, необходимых для расщепления и синтеза органических веществ. 
Особенности строения атома углерода лежат в основе различных видов изомерии органических соединений.
Согласно гипотезе А.И. Опарина, первые органические соединения на Земле имели абиогенное происхождение. Источниками углерода служили (СН4) и цианистый водород (HCN), содержавшиеся в первичной атмосфере Земли. С возникновением жизни единственным источником неорганического углерода, за счет которого образуется всё органическое вещество биосферы, является СО2. Наиболее мощный механизм усвоения углерода представляет собой процесс фотосинтеза.
Помимо стабильных изотопов углерода, в природе распространен радиоактивный 14С (в организме человека его содержится около                0,1 мккюри). С использованием изотопов углерода в биологических и медицинских исследованиях связаны многие крупные достижения в изучении обмена веществ и круговорота углерода в природе. Применение 14С способствовало успехам молекулярной биологии в изучении механизмов биосинтеза белка и передачи наследственной информации. Определение удельной активности 14С в углеродсодержащих органических остатках позволяет судить об их возрасте, что используется в палеонтологии и археологии.
3. Кремний

Строение атома
Кремний – элемент IVА группы, электронный аналог углерода. Атом кремния имеет следующее строение: 1s22s22p63s23p2. Устойчивое валентное состояние для кремния соответствует образованию четырех равноценных связей, что соответствует sр3-гибридизации валентных орбиталей. Величина последовательных ионизационных потенциалов атома кремния 8,15, 16,34, 33,46 и 45,13 эВ. Его сродство к электрону оценивается как 34 ккал/моль. Атомный радиус составляет 1,33 Å, ковалентный радиус – 1,17 Å, ионные радиусы Si4+ – 0,39 Å, Si4– – 1,98 Å. В реальных соединениях кремния ионов такого радиуса и заряда нет, поскольку в них всегда сосуществуют электростатическое и ковалентное взаимодействия. Степень окисления кремния в его соединениях изменяется от – 4 до +4. В соединениях кремния при образовании ковалентных связей обычно используется не более трех 3d-орбиталей, и его координационное число не превышает шести, что соответствует sр3d2-гибридизация. 3d-орбитали кремния принимают участие в образовании π-связей и дополнительных (-связей с наиболее электроотрицательными элементами. При этом происходит донорно-акцепторное взаимодействие. 
История открытия

С природными соединениями кремния человек знаком еще с древнейших времен. Были известны такие минералы как кварц или горный хрусталь, а также халцедон, топаз, оникс (все эти минералы есть ни что иное как окрашенный кварц). Основу всех этих минералов составляет оксид кремния, или кремнезём. Разложить кремнезём на кремний и кислород не представлялось возможным. Это соединение очень тугоплавкое            (Тпл = 1500 °С). Предпринимались попытки получить кремний взаимодействием с другими веществами. Например, Берцеллиус нагревал кремнезём вместе с порошком из железа и углеродом. Но получался сплав ферросицилий. И лишь только в 1823 г. был получен чистый кремний, имеется в виду в свободном состоянии. Изучая соединения плавиковой кислоты, французский химик Сент Клер-Девилль изучил свойства тетрафторида кремния, при этом восстановил его калием и получил аморфный кремний.
Физические свойства 
В зависимости от условий опыта получают образцы кремния, различающиеся по внешнему виду и свойствам. Так называемый аморфный кремний представляет собой бурый порошок; кристаллический кремний имеет металлоподобный вид. Ранее считали, что это две различные аллотропные модификации кремния. В действительности их кристаллическая структура одинакова. Различие во внешнем виде и химической активности вызвано размером частиц, их поверхности и содержанием примесей, главным образом SiО2. Повышенная реакционная способность порошкообразного кремния обусловлена его высокой степенью дисперсности. 
Кремний образует тёмно-серые с металлическим блеском кристаллы, имеющие кубическую гранецентрированную решётку типа алмаза. Каждый атом кремния находится в sp3-гибридизации и связан (-связями с четырьмя соседними атомами, расположенными на расстоянии 2,35 Å в углах правильного тетраэдра. Ковалентная связь между атомами кремния значительно слабее, чем между атомами углерода в алмазе, что связано с большим радиусом атомов кремния. Длина связи Si–Si равна 2,35 Å. Плотность кремния 2,33 г/см3. При очень высоких давлениях получена более уплотненная модификация с плотностью 2,55 г/см3. Она имеет кубическую решетку, содержащую искажённый тетраэдр с длинами связей Si–Si, равными 2,30 и 2,39 Å. Известно также гексагональная модификация кремния, но она неустойчива. Как и алмаз, кремний тугоплавок и отличается высокой твердостью. Кремний плавится при 1420 °С, кипит при 2600 °С. Кремний прозрачен для длинноволновых ИК-лучей; показатель преломления (для 1-6 мкм) 3,42; диэлектрическая проницаемость 11,7. Кремний диамагнитен, атомная магнитная восприимчивость – 0,13(10–6. Твёрдость кремния по шкале твердости Мооса 7,0, модуль упругости 109 Гн/м2 (10890 кг(с/мм2), коэффициент сжимаемости 0,325(10–6 см2/кг. 
Кремний хрупкий материал; заметная пластическая деформация начинается при температуре выше 800 °С. Кремний – полупроводник, находящий всё большее применение. Электрические свойства кремния очень сильно зависят от примесей. Собственное удельное объёмное электросопротивление кремния при комнатной температуре принимается равным 2,3(103 ом(м (2,3(105 ом(см). Полупроводниковый кремния с проводимостью р-типа (с добавками В, Al, In или Ga) и n-типа (с добавками Р, Bi, As или Sb) имеет значительно меньшее сопротивление. Ширина запрещенной зоны по электрическим измерениям составляет 1,21 эв при 0 °К и снижается до 1,119 эв при 300 °К.
В соединениях кремний (аналогично углероду) четырехвалентен. Однако, в отличие от углерода, наряду с координационным числом 4, кремний проявляет координационное число 6, что объясняется большим объёмом его атома (примером таких соединений являются кремнефториды, содержащие группу [SiF6]2–).
Химическая связь атома кремния с другими атомами осуществляется обычно за счёт гибридных sp3-орбиталей, но возможно также вовлечение двух из его пяти (вакантных) 3d-орбиталей, особенно когда кремний является шестикоординационным (sp3d2-гибридизация). Обладая малой величиной электроотрицательности, равной 1,8 ( 2,5 у углерода, 3,0 у азота), кремний в соединениях с неметаллами электроположителен, и такие соединения носят полярный характер. Большая энергия связи с кислородом Si–О, равная 464 кдж/моль (111 ккал/моль), обусловливает стойкость его кислородных соединений (SiО2 и силикатов). Энергия связи Si–Si мала,  176 кдж/моль (42 ккал/моль), и в отличие от углерода, для кремния не характерно образование длинных цепей и двойной связи между атомами Si. На воздухе кремний благодаря образованию защитной оксидной плёнки устойчив даже при повышенных температурах.

Химические свойства

В химическом отношении кристаллический кремний довольно инертен, что обусловлено прочностью его кристаллической решетки. Однако, чем выше дисперсность кремния, тем ниже температура взаимодействия его с другими веществами.
1. Мелкодисперсный кремний реагирует с фтором при обычных условиях, тогда как хлором и кислородом кремний окисляется при повышенной температуре в температурном интервале 400–600 °С (в зависимости от дисперсности):
Si + 2F2 = SiF4,
Si + 2Сl2 = SiСl4,
Si + 2Вг2 = SiВr4,

Si + О2 = SiО2.
2. С азотом кремний вступает в реакцию при 1000 °С, а с углеродом и бором – при 2000 °С, образуя нитрид Si3N4, карбид SiC и бориды кремния B3Si и B6Si:

3Si + 2N2 = Si3N4,

Si + С = SiС (карборунд),
3Si + B = Si3B.
С водородом кремний не взаимодействует. Водородные соединения кремния получают косвенным путем.

3. Кремний растворим во многих расплавленных металлах, причем с некоторыми из них (Zn, Al, Sn, Pb, Au, Ag и т.д.) химически не взаимодействует, а с другими (Mg, Са, Cu, Fe, Pt, Bi и т.д.) образует соединения, называемые силицидами. С металлами, как окислитель, кремний взаимодействует при высокой температуре:

Si + 4Na = Na4Si,
Si + 2Mg = Mg2Si.
4. Тонкодисперсный кремний может взаимодействовать с парами воды при температуре светло-красного каления проявляя восстановительные свойства:
Si + 2H2О(nap) = 2H2 + SiO2.

5. В вакууме при температуре около 1450 °С расплавленный кремний реагирует с магний-оксидом, восстанавливая металл и образуя SiO (газ):

MgО + Si = Mg + SiO.
6. Кремний как восстановитель взаимодействует с фтороводородом:
Si + 4HF = SiF4 + 2H2.

С другими галогеноводородами он в реакцию не вступает.
7.  Минеральные кислоты при обычных условиях на кремний не действуют. Растворяется он лишь в смеси HF и НNО3, потому что фтористоводородная кислота растворяет оксидную плёнку (SiO2), которая образуется на его поверхности:

3Si + 12HF + 4НNO3 = 3SiF4 + 4NO + 8H2O.
8. Водные растворы щелочей растворяют кремний (восстановительные свойства): 
Si+ 2NaOH + Н2О = Na2SiО3 + 2H2.
9. Кремний реагирует (в присутствии металлических катализаторов, например, меди) с хлорорганическими соединениями (например, с СН3Сl) с образованием органогалогенсиланов (например, Si(СН3)3Сl), служащих для синтеза многочисленных кремнийорганических соединений.

Получение

Наиболее простым и удобным лабораторным способом получения кремния является восстановление оксида кремния SiО2 при высоких температурах металлами – восстановителями. Вследствие устойчивости оксида кремния для восстановления применяют такие активные восстановители, как магний и алюминий:

3Si+4О2 + 4Al0 = 3Si0 + 2Аl+32О3,
Si+4О2 + 2Mg0 = Si0 + 2Mg+2О.

При восстановлении металлическим алюминием получают кристаллический кремний.

При восстановлении металлическим магнием получают кремний с примесями в виде коричневого порошка. Перекристаллизацией переводят его в кристаллическое состояние.

Кремний технической чистоты (95–98 %) получают в электрической дуге восстановлением кремнезёма SiO2 между графитовыми электродами:
Si+4О2 +2C0 = Si0 + 2C+2О.
В связи с развитием полупроводниковой техники разработаны методы получения чистого и особо чистого кремния. Это требует предварительного синтеза чистейших исходных соединений кремния, из которых кремний извлекают путём восстановления или термического разложения.

Чистый полупроводниковый кремний получают в двух видах: поликристаллический (восстановлением SiCl4 или SiH4 цинком или водородом, термическим разложением SiI4) и монокристаллический (бестигельной зонной плавкой и «вытягиванием» монокристалла из расплавленного кремния – метод Я. Чохральского).

SiI4 = Si0 + 2I02,
Si+4H–14 = Si0 + 2H02.
Старейшим методом получения кремния является разложение тетрахлорида кремния (метод Н. Н. Бекетова). Метод этот можно представить уравнением:
Si+4Cl4 + 2Zn0 = Si0 + 2Zn+2Cl2.

В настоящее время тетрахлорид кремния восстанавливают водородом. Реакция протекает по уравнению:
Si+4Cl4 + 2Н20 = Si0 + 4Н+1Cl.
Для целого ряда полупроводниковых приборов предпочтительны полупроводниковые материалы, получаемые в виде монокристаллов, так как в поликристаллическом материале имеют место неконтролируемые изменения электрических свойств.

При выращивании монокристаллов пользуются методом Я. Чохральского, который заключается в следующем: в расплавленный материал опускают стержень, на конце которого имеется кристалл данного материала; он служит зародышем будущего монокристалла. Стержень вытягивают из расплава с небольшой скоростью до 1–2 мм/мин. В результате постепенно выращивают монокристалл нужного размера. Из него вырезают пластинки, используемые в полупроводниковых приборах.
Применение

Специально легированный кремний широко применяется как материал для изготовления полупроводниковых приборов (транзисторы, термисторы, силовые выпрямители тока, управляемые диоды – тиристоры; солнечные фотоэлементы, используемые в космических кораблях, и т. д.). Эти устройства существенно изменили мир, в котором мы живем. Именно полупроводниковые устройства сделали возможным создание современных радио и телевидение, систем связи, систем слежения за космическими летательными объектами, удивительных вычислительных машин и персональных компьютеров, которые выполняют множество математических расчетов и т.д.
В металлургии кремний используется для удаления, растворённого в расплавленных металлах кислорода (раскисления). Кремний является составной частью большого числа сплавов железа и цветных металлов. Обычно кремний придаёт сплавам повышенную устойчивость к коррозии, улучшает их литейные свойства и повышает механическую прочность; однако при большом содержании кремния может появиться хрупкость. Наибольшее значение имеют железные, медные и алюминиевые сплавы, содержащие кремний. Сплав кремния с железом – ферросилиций, который используется для изготовления кислотоупорных изделий. Сплавы алюминия с кремнием применяют при создании самолётов, трапов. Кремнистую сталь используют в электротехнической промышленности.
Всё большее количество кремния идёт на синтез кремнийорганических соединений и силицидов. Иллюминаторы атомных ледоколов покрывают водоотталкивающими кремнийорганическими соединениями. Некоторые из этих веществ прекрасные деэмульгаторы, другие – препятствуют замерзанию сыпучих грузов в зимнее время, третьи – не дают вспениваться крови в аппаратах искусственного кровообращения. Кремнезём и многие силикаты (глины, полевые шпаты, слюды, тальки) перерабатываются стекольной, цементной, керамической, электротехнической и другими отраслями промышленности.
Соединения кремния с водородом
Силаны (от лат. Silicium – кремний), соединения кремния с водородом (кремневодороды) общей формулы SinH2n+2. Получены силаны до октасилана Si8H18. Малой прочностью связи Si–Si обусловлена ограниченность гомологического ряда кремневодородов. Значительно устойчивее, чем кремневодороды, алкилпроизводные кремния, т.е. соединения типа SiRn.
При комнатной температуре первые два силана – моносилан SiH4 и дисилан Si2H6 – газообразны, Si3H8 – жидкость, остальные – твердые вещества. Все силаны бесцветны, имеют неприятный запах, ядовиты. Они гораздо менее устойчивы и реакционноспособны, чем алканы. Это объясняется меньшим по сравнению с углеродом сродством кремния к водороду и очень большим сродством кремния к кислороду. В отличие от связи С–Н связь Si–Н имеет более ионный характер. 
На воздухе самовоспламеняются:
2Si2H6 + 7О2 = 4SiО2 + 6H2О.
Водой разлагаются с выделением водорода: 

Si3H8 + 6H2О = 3SiО2 + 10H2.
Щелочи разлагают SiH4 с выделением водорода:
SiH4 + 2NaOH + Н2О = Na2SiО3 + 4Н2.
В природе силаны не встречаются. Кремний и водород непосредственно взаимодействуют лишь при температуре электрической дуги, поэтому силаны обычно получают косвенным путем: действуя на силициды активных металлов (Mg, Ca, Li) растворами кислот (HCl, H2SO4, H3PO4).   В результате образуется смесь различных силанов: 40 % SiH4, 30 % Si2H6,     15 % Si3H8, 10 % Si4H10, 5 % Si5H12 и Si6H14. В виде следов могут присутствовать и более тяжелые гомологи. 
Mg2Si + 4HCl = 2MgCl2 + SiH4 (смесь силанов).

Для выделения индивидуальных силанов смесь охлаждают до –180 °С и разделяют фракционной перегонкой (без доступа воздуха) или методом газожидкостной хроматографии.
Наибольший практический интерес представляет моносилан SiH4. Его удобно получать действием литий-алюминийгидрида на тетрахлорид кремния по реакции: 

SiCl4 + LiАlH4 = SiH4 + LiCl + АlCl3.
Все силаны – сильные восстановители:
SiH4 + HCl = SiH3Cl + H2,

SiH4 + 3HCl = SiHCl3 + H2.
                 силикохлороформ
В тихом электрическом разряде происходит распад моносилана с образованием блестящего, золотистого налёта, состоящего из твердых ненасыщенных гидридов кремния.

Силаны используются для синтеза кремнийорганических соединений и в качестве восстановителей.

Соединения кремния в степени окисления (–4)

Силициды – химические соединения кремния с более электроположительными элементами, в том числе с металлами. В зависимости от величины электроотрицательности элемента, образующего силицид, в этих соединениях осуществляются различные виды химической связи. Силициды по типу химической связи могут быть подразделены на три основные группы: ионно-ковалентные, ковалентные и металлоподобные. Так же как и углерод, кремний не образует ионных силицидов.
Ионно-ковалентный тип связи реализуется в силицидах, образованных щелочными и щелочноземельными металлами (т.е. сильно электроположительными элементами). Для них характерно сочетание ионной связи (Ме–Si) и ковалентной (Si–Si). Такие силициды являются полупроводниками (СаSi2, СаSi, Са2Si). 
Соединения кремния с неметаллами относят к числу соединений с ковалентной связью. Но только в соединениях с бором кремний поляризуется отрицательно. С остальными неметаллами кремний поляризуется положительно, так как обладает меньшей электроотрицательностью. 
Силициды бора В3Si и В6Si получают, сплавляя при высокой температуре смесь бора и кремния.    В3Si получен еще кроме того, горячим прессованием в температурном интервале 1600–1800 °С. Силициды бора отличаются высокой твердостью и химической устойчивостью. Они плавятся при температуре около 2000 °С, окисляются на воздухе очень медленно. Такие особенности обусловлены полимерным строением силицидов бора. Они имеют сложное пространственное строение – полимерные тела.

Металлоподобные силициды образуются главным образом переходными металлами (d- и f-элементами). В них сочетаются ковалентная (Si–Si) и металлическая связь (Ме–Ме и Ме–Si). В группе металлоподобных силицидов есть как полупроводники, так и сверхпроводники. Силициды, в которых доля ковалентной связи велика, имеют сложное полимерное строение. Поэтому большинство силицидов химически инертны. Они не подвергаются гидролизу, устойчивы к действию кислот (исключение составляют силициды лития и щелочноземельных металлов). Многие силициды, содержащие большое количество кремния, разлагаются щелочами с образованием силикатов. Как правило, силициды металлов отличаются большой твердостью и устойчивостью к нагреванию. Многие из них устойчивы и по отношению к окислению кислородом при высоких температурах (например, ReSi2 устойчив до 1600 °C, MoSi2 – до 1800 °С).

Получают силициды сплавлением или спеканием порошкообразной смеси Si и соответствующего металла; нагреванием оксидов металлов        с Si, SiC, SiО2 и силикатами природными или синтетическими (иногда в смеси с углеродом); взаимодействием металла со смесью SiCl4 и Н2; электролизом расплавов, состоящих из K2[SiF6] и оксида соответствующего металла:
2Mg + Si = Mg2Si,
4NaH + Si = Na4Si + 2H2,
2MeO + 3Si = 2MeSi + SiО2,
Me + SiCl4 + 2H2 = MeSi +4HCl,
3SiO2 + 6C + 2N2 = 6CO + Si3N4.
Все эти реакции протекают при высоких температурах (от 600 до 1800 °С) в зависимости от природы металла. Для получения некоторых силицидов, например силицидов металлов 4, 5 и 6 групп, требуется высокое давление. Силициды металлов применяют при изготовлении жаростойких и кислотоупорных сплавов, в качестве высокотемпературных полупроводниковых материалов (CrSi2, CaSi2, ReSi2). Силицид циркония применяется как огнеупор; он плавится лишь при температуре 2250 °С. Силициды железа, марганца, вольфрама, ванадия и других металлов служат для введения в сталь и сплавы. Широко используется в металлургии силицид железа (ферросилиций). Некоторые силициды лантанидов играют важную роль поглотителей нейтронов в атомной технике.
Соединения кремния в степени окисления (+2)

Кремний  монооксид SiO – несолеобразующий оксид. Он может   быть получен восстановлением SiО2:
Si+4О2 + Si0 = 2Si+2О.
При обычном давлении монооксид кремния начинает возгоняться при температуре около 1200 °С, когда исходные вещества практически не испаряются. Его можно получить восстановлением SiО2 водородом или углеродом при температуре 1000 °С и выше:
Si+4О2 + H02 = Si+2О(газ) + Н2+1О,

Si+4О2 + C0 = Si+2О(газ) + C+2O.
В газообразной фазе SiO является индивидуальным соединением. Если его быстро охладить, то получим твердую фазу мелкодисперсного SiO в виде коричневого порошка.
При обычных условиях SiO – твердое вещество. В твёрдой фазе SiO полимеризован, и состав отвечает формуле (SiO)n. Полимеризация достигается за счёт связи Si–Si.
Энергия связи Si–О в молекуле SiO больше (185 ккал/моль), чем энергия такой же связи в молекуле SiО2 (106 ккал/моль). Это объясняется тем, что в SiО2 кратность связи лишь несколько выше одинарной, а в SiO связь двойная.

На воздухе (SiO)n быстро окисляется до (SiО2)n. Твердый монооксид кремния SiO возгоняется выше 1700 °С, медленно окисляется кислородом воздуха, легко растворяется в щелочах и горячих водных растворах карбонатов щелочных металлов с образованием солей кремниевой кислоты и выделением водорода^

Si+2О + 2NaOН+1 = Na2Si+4О3 + H02,

Si+2О + Na2C+4О3 = Na2Si+4О3 + C+2О,
SiO обладает OB амфотерностью с преобладанием восстановительных свойств. Используется (SiO)n как пигмент для масляных красок и полирующее вещество, а также для очистки препаратов кремния.
Соединения кремния в степени окисления (+4)

Особое место среди ковалентных соединений кремния занимает карборунд SiС – исключительно твердое (он уступает только алмазу и карбиду бора) и химически устойчивое вещество. В чистом виде карборунд – бесцветный кристалл с алмазным блеском; технический продукт зелёного или сине-чёрного цвета. Карборунд существует в двух основных кристаллических модификациях – гексагональной (α-SiC) и кубической (β-SiC), причём гексагональная является «гигантской молекулой», построенной по принципу своеобразной структурно-направленной полимеризации простых молекул. Слои из атомов углерода и кремния в α-SiC размещены относительно друг друга по-разному, образуя много структурных типов. Переход      β-SiC в α-SiC происходит при температуре 2100– 2300 °С (обратный переход обычно не наблюдается). Карбид кремния тугоплавок (плавится с разложением при 2830 °С); хрупок; плотность 3,2 г/см3.
Заметное окисление карборунда начинается лишь при нагревании выше 1000°С, а разложение на элементы – при 2200 °С. Он не реагирует с кислотами, но постепенно разрушается расплавленными щелочами в присутствии кислорода. Кроме того, карборунд отличается высокой теплопроводностью и большой прочностью на истирание. Его получают в электропечах при     2000–2200 °С из смеси кварцевого песка (51–55 %), кокса (35–40 %) с добавкой NaCl (1–5 %) и древесных опилок (5–10 %):
SiО2 + 3С = 2СО + SiС.

Благодаря высокой твёрдости, химической устойчивости и износостойкости карборунд широко применяется как абразивный материал (при шлифовании), для резания твёрдых материалов, точки инструментов, а также для изготовления различных деталей химической и металлургической аппаратуры, работающей в сложных условиях высоких температур. 
Технический карборунд окрашен примесями и проводит ток. Чистый карбид кремния – изолятор, но при введении малого количества определенных примесей становится полупроводником с n- или p-проводимостью соединений. Карбид кремния, легированный различными примесями, используется в технике полупроводников, особенно при повышенных температурах. Интересно использование карборунда в электротехнике – для изготовления нагревателей высокотемпературных электропечей (силитовые стержни), нелинейных сопротивлений, в составе электроизолирующих устройств и т. д.
Силицированный графит – графит, насыщенный кремнием. Производится обработкой пористого графита в кремниевой засыпке при          1800–2200 °С (при этом пары кремния осаждаются в порах). Состоит из графитовой основы, карбида кремния и свободного кремния. Сочетает свойственную графиту высокую термостойкость и прочность при повышенных температурах с плотностью, газонепроницаемостью, высокой стойкостью к окислению при температурах до 1750 °С и эрозионной стойкостью. Применяется для футеровки высокотемпературных печей, в устройствах для разливки металла, в нагревательных элементах, для изготовления деталей авиационной и космической техники, работающих в условиях высоких температур и эрозии.

Существует целый ряд соединений кремния с азотом: Si3N4, SiN2, Si4N3, (Si2N2)х. Наиболее  изучен нитрид кремния  Si3N4. Он образуется при 1500 °С взаимодействием азота со смесью кварцевого песка и кокса:
3SiО2 + 6С + 2N2 = 6СО + Si3N4.

Нитрид кремния Si3N4 представляет собой белые гексагональные кристаллы. В этом полимере каждый атом кремния связан с четырьмя атомами азота, находящимися в вершинах тетраэдра, а каждый из атомов азота в свою очередь связан с тремя атомами кремния. Нитрид кремния сравнительно стоек к окислению воздухом при высоких температурах. Медленно разлагается расплавленными щелочами с выделением аммиака:
Si3N4 + 6NaOH + 3Н2О = 3Na2SiO3 + 4NH3,

Si3N4 + 12NaOH = 3Na4Si3O4 + 4NH3.
С растворами щелочей не взаимодействует даже при кипячении.

С помощью горячей концентрированной плавиковой кислоты нитрид кремния очень медленно разрушается:

Si3N4 + 16HF(к) = 2(NH4)2SiF6 + SiF4.
Нитрид кремния используется в качестве химически стойкого и огнеупорного материала, а так же как компонент коррозионностойких и тугоплавких сплавов. На основе нитрида кремния и хлорида кремния получено кристаллическое вещество состава (Si2NСl5)4, которое полимеризуется при нагревании в смесь вязких жидких и смолообразных продуктов с линейной или слоистой структурой макромолекул.
Галогениды кремния SiHal4 образуют обширную группу соединений. Их можно рассматривать как производные силанов с полным или частичным замещением на галоген атомов водорода. Они отличаются значительно большей термической и окислительно-восстановительной устойчивостью, чем соответствующие силаны. Наибольший практический интерес представляют галогениды с общей формулой SiHal4 – производные моносилана.
В газообразном состоянии галогениды SiHal4 состоят из мономерных тетраэдрических молекул. При обычных условиях четырехфтористый кремний SiF4 – бесцветный газ с резким запахом, очень ядовит. Его можно получить при обычной температуре взаимодействием простых веществ, либо термическим разложением фторосиликата бария или действием избытка концентрированной серной кислоты на тонкоизмельченный кремнезем и фторид кальция:

Ba[SiF6] = BaF2 + SiF4 (чистый SiF4),

SiО2 + 2CaF2 + 2H2SO4 = SiF4 + 2CaSО4 + 2Н2О.
Тетрахлорид кремния SiCl4 – бесцветная, подвижная, дымящая на воздухе жидкость с удушливым запахом. В лаборатории хлорид кремния можно получить прямым взаимодействием простых веществ при нагревании. В технике SiCl4 получают нагреванием смеси кварцевого песка с углем в токе сухого хлора:
SiО2 + С+ 2Сl2 = SiCl4 + СО2,
или нагреванием силицидов в струе хлора:

Mg2Si + 4Cl2 = 2MgCl2 + SiCl4.

При нагревании реагирует с большим количеством оксидов металлов. С Аl2О3 реакция идет весьма энергично:

3SiCl4 + 2Аl2О3 = 3SiО2 + 4АlСl3.
Тетрабромид кремния SiBr4 – жидкость при обычных условиях, а тетраиодид SiI4 – твердое вещество. Термическая устойчивость галогенидов в ряду SiF4–SiI4 падает. 
Галогениды кремния легко подвергаются гидролизу:
SiCl4 + 3H2О = 4HCl + H2SiО3,

3SiF4 + 3H2О = 2H2SiF6 + H2SiО3.

Кремнефтористоводородная кислота H2[SiF6] – сильная двухосновная неорганическая кислота, которая образуется при взаимодействии SiF4 с плавиковой кислотой:
2HF + SiF4 = H2[SiF6].
Существует лишь в водном растворе; в свободном виде распадается на тетрафторид кремния SiF4 и фтористый водород HF. Её водный раствор получают обычно при пропускании тока SiF4 через воду:
3SiF4 + (2 + n)H2O = SiO2(nH2O + 2H2SiF6.
Выделившуюся кремниевую кислоту отфильтровывают, в растворе остается чистая H2[SiF6]. В промышленности H2[SiF6] получают как побочный продукт в производстве суперфосфата. Применяется как сильно дезинфицирующее средство, но главным образом для получения солей кремния – кремнефторидов. Соли щелочных металлов (кроме лития и аммония) трудно растворимы в воде. Меньше всего растворим фторсиликат бария. Остальные фторсиликаты легко растворимы. Наибольшее практическое значение имеет соль Na2[SiF6]. Получают ее как побочный продукт в производстве суперфосфата. Na2[SiF6] применяется для очистки воды, как инсектофунгицид, для пропитки дерева, в производстве эмалей и др. Хорошо растворимые соли Zn, Mg, Al широко используются для обработки поверхностей зданий, построенных из материалов, содержащих СаСО3 или Са(ОН)2 по реакции:

2СаСО3 + Mg[SiF6] = SiО2 + 2CaF2 + MgF2 + 2СО2
образуется мелкодисперсная форма SiО2, которая закрывает все мелкие поры на поверхности строительного материала, уплотняет его, придает ему водонепроницаемость и стойкость во влажной атмосфере.
Получены частично замещенные кремнегалогены. Наибольший интерес представляют галогенопроизводные моносилана состава SiHГ3. Практическое значение имеет силикохлороформ SiHCl3, который можно получить:

FeSi + 5НСl = SiHCl3 + FeCl2 + 2H2,
Si + 3НСl = SiHCl3 + Н2.
Хлорсиланы при действии воды образуют полимерные соединения с прочной силоксановой цепью Si–О–Si. Отличаясь большой реакционной способностью, хлорсиланы служат исходными веществами для получения кремнийорганических соединений.

Кремний диоксид SiО2 (кремнезём), кристаллическое вещество. Наиболее распространенный минерал – кварц (обычный песок) – так же кремния диоксид. При обычных условиях в виде мономера не встречается, в молекулярном состоянии устойчив только в газовой фазе, а также при низких температурах в матрице из аргона. Молекулярный SiО2 имеет линейное строение, аналогичное строению СО2. Связь С–О в СО2 более прочная, чем связь Si–О в SiО2. Объясняется это тем, что электроны, находящиеся на энергетическом уровне с более высоким главным квантовым числом (3р), проявляют меньшую связующую способность, чем электроны (2р) на низких уровнях, т.к. орбитали 3р обладают более диффузным характером (радиус атома Si больше чем С).

Электроотрицательность кремния значительно меньше, чем                углерода (Si–1,8; С–2,5). Поэтому связи Si–О полярнее, чем связи С–О. Наложение в SiО2 электростатического взаимодействия на ковалентное 

увеличивает прочность связи Si–О. Это одна из причин, что энергия связи Si–О в SiО2 выше (106 ккал/моль), чем энергия связи С–О в СО2 (85,5 ккал/моль). Кроме того, в образовании химической связи у атома кремния могут принимать участие свободные 3d атомные орбитали. Возникает донорно-акцепторное dπ-pπ – взаимодействие, которое повышает кратность связи и уменьшает межатомное расстояние Si–О по сравнению с суммой атомных радиусов. Химическую связь Si–О в кремнеземе принято считать на 35–50 % ионной, но некоторые исследователи склонны считать эту связь преимущественно ковалентной. В пользу этого говорит то, что электропроводность всех модификаций кремнезема ничтожна. Дальнейшие исследования, свидетельствуют о смешанном ионно-ковалентном характере химической связи.

Минералы кремнезёма: кварц, тридимит, кристобалит, коэсит, китит, стишовит. Кремнезём всех модификаций полимерен: (SiО2)n. Структурной единицей является тетраэдр [SiО4].

Кварц термически устойчив ниже 870 °С, тридимит – от 870 до 1470 °С и кристобалит – выше 1470 °С. Существует следующая последовательность фазовых переходов в системе SiО2 с изменением температуры (в равновесных условиях и при давлении 1 атм):
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Основу кристаллической структуры кремнеземного минерала составляет трёхмерный каркас, построенный из соединяющихся через общие кислороды тетраэдров [SiО4]. Однако симметрия их расположения, плотность упаковки и взаимная ориентировка различны, что отражается на симметрии кристаллов отдельных минералов и их физических свойствах. Исключение представляет стишовит, основу структуры которого составляют октаэдры (SiО6). Стишовит образуется при 1200–1400 °С и давлении 160–180 тыс. атм., коэсит – в интервале 500–800 °С и давлении больше 35 тыс. атм., китит – при 460 °С и давлении 350–1265 атм.

Все модификации кремния (за исключением некоторых разновидностей кварца) обычно бесцветны. Твердость по минералогической шкале различна: от 5,5 (α–тридимит) до 8–8,5 (стишовит). Модификации кремнезема обычно встречаются в виде очень мелких зёрен, скрытокристаллических волокнистых (α-кристобалит, т. н. люссатит) и иногда сфероидальных образований. Реже встречается в виде кристалликов таблитчатого или пластинчатого облика (тридимит), октаэдрического, дипирамидального         (α- и β-кристобалит), тонкоигольчатого (коэсит, стишовит). Большинство кремнеземистых модификаций (кроме кварца) очень редки и в условиях поверхностных зон земной коры неустойчивы. Высокотемпературные модификации SiО2 – β-тридимит, β-кристобалит – образуются в мелких пустотах молодых эффузивных пород (дациты, базальты, липариты и др.). Низкотемпературный α-кристобалит, наряду с α-тридимитом, является одной из составных частей агатов, халцедонов, опалов; отлагается из горячих водных растворов, иногда из коллоидного SiО2. Стишовит и коэсит встречены в песчаниках метеорного кратера Каньон Дьявола в Аризоне (США), где они образовались за счёт кварца при мгновенном сверхвысоком давлении и при повышении температуры во время падения метеорита.

Волокнистый кремнезём считают особой модификацией SiО2. Он получается окислением газообразного монооксида кремния SiO кислородом при 1200–1400 °С. В отличие от других модификаций SiО2 в волокнистом кремнезёме тетраэдры соединяются не вершинами, а ребрами с образованием длинных цепей. Расплав кремнезёма SiО2 при медленном охлаждении образует кварцевое (кремнеземистое) стекло.

В природе также встречаются: кварцевое стекло, образующееся в результате плавления кварцевого песка от удара молний, и меланофлогит встречается в виде мелких кубических кристалликов и корочек (псевдоморфозы, состоящие из опаловидного и халцедоновидного кварца), наросших на самородную серу в месторождениях Сицилии (Италия). Китит в природе не встречается.
Кварц (нем. Quarz) встречается в виде двух кристаллических модификаций двуокиси кремния SiО2: гексагональный кварц (или α-кварц), устойчивый при давлении в 1 атм в интервале температур 870–573 °С, и тригональный (β-кварц), устойчивый при температуре ниже температуры 573 °С. Наиболее широко встречается в природе β-кварц. 
Он кристаллизуется в классе тригонального трапецоэдра тригональной системы. Кристаллическая структура каркасного типа построена из кремнекислородных тетраэдров, расположенных винтообразно (с правым или левым ходом винта) по отношению к главной оси кристалла. В зависимости от этого различают правые и левые структурно-морфологические формы кристаллов, различающиеся внешне по симметрии расположения некоторых граней (например, трапецеэдра и др.). Отсутствие плоскостей и центра симметрии у кристаллов кварца обусловливает наличие пьезоэлектрических и пироэлектрических свойств. Наиболее часто кристаллы кремния имеют удлиненно-призматический облик с преимущественным развитием граней гексагональной призмы и двух ромбоэдров (головка кристалла). Реже кристаллы принимают облик псевдогексагональной дипирамиды. Внешне правильные кристаллы кварца обычно сложно спарины, образуя наиболее часто двойниковые участки. Последние возникают не только при росте кристаллов, но и в результате внутренней структурной перестройки при термических α–β переходах, сопровождаемых сжатием, а также при механических деформациях. Цвет кристаллов, зёрен, агрегатов кремния самый разнообразный: наиболее обычны бесцветные, молочно-белые или серые кристаллы. Прозрачные или полупрозрачные окрашенные кристаллы, называются особо: бесцветные, прозрачные – горный хрусталь; фиолетовые – аметист; дымчатые – раухтопаз; чёрные – морион; золотисто-жёлтые – цитрин. Различные окраски обычно обусловлены структурными дефектами при замене Si4+ на Fe3+ или Аl3+ одновременным вхождением в решётку Na1+, Li1+ или ОН–1. Встречаются также сложно окрашенные кристаллы за счёт микровключений посторонних минералов: зелёный празем – включения микрокристалликов актинолита или хлорита; золотистый мерцающий авантюрин – включения слюды или гематита, и др. Скрытокристаллические разновидности кремния – агат и халцедон состоят из тончайших волокнистых образований. Кварц оптически одноосный, положительный. Прозрачен для ультрафиолетовых и частично инфракрасных лучей. При пропускании светового плоскополяризованного луча по направлению оптической оси левые кристаллы кварца вращают плоскость поляризации влево, а правые – вправо. Твёрдость по минералогической шкале 7; плотность 2650 кг/м2. Плавится при температуре 1710 °С и застывает при охлаждении в кварцевое стекло. Плавленый кварц – хороший изолятор. 

Природный кварц – очень широко распространённый минерал, является существенной составной частью многих горных пород, а также месторождений полезных ископаемых самого разнообразного генезиса. Наиболее важные для промышленности кварцевые материалы – кварцевые пески, кварциты и кристаллический монокристальный кварц. Последний встречается редко и очень высоко ценится. Главнейшие месторождения кристаллов кварца – на Урале, в Украине (Волынь), на Памире, в бассейне р. Алдан; за рубежом – месторождения в Бразилии и Малагасийской Республике. Кварцевые пески – важное сырьё для керамической и стекольной промышленности. Монокристаллы кварца находят применение в радиотехнике (пьезоэлектрические стабилизаторы частоты, фильтры, резонаторы, пьезопластинки в ультразвуковых установках и т.д.); в оптическом приборостроении (призмы для спектрографов, монохроматоров, линзы для ультрафиолетовой оптики и т.д.). Плавленый кварц применяют для изготовления специальной химической посуды. Кварц также используется для получения химически чистого кремния. Прозрачные, красивоокрашенные разновидности кварца являются полудрагоценными камнями и широко применяются в ювелирном деле.
Кварцевое стекло, однокомпонентное силикатное стекло, получаемое плавлением природных разновидностей кремнезёма – горного хрусталя, жильного кварца и кварцевого песка, а также синтетической двуокиси кремния. Различают два вида промышленного кварцевого стекла: прозрачное (оптическое и техническое) и непрозрачное. Непрозрачность кварцевому стеклу придает большое количество распределенных в нем мелких газовых пузырьков (диаметром от 0,03 до 0,3 мкм), рассеивающих свет. Прозрачное оптическое кварцевое стекло, получаемое плавлением горного хрусталя, совершенно однородно, не содержит видимых газовых пузырьков; обладает наименьшим среди силикатных стекол показателем преломления (nD = 1,4584) и наибольшим светопропусканием, особенно для ультрафиолетовых лучей. Для кварцевого стекла характерна высокая термическая и химическая стойкость; температура размягчения кварцевого стекла 1400 °С. Кварцевое стекло применяют для изготовления лабораторной посуды, тиглей, оптических приборов, изоляторов (особенно для высоких температур), изделий, стойких к температурным колебаниям.

SiО2 – типичный кислотный оксид. Обычные формы диоксида кремния (кварц, тридимит, кристобалит) малореакционноспособны. На них действуют лишь фтор, фтористоводородная кислота, газообразный фтористый водород, а также растворы щелочей:
Si+4О2–2 + 2F02 = О2 + SiF4,
                                                (стекловата)

SiО2 + 4HF(к-тa) = SiF4 + 2Н2О,

SiО2 + 4HF(газ) = SiF4 + 2Н2О,
SiО2 + 2NaOH = Na2SiО3 + Н2О.

Сплавление всех форм SiО2 со щелочами, карбонатами щелочных, щелочноземельных и других металлов приводит к образованию соответствующих силикатов:

SiО2 + Na2CО3 = Na2SiО3 + СО2,
SiО2 + СаСО3 = CaSiO3 + CO2.

Более плотные формы SiО2 (коэсит, стишовит) не взаимодействуют даже с HF. Все модификации кремнезёма в воде труднорастворимы.
Кремневые кислоты, производные кремневого ангидрида SiО2, очень слабые кислоты, малорастворимые в воде. В чистом виде были получены метакремневая H2SiO3 (точнее её полимерная форма H8Si4O12) и диметакремневая кислота H2Si2O5. Кремневые кислоты получают действием минеральных кислот на растворы силикатов или гидролизом некоторых соединений кремния (галогенидов, сульфидов, эфиров кремневых кислот). Отдельные формы кремневых кислот выделены в индивидуальном состоянии.
Диметакремневая кислота H2Si2O5 в виде чешуйчатых кристаллов образуется при действии серной кислоты на диметасиликат натрия Na2Si2O5:
Na2Si2O5 + H2SО4 = Na2SО4 + H2Si2O5.

Структура H2Si2О5 состоит из слоев, образованных шестичленными кольцами тетраэдров [SiО4]. Эти слои скреплены катионами водорода Н+ в кислоте. При нагревании до 220 °С происходит потеря воды, и кристаллическая решётка H2Si2O5 разрушается.

Метакремневая кислота H2SiO3 аморфна и менее устойчива, чем диметакремневая кислота. Ее получают взаимодействием силикатов с соляной кислотой или хлоридом аммония, при гидролизе галогенидов:
Na2SiО3 + 2HCl = H2SiO3 + 2NaCl,
Na2SiО3 + 2NH4Cl = H2SiO3 + 2NaCl + 2NH3,
SiCl4 + 3Н2О = H2SiO3 + 4HCl.
Метакремневая кислота термически неустойчива и при нагревании разлагается:
H2SiO3 = SiO2 + H2O,
2H2SiO3 = H2Si2O5 + H2O.

Отщепление воды от нескольких молекул метакремневой кислоты происходит в водном растворе и при комнатной температуре с образованием прозрачной студенистой массы – геля кремневой кислоты. Высушенный гель кремневой кислоты называют силикагелем (ксерогель). Силикагель обладает очень большой поверхностью и высокой адсорбционной способностью. Он изготовляется в промышленном масштабе и находит широкое применение для извлечения летучих и пахучих веществ из паров и газов, очистки минеральных масел и нефти, обесцвечивания жидких органических продуктов. Силикагель поглощает воду, и это свойство используется при сушке газов и жидкостей. Высококачественные сорта силикагеля, не содержащие примесей, находят применение в медицине. Силикагель катализирует многие реакции полимеризации, конденсации, окисления и восстановления органических веществ. Он чаще используется в качестве носителя катализатора. Введением золей кремневой кислоты в целлюлозные материалы достигается прочность, водонепроницаемость и огнестойкость изделия.

Ортокремневая кислота H4SiО4 хорошо растворима в воде, образуется при гидролизе галогенидов и сульфидов кремния, а также при взаимодействии Na4SiО4 с холодной разбавленной НСl:
SiS2 + 4H2O = H4SiО4 + 2H2S,

Na4SiO4 + 4НСl = 4NaCl + H4SiO4.

Это четырехосновная кислота, слабый электролит, слабее Н2СО3.

Поэтому углекислый газ в присутствии воды разрушает силикаты (при комнатной температуре), но с увеличением температуры ортокремневая кислота способна разлагать карбонаты. При стоянии H4SiО4 полимеризуется, образуя коллоидные растворы (золи). Полимеризация ортокремневой кислоты сопровождается переходом от цепочечной структуры к слоистой, а затем к каркасной – трехмерной сетке. Золи кремневой кислоты самопроизвольно переходят в гели, «застудневают». Скорость полимеризации зависит от её концентрации, рН раствора, температуры и наличия электролита. Выше всего скорость полимеризации в растворах с рН от 5 до 8, несколько замедляется она в щелочной среде. При рН раствора ниже 1,7 полимерные частицы кремневой кислоты заряжены положительно, если      рН выше 1,7, то частицы заряжаются отрицательно.

Поликремневые кислоты – производные метакремневой кислоты можно представить как соединения молекул воды с несколькими молекулами оксида кремния (IV). Например, триметакремневая кислота H2Si3O7 (Н2О(3SiО2). Производные ортокремневой кислоты можно представить формулой H2О((n+1)SiO2, например, диортокремневая кислота H2Si2О7 (3H2О(2SiО2) и т.д. Полимерный продукт состава (H2SiО3)n получается конденсацией мономерной кремневой кислоты. Эти кислоты представляют собой линейные, слоистые или трехмерные макроанионы, построенные из тетраэдров SiО4, связанных двумя, тремя или четырьмя общими вершинами и содержащие еще некоторое количество гидроксильных групп. Наиболее быстро гель поликремневых кислот осаждается при рН = 5–6. Нагревание набухших в воде гелей сопровождается дальнейшей конденсацией поликремневых кислот с выделением воды; полная дегидратация приводит к образованию плавленого аморфного кварца. Этим путем из поликремневых кислот можно получить кварц очень высокой чистоты, из которого выращивают крупные кристаллы полимерного тела.

Силикаты почти всех металлов нерастворимы в воде. Растворимые соли образуют лишь щелочные металлы, причем, чем выше содержание щелочного металла, тем выше растворимость.
Природные силикаты – самый многочисленный класс полимеров кремния. Почти все горные породы, входящие в состав земной коры, являются силикатами. Треть всех известных минералов – также силикаты. Природные силикаты можно представить как продукты частичного или полного замещения протонов поликремневых или более сложных кислот состава y SiO2(хH2O на ионы того или другого металла. Особенно важны алюмосиликаты, относящиеся к группе полевых шпатов. На их долю приходится более половины массы земной коры. Известно более 500 минералов – силикатов. Среди них драгоценные и полудрагоценные камни, например: изумруд, берилл, аквамарин, топаз, хризолит, цветные турмалины.

Наиболее распространены следующие минералы. 

1. Полевые шпаты:

альбит – Na[AlSi3О8],

ортоклаз – K[AlSi3O8],
анортит – Ca[Al2Si2О8]. 

2. Слюды:

мусковит – KAl[AlSi3О10](ОН, F2),

биотит – К(Mg, Fe)3 [AlSi3О10](ОН, F)2,
флогопит – KMg3[AlSi3О10](ОН, F2),
асбест – Mg3[Si2О5](OH)4,
тальк – Mg3[Si2О3](OH)4,
каолинит – Al[Si2О5](OH)4 и другие.

Все природные силикаты полимеры, их структурной единицей является тетраэдр [SiО4]. В тетраэдре [SiО4] кремний окружен четырьмя атомами кислорода. Расстояние Si–О равно ~ 1,6 Å, а расстояние между соседними атомами кислорода одного тетраэдра ~ 2,7 Å.

Связь кремнекислородных группировок с атомами щелочных и щелочноземельных металлов носит ионный характер. Это является одной из причин высоких температур плавления силикатов. По своему строению выделяют цепочечные и ленточные, сложные трехмерные каркасные, островные структуры. Поэтому силикаты делятся на две большие группы:

1)
силикаты с кремнекислородными радикалами конечных размеров (островные структуры);
2)
силикаты с радикалами бесконечных размеров (цепочечные, ленточные, сложные и каркасные структуры).

Островные структуры. Сюда относятся структуры силикатов с изолированным одиночным тетраэдром [SiО4]. Тетраэдры непосредственно не связаны друг с другом, а соединяются через катионы металлов, входящих в структуру силикатов. Примерами минералов с такой структурой могут служить так называемый двухкальциевый силикат Ca2[SiО4], форстерит Mg2[SiО4], фенакит Ве2[SiО4], циркон Zr[SiО4]. Структуры силикатов с группами тетраэдров, связанных между собой одной или двумя обобщенными вершинами (атомы кислорода), также являются островными.

Диортогруппа Si2O76– встречается в гидрате так называемого трехкальциевого силиката Ca6[Si2О7](ОН)6, в тортвейтите Sc2[Si2О7]. Таким образом, обобществление одной или двух вершин тетраэдра приводит к образованию кольца из трех, четырех и шести кремнекислородных тетраэдров: например, группа [Si3О9]6– содержится в бентоните BaTi[Si3О9], а группа [Si6О18]12– – в берилле Be3Al2[Si6О12].
Цепочечные и ленточные структуры. Силикаты, содержащие линейные цепочки из тетраэдров [SiO4], имеющих две обобщенные вершины, называют пироксенами. Стехиометрический состав цепочки – [SiО3](. Такую структуру имеют минералы волластонит Са3[SiО3]3, диопсид CaMg[SiО3]2, сподумен LiAl[SiО3]2, энстатит Mg2[SiО3]2.

Двойные цепи, или ленты, состоящие из тетраэдров [SiО4] состава[Si4О11](, характерны для амфиболов (см. рисунок). Типичным представителем амфиболов является термолит Ca2Mg5[(Si4О11)2](ОН)4. Радикал [Si2О5]( имеется в структуре силлиманита [Al2S12O10], здесь цепь состоит из чередующихся тетраэдров [АlO4] и [SiО4] так, что в двойной цепи тетраэдры [АlO4] и [SiО4] иногда располагаются друг против друга.
Слоистые структуры. Каждый тетраэдр имеет три вершины, общие с соседними тетраэдрами, при этом образуются бесконечные в двух измерениях слои (листы или сетки). Наиболее простой и распространённый тип слоя – кремнекислородный слой гексагонального типа. Он представляет собой слои с шестичленными кольцами. Состав слоя – [Si2O5](. К этому структурному типу относятся каолинит Al[Si2О5](OH)4, пластинчатые минералы типа слюд, например мусковит KAl2[AlSi3О10](ОН)2.
Каркасные структуры. Это структуры с трехмерными бесконечными радикалами из тетраэдров. Такой каркас является валентнонасыщенным, электронейтральным. Такую структуру имеют многие модификации кремнезема.
Если происходит замещение кремния на алюминий, то образуются тетраэдры состава [SiО4] и [АlO4]. Здесь все тетраэдры имеют общие вершины, а в пустотах отрицательно заряженного каркаса располагаются катионы щелочных или щелочноземельных металлов. Так построены многие минералы, например полевые шпаты: калиевый полевой шпат (ортоклаз) K[AlSi3O8], натриевый полевой шпат (альбит) Na[AlSi3О8].
К группе каркасных силикатов относятся и цеолиты. Они имеют рыхлую структуру за счёт пустот, в которых располагаются катионы металла и молекулы воды. Их состав можно выразить общей формулой:

Mе+n ( n[(Al2О3)x ( (SiО2)y] ( zH2О,
где n – заряд катионов металла; Меn+ обычно Na+, K+, Ca2+; z – число молей так  называемой цеолитной воды.
В отличие от конституционной, т.е. химически связанной воды, входящей в состав асбеста, талька и других минералов, цеолитная вода при осторожном нагревании удаляется постепенно, без разрушения кристаллической структуры. Цеолиты способны обменивать воду на другие жидкости, а катионы Меn+ – на другие катионы. Поэтому цеолиты используются в качестве ионообменных веществ, селективных адсорбентов и молекулярных сит.
Искусственные силикаты

Из силикатных искусственных материалов наиболее важными для практики являются стёкла и ситаллы.
Стекло – прозрачный (бесцветный или окрашенный) хрупкий материал. Наиболее распространено силикатное стекло, основной компонент которого оксид кремния. Получают его главным образом при остывании расплава, содержащего кремнезем и часто оксиды магния, кальция, бора, свинца и других. Производство стекла возникло в Древнем Египте около 4000 лет до нашей эры. Изделия из стекла изготовляют выдуванием, прессованием и отливкой. Стекло широко применяется в различных отраслях техники, строительства, промышленности, в декоративном искусстве, быту (например, оконное, кварцевое стекло). Обработкой кремнеземистого сырья едкими щелочами получают растворимое стекло, водный раствор которого – жидкое стекло. Жидкое стекло – компонент специальных цементов, силикатных красок, глазурей, мыла. Оно используется при флотации, для склеивания бумаги, картона, стекла, дерева (силикатный клей).
Известно, что стекло – это аморфный изотропный материал, получаемый переохлаждением расплавов неметаллических оксидов и бескислородных соединений. Материалами, склонными к переохлаждению и к переходу в стеклообразное состояние, являются главным образом силикаты, бораты, фосфаты.
Для изготовления обычного стекла основным сырьем служат кварцевый песок, известняк, сода или сульфат натрия:

Na2CО3 + СаСО3 + 6SiО2 = Na2О(CaO(6SiО2 + 2CO2.

Варка строительного силикатного стекла происходит в стекловаренных печах при температуре до 1500 °С. Строительное стекло как строительный материал отличается долговечностью, высокой стойкостью к воздействию влаги, солнечной радиации, перепаду температур, морозостойкостью, невозгораемостью, жесткостью.
Основными оптическими показателями стекла являются светопропускание (прозрачность), светопреломление, отражение, светорассеивание. Обычные силикатные стекла хорошо пропускают всю видимую часть спектра и практически не пропускают ультрафиолетовые и инфракрасные лучи. Показатель преломления строительного стекла 1,46–1,53. Стекло плохо сопротивляется удару, т.е. оно хрупкое: прочность при ударном изгибе составляет около 0,2 МПа. Стекло обладает высокой прочностью на сжатие – 700–1000 МПа и малой прочностью при растяжении – 35–85 МПа.
Стекла различаются по своему химическому составу, т.е. массовым или процентным содержанием оксидов, что влияет на его химические и физические свойства. В зависимости от назначения стекла можно менять его свойства, вводя различные добавки. Существует множество видов стекол, которые охватывают весь спектр применения их в народном хозяйстве. Закаленное стекло, обладающее повышенной термостойкостью, получают путем нагрева стекла до температуры закалки (540–650 °С) и последующего быстрого равномерного охлаждения. Этим добиваются однородного распределения внутренних напряжений в стекле. Прочность при ударе и предел прочности при изгибе закаленного стекла в 3–4, иногда в  10–15 раз выше, чем обычного. Разрушается в виде мелких осколков с тупыми не режущими краями, термостойкость проявляется до 175 °С. Применяется в строительстве (двери, перегородки, ограждения), для остекления городского транспорта. Теплозащитное стекло по своему составу отличается от обычных стекол содержанием оксидов железа, кобальта и никеля, благодаря чему приобретает слабый сине-зеленый оттенок. Теплопоглощающее стекло задерживает 70–75 % инфракрасных лучей, т.е. в 2–3 раза больше, чем обычное оконное стекло, оставаясь при этом прозрачным для видимого света. Отражающее стекло используют для уменьшения нагрева солнечными лучами и регулирования освещенности. Эти свойства достигаются путем покрытия, наносимого на стекло в вакуумной камере и образующего с ним единое целое. Термостойкое (боросиликатное) стекло содержит оксид рубидия, оксид лития и др. Термостойкие стекла имеют коэффициент линейного расширени в 2–3 раза меньше, чем обычное стекло. Изделия из таких стекол выдерживают перепады температур до 200 °С. Их используют для изготовления термостойких деталей аппаратуры.
Практический интерес представляет стекло с повышенной прозрачностью в ультрафиолетовой биологической области спектра (при длинах волн 380–240 нм). Изготавливают его на основе кварцевого, силикатных, боросиликатных, фосфатных стекол, не содержащих примесей соединений, поглощающих УФ-лучи (оксидов железа, титана, хрома). Такое стекло пропускает 25–75 % ультрафиолетовых лучей. Специальные стёкла, содержащие в своём составе CdO, используют для задерживания нейтронов, а стёкла с РbО – рентгеновских лучей.
Ситаллы – это материалы, полученные путем особой обработки стекла и имеющие равномерную тонкозернистую структуру кристаллов   (от десятых долей до одного микрона), между которыми располагаются тончайшие цементирующие прослойки стеклообразного материала. Стеклокристаллическая структура придает ситаллам высокую механическую прочность, термостойкость, стойкость к химическим воздействиям и в ряде случаев ценные электрические свойства. Микрокристаллическая структура ситаллов создается за счет специальной термической обработки и введения в состав стекла добавок-катализаторов (инициаторов) кристаллизации.
В качестве катализаторов применяются металлы в высокодисперсном состоянии (Au, Ag, Pt), некоторые оксиды (Сr2О3, ТiO2, ZrO2),            фториды (CaF2), сульфиды тяжелых и переходных металлов. Микрокристаллизация стекла может быть вызвана также путем обработки его жестким ионизирующим излучением. Ситаллы применяются для изготовления износоустойчивых деталей машин, труб и насосов (работающих в агрессивных средах), радио- и электротехнических деталей, а также как строительный материал.
Пермутиты – алюмосиликаты натрия и калия состава Na2O(Al2O3(2SiO2(2H2O – получают сплавлением кварца, каолина, соды при температуре около 1000 °С. Их используют для снижения жесткости воды.
Вся силикатная промышленность основана на соединениях кремния: производство цемента, бетона, фарфора, фаянса, кирпича. Стройматериалы на основе соединений кремния самые экологически чистые.
Кирпич является самым древним строительным материалом. Хотя вплоть до нашего времени широчайшее распространение имел во многих странах необожженный кирпич-сырец, часто с добавлением в глину резаной соломы, применение в строительстве обожженного кирпича также восходит к глубокой древности (постройки в Египте, 3–2-е тысячелетие до н.э.). Особенно важную роль играл кирпич в зодчестве Месопотамии и Древнего Рима, где из кирпича (45×30×10) выкладывали сложные конструкции, в том числе арки, своды и т.п. Ярким примером использования кирпичного строительства в России времён Иоанна III стало строительство стен и храмов Московского Кремля, которым заведовали итальянские мастера. До 19-го века техника производства кирпича оставалась примитивной и трудоёмкой. Формовали кирпич вручную, сушили только летом, обжигали в напольных печах-времянках, выложенных из высушенного кирпича-сырца. 
Как следует из Большой Советской Энциклопедии, «строительный кирпич – искусственный камень правильной формы, сформированный из минеральных материалов и приобретающий камнеподобные свойства после обжига или обработки паром». По виду исходного сырья и по способу изготовления различают силикатный кирпич (известково-песчаный), получаемый автоклавным способом, и глиняный обожженный (обыкновенный и лицевой).

Для производства обыкновенного строительного кирпича применяют все возможные простые сорта легкосплавных песчанистых глин, а иногда и мергелистые глины, не содержащие вредных примесей грубых камней, колчедана, гипса, крупных включений органических веществ и т.п.

Кроме обыкновенного строительного кирпича вырабатываются ещё так называемые фасонные сорта: лекальные (для кладки круглых дымовых труб и сводов), клиновые, карнизные и т.п. Кроме того, делают пустотелые и фасонные кирпичи и легковесные кирпичи, которые получили широкое применение в строительстве.

Облицовочный кирпич (лицевой, фасонный) изготовляется из чистых однородных глин, обладающих повышенной вязкостью и имеющих раннее спекание, с интервалом не менее 100–200 градусов. Глины должны быть свободны от крупных включений, и не содержать растворимых солей. 

Основную реакцию, протекающую при обжиге глины, можно схематически представить уравнением:
3[Al2O3(2SiО2(2H2О] = 3Al2O3(2SiO2 + 4SiO2 + 6Н2О.

Цемент применяется для получения бетона, а также для скрепления кирпичей при строительстве. Наиболее широко применяемой разновидностью цемента является портландцемент.

Портландцемент – важнейший гидравлический вяжущий материал, имеющий широкое применение в строительстве. Портландцементом называется продукт тонкого помола цементного клинкера, который получают обжигом до спекания искусственной смеси (известняка, мела, глины, и др.) или природного сырья надлежащего состава, обеспечивающего в цементе преобладание силикатов кальция. Минералогический состав цемента:

C3S – алит – 3CaO·SiO2 – трехкальциевый силикат;

C2S – белит – 2CaO·SiO2 – двухкальциевый силикат;

C3A – целит – 3CaO·Al2O3 – трехкальциевый алюминат;

C4AF – целит – 4CaO·Al2O3·Fe2O3 – четырехкальциевый алюмоферрит.

При измельчении клинкера вводят добавки: 1,5–3,5 % гипса (в перерасчете на ангидрид серной кислоты SO3) для регулирования сроков схватывания, до 15 % активных минеральных добавок – для улучшения некоторых свойств и снижения стоимости цемента.

К основным техническим свойствам портландцемента относят: плотность и объёмную насыпную массу, тонкость помола, сроки схватывания, равномерность изменения объёма цементного теста и прочность затвердевшего цементного раствора.
Как известно, при твердении цементного клинкера, т.е. при взаимодействии минералов с водой происходит образование гидратных соединений, практически нерастворимых в воде:

2(3CaO·SiO2) + 6H2O = 3CaO 2SiO2 ·3H2O + 3Ca(OH)2,
2(2CaO·SiO2) + 4H2O = 3CaO·2SiO2·3H2O + Ca(OH)2,
3CaO·Al2O3 + 6H2O = 3CaO·Al2O3 ·6H2O,
4CaO·Al2O3 ·Fe2O3 + mH2O = 4CaO·Al2O3 ·6H2O + CaO·Fe2O3 ·nH2O.

Для повышения устойчивости цемента к окружающей среде добавляют активный порошкообразный диоксид кремния (например, пористую вулканическую породу – пуццолан), связывающую избыток гидроксида кальция в более устойчивый силикат. Такие добавки к цементам называются гидравлическими. Смеси цементов с гравием и щебнем называются бетонами. 
Среди товаров широкого потребления распространена продукция силикатной промышленности в виде фаянса и фарфора.

Фарфор – основной представитель тонкой керамики. Характерные признаки фарфора: белый цвет с синеватым оттенком, малая пористость и высокая прочность, термическая и химическая стойкость, природная декоративность. Его особенности определяются химическим составом и строением черепка, которые зависят от назначения изделия, условий их эксплуатации и предъявляемых к ним требований.

Формуют керамические изделия в основном пластическим методом и методом литья, а также полусухим прессованием.

Для обжига применяют печи непрерывного действия (туннельные, конвейерные с шагающим подом и роликовые щелевые), а также перйодического действия (горны). В печах непрерывного действия поддерживается более строгий температурный режим, сокращается время обжига, и обеспечиваются нормальные условия работы при загрузке и выгрузке. В качестве топлива используют нефть, газ и электричество (в электропечах).
Фарфоровые изделия после обжига чаще всего глазуруют, а затем опять обжигают. 

Однократному обжигу подвергают в основном толстостенные изделия – кружки, салатницы, масленки, сахарницы, которые при глазуровании без утельного обжига не размокают, не деформируются и не разрушаются.

Изделия украшают подглазурными и надглазурными красками, препаратом золота, растворами солей, красящих оксидов и декоративными глазурями с последующим обжигом.

Фарфоровые изделия бытового назначения классифицируют по форме, размерам, наличию глазурного слоя, назначению, комплектности, видам и группам сложности разделок и сортам.
Кремнийорганические соединения

Первое кремнийорганическое соединение – тетраэтилсилан – получили в 1863 г. Фридель и Крафтс. По праву это событие можно именовать «днем рождения» химии кремнийорганических соединений. Первоначально интерес к органическим производным кремния, как аналога углерода, был вызван тем, что на его основе надеялись построить новую органическую химию, такую же многообразную, как химия углеводородов и их функциональных производных. Довольно крупные исследования были выполнены между 1890 и 1930 гг. Киппингом и его школой. Были усовершенствованны методы синтеза и исследования органосиланов, синтезировано большое количество кремнийорганических соединений.

Основные типы кремнийорганических соединений представлены в таблице 6.
Таблица 6 – Основные типы кремнийорганических соединений
	Кремнийорганическое соединение
	Углеродный аналог

	Силаны и органосиланы

H3Si—SiH3 дисилан

(CH3)4Si тетраметилсилан
	Алканы

H3C—CH3 этан

(CH3)4C 2,2-диметилпропан

	Органосилилгалогениды

H2SiCl2 дихлорсилан

(CH3)3SiCl триметилхлорсилан
	Алкилгалогениды

CH2Cl2 дихлорметан

(CH3)3CCl 2-метил-2-хлорпропан

	Силанолы

SiH3OH силанол

(CH3)3SiOH триметилсиланол
	Спирты

CH3OH метанол

(CH3)3COH 2-метилпропанол-2

	Силоксаны и алкоксисиланы

(CH3)3SiOCH3
триметилметоксисилан

(CH3)3SiOSi(CH3)3
гексаметилдисилоксан
	Простые эфиры

(CH3)3COCH3
метил-трет-бутиловый эфир

(CH3)3COC(CH3)3

ди-трет-бутиловый эфир

	Силильные сложные эфиры

CH3COOSi(CH3)3
Триметилсилилацетат
	Сложные эфиры

CH3COOC(CH3)3
трет-бутилацетат

	Силазаны

(SiH3)2NH дисилазан

(CH3)3SiNH2 триметилсилазан
	Амины

(CH3)2NH диметиламин

(CH3)3CNH2 трет-бутиламин


Характеризуя отличия кремния от углерода необходимо отметить следующее. Углерод с равной легкостью образует связи как с атомами более электроотрицательных элементов, так и с атомами менее электроотрицательных элементов. Так, энергии связей С–С и С–О близки (соответственно 82,6 и 85,5 ккал/моль). Вследствие этого атомы углерода способны прочно соединяться между собой, образуя цепочки неограниченной длины, циклы или разветвленные структуры, а также системы с двойными и тройными связями. Водородные соединения углерода и его галогениды при обычных условиях устойчивы к действию кислорода и воды.

Кремний по величине электроотрицательности уступает углероду. Поэтому он более склонен соединяться с атомами более электроотрицательных элементов (энергии связей Si–О и Si–С равны соответственно    108 и 76 ккал/моль). Такая избирательность приводит к тому, что устойчивость связи Si–Si уменьшается с увеличением длины цепи, состоящей из атомов кремния (хотя введение органических заместителей в молекулы силанов увеличивает прочность Si–Si связи). Кроме того, атомы кремния не способны образовывать кратные связи между собой. Силаны в отличие от алканов самовоспламеняются на воздухе, легко разлагаются под действием воды, спиртов, аминов. Такое отличие силанов от алканов объясняется несколькими причинами.
Во-первых, связь Si–Н более полярна, чем связь С–Н, причем отрицательно поляризуется атом водорода.
Во-вторых, ковалентный радиус атома кремния больше радиуса атома углерода, вследствие этого атомы кремния в силанах оказываются не полностью экранированными атомами водорода и потому доступными для реагентов.
В-третьих, энергия связи Si–Н меньше энергии связи С–Н (соответственно 76 и 98 ккал/моль).

В середине 30-х годов прошлого века начинается новый период в развитии химии кремнийорганических соединений. Он связан с именем академика К. А. Андрианова, который выдвинул фундаментальную идею о том, что строить кремнийорганическую химию нужно не на основе цепочек из атомов кремния, которые непрочны, а на основе цепей из чередующихся атомов кремния и кислорода. Такие цепи существуют в кремнеземе и разнообразных силикатах, составляющих главную массу земной коры.    В кремнеземе силоксановые цепи образуют сеть:
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Силоксановые связи в кремнеземе очень прочны, поэтому чистый кремнезем не разрушается даже при высоких температурах. Однако этот полимер непригоден для практического использования, так как его жесткая сетчатая структура лишает его пластичности, растворимости – тех ценных качеств, которыми обладают органические полимеры. Для получения материала, сочетающего термостойкость кварца с пластичностью органических веществ, Андрианов предложил строить макромолекулу полимера на основе силоксановых цепей, но для предотвращения сшивания цепей насыщать свободные валентности атомов кремния органическими радикалами. 
Такая макромолекула имеет вид:
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Андрианов не только выдвинул идею, но и разработал пути ее практического осуществления. Им были получены первые полимерные материалы с полисилаксановой цепью.

Исходными веществами для получения полисилоксанов служат галогениды кремния, которые в свою очередь получают взаимодействием кремния с галогеналканами. Реакцию проводят паровой фазе при повышенных температурах (до 500 оС):

2CH3Cl + Si = (CH3)2SiCl2,

2C6H5Cl + Si = (C6H5)2SiCl2.

Обычно наряду с R2SiCl2 образуются также вещества строения R3SiCl и RSiCl3.

Органосиланы могут быть получены также взаимодействием реактивов Гриньяра либо литийорганических соединений с тетрахлорсиланом либо алкоксисиланами; направление реакции зависит от соотношения реагентов:
C6H5MgCl + SiCl4 = C6H5SiCl3 + MgCl2,

3C6H5Li + SiCl4 = (C6H5)3SiCl + 3LiCl,

3C2H5MgBr + Si(OC2H5)4 = (C2H5)3SiOC2H5 + 3BrMgOC2H5.
Органоалкоксисиланы могут быть получены взаимодействием органогалогенсиланов со спиртами:

(CH3)2SiCl2 + 2C2H5OH = (CH3)2Si(OC2H5)2 + 2HCl.
Важное свойство органогалогенсиланов – способность замещать атомы галогена или алкоксигруппы на гидроксильные группы при гидролизе:
R3SiCl + H2O = R3SiOH + HCl,

R2SiCl2 + 2H2O = R2Si(OH)2 + 2HCl,





       H2O                              H2O
RSi(OC2H5)3 = RSi(OH)2OC2H5 = RSi(OH)3.

Образующиеся при гидролизе органооксисиланы (силанолы) – вещества неустойчивые, склонные к конденсации с отщеплением воды. В результате конденсации образуются соединения с силоксановой связью. 

Как правило, алифатические оксисиланы менее устойчивы, чем ароматические. Кроме того, их устойчивость уменьшается с увеличением количества гидроксильных групп в молекуле. Поэтому для получения оксисиланов во избежание конденсации принимают специальные меры предосторожности – гидролиз проводят при достаточно низкой температуре, избегают избытка кислот и щелочей, катализирующих конденсацию. Однако обычно целевыми продуктами гидролиза являются не силанолы, а именно силоксаны. Например, при гидролизе триметилхлорсилана образуется гексаметилдисилоксан:

2(CH3)3SiCl + H2O = (CH3)3SiOSi(CH3)3 + 2HCl.

Особенно большое значение имеет гидролиз таких замещенных органосиланов, которые в качестве промежуточных соединений образуют ди- и триоксиорганосиланы, так как в этом случае конденсация приводит к образованию линейных или циклических полисилоксанов:
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Приведенная реакция представляет пример гидролитической поликонденсации – важнейшего способа получения силоксановых полимеров. 

Для получения высокомолекулярных полисилоксанов проводят совместный гидролиз смеси органогалоген- или органоалкоксисиланов, содержащих вещества типов R3SiX, R2SiX2 и RSiX3. Наличие в смеси веществ последнего типа способствует получению разветвленных полимерных цепей и сшиванию отдельных полисилоксановых цепей с образованием трехмерных сетчатых структур. Метод согидролиза позволяет получать полисилоксаны различного типа – более или менее вязкие жидкости, каучукоподобные эластомеры или твердые смолы.

При проведении гидролитической поликонденсации в специальных условиях удается получить плавкие и растворимые несшитые полимеры на основе соединений типа RSiX3 без добавок R2SiX2 и R3SiX. Строение таких полимеров выражается формулой:
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Циклоцепная структура придает полимерам повышенную термостойкость. В некоторых случаях такие циклоцепные полисилоксаны стереорегулярны.

Другой способ повышения молекулярной массы полисилоксанов – термическая поликонденсация. Сущность этого способа заключается в нагревании полисилоксанов в присутствии воздуха и катализаторов. При этом часть органических групп отщепляется и заменяется атомами кислорода, которые сшивают вместе отдельные полимерные цепи.

Свойства полисилоксановых полимеров зависят от многих факторов: природы органических заместителей, связанных с атомом кремния, длины полимерных цепей, количества сшивок между ними, наличия в макромолекулах разветвлений и циклических полисилоксановых структур и др. Подбор смесей мономеров, способов и условий проведения поликонденсации позволяет варьировать в широких пределах свойства полисилоксанов. Однако полисилоксаны обладают рядом общих свойств, которые отличают их обычных полимеров. В обычных «углеродных» полимерах связи между атомами, составляющими полимерную цепь, имеют ту же природу, что и связи между цепью и периферийными группами – это связи С–С. При термических или химических воздействиях с примерно одинаковой легкостью может происходить как отрыв периферийных групп, так и разрыв самой полимерной цепи, что приводит к разрушению макромолекулы полимера. В полисилоксанах прочность связей Si–О в полимерной цепи намного выше, чем прочность связей Si–С между полимерной цепью и периферийными группами, поэтому в неблагоприятных условиях происходит отрыв периферийных групп и появление дополнительных сшивок между силоксановыми цепями. Полимер при этом не разрушатся, а только изменяет свои механические свойства.

Вязкость силиконовых жидкостей мало зависит от температуры. Это позволяет получать на их основе смазочные материалы, пригодные для применения в очень широком интервале температур – от –70 оС до 170 оС и даже выше. Обычные смазочные материалы на основе углеводородов в таких условиях либо загустевают, либо становятся слишком жидкими и перестают, таким образом, выполнять свое назначение. Кроме того, силиконовые смазки долговечнее обычных.

Силиконовые каучуки сохраняют эластичность в широком интервале температур – от –60 оС до 200 оС и выше. Путем подбора органических заместителей, связанных с атомом кремния, получают каучуки с повышенной термо- или маслоустойчивостью и другими ценными свойствами. Нитрилсиликоновые и фторсиликоновые каучуки сохраняют прочность в интервале температур – от –70 оС до 260 оС, а по стойкости к маслам, кипящим углеводородам, органическим растворителям значительно превосходят силиконовые каучуки на основе полидиметилсилоксана.
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нитрилсиликоновый каучук            фторсиликоновый каучук

Силиконовые каучуки удается вулканизировать и сополимеризовать с обычными каучуками. Получаемые на основе силиконовых каучуков резины превосходят другие виды резин по устойчивости к атмосферным воздействиям, действию ультрафиолетового излучения, озона.

Твердые силиконовые смолы отличаются высокими электроизоляционными свойствами и термостойкостью. Если обычная изоляция выдерживает нагрев не выше 130–150 оС, то силиконовая работает при 180–200 оС и не разрушается при кратковременном нагреве до 250–300 оС. Даже пожар не приводит к полному разрушению силиконовой изоляции: при ее сгорании на поверхности провода остается изолирующая пленка из оксида кремния. В связи с этим применение силиконовых смол позволяет создать новые типы электрических устройств и уменьшить количество аварий, связанных с повреждениями электроизоляции.

Кремнийорганические полимеры способны придавать водоотталкивающие свойства материалам, на которые они наносятся. Объясняется это тем, что адсорбция силиконового полимера на поверхности осуществляется главным образом за счет полярных силоксановых групп. Углеводородные радикалы в адсорбции не участвуют, они образуют внешний слой на обработанной поверхности. Это внешний слой их неполярных органических групп препятствует смачиванию поверхности водой. Силиконовыми полимерами гидрофобизируют самые разнообразные материалы – бумагу, стекло, керамику, строительные материалы, ткани.

Часть атомов кремния в полисилоксановой цепи может быть заменена атомами других элементов – бора, алюминия, титана, олова. Атомы кислорода, с другой стороны, могут быть полностью или частично заменены группами NH. Это дает возможность модифицировать кремнийорганические полимеры, придавать им новые полезные свойства.
В качестве примера можно привести модифицированный алюминием полисилоксан цепного строения:
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Если полиорганосилоксаны являются органическими аналогами кремнезема или поликремневых кислот, то приведенный выше алюминийорганополисилоксан можно рассматривать как органический аналог алюмосиликатов.

Пластмассы на основе органометаллосилоксанов подобного типа выдерживают температуры до 350–450 оС, а покрытия даже до 550–650 оС. Органометаллосилоксаны особенно перспективны в производстве стеклопластиков, применяемых в авиационной промышленности.
Биологическая роль кремния
В литературе отмечается, что значение кремния в жизнедеятельности растений велико. Своеобразными представителями кремневой жизни иногда называют диатовомые водоросли, которые содержат приблизительно 3 % SiO2 в пересчете на живую массу. Отмечается, что кремний не только участвует в построении скелета диатомей, но и в процессах их обмена веществ.

Кремний является необходимым элементом и для цветковых растений. Особое значение он имеет для так называемых кремнийконцентрирующих растений, к которым принадлежат и важнейшие сельскохозяйственные культуры – зерновые. Как показали исследования, полное отсутствие кремния негативно влияет на развитие растений риса. У растений, выращенных в таких условиях, замедляется рост, задерживается колошение, снижается урожай зерна, наблюдается некроз листьев. Поэтому на почвах с низким содержанием кремнезема наблюдаются низкие урожаи риса. Добавление в почву или водную культуру кремневой кислоты стимулирует фотосинтетическую активность растений, их рост, колошение, созревание семян. При этом увеличивается высота растений, количество стеблей и листьев, ширина и длина листьев, количество метелок, величина и выход зерна и сухой массы. Кремнеземы и силикаты стимулируют рост и созревание ржи, пшеницы, ячменя, овса, кукурузы, проса, сорга, бобовых, картофеля, моркови, огурцов, томатов, подсолнечника, сахарного тросника, свеклы, табака, хвощей, трав, хлопчатника. Участие кремнезема в питании растений устраняет токсичное действие фенола и фтороводородной кислоты. Использование силикатов подавляет поглощение таких токсичных металлов как алюминий, кадмий, медь, стронций, устраняет вредное влияние засоленности. Кремнезем влияет на перемещение углеводов и протеинов в растениях риса, способствует их накоплению в колосьях. Такие ферменты как некоторые фосфотазы, глюкозидаза, инвертаза ингибируются кремнеземом. Установлено, что кремний играет определенную роль в процессах защиты растений от грибковых заболеваний и вредителей. Например, сопротивляемость растений зависит от содержания кремния в листьях и может быть повышена добавлением кремнезема в среду для выращивания. Сопротивляемость растений к поражению различными вредителями увеличивается с увеличением содержания в них кремния. Защитные свойства кремния в растениях, как отмечают исследователи, вероятно, объясняются тем, что кремний содействует укреплению стенок эпидермальных клеток. Такие кремневые образования на поверхности некоторых растений, как спикулы, волоски являются их защитой от животных. 

В организме животных и человека кремний необходим для нормального функционирования эпителиальных и соединительных тканей. Соединения кремния придают им, в частности, эластичность, прочность и непроницаемость. Соединения кремния, которые входят в состав кровеносных сосудов, мешают проникновению липидов в плазму и их отложению в стенках сосудов. Кремний содействует биосинтезу коллагена, образованию и кальцификации костной ткани. Соединения кремния участвуют в процессах роста волос и ногтей человека, шерсти, рогов и копыт животных и оперенья птиц. Кремний, который откладывается в этих образованиях, химически связывает макромолекулы кератина поперечными мостиками и тем самым повышает его устойчивость к действию жидкостей.

В опытах с крысами, цыплятами и ягнятами было показано, что кремний необходим для нормального развития животных. При исключении соединений кремния из рациона животных они отставали в росте и массе от животных контрольной группы, имели нарушения в структуре костей, имели нездоровый вид шерсти и ослабленое оперение. Перевод этих животных на кремнийсодержащую диету стимулировал рост животных и содействовал устранению патологических изменений. 

На важную роль кремния указывает его присутствие в генетическом аппарате – нуклеиновых кислотах.

Украинские ученые исследовали содержание кремния и других       23 микроэлементов в крови и волосах жителей Донецкой области. Были исследованы люди от 20 до 60 лет без явных расстройств здоровья. Кремниевый микроэлементоз по типу гиперсиликоза с избыточным содержанием кремния в крови был зафиксирован у 89% исследованных. Были выявлены 3 основных варианта гиперсиликоза: с нормальным (40 %), избыточным (27 %) и недостаточным (22 %) уровнем усвоения кремния. Отмечалось, что при гиперсиликозе возникает дисбаланс других микроэлементов. Так, избыток кремния приводит к значительному снижению уровня усвоения лития, бора, фосфора, цинка, кобальта, никеля, серебра, бария. Это значит, что в отношении этих микроэлементов кремний обладает антагонистическим действием. Одновременно с избыточным накоплением кремния происходит избыточное накопление марганца, железа и свинца, то есть в отношении этих микроэлементов кремний обладает синергичным действием. Были сделаны выводы, согласно которым оценку уровня поступления, усвоения и взаимодействия основных микроэлементов можно сделать только на основе изучения содержания различных микроэлементов в крови в волосах.

Учеными Института онкологии и радиологии НАН Беларуси было установлено, что «кремневая» вода, которая образуется в результате фильтрации обычной воды через крупно-дисперсный природный минерал кремень, интенсивно связывает и удаляет из биологического объекта радионуклиды, а также способствует меньшему их поглощению организмом.

Среди кремнийорганических соединений много биологически активных веществ. Только из фармакологических свойств кремнийорганических соединений отмечаются следующие: нарушение координации движений, седативное действие, транквилизаторы, снотворное действие, анальгезирующее действие, противовоспалительное действие, противосудорожное действие, холинергическое действие, холинолитическое действие, ганглиоблокирующее действие, мышечные релаксанты, местное анестезирующее действие, антиаретмическое действие, спазмолитическое действие, сосудорасширяющее действие, понижение кровяного давления, вожбуждение дыхания, диуретическое действие, стимуляция мускулатуры матки, эстрогенное, андрогенное, антиандрогенное и антигонадотропное действие, анаболическое действие, антисклеротическое действие, противогистаминное действие, противоопухолевое действие, стимуляция роста шерсти, влияниена заживление ран кожи, влияние на язвы желудка, антирадиационное действие, биооксиданты, ингибирование НАДН2-оксидазы, активация карбоксипептидазы А.

Силилирование широко используется в синтезе разнообразных биологически активных соединений. Так, применение силильных методов модификации β-лактамных антибиотиков позволило создать ряд полусинтетических пенициллинов и цефалоспоринов.

Исследования по синтезу и изучению биологической активности кремнийорганических соединений проводятся на кафедре химии БрГУ имени А.С. Пушкина под руководством профессора Н.П. Ерчака. 

Так, синтезированы гидрооксалаты γ-аминопропилсиланов:
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Показано, что водные растворы синтезированных соединений в определенной концентрации оказывают стимулирующий эффект на такие морфобиологические критерии роста и развития сельскохозяйственных культур, как: энергия прорастания, всхожесть семян, общий прирост длины зародышевых корешков прорастающих семян.
ГЛАВА V. ЭЛЕМЕНТЫ IIIA ГРУППЫ
1. Общая характеристика элементов IIIA группы
IIIA группа периодической системы химических элементов включает в себя один неметалл бор, а также металлы: алюминий, галлий, индий, таллий.
Атомы этих элементов содержат на внешнем энергетическом уровне три электрона (ns2np1), один из которых неспарен. Атомы элементов IIIA группы могут переходить в возбужденное состояние и увеличивать число неспаренных электронов до 3, поэтому в соединениях они могут проявлять высшую валентность, равную номеру группы III. Для таллия наиболее устойчивой валентностью является валентность I, что связано с инертностью 6s2-электронной пары. Степени окисления в соединениях: +1, +2, +3.

В группе с увеличением порядкового номера сверху вниз окислительные свойства уменьшаются, а восстановительные свойства возрастают. Радиус атома при переходе от бора к алюминию увеличивается, а от алюминия к галию несколько уменьшается, а затем опять увеличивается. Аналогичным образом изменяется энергия ионизации (таблица 7). 
Таблица 7 – Характеристики атомов элементов IIIA группы

	
	5В
	13Al
	31Ga
	59In
	81Tl

	Атомная масса
	10,81
	26,98
	69,72
	114,82
	204,37

	Валентные электроны
	2s22p1
	3s23p1
	4s24p1
	5s25p1
	6s26p1

	Ковалентный радиус атома, нм
	0,088
	0,126
	0,127
	0,144
	–

	Металлический радиус атома, нм
	0,091
	0,143
	0,139
	0,166
	0,171

	Условный радиус иона Э3+, нм
	0,020
	0,057
	0,062
	0,092
	0,105

	Энергия ионизации Э0 – Э+, эв
	8,298
	5,986
	5,998
	5,786
	6,108

	Содержание в земной коре, ат. %
	6∙10–4
	6,6
	4∙10–4
	1,5∙10–6
	3∙10-5


Подгруппа галия располагается в периодической системе непосредственно после семеств d-элементов. Поэтому на свойствах галлия и его аналогов сказывается d-сжатие. На свойствах таллия, кроме того, сказывается и f-сжатие. Поэтому от индия к таллию размер атома и иона увеличивается незначительно, а энергия ионизации даже несколько возрастает. 

Бор имеет несколько аллотропных модификаций – кристаллы черного цвета. Алюминий, галлий, индий, таллий – серебристо-белые металлы. У галия необычно низкая температура плавления +29,78 ºС. Из всех металлов он имеет самый большой температурный интервал существования жидкого состояния. Низкая температура плавления и высокая температура кипения (2205 ºС), а также склонность к переохлаждению позволяют использовать галлий как жидкость в термометрах для измерения высоких температур.

Соединения с водородом имеют общую формулу ЭH3. Боран BH3 – координационно ненасыщенное соединение, поэтому димиризуется с образованием диборана В2Н6 (газ); алан AlH3 – белый порошок, имеет полимерное строение; гидриды GaH3, InH3, TlH3, также как и алан, имеют полимерное строение.

Соединения с кислородом – оксиды, имеют общую формулу Э2O3. Таллий образует также оксид Tl2O. Оксид бора является кислотным. Оксиды алюминия, галлия, индия проявляют амфотерный характер. Tl2O3 – преимущественно основный оксид, Tl2O – основный оксид, по своим свойствам подобный оксидам щелочных металлов. Таким образом, в группе сверху вниз кислотные свойства соединений ослабевают, основные свойства усиливаются.

2. Бор
Строение атома

Бор – элемент IIIA группы второго периода периодической системы химических элементов Д.И. Менделеева, с атомным номером 5. Имеет 3 валентных электрона – 2s22p1.
Электронная конфигурация атома – 1s22s22p1 (рисунок 18):
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Рисунок 18 – Электронная конфигурация атома бора
История открытия
В 1808 г. французские ученые Жозеф Гей-Люссак и Луи Тенар провели дегидратацию борной кислоты, на полученный оксид бора подействовали металлическим калием и получили бор. Спустя несколько месяцев это вещество открыли вторично. Английский химик Хэмфри Дэви получил его при электролизе расплавленного борного ангидрида.
С одним из соединений бора человечество знакомо более тысячи лет. Это бура – натриевая соль тетраборной кислоты Na2B4O7 ·10Н2О. Известно, что еще в 800-х годах нашей эры это белое кристаллическое вещество применяли в качестве плавня. Бурой пользовались алхимики; как и сама алхимия, бура пришла в Европу с востока, от арабов. Известно, что много веков назад словом «борак» арабы обозначали многие соли и другие кристаллические вещества белого цвета. По мере того как прояснялась химическая природа веществ, понятие «борак» употреблялось все меньше, в конце концов, его стали употреблять применительно только к одному веществу – буре.
Название элемента бор произошло от арабского слова бурак или персидского бурах которые использовались для обозначения соединения буры.
Нахождение в природе
По распространению в природе бор занимает 28 место.
Среднее содержание бора в земной коре 4 г/т. Несмотря на это, известно около 100 собственных минералов бора. Почти во всех минералах бор связан с кислородом. 

В природе бор находится в виде двух стабильных изотопов:             10В (20 %) и 11В (80 %).
Основными его минералами являются бораты: Na2B4O7∙10Н2О – бура, Na2B4O7∙4Н2О – кернит, Н3ВО3 – сассолин, и боросиликаты: CaBSiO4OH – датолит, CaB2Si2O8 – данбурит.

Относительно невысокое содержание бора в земной коре, не отвечающее его малому атомному номеру, объясняется легкостью взаимодействия его ядер с нейтронами.
Эта способность бора поглощать нейтроны определяет важную роль борсодержащих материалов в ядерной энергетике в качестве замедлителей ядерных процессов и в биологической защите.

Бор встречается также в нефтяных и морских водах (в морской воде 4,6 мг/л), в водах соляных озёр, горячих источников и грязевых вулканов.

Физические свойства
Бор чрезвычайно твёрдое вещество (уступает только алмазу, нитриду бора (боразону), карбиду бора, сплаву бор-углерод-кремний, карбиду скандия-титана). Обладает хрупкостью и полупроводниковыми свойствами (широкозонный полупроводник).

У бора самый высокий предел прочности на разрыв 5,7 ГПа имеет очень высокое сечение поглощения тепловых нейтронов, поэтому  QUOTE 
 в составе борной кислоты применяется в атомных реакторах для регулирования реактивности.
Некоторые термодинамические константы бора приведены в таблице 9.

Таблица 8 – Термодинамические свойства бора

	Плотность (при н. у.)
	2,34 г/см³

	Температура плавления
	2573 (K

	Температура кипения
	3931 (K

	Теплота плавления
	23,60 кДж/моль

	Теплота испарения
	504,5 кДж/моль

	Молярная теплоёмкость
	11,09 Дж/(K·моль)

	Молярный объём
	4,6 см³/моль

	Теплопроводность
	(300 K) 27,4 Вт/(м·К)


Шкала степеней окисления бора
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Для бора наиболее характерны соединения, в которых его степень окисления равна +3. Отрицательные степени окисления бор проявляет редко, с металлами бор обычно образует нестехиометрические соединения.

Известно более 10 аллотропных модификаций бора, образование и взаимные переходы которых определяются температурой, при которой бор был получен.
Химические свойства
По химическим свойствам неметалл бор напоминает кремний. В обычных условиях бор инертен и взаимодействует только с F2, но при нагревании проявляет достаточно высокую активность и взаимодействует с другими элементами.
1. Восстанавливает неметаллы.

При комнатной температуре взаимодействует только со фтором, с остальными неметаллами – при нагревании:
2B + 3F2 → 2BF3,

2B + 3Hal2 [image: image78.png]N



 2BHal3,
4B + 3O2 [image: image80.png]N



 2B2O3,
2B + N2 [image: image82.png]N



 2BN,
4B + C [image: image84.png]N



 B4C.

С водородом бор не взаимодействует, все бораны получают косвенным путем.
2. Восстанавливает неметаллы из их оксидов:
4B + 3SiO2 [image: image86.png]N



 2B2O3 + 3Si,

2B + 3CO2 [image: image88.png]N



 B2O3 + 3CO,

3P2O5 + 10B [image: image90.png]N



 5B2O3 + 6P.
3. Окисляет металлы с образованием боридов:
3Mg + 2B [image: image92.png]N



 Mg3B2,
Al + B [image: image94.png]N



 AlB.

Бориды тяжелых металлов (Zn, Ti, Zr) не всегда стехиометричны по составу и являются тугоплавкими химически инертными веществами, что позволяет использовать их как полезные добавки в сплавах.

4. При обычных условиях не восстанавливает ионы Н+ из воды, но восстанавливает Н+ из Н2О(газ) при высокой температуре:
2В + 3Н2О(газ) [image: image96.png]N



 B2O3 + 3Н2.
5.
Не восстанавливает ионы Н+ из растворов кислот.
6.
Восстанавливает центральные атомы кислот окислителей при нагревании:

B + 3HNO3(к) [image: image98.png]N



 H3BO3 + 3NO2,

2B + 3H2SO4(к) [image: image100.png]N



 2H3BO3 + 3SO2.

Растворяется в царской водке:

B + HNO3(к) + 4HCl [image: image102.png]N



 H[BCl4] + NO + 2H2O.

7. Cо щелочами бор реагирует только в присутствие окислителя:

2B + 2KOH + 3H2O2 [image: image104.png]N



 2KBO2 + 4H2O.
Получение

Бор получают пиролизом бороводородов. Такой бор используется для производства полупроводниковых материалов и тонких химических синтезов:

B2H6 [image: image106.png]N



 2B + 3H2.

Возможно также использование крекинга бороводородов:

В4H10 → 4B + 5H2.

Пиролиз галагенидов:

2BI3 [image: image108.png]N



 2B + 3I2.
Восстановление BBr3 водородом:

2BBr3 + 3Н2 [image: image110.png]N



 2B + 6HBr.
Метод металлотермии (чаще восстановление магнием или натрием):

B2O3 + 3Mg → 3MgO + 2B,
KBF4 + 3Na → 3NaF + KF + B,
2Na2B4O7 + 3Na = B + 7NaBO2.

Возможно также использование крекинга бороводородов:

В4H10 = 4B + 5H2.

Биологическая роль

Бор – микроэлемент, который играет важную роль в формировании костной ткани, способствует ее прочности, предупреждает развитие остеопороза. Эпидемиологические и клинические исследования подтверждают важную роль бора в нормализации обмена веществ в суставных тканях: в костях больных артритами и артрозами его содержание значительно ниже, чем у здоровых людей. В регионах, в которых в пище и питьевой воде содержатся высокие концентрации бора (например, Израиль) распространенность артритов и артрозов составляет всего 10 % по отношению ко всему населению, в то время как в регионах, бедных этим элементом, она достигает 70 %. 
В организме человека бор необходим для процессов метаболизма кальция, фосфора и магния, участвует в регуляции деятельности центральной нервной системы,  влияет на функции половых желез и щитовидной железы, повышает уровень мужских половых гормонов, способствует росту мышечной массы, улучшает функции мозга. Имеются сообщения о положительном влиянии бора на женский организм во время и после климакса. Установлено, что бор способствует понижению основного обмена у больных тиреотоксикозом, усиливает гипогликемическое действие инсулина. Есть данные, указывающие на положительное влияние бора на рост организма и продолжительность жизни. Этот элемент производит угнетающее действие на некоторые ферменты (каталазу и избыточную фосфатазу), а также на гормоны. 
Дефицит бора наблюдается редко. Однако людям пожилого возраста рекомендуется принимать его в виде добавок. Симптомы дефицита: старческий остеопороз, ухудшение развития костных тканей, снижение иммунитета, нарушение обмена в соединительной ткани, изменение состава крови, жировых клеток. Дефицит бора вызывает нарушения обмена кальция, фосфора и, особенно, магния, а также приводит к дисбалансу женских половых гормонов. Кроме того, недостаток бора снижает способность к сосредоточению. Человек становится сонливым, у него снижается внимание и замедляется реакция. 
Суточная потребность в боре составляет 2–3 мг. Дополнительный прием бора рекомендуется для профилактики постклимактерического остеопороза. Бор используют для предотвращения мочекаменной болезни, так как он способствует снижению содержания в моче солей щавелевой кислоты – оксалатов, которые, соединяясь с кальцием, образуют почечные камни. Это свойство делает бор незаменимым элементом в профилактике этого распространенного заболевания. 
Металлические соединения бора (–3)
С металлами бор образует бориды среднего состава: М4В, М2В, MB, М3В4, МВ2, МВ6, MB12.

В зависимости от условий один и тот же элемент образует бориды разного состава, например: Nb2B, Nb3B2, NbB, Nb3B4, NbB2, Cr4В, Cr2B, CrB, Cr3B4, CrB2. По мере увеличения содержания бора структура боридов существенно усложняется. В боридах типа М4В и М2В атомы бора изолированы друг от друга. В боридах типа М3В2 атомы бора связаны попарно, в MB – в цепи, в М3В4 – в сдвоенные цепи, в МВ2 – в сетки из шестичленных колец, в боридах состава MB6 и МВ12 – в трехмерные каркасы соответственно в виде октаэдрических и икосаэдрических группировок атомов.

Большинство боридов d- и f-элементов очень тверды, жаростойки (2000–3000 °С) и химически устойчивы. Бориды s-злемептов химически активны, в частности, разлагаются под действием кислот:
2Na3B + 6HCl = 6NaCl + B2H6.

Жаропрочные и жаростойкие бориды d-элементов (Cr, Zr, Ti, Nb, Та) и их сплавы применяют для изготовления деталей реактивных двигателей, лопаток газовых турбин и пр. Некоторые бориды используют как катализаторы, в качестве материалов для катодов электронных приборов и т.д.
Соединения бора (+3)
Степень окисления +3 бор проявляет в соединениях с более электроотрицательными элементами, т.е. в галогенидах, оксиде, сульфиде, нитриде, гидридах, а также в соответствующих анионных борат-комплексах.

Простейшие из борат-комплексов приведены ниже:
            BF3
                    В2О3
             ВН3
               BN
    B2S3
            BF4–                     ВО2–
             ВН4–
      −                BS2–

            [BF3OH]–            [В(ОН)4]–       [BF3H]–           −                  −
В зависимости от числа σ-связей координационное число бора (III) равно 4 или 3, что соответствует sp3- пли sp2-гибридизации его валентных орбиталей.
sp2-гибридизация валентных орбиталей бора определяет плоское треугольное строение молекул, комплексов и структурных единиц его соединений. Как и в случае углерода, sp2-гибридное состояние стабилизируется за счет нелокализованной πр-πр-связи. Последняя образуетея при участии свободной 2π-орбитали атома бора и неподелепной пары электронов связанных с ним атомов:
[image: image111.png]



В результате возникает частичная двоесвязанность, упрочняется связь и уменьшается межъядерное расстояние.

Так, длина связи dBO при треугольном расположении (0,136 нм) на 0,012 нм короче, чем при тетраэдрическом (0,148 нм). Аналогично длина связи dBF в BF3 (0,129 нм) короче, чем в BF4– (0,143 нм).

В соответствии с устойчивыми координационными числами бора (III) из бинарных соединений галогениды ВНа13 мономолекулярны, а оксид В2О3, сульфид B2S3, нитрид BN – полимерны. Весьма своеобразна структура гидридов бора.

Бинарные соединения бора (III) кислотные. Об этом, в частности, свидетельствует характер их сольволиза (гидролиза) и взаимодействие с основными соединениями.

Галогениды типа ВНаl3 известны для всех галогенов. Могут быть получены из простых веществ при нагревании. Все они бесцветны. Молекулы ВНаl3 имеют форму плоского треугольника с атомом бора в центре (sр2-гибридные орбитали). При обычных условиях BF3 – газ, ВСl3 и BВr3 – жидкости, ВI3 – твердое вещество:
                      BF3                      BCl                                BВr3             ВI3
Тпл., (С        –127                    –107                                –46
        +43

Ткип., °С       –101                     –12,5                               +90             разл.
В твердом состоянии галогениды имеют молекулярные решетки. В соответствии с увеличением длины связи и уменьшением ее энергии в ряду ВF3 – ВСl3 – ВВr3 – ВI3 устойчивость быстро уменьшается. 

Наибольшее применение имеют ВF3 и ВСl3. Трифторид получают нагреванием В2O3 с CaF2 в присутствии концентрированной H2SO4:

В2O3 + 3CaF2 + 3H2SO4 = 2BF3 + 3CaSO4 + 3H2O.
Получение трихлорида бора основано на хлорировании раскаленной смеси оксида и угля:

В2O3 + 3С + 3Сl2 = 2ВСl3 + 3СО.

Тригалогениды бора – сильные акцепторы электронной пары; BF3, например, присоединяет молекулу воды, аммиака, эфира, спирта и пр.

При взаимодействии с водой BF3 дает BF3(H2O (Tпл. = 10,2 °С,             Tразл. = 20 °С):

С аммиаком образует твердое вещество BF3(NH3 (Tпл. = 163 °С), хорошо растворимое в воде без заметного гидролиза. В продуктах приcоединения орбитали атома бора находятся в состоянии sp3-гибридизации.

Способность к донорно-акцепторному взаимодействию определяет применение трифторида и трихлорида бора в органическом синтезе в качестве катализаторов.

Кислотная природа тригалогенидов бора проявляется, например, при их гидролизе, который протекает необратимо с образованием кислот:

BHal3 + 3НОН = Н3ВO3 + 3НHal.

Вследствие этого ВСl3 и ВВr3 во влажном воздухе дымят, взаимодействие BI3 с водой протекает со взрывом. Кислотный характер ВСl3 проявляет и при взаимодействии с жидким аммиаком:

ВСl3 + 6H3N = B(NH2)3 + 3NH4Cl.
Сесквиоксид бора (III) В2O3 существует в виде нескольких модификаций. В кристаллах В2O3 атомы бора находятся внутри равностороннего треугольника ВO3 либо тетраэдра ВO4 из атомов кислорода. Кристаллический В2O3 (плавится при 450 °С и кипит при 2250 °С).

Он легко переходит в стеклообразное состояние и очень трудно кристаллизируется. Получают оксид В2O3 обезвоживанием Н3ВO3. В отличие от цепи Si–О–Si цепь В–О–В относительно легко разрывается при гидратации; в этом отношении кислородные соединения бора (III) сходны с таковыми фосфора. Как кислотный оксид В2O3 энергично взаимодействует с водой с образованием борной кислоты Н3ВO3.

Сульфид бора B2S3 – стеклообразное вещество, водой полностью разлагается.

В соответствии с устойчивыми координационными числами бора 3 и 4 нитрид бора BN существует в виде двух модификаций. При взаимодействии простых веществ образуется модификация с гексагональной атомно-слоистой структурой типа графита. Гексагональные кольца в нитриде бора содержат чередующиеся атомы бора и азота (на расстоянии 0,145 нм с углами 120°). Это соответствует sp2-гибридизации валентных орбиталей атомов бора и азота. Расстояние между слоями в нитриде бора составляет 0,334 нм, т.е. короче, чем в графите (0,340 нм). В отличие от графита BN белого цвета («белый графит»), полупроводник, легко расслаивается на чешуйки, огнеупорен (т. пл. – 3000 °С). Водой разлагается очень медленно при нагревании. Разложение усиливается при действии разбавленных кислот.
В другой модификации нитрид бора (боразон или эльбор) атомы бора и азота находятся в состоянии sp3-гибридизации. Эта модификация имеет кристаллическую решетку типа алмаза. Она образуется из гексагональной при высоком давлении порядка 6-8 ГПа и нагревании (1800 °С). Превращение гексагонального нитрида бора в боразон аналогично превращению графита в алмаз.

Кристаллы боразона окрашены от желтого до черного цветов или бесцветны. Боразон очень твердый и в этом отношении почти не уступает алмазу (некоторые образцы боразона даже царапают алмаз). К тому же в отличие от последнего он механически более прочен и термически более стоек. Например, при нагревании в вакууме до 2700 °С боразон совершенно не изменяется, при нагревании на воздухе до 2000 °С лишь слегка окисляется его поверхность, тогда как алма сгорает уже при 900 °С. Как и алмаз, боразон – диэлектрик. Указанные свойства определяют все возрастающее значение боразона для техники.

Гидриды бора (бараны) по способу получения и по свойствам напоминают силаны. Обычно смесь боранов с водородом получается действием кислот на некоторые химически активные бориды, например:

6MgB2 + 12НCl = Н2 + В4Н10 + 6MgCl2 + 8В.

Простейшее водородное соединение бора ВН3 при обычных условиях не существует. Это объясняется его координационной ненасыщенностью и невозможностью образования делокализованной π-связи, которая стабилизировала бы sp2-гибридное состояние атома бора. Координационное насыщение атома бора возникает при сочетании этих молекул-радикалов друг с другом:

BH3(г) + ВН3(г)  → В2Н6(г).
Как нетрудно видеть, бороводороды – соединения с дефицитом электронов. Например, в В2Н6 общее число валентных электронов равно 12, т.е. их не хватает для образования восьми обычных двух электронных двухцентровых связей. В диборане В2Н6 имеют место двух- и трехцентровые связи:
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Рисунок 19 – Строение диборана

Две концевые группы ВН2 лежат в одной плоскости, а атомы водорода и бора связаны двухцентровыми двухэлектронными связями. Два центральных атома водорода расположены симметрично над этой плоскостью и под нею и объединены с атомами бора трехцентровой двухэлектронной связью.

В молекулах других боранов помимо двухцентровых (внешних) связей В–Н и трехцентровых (мостиковых) связей В–Н–В проявляются также связи В–В. В результате возникают довольно сложные структуры.

Так, в молекуле тетраборана В4Н10 шесть связей В–Н, четыре трехцентровые связи В–Н–В и одна связь В–В:
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В молекуле пентаборана B5H9 электроны делокализованы в еще большей степени и образуют пятицентровую связь. В молекуле B5H9 из 24 электронов десять используются на образование пяти двухцентровых связей В–Н, восемь – на образование четырех трехцентровых связей В–Н–В, а остальные шесть электронов участвуют в построении пятицентровой связи, охватывающей остов из пяти атомов бора. Вследствие делокализации связи координационное число бора в пентаборане достигает шести.
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Бороводороды химически весьма активны (относительно менее активен B10H14 – декаборан). Так, большинство боранов на воздухе самовоспламеняются и сгорают с выделением очень большого количества теплоты (например, для В2Н6 2025 кДж/моль, тогда как для С2Н6 1425 кДж/моль). Это позволяет использовать их в качестве ракетного топлива.

Гибриды бора разлагаются водой, спиртами и щелочами с выделением водорода. Наиболее активно гидролизуется диборан:

В2Н6 + 6Н2O = 2Н3ВО3 + 6Н2.

Большинство боранов имеет отвратительный запах и очень ядовиты.
Кроме бинарных соединений получены соединения бора типа В(СlO4)3, ВСl(СlO4)2, ВСl2(СlO4). Первые два – легкоплавкие твердые вещества, а последнее жидкость. Все они малоустойчивы. Во влажном воздухе разрушаются, образуя кислоты:

В(СlO4)3 + 3Н2O = Н3ВО3 + 3НСlO4.

Будучи кислотными, бинарные соединения бора (III) при взаимодействии с основными соединениями образуют анионные комплексы, например:

2КOН + В2O3 = 2КВO2 + Н2O,
2LiH + (ВН3)2 = 2Li[BH4],

NaH + BF3 = Na[BF3H].

Из анионных комплексов бора (III) – боратов – наиболее просты по составу следующие: фтороборат [BF4]–, фторогидроксобораты [BF3OH]–, [BF2(OH)2]–, фторогидридобораты [BF3H]–, [BF2H2]– и гидридоборат [ВН4]–. Все эти комплексы соответствуют sp3-гибридному состоянию атома бора и имеют тетраэдрическую структуру.

Тетрафторобораты очень разнообразны. По кристаллической структуре и растворимости они очень близки к соответствующим перхлоратам. Относительно мало растворимы K[BF4], Rb[BF4] и Cs[BF4]; соли почти всех остальных металлов хорошо растворимы в воде.

Фтороборат водорода HBF4 не получен. Его водный раствор – сильная кислота. Получают ее растворением H3BO3 в фтороводородной кислоте:
Н3ВО3 + 4HF = ОH3+ + BF4– + 2Н2O.
Тетрафтороборная кислота образуется наряду с ортоборной при гидролизе трифторида бора:

BF3 + 3Н2O = Н3ВО3 + 3HF,
3HF + 3ВF3 + 3Н2O = 3ОH3+ + 3BF4–,
4BF3 + 6Н2O = 3ОH3+ + 3BF4– + Н3ВО3.
Одновременно в незначительном количестве образуются ионы [BF3OH]– и [BF2(OH)2]- как продукты частичного гидролиза BF–:

BF4– + НОН = [BF3OH]– + HF, К = 2,3∙10–3.
Гидридобораты известны для многих элементов. Тетрагидридобораты щелочных и щелочноземельных металлов являются преимущественно ионными соединениями, т.е. типичными солями. В твердом состоянии они вполне устойчивы (Tразл. = 250–500 °С). В практике чаще всего используется Na[BH4] – бесцветная соль, хорошо растворимая в воде. При обычных температурах гидролизуется очень медленно.
Гидридобораты щелочных металлов можно получить взаимодействием соответствующего гидрида с дибораном в эфирном растворе. Для получения Na[BH4] обычно используется реакция между гидридом натрия и метиловым эфиром ортоборной кислоты:

4NaH + В(ОСН3)3 = Na[BH4] + 3СН3ОNа.

Тетрагидридобораты других металлов обычно получают обменной реакцией между Na[BH4] и соответствующим галогенидом, например:

3Na[BH4] + AlCl3 = Аl(ВН4)3 + 3NаCl.
В противоположность ионным ковалентные тетрагидридобораты тина Аl(ВН4)3 (Tпл. = –64,5 °С, Tкип. = 44,5 °С), Ве(ВН4)2 (Tвозг. = 91 °С) летучи, легкоплавки. Поскольку в этих гидридоборатах имеется дефицит электронов, связь между внешней и внутренней сферами осуществляется за счет трехцентровых связей. Таким образом, эти соединения являются смешанными гидридами. В гидридоборатах щелочных и щелочноземельных металлов (низкие энергии ионизации) дефицит электронов устраняется за счет перехода электронов атома металла к радикалу ВН4, т.е. в этом случае связь между внешней и внутренней сферами становится преимущественной ионной.
В отличие от ионных ковалентные гидридобораты (смешанные гидриды) так же реакционноспособны, как и гидриды бора, например взрываются на воздухе.

Гидробораты – сильные восстановители. Они широко используются для проведения различных синтезов, применяются как исходные вещества для получения различных гидридов и в особенности диборана:

3NaBH4 + 4BF3 = 2В2Н6 + 3NaBF4.

Эту реакцию, протекающую в эфирной среде, можно рассматривать как реакцию вытеснения одним кислотным соединением (BF3) другого (ВН3)2.
Кроме тетрагидридоборатов известны разнообразные гидридобораты более сложного состава и строения.

В последнее время химия бора обогатилась новым классом соединений – так называемыми карборанами (бороуглеродами). Один из представителей карборанов имеет состав В10С2Н12 (барен). Это кристаллическое вещество (Tпл. = 300 °С), его молекула имеет структуру икосаэдра, в котором атомы углерода аналогичны атомам бора и принимают участие в трехцентровых связях с ближайшими атомами бора. Барен растворим в органических растворителях. Бареновое ядро очень устойчиво по отношению к окислителям, щелочам. Атомы водорода, наоборот, легко замещаются. На основе карборанов получены многочисленные производные, в том числе карборановые полимеры. Многие из них обладают ценными физико-химическими и физико-механическими свойствами (высокая термическая стабильность, высокие диэлектрические свойства и пр.). Химия карборанов в настоящее время интенсивно изучается.

Оксоборатные анионы, подобно оксиду бора, в большинстве своем полимерны. В качестве простейших представителей можно назвать циклический метаборатный анион 
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  (в кристаллах КВO2, NaBO2) и полиметаборатный анион 
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  в виде плоской зигзагообразной бесконечной цепи (в кристаллах Ca(BO2)2; LiBO2):
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Указанные анионы состоят из плоских треугольных структурных единиц ВО2, что отвечает sр2-гибридному состоянию орбиталей бора.

В оксоборатах орбитали атома бора находятся, кроме того, в состоянии sр3-гибридизации, т.е. образуют четыре σ-связи:
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Способы сочетания треугольных ВО3, тетраэдрических BO4, а также треугольных и тетраэдрических структурных единиц между собой весьма разнообразны. В гидратированных оксоборатах вокруг атомов бора координируются также ОН-группы. Все это объясняет очень большое разнообразие составов и структур оксоборатов. 
О разнообразии составов безводных оксоборатов можно судить, например, по диаграмме плавкости системы Na2O–В2O3 (рисунок 20):
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Рисунок 20 – Диаграмма плавкости системы Nа2O—В2O3

Большинство оксоборатов в воде не растворяется. Исключение составляют бораты s-элементов I группы. Более других используется тетраборат натрия Na2B4O7.

Кристаллы буры Na2B4O7∙10H2O или Na2[B4O5(OH)4]∙8Н2O состоят из анионов [В4O5(OН)4]2– объединенных в цепи посредством водородных связей. Между цепями находятся ионы Na+ и молекулы Н2О, которые, в свою очередь, связывают их между собой как за счет притяжения ионов друг к другу, так и через водородные связи:
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Рисунок 21 – Структурное звено буры
Оксобораты водорода – белые кристаллические вещества. Ортоборат водорода (в растворе ортоборная кислота) имеет слоистую решетку, в которой молекулы Н3ВО3 связаны в плоские слои за счет водородных связей, а сами слои соединены друг с другом (на расстоянии 0,318 нм) межмолекулярными связями. Поэтому в твердом состоянии Н3ВО3 – чешуйки, жирные на ощупь. Структура одного слоя кристалла Н3ВО3 показана на рисунке 22:
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Рисунок 22 – Структура кристалла ортоборной кислоты
Оксоборат водорода сравнительно малорастворим в воде. Ортоборная кислота – очень слабая, одноосновная. В отличие от обычных кислот ее кислотные свойства обязаны не отщеплению протона, а присоединению ОН–-ионов:

В(ОН)3 + НОН = [В(ОН)4]– + Н+, рК = 9,15.

Ортоборную кислоту получают гидролизом галогенидов, боранов и др.

При нагревании ортоборат водорода теряет воду, переходя в поли​мерные метабораты водорода НВO2, а затем в В2O3:
Н3ВО3 [image: image125.png]LH,0
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 ВО2.

Одна из модификаций НВO2 (Tпл. = 176 °С) содержит циклические структурные единицы (НВO2)3, которые объединяются в плоские слои за счет водородных связей:
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Полибораты водорода в растворе легко гидратируются, поэтому при действии на них кислот обычно выделяется ортоборная кислота, например:

Na2B4O7 + H2SO4 = Na2SO4 + H2B4O7,
Н2В4O7 + 5Н2O = 4Н3ВO3.
Наоборот, при нейтрализации Н3ВO3 избытком щелочи (т.е. при выделении воды) характерные для бора связи В–О–В возникают снова и опять образуются полибораты, выделяющиеся из растворов в виде кристаллогидратов, например:

4Н3ВO3 + 2NaOH + 3Н2O = Na2B4O7·10Н2O.
Безводные оксобораты получают сплавлением В2O3 или Н3ВO3 с оксидами металлов:

СаО + В2O3 = Са(ВO2)2.

Подобно силикатам (IV) и фосфатам (V), полибораты легко переходят в стеклообразное состояние.

Так, при прокаливании буры совместно с солями некоторых металлов образуются двойные высокомолекулярные полиметабораты – стекла, часто окрашенные в характерные цвета, например: NaBO2·Cr(BO2)3 – зеленый, 2NaBO2·Co(BO2)2 – синий:

Na2B4O7 + СоО = 2NaBO2·Со(ВO2)2.

На свойстве буры растворять оксиды металлов основано применение ее для образования эмалей, при пайке металлов, в аналитической практике для обнаружения ряда d-элементов.

Добавка Na2B4O7 или Н3ВO3 (до 3–12 % В2O3) придает силикатному стеклу повышенную термическую и химическую стойкость. Боросиликатные стекла: пирекс – 81 % SiO2, 2 % (А12O3 + Fe2O3), 12 % В2O3, 0,5 % СаО, 4,5 % Na2O; ценское – 76 % SiO2, 5 % (А12O3 + Fe2O3), 7 % В2O3, 1 % СаО, 4 % ВаО, 6 % Na2O, 1 % К2O и др. – широко применяются для изготовления химической посуды, трубопроводов в химических производствах и т.д. В боросиликатных стеклах имеются группы ВO3 и ВO4, включенные в силикатную решетку.

Известно соединение состава ВРO4, которое представляет собой смешанный оксид со структурой типа SiO2. Смешанным сульфидом является BPS4, который изотипен SiS2:
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Сульфидобораты (III) получаются при сплавлении сульфидов металлов с сульфидом бора B2S. Сульфидобораты водорода (тиоборные кислоты) неустойчивы, в водных растворах легко разлагаются:

Ca(BS2)2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HBS2,
HBS2 + 3H2O = H3BO3 + 2H2S.

Весьма разнообразны — пероксобораты. В качестве простейших представителей можно указать на NH4BO3, КВО3, NaH2BO6, NaBO3∙4H2O. Строение пероксоборатов изучено недостаточно. В некоторых из них (например, NaBO3∙4H2O) в кристаллах обнаружены анионы [В2(O2)2(OН)4]2– с двумя мостиковыми пероксогруппами, связывающими тетраэдрические атомы бора:
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Пербораты получают действием Н2O2 на бораты или действием пероксидов щелочных металлов на Н3ВО3. Пербораты – сильные окислители. Используются в качестве отбеливающих средств в моющих порошках, так как при гидролизе образуют пероксид водорода.

Большое внимание привлекают борорганические соединения, в частности содержащие цепи В—О—В, В—N—В, В—Р—В, В—S—В, обрам​ленные органическими радикалами. Особый интерес представляют производные боразола B3N3H6:
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Боразол – бесцветная жидкость (Tпл. = –56 °С и Tкип. = 55 °С). По структуре и ряду свойств близок к бензолу и потому его образно называют «неорганическим бензолом».

Наличием, как и в бензоле, делокализованной π-связи объясняется уменьшение межъядерного расстояния d (BN) в боразоле до 0,144 нм по сравнению с длиной связи В—N 0,154 нм. Распределение электронной плотности отвечает эффективным зарядам [image: image133.png]Né- _Bé+



 и разной полярности связей [image: image135.png]Né- _Hé+
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. Реакционная способность боразола выше, чем бензола. Боразол разлагается при нагревании на воздухе, в воде и при действии кислот. Его можно получить нагреванием тетрагидридобората лития и хлорида аммония:
3LiBН4 + 3NH4Cl = B3N3H6 + 3LiCl + 9Н2.

Среди продуктов превращения боразола выделены аналог дифенила:
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и аналог нафталина:
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Боразол и его производные представляют как теоретический, так и практический интерес. Имеются, например, маслостойкие и термостойкие борорганические соединения. Производные боразола могут применяться также в качестве ракетного топлива.

Как видно из изложенного, соединения бора с азотом во многом напоминают соединения углерода. Эту аналогию мы наблюдали на примерах двух модификаций нитрида бора (графито- и алмазоподобного), боразола и его производных:
H3C–CH3                    H2C=CH2                      HC≡CH

      этан                          этилен                         ацетилен
 H3N–BH3                    H2N=BH2                       HN≡BH
  боразан                        боразен                        боразин

Во всех этих соединениях атомы бора и азота имитируют структуру атома углерода; четвертая связь В–N возникает за счет использования sp3-гибридной несвязывающей электронной пары азота и свободной sр3-гибридной орбитали атома бора.

В относительно простых производных атомы бора и азота имитируют структуру атома углерода за счет образования соответственно анионных и катионных комплексов, изоэлектронных соответствующим соединениям углерода.

ГЛАВА VI. ВОДОРОД
Строение атома

Водород – первый элемент периодической системы химических элементов. Он занимает двойственное положение в периодической системе: его располагают в IA или в VIIА группе. Это обусловлено особенностями строения атома водорода. На внешней электронной оболочке атом водорода имеет один электрон, который находится непосредственно в сфере действия атомного ядра, поскольку у него нет промежуточного электронного слоя. Атом водорода может отдавать электрон и превращаться в положительно заряженный ион:

Н0 – 1е– = Н+.

Это свойство его сближает с атомами щелочных металлов. Однако катион водорода не имеет ничего общего с катионами щелочных металлов. Энергия ионизация атома водорода по сравнению со щелочными металлами очень велика (13,6 эВ), поэтому соединения водорода даже с самыми электроотрицательными элементами, например, Н2О, НF не могут быть ионными.


Исходя из того, что атому водорода до завершения внешней электронной оболочки не хватает одного электрона водород следует поместить в VIIА группу:

Н0 + 1е– = Н–.

Процесс образования гидрид-иона Н– экзотермический (сродство к электрону 0,75 эВ), поэтому возможно образование ионных гидридов. Но на этом сходство с галогенами заканчивается. Таким образом, водород это уникальный элемент, который сочетает в себе свойства и металлов и неметаллов. Степени окисления в соединениях: –1, 0, +1, валентность I.

История открытия

История открытия водорода начинается с XVI века, когда было замечено, что при действии кислот на железо и другие металлы выделяется газ. Первоначально его назвали «горючим воздухом». Спустя примерно        100 лет этот газ научились собирать. 
Во второй половине XVIII века, английский ученый Генри Кавендиш изучил свойства «горючего воздуха». Он установил, что этот газ при сгорании на воздухе образует воду. Генри Кавендиша считают первооткрывателем водорода (1766 г.).

Вывод о том, что «горючий воздух» представляет собой простое вещество, был сделан в 1784 г. французским химиком Антуаном Лавуазье. Он и дал этому веществу латинское название, которое происходило от греческих слов «хюдор» – вода и «геннао» – рождаю. Русское слово водород – это точный перевод латинского названия Hydrogenium.

Нахождение в природе
Водород широко распространен в природе. Содержание его в земной коре (атмосфера, литосфера и гидросфера) составляет 3 мол. %. Он входит в состав воды, природного и попутного нефтяного газа, каменного угля, во все животные и растительные организмы. В свободном состоянии находится только в верхних слоях атмосферы. 
Водород – самый распространенный элемент космоса: составляет около половины массы Солнца и большинства звезд. Планеты Сатурн, Юпитер в основном состоят из водорода.

Водород имеет три изотопа с массовыми числами 1, 2 и 3:

1) 1Н – протий, содержание в земной коре – 99,985 мол. %,

2) 2Н (Д) – дейтерий, содержание в земной коре – 0,015 мол. %,

3) 3Н (Т) – тритий радиоактивен, период полураспада Т ½ = 12,26 года:

3T = 3He + β–.

Полагают, что эта реакция является главным источником изотопа гелия 3He. Содержание трития 4∙10–15 мол. %.

Физические свойства

Простое вещество водород существует в виде двухатомных молекул Н2. Связь в молекуле ковалентная неполярная, сигма (σ), образованная по обменному механизму:

Н∙ + ∙Н = Н–Н.

Метод молекулярных орбиталей предполагает, что два электрона в молекуле водорода находятся на связывающей σ1s молекулярной орбитали (рисунок 23):
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Рисунок 23 – Строение молекулы водорода по методу МО

При обычных условиях молекулярный водород – бесцветный газ, не имеющий вкуса и запаха. Это самый легкий газ, примерно в 14,5 раза легче воздуха. Твердый водород имеет молекулярную кристаллическую решетку, плавится при низкой температуре Тпл = –259 ºС, кипит водород при температуре –253 ºС. Чтобы получить жидкий и твердый водород, перед сжатием его нужно очень сильно охладить.


Как и другие вещества с неполярными связями, водород мало растворим в воде (при н.у. 2,15 объемов водорода растворяется в 100 объемах воды). Хорошо растворяется в некоторых металлах (палладий, платина, никель).

Шкала степеней окисления водорода

[image: image141.png]1 e 1y e

Na M

19

[ s-snemenm
[ p-snemenm

[ d-snemenms

[ £-onemenms

[OTsOCHTeNBHAR aTomMHas Macca |
nemenTa (sysamza)

e

H™ HY

Twpwms ¢ Meramnavm  u| H, C Heserannavu ¢ Gomsmelt

HEMCTULIMH  C  MerBIER SNEKTPOOTPHIATE B HOCTB10:

aneKTpooTpHIATeNsHOCTsH0: LiH, PHy, C™*H], H,Te, HpSe,

Calf, Altly, BH, Sitly, AsH, 2, H,S, HAt, HI, HBr, HCL

P} mm PYH;. NH,, H,0, HF. Bxomm B
COCTaB KHCTOT, OCHOBaHI,
KHCTBX H OCEOBHBIX cOMel,
BO  BCe  Oprammieckic
coemmeRA.

'H3f3I08A CTeNe b OKHCEHHA, TOTHO Oxstemiremsio- Tomsko oxmemems

auoreprocts

XHMIWECKaA aKTHEHOCTS BOZOPOMA OOYCIOB/EHa OIGINTENSHO-BOCCTAHOBHTENBHOR
aMBOTEPHOCTEIO ¢ MPeOGIATANHEM BOCCTAHOBHTBHBIX CBOHCTE. BOOPO OKHCTAST WIETOUHHE
B DENOTHOSMETBEMe  MTALI,  BOCCTANABIEBACT  HEMTAU ¢ Gomsmelt
SMEKTPOCTPHIMIEIBHOCTSIO, ¢ HEMETUIMH e C MeHblIell I€KIPOOTDHIATENSHOCTEI0 Ha
TpRMYIO He BIaMMOeilcTBYeT. Tak e OH BOCCTAHABIHBACT He OYeHb AKTHBHEIC METATIE H3 HX
OKCH10B I FATATEHRIOR, ATOMSI YIIepOJA B HENDEeTBHELX OPFAHHMeCKIIX COSAHHEHHAX.

Te

w53

1167 ™

Uuh

69 1o 70 ™oy

TmYb

TyanA

101 #4102 B





Химические свойства

Связь в молекуле водорода достаточно прочна, поэтому водород при обычных условиях мало реакционноспособен. Но его химическая активность повышается при нагревании, повышении давления, введения катализатора. В химических реакциях проявляет окислительно-восстановительную амфотерность.

1. Окисляет щелочные и щелочноземельные металлы с образованием гидридов металлов: 

2Na + H2 = 2NaH,

Ca + H2 = CaH2,

2Li + H2 = 2LiH.
2. Восстанавливает неметаллы с большей ОЭО: 
O2 + 2H2 = 2H2O.
3. Не взаимодействует с неметаллами с меньшей ОЭО (B, Si, As, P). Соответствующие водородные соединения этих неметаллов получают косвенным путем.

4. Восстанавливает многие металлы из их оксидов и галогенидов:
CuO + H2 = Cu + H2O,

CuCl2 + H2 = Cu + 2HCl.
5. Восстанавливает угарный газ (смесь водорода и угарного газа называется синтез газ) с образованием органических веществ:

2Н2 + СО = СН3ОН.

6. Восстанавливает атомы углерода в непредельных органических соединениях (реакции присоединения водорода – гидрирование): 
CH2=CH2 + H2 = CH3–CH3.


Получение


В лаборатории
1. Взаимодействие металлов с Е0>0 (Mg, Zn, Al, Fe) с растворами кислот (HCl, H2SO4):
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2,

2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2.
2. Взаимодействие металлов, оксиды и гидроксиды которых амфотерны, с расплавами и растворами щелочей:
Zn + 2NaOH(тв) = Na2ZnO2 + H2,
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3Н2.
3. При взаимодействии активных металлов с водой:
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2.

4. При взаимодействии гидридов щелочных и щелочноземельных металлов с водой:

NaH + H2O = NaOH + H2,
CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2.
5. Электролиз воды, водных растворов галогенидов щелочных металлов, серной кислоты и других электролитов:
                                                            электролиз
2H2O = 2H2 + O2,
                                                            электролиз
2NaCl + 2H2O = H2 + Cl2 + 2NaOH.

В промышленности
1. Конверсия метана с водяным паром:
CH4 + H2O 
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 CO + 3H2.
2. Конверсия угарного газа с водяным паром: 

CO + H2O 
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 CO2 + H2.

3. Неполное окисление метана:
2CH4 + O2 = 2CO +4H2.
4. Восстановление водяного пара раскалённым углем:
C + H2O = CO + H2.


5. Восстановление водяного пара металлами (Fe, Zn):
3Fe +4H2O = Fe3O4 + 4H2

6. Электролиз воды, растворов NaCl, KCl:
                                   электролиз 
2H2O = 2H2( + O2(.

Применение

Применение водорода достаточно разнообразно.
1. В химической промышленности водород используется для получения аммиака, хлороводорода, метанола и других органических веществ.

2. В пищевой промышленности водород используют для получения твердых жиров путем гидрогенизации растительных масел.

3. В металлургии водород используется для восстановления некоторых цветных металлов из их оксидов. Высокую температуру горения водорода в атмосфере кислорода используют в «водородной горелке» (температура водородного пламени достигает 2600 ºС при резке и сварке металлов.
4. Жидкий водород является одним из наиболее эффективных видов ракетного топлива.

5. Водород – перспективное экологически чистое топливо для двигателей внутреннего сгорания.
Соединения водорода в степени окисления (–1)
Взависимости от преобладания того или иного типа связи выделяют три типа гидридов:

1) ионные;

2) ионно-ковалентные;

3) ковалентные.
Ионные гидриды представляют собой белые кристаллические вещества с ионной кристаллической решеткой. Энергия ионной кристаллической решетки велика, поэтому ионные гидриды имеют высокие температуры плавления. 
К ионным гидридам относятся гидриды щелочных и щелочноземельных металлов: KH, NaH, LiH, CaH2, BaH2. В расплаве они обладают высокой электропроводностью, при электролизе расплавов гидридов водород выделяется на аноде. 
В химическом отношении проявляют основные свойства:

KH + HOH = KOH + H2,
KH + AlH3 = K[AlH4],
KH + BH3 =K[BH4].
Ионно-ковалентные гидриды соединения (AlH3, BeH2, ZnH2) проявляют амфотерные свойства:

AlH3 + BH3 = Al[BH4],
тетрагидридоборат алюминия
KH + AlH3 = K[AlH4].

тетрагидридоалюминат калия

Ковалентные гидриды – это соединения водорода с менее электроотрицательными неметаллами: SiH4, BH3. Они являются кислотными:

SiH4 + 3H2О = H2SiO3 + 4H2,
SiH4 + 2КН = К2[SiH6],

SiH4 + ZnН2 = Zn[SiH6].

Особое место занимают гидриды d- и f-элементов. Они имеют нестехиометрический состав: VH, NbH, TaH, TiH2, HfH2, ScH2, UH3, PaH3. Это соединения с металлической связью. Электрон атома водорода встраивается в электронную оболочку атома металла, тем самым повышает электропроводность металла. Металлические гидриды представляют собой темные порошки или хрупкие массы. Их используют как восстановители для получения металлов в виде порошков. Гидриды металлов также используют в реакциях гидрирования, синтеза многих соединений d- и f-элементов.
Соединение водорода в степени окисления (+1)


Положительная поляризация атомов водорода наблюдается в его многочисленных ковалентных соединениях с неметаллами, имеющими большую электроотрицательность. Они разнообразны по структуре и свойствам. Например, HHal, H2O, H2S, H2Se, H2Te, NH3. Свойства этих соединений сильно зависят от природы элемента, с которым непосредственно связан водород. Положительная поляризация атома водорода так же проявляется в кислотах, основаниях, основных и кислых солях.
Одним из уникальных соединений водорода в степени окисления (+1) является вода. «Мир чарующий и фантастический», – такими словами лауреат Нобелевской премии Альберт Сент-Дьердьи характеризует ощущения исследователя, изучающего структуру воды.
Строение молекулы воды и физические свойства
Молекула воды состоит из двух атомов водорода и одного атома кислорода. Оказывается, что едва ли не все многообразие свойств воды и необычность их проявления определяется, в конечном счете, физической природой этих атомов, способом их объединения в молекулу и группировкой образовавшихся молекул.
В отдельно рассматриваемой молекуле воды атомы водорода и кислорода, точнее их ядра, расположены так, что образуют равнобедренный треугольник. В вершине его – сравнительно крупное кислородное ядро, в углах, прилегающих к основанию, находятся по одному ядру водорода.

В соответствии с электронным строением атомов водорода и кислорода молекула воды располагает пятью электронными парами. Они образуют электронное облако. Облако неоднородно и в нем можно различить отдельные сгущения и разрежения электронной плотности. У кислородного ядра создается избыток электронной плотности. Внутренняя электронная пара кислорода равномерно обрамляет ядро.  Четыре внешних электрона группируются в две электронные пары, тяготеющие к ядру, но частично не скомпенсированные. Каждый из оставшихся двух электронов кислорода образует пару с одним электроном водорода. Эти пары также тяготеют к кислородному ядру. Поэтому водородные ядра (протоны) оказываются несколько оголенными, здесь наблюдается недостаток электронной плотности.

Таким образом, в молекуле воды различают четыре полюса зарядов: два отрицательных (избыток электронной плотности в области кислородного ядра) и два положительных (недостаток электронной плотности у двух водородных ядер). Для большей наглядности можно представить, что полюса занимают вершины деформированного тетраэдра, в центре которого находится ядро кислорода (рисунок 24):
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Рисунок 24 – Строение молекулы воды

Почти шарообразная молекула воды имеет заметно выраженную полярность, так как электрические заряды в ней расположены ассимметрично. Каждая молекула воды является миниатюрным диполем с высоким дипольным моментом  1,87 Дебая. Под воздействием диполей воды в 80 раз ослабевают межатомные или межмолекулярные силы на поверхности погруженного в нее вещества. Иначе говоря, вода имеет высокую диэлектрическую проницаемость, самую высокую из всех известных соединений. Во многом благодаря этому, вода проявляет себя как универсальный растворитель. В ней той или иной мере растворяются и твердые вещества, и жидкости, и газы.

Между молекулами воды образуются межмолекулярные водородные связи (рисунок 25): 
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Рисунок 25 – Водородные связи между молекулами воды 

(структура льда)

Постоянно соприкасаясь со всевозможными веществами, вода фактически всегда представляет собой раствор различного, зачастую очень сложного состава.

Это же свойство проявляется и в способности воды «прилипать» ко многим предметам, то есть смачивать их. При изучении этого явления установили, что все вещества, которые легко смачиваются водой (глина, песок, стекло, бумага и др.), непременно имеют в своем составе атомы кислорода. Для объяснения природы смачивания этот факт оказался ключевым: энергетически неуравновешенные молекулы поверхностного слоя воды получают возможность образовывать дополнительные водородные связи с «посторонними» атомами кислорода.

Благодаря поверхностному натяжению и способности к смачиванию, вода может подниматься в узких вертикальных каналах на высоту большую чем та, которая допускается силой тяжести, то есть вода обладает свойством капиллярности.
Капиллярность играет важную роль во многих природных процессах, происходящих на Земле. Благодаря этому вода смачивает толщу почвы, лежащую значительно выше грунтовых вод и доставляет корням растений растворы питательных веществ. Капиллярностью обусловлено движение крови и тканевых жидкостей в живых организмах.

Самыми высокими оказываются у воды как раз те характеристики, которые должны были бы быть самыми низкими: температуры кипения и замерзания, теплоты парообразования и плавления.

Исходя из строения молекул воды, можно было бы ожидать, что вода должна кипеть при –70 °С и замерзать при –90 °C. В таком случае она никогда не могла бы существовать в земных условиях ни в твердом, ни в жидком состояниях. Единственно возможным было бы газообразное состояние. Однако, температура кипения воды +100 °С, а температура плавления 0 °C. Это преимущество ассоциативности молекул с помощью межмолекулярных связей,  широкий температурный интервал существования, дает возможность осуществить все фазовые состояния в условиях нашей планеты (рисунок 26):
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Рисунок 26 – Фазовая диаграмма воды
Ассоциативность воды сказывается и на очень высокой удельной теплоте ее парообразования. Чтобы испарить воду, уже нагретую до 100 °С, требуется в шесть раз больше теплоты, чем для нагрева этой же массы воды на 80 °С (от 20 до 100 °С).

Каждую минуту миллион тонн воды гидросферы испаряется от солнечного нагрева. В результате в атмосферу постоянно поступает колоссальное количество теплоты, эквивалентное тому, которое бы вырабатывали 40 тысяч электростанций мощностью 1 млрд. киловатт каждая.

При плавлении льда на преодоление ассоциативных связей между молекулами затрачивается в шесть раз меньше энергии, чем при испарении воды.
Удельная теплота плавления льда более высокая, чем у многих веществ, она эквивалентна расходу количества теплоты при нагреве 1 г воды на 80 °С (от 20 до 100 °С). При замерзании воды соответствующее количество теплоты поступает в окружающую среду, при таянии льда – поглощается. Поэтому ледяные массы, в отличие от масс парообразной воды, являются своего рода поглотителями тепла в среде с плюсовой температурой.

Среди необычных свойств воды – ее исключительно высокое поверхностное натяжение 0,073 Н/м (при 20 °С). Из всех жидкостей более высокое поверхностное натяжение имеет только ртуть. Оно проявляется в том, что вода постоянно стремится стянуть, сократить свою поверхность, хотя она всегда принимает форму емкости, в которой находится в данный момент. Вода лишь кажется бесформенной, растекаясь по любой поверхности. Сила поверхностного натяжения заставляет молекулы ее наружного слоя сцепляться, создавая упругую внешнюю пленку. Свойства пленки также определяются замкнутыми и разомкнутыми водородными связями, ассоциатами различной структуры и разной степени упорядоченности. Благодаря пленке некоторые предметы, будучи тяжелее воды, не погружаются в воду (например, осторожно положенная стальная иголка). Многие насекомые (водомерки, ногохвостки и др.) не только передвигаются по поверхности воды, но взлетают с нее и садятся, как на твердую опору. Более того, живые существа приспособились использовать даже внутреннюю сторону водной поверхности. Личинки комаров повисают на ней с помощью несмачиваемых щетинок, а маленькие улитки – прудовики и катушки ползают по ней в поисках добычи.

Высокое поверхностное натяжение позволяет воде принимать шарообразную форму при свободном падении или в состоянии невесомости: такая геометрическая форма имеет минимальную для данного объема поверхность.

Химические свойства воды
Химические свойства воды определяются особенностями ее строения. Вода довольно устойчивое вещество, она начинает разлагаться на водород и кислород при нагревании по крайней мере до 1000 °С (происходит термическая диссоциация) или под действием ультрафиолетового излучения (фотохимическая диссоциация).

Вода относится к химически активным соединениям. Ее химические свойства можно разделить на несколько групп.

I. Окислительно-восстановительные свойства: окислительтные свойства вода проявляет за счет атомов водорода в степени окисления (+1), а восстановительные свойства – за счет атома кислорода в степени окисления (–2).
1) При обычных условиях вода взаимодействует с щелочными и щелочноземельными металлами, проявляя окислительные свойства:
2H2O + Ca = Ca(ОН) 2 + H2,
2H2O + 2Na = 2NaOH + H2;
2) При нагревании взаимодействует с остальными металлами с Е0<0, проявляя окислительные свойства:

3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2;
3) Взаимодействует с гидридами щелочных и щелочноземельных металлов, проявляя окислительные свойства:

KH + HOH = KOH + H2,
СаH2 + 2HOH = Са(OH)2 + 2H2;

4) Взаимодествует со фтором, проявляя восстановительные свойства:
2H2O + 2F2 = 4HF + O2;
5) При температуре 1000 ºС водяной пар разлагается, подвергаясь окислительно-восстановительному распаду:
2H2O = 2Н2 + О2.

II. Реакции гидратации – реакции присоединения воды.
1. Взаимодействует с оксидами щелочных и щелочноземельных металлов:

CaО + H2O = Ca(ОН)2,
Na2О + H2O = 2NaOH.
2. Взаимодействует с кислотными оксидами:

CO2 + H2O = H2CO3,

SO3 + H2O = H2SO4.
3. Взаимодействует с непредельными органическими соединениями:
CH2=CH2 + H2О = CH3–CH2–ОН.


III. Реакции гидролиза – обменные реакции между составными частями вещества и молекулами воды.
1. Гидролиз солей:
2CuSO4 + 2H2O = (CuOH)2SO4 + H2SO4 (гидролиз по катиону),

CH3COONa + H2O = CH3COOH + NaOH (гидролиз по аниону),
Al(CH3COO)3 + H2O = AlOH(CH3COO)2 + CH3COOH (совместный гидро-лиз по катиону и аниону).
2. Гидролиз карбидов металлов:
Аl4C3 + 12Н2О = 4Аl(OH)3 + 3CH4,
СаС2 + 2Н2О = Са(OH)2 + С2Н2.
3. Гидролиз многих органических соединений: галогеналканов, сложных эфиров, жиров, ди- и полисахаридов, белков.
IV. Кислотно-основные свойства.

Для жидкой воды характерна самоионизация. Молекулы ее взаимно влияют друг на друга. Тепловое движение молекул вызывает ослабление и гетеролитический разрыв отдельных связей О–Н в молекулах воды. При этом протон присоединяется к атому кислорода соседней молекулы воды по донорно-акцепторному механизму:

Н2О + Н2О = Н3О+ + ОН–.
                  ион гидроксония

В сущности ион гидроксония является гидратированным ионом водорода, поэтому упрощенно самоионизацию воды можно представить следующим образом:

Н2О = Н+ + ОН–.


Так как при ионизации одновременно образуются ионы Н+ и ОН– , то воду можно считать амфотерным электролитом.


Концентрация ионов Н+ и ОН–  в воде равны 10–7 моль/дм3. Вода не проявляет сколько-нибудь выраженных кислотных или основных свойств. Однако вода оказывает сильное ионизирующее действие на растворенные в ней электролиты. Под действием диполей воды растворы многих веществ в воде проявляют кислотные свойства:
НСl = H+ + Cl–.


Присоединением протона молекулы воды к молекулам некоторых растворенных веществ обусловлены основные свойства водных растворов этих веществ:

NH3 + HOH = NH4+ + OH–.


Биологическая роль воды
Человеческий организм состоит из 70–80 % воды, в некоторых растениях воды содержится до 90 % и более. 

Живые организмы строят свои тела, структуры, органы из тех материалов, которые их окружают в их естественной окружающей среде. Во-первых, эти материалы должны быть относительно легко доступны, во-вторых, они должны удовлетворять требованиям обеспечения комфортного существования организма, и, в-третьих, исполнять необходимые функции жизнеобеспечения. Среди компонентов окружающей среды, используемых живыми организмами, вода в силу своих специфических свойств занимает особое место.
Примерно 80 % поверхности земного шара покрыто водой. С этой точки зрения вода на Земле является уникальным веществом, ее доступность можно сравнить только с воздухом. Основная масса живых организмов на Земле, как среди животных, так и среди растений, в качестве основного строительного материала выбрали именно воду. Не удивительно, что многие организмы содержат в своем составе до 90 и более процентов воды. Как утверждают ученые, первые истоки жизни на Земле появились именно в воде. И по настоящее время всем хорошо известно, что без воды жизнь на Земле погибает. Поэтому, именно доступность воды явилась первым основным строительным материалом при зарождении жизни на Земле. Таковой вода и остается по сегодняшний день.

Вода в организме вступает в химические взаимодействия только в некоторых контролируемых биохимических процессах, как например, в реакциях синтеза цикла Кребса, в процессе фотосинтеза, в процессах гидратации и в других подобных процессах. Основная масса воды в организме играет роль среды, в которой проходят эти реакции. Известно, что большинство химических реакций могут проходить либо в растворах жидкостей, либо в газообразном состоянии. Биохимические реакции, как правило, проходят в водных растворах. В этом отношении вода является единственной жидкостью, которая обеспечивает оптимальные условия для организации жизненно важных биохимических процессов.
Из воды на 80 % состоит кровь. Лимфа, пот, моча также представляяют собой водные растворы, содержащие удаляемые из организма продукты. Это биологически важное свойство воды обусловлено ее уникальными свойствами как универсального растворителя и ее высокой текучестью в нормальных условиях. Свойство воды находиться в жидком состоянии в организме, а также нейтральность по отношению к организму определи ей роль универсального транспортного средства для обеспечения связи между органами.
Обладая большой теплоемкостью, вода обеспечивает наилучшие условия для накопления и сохранения тепла, которое необходимо для поддержания стабильной температуры в организме.
Вода выполняет также защитную функцию. В водной среде органы находятся в практически невесомом состоянии, или в состоянии минимального веса. Соответственно, инерциальные силы скомпенсированы или сведены к минимуму, что обеспечивает практически полную защищенность внутренних органов от критических перегрузок. 

С каждым годом все больше информации появляется о «памяти» воды и ее способности излучать эту информацию в окружающее пространство. Впервые о памяти воды сообщил в начале 80-х годов XX века французский иммунолог Жак Бенвениста (1935–2004 гг.). 

Идея памяти воды была подхвачена и другими специалистами. Например, ученый Михаил Жадин из Института биофизики клетки РАН (г. Пущино) заявил об открытии им особого вида излучения от растворенных в воде веществ и о возможности передачи этих излучений на расстояние («Эффект Жадина»). При этом утверждается, что вода состоит из особых «доменов», которые способны «запоминать» необходимую полезную для человека информацию и затем передавать ее.
ГЛАВА VII. ЭЛЕМЕНТЫ VIIIA ГРУППЫ

1. Общая характеристика элементов VIIIA группы
VIIIА группа включает инертные или благородные газы: гелий, неон, аргон и элементы подгруппы криптона – криптон, ксенон и радон.

На единственном электронном уровне атома гелия располагаются два электрона (1s2), т.е. гелий является s-элементом. Остальные представители группы являются p-элементами, у них на внешнем электронном уровне находятся восемь электронов (ns2np6), поэтому атомы благородных газов обладают повышенной устойчивостью. 
С точки зрения электронного строения неон и более тяжёлые благородные газы следует поместить в VIIIА группе. Гелий как s-элемент формально можно было бы отнести ко IIА группе, однако он очень отличается по свойствам от элементов IIА группы, поэтому его также поместили в VIIIА группе вместе с подобными ему газами.

Все электроны в атомах гелия, неона и аргона очень прочно связаны с ядром, поэтому эти элементы не вступают в химические реакции. Энергия р-орбиталей криптона, ксенона и радона позволяет им быть донорами р-электронов при образовании химических связей с наиболее электроотрицательными элементами – фтором, кислородом. Поэтому прежнее название «инертные» сейчас уступает место названию «благородные» газы.
Благородные газы – бесцветные одноатомные газы без цвета и запаха.

Благородные газы обладают более высокой электропроводностью по сравнению с другими газами и при прохождении через них тока ярко светятся: гелий ярко-жёлтым светом, потому что в его сравнительно простом спектре двойная жёлтая линия преобладает над всеми другими; неон огненно-красным светом, так как самые яркие его линии лежат в красной части спектра.

Насыщенный характер атомных молекул благородных газов сказывается и в том, что они имеют более низкие точки сжижения и замерзания, чем другие газы с тем же молекулярным весом. Из подгруппы тяжелых инертных газов аргон – самый легкий. Он тяжелее воздуха в 1,38 раза. Жидкостью становится при –186 °C, затвердевает при –189 °C (в условиях нормального давления).

В отличие от гелия и неона, аргон довольно хорошо адсорбируется на поверхностях твердых тел и растворяется в воде (3,29 см3 в 100 г воды при 20 °C). Еще лучше растворяется аргон во многих органических жидкостях. Аргон практически нерастворим в металлах и не диффундирует сквозь них.
Таблица 9 – Некоторые физические свойства благородных газов

	Элемент
	He
	Ne
	Ar
	Kr
	Xe
	Rn

	Агрегатное состояние при обычных условиях
	Бесцветные газы

	Состав молекул
	Молекулы одноатомны

	Плотность ρ, г/л (293 К)
	0,1785
	0,89994
	1,784
	3,7493
	5,8971
	9,73

	Температура плавления tпл, °С
	–272
	–249
	–189
	–157
	–112
	–71

	Температура кипения tкип, °С
	–269
	–246
	–186
	–153
	–108
	–62

	Стандартная энтропия S°298, Дж/(кг · К)
	126,04
	146,22
	154,73
	163,98
	169,57
	167,76

	Удельная теплоемкость с*р, Дж/(кг · К)
	5190
	1030
	520
	248
	150
	90

	Растворимость в 1 л H2O при 0°С, мл
	10
	–
	60
	–
	500
	–


Криптон, ксенон и радон характеризуются меньшей энергией ионизации атомов, чем типические элементы VIIIА группы. 

Элементы подгруппы криптона отличаются от других благородных газов большими размерами атомов и большей их поляризуемостью.
Увеличение поляризуемости молекул по мере роста размера атомов в ряду He–Ne–Ar–Kr–Xe характеризуется следующими соотношениями: 1:2:3:12:20 (поляризуемость молекул Xe в 20 раз выше, чем He). 

Возрастание поляризуемости сказывается на усилении межмолекулярного взаимодействия, а последнее – на возрастании температур кипения и плавления простых веществ. 

В ряду He–Ne–Ar–Kr–Xe–Rn усиливается также растворимость газов в воде и других растворителях, возрастает склонность к адсорбции и т. д. В твердом состоянии, подобно Ne и Ar, криптон, ксенон и радон имеют кубическую гранецентрированную кристаллическую решетку. 

2. Гелий
Гелий впервые был идентифицирован как химический элемент в 1868 г. П.Жансеном при изучении солнечного затмения в Индии.
В феврале 1895 г. У. Рамзай получил письмо от лондонского метеоролога  М. Маерса, где тот сообщал об опытах американского геолога        М. Гиллебранда, который кипятил в серной кислоте редкие минералы урана и наблюдал выделение газа, по свойствам своим напоминающий азот. Чем больше урана содержится в минералах, тем больше выделялось газа. Гиллебранд условно предположил, что этот газ является азотом. 

Вскоре Рамзай послал своих помощников в лондонские химические магазины за урановым минералом клевеитом. Было куплено 30 грамм клевеита, и в тот же день Рамзай со своим помощником Метьюзом извлек несколько кубических сантиметров газа. Рамзай подверг этот газ спектроскопическому исследованию. Он увидел яркую желтую линию, очень похожую на линию натрия, но в тоже время отличающуюся от нее по своему положению в спектре. Рамзай был настолько удивлен, что разобрал спектроскоп, почистил его, но при новом опыте снова обнаружил яркую желтую линию, не совпадавшую с линей натрия. Рамзай просмотрел спектры всех элементов. Наконец он вспомнил о загадочной линии в спектре солнечной короны. В 1868 г. во время солнечного затмения французский исследователь П. Жансен и англичанин Д. Н. Локьер обнаружили в спектре солнечных протуберанцев яркую желтую линию, которой не оказалось в земном спектре источников света. В 1871 г. Локьер высказал предположение, что эта линия принадлежит спектру неизвестного на Земле вещества. Он назвал этот гипотетический элемент гелием, то есть «солнечным». Но на земле он обнаружен не был. Физики и химики им не заинтересовались.
Гелий – одноатомный газ без цвета и запаха. По сравнению с другими элементами гелий обладает наибольшей энергией ионизации атома (24,59 эВ). Особая устойчивость электронной структуры атома отличает гелий от всех остальных химических элементов периодической системы. 

Гелий по физическим свойствам наиболее близок к молекулярному водороду. Вследствие ничтожной поляризуемости атомов гелия у него самые низкие температуры кипения (–269 °С) и плавления (–272 °С при      2,5·10–6 Па). 

Гелий хуже других газов растворяется в воде и других растворителях. В 1 л воды, например, при 0 °С растворяется менее 10 мл He, т.е. в два с лишним раза меньше, чем H2, и в 51000 раз меньше, чем HCl. 

Жидкий гелий – оквантовая жидкость, т.е. жидкость, в макроскопическом объеме которой проявляются квантовые свойства составляющих ее атомов. При 2,17 °К и давлении паров 0,005 МПа жидкий Не претерпевает фазовый переход второго рода (от Не I к Не II), сопровождающийся резким изменением ряда свойств: теплоемкости, вязкости, плотности и др.

Гелий не образует валентных соединений.

Гелий является важным источником низких температур. При температуре жидкого гелия тепловое движение атомов и свободных электронов в твердых телах практически отсутствует, что позволяет изучать многие новые явления, например сверхпроводимость в твердом состоянии.

Газообразный гелий используют как легкий газ для наполнения воздушных шаров. Поскольку он негорюч, его добавляли к водороду для заполнения оболочки дирижабля.
Так как гелий хуже растворим в крови, чем азот, большие количества гелия применяют в дыхательных смесях для работ под давлением, например при морских погружениях, при создании подводных тоннелей и сооружений. При использовании гелия декомпрессия (выделение растворенного газа из крови) у водолаза протекает менее болезненно, менее вероятна кессонная болезнь, исключается такое явление, как азотный наркоз, – постоянный и опасный спутник работы водолаза. Смеси He–O2 применяют, благодаря их низкой вязкости, для снятия приступов астмы и при различных заболеваниях дыхательных путей.

Гелий используют как инертную среду для дуговой сварки, особенно магния и его сплавов, при получении Si, Ge, Ti и Zr, для охлаждения ядерных реакторов.

Другие применения гелия – для газовой смазки подшипников, в счетчиках нейтронов (гелий-3), газовых термометрах, рентгеновской спектроскопии, для хранения пищи, в переключателях высокого напряжения. В смеси с другими благородными газами гелий используется в наружной неоновой рекламе (в газоразрядных трубках). Жидкий гелий выгоден для охлаждения магнитных сверхпроводников, ускорителей частиц и других устройств. Необычным применением гелия в качестве хладагента является процесс непрерывного смешения 3He и 4He для создания и поддержания температур ниже 0,005 K.

3. Неон
Этот элемент открыт Рамзаем и Траверсом в 1898 г., через несколько дней после открытия криптона. Ученые отобрали первые пузырьки газа, образующегося при испарении жидкого аргона, и установили, что спектр этого газа (ярко-красными линиями) указывает на присутствие нового элемента. Рамзай выбран название для этого элемента неон, в переводе с греческого – новый.
Неон – одноатомный газ без цвета и запаха, температура кипения 27,07 К (0,1 МПа); плотность в твердом состоянии 1,444 г/см3 (24,66 °К), в жидком 1,24 г/см3 (25,0 °К), в газообразном 0,90035 кг/м3 (273 °К,             0,1 МПа); критическая температура 44,4 °К, критическое давление          2,65 МПа. Растворимость неона в воде при 0,1 МПа (м3/кг): 0, 014∙10-3    (273 °К), 0,010·10-3 (298 °К).

Неон, как и гелий, обладает очень высокими ионизационным потенциалом (21,57 эВ), поэтому соединений валентного типа не образует. 

Основное отличие его от гелия обуславливается относительно большей поляризуемостью атома, т. е. несколько большей склонностью образовывать межмолекулярную связь. Неон имеет очень низкие температуры кипения (–245,9 °С) и плавления (–248,6 °С), уступая лишь гелию и водороду. По сравнению с гелием у неона несколько большая растворимость и способность адсорбироваться. 

Неон используется, как наполнители в неоновых лампах и лампах дневного свата.

4. Аргон

В 1785 г. английский химик и физик Г. Кавендиш обнаружил в воздухе какой-то новый газ, необыкновенно химически устойчивый. На долю этого газа приходилась примерно одна сто двадцатая часть объема воздуха. Но что это за газ, Кавендишу выяснить не удалось. Об этом опыте вспомнили 107 лет спустя, когда Джон Уильям Стратт (лорд Рэлей) натолкнулся на ту же примесь, заметив, что азот воздуха тяжелее, чем азот, выделенный из соединений. Не найдя достоверного объяснения аномалии, Рэлей через журнал «Nature» обратился к коллегам-естествоиспытателям с предложением вместе подумать и поработать над разгадкой ее причин. Спустя два года Рэлей и У. Рамзай установили, что в азоте воздуха действительно есть примесь неизвестного газа, более тяжелого, чем азот, и крайне инертного химически. Когда они выступили с публичным сообщением о своем открытии, это произвело ошеломляющее впечатление. Многим казалось невероятным, чтобы несколько поколений ученых, выполнивших тысячи анализов воздуха, проглядели его составную часть, составляющую почти 1 %.
В 1894 г. аргон получил свое имя, которое в переводе с греческого значит «недеятельный». Его предложил председательствовавший на собрании доктор Медан. Между тем нет ничего удивительного в том, что аргон так долго ускользал от ученых. Ведь в природе он себя решительно ничем не проявлял. Напрашивается параллель с ядерной энергией: говоря о трудностях ее выявления, А. Эйнштейн заметил, что нелегко распознать богача, если он не тратит своих денег. Скепсис ученых был быстро развеян экспериментальной проверкой и установлением физических констант аргона. Но не обошлось без моральных издержек: расстроенный нападками коллег (главным образом химиков) Рэлей оставил изучение аргона и химию вообще и сосредоточил свои интересы на физических проблемах. 
Рэлей – известный ученый, в физике достиг выдающихся результатов, за что в 1904 г. был удостоен Нобелевской премии. Тогда в Стокгольме он вновь встретился с Рамзаем, который в тот же день получал Нобелевскую премию за открытие и исследование благородных газов, в том числе и аргона. Первый благородный газ, аргон, был открыт в 1894 г.

Аргон – одноатомный газ без цвета и запаха; температура кипения 87,29 °К; плотность 0,001784 г/см3 (жидкого при 87 °К – 1,40 г/см3, твердого при 40 К – 1,40 г/см3); критическое давление – 0,4894 МПа.

Валентный слой атома аргона, как и неона, содержит восемь электронов. Вследствие большой устойчивости электронной структуры атома (энергия ионизации 15,76 эВ) соединения валентного типа для аргона не получены. Имея относительно большой размер атома (молекулы), аргон более склонен к образованию межмолекулярных связей, чем гелий и неон. Поэтому аргон в виде простого вещества характеризуется высокими температурами плавления (–184,3 °С) и кипения (–185,9 °С). Он лучше адсорбируется. 

Аргон валентных соединений не образует, но для него получены соединения клатратного типа: Аr∙6H2O.
На Земле аргона намного больше, чем всех прочих элементов его группы, вместе взятых. Его среднее содержание в земной коре (кларк) в    14 раз больше, чем гелия, и в 57 раз больше, чем неона. Есть аргон и в воде, до 0,3 см3 в литре морской и до 0,55 см3 в литре пресной воды. Любопытно, что в воздухе плавательного пузыря рыб аргона находят больше, чем в атмосферном воздухе. Это потому, что в воде аргон растворим лучше, чем азот. Главное «хранилище» земного аргона – атмосфера. Его в ней (по весу) 1,286 %, причем 99,6 % атмосферного аргона – это самый тяжелый изотоп – аргон-40. Еще больше доля этого изотопа в земной коре. Между тем у подавляющего большинства легких элементов картина противополодная – преобладают легкие изотопы. Причина этой аномалии обнаружена в 1943 г. В земной коре находится мощный источник аргона-40 – радиоактивный изотоп калия 40К. Этого изотопа на первый взгляд в недрах немного – всего 0,0119 % от общего содержания калия. Однако абсолютное количество калия-40 велико, поскольку калий – один из самых распространенных на нашей планете элементов. В каждой тонне изверженных пород 3,1 г калия-40.

Период полураспада 40К достаточно велик – 1,3 млрд лет. Поэтому процесс образования 40Аr в недрах Земли будет продолжаться еще очень долго и хотя чрезвычайно медленно, но неуклонно будет возрастать содержание аргона в земной коре и атмосфере, куда аргон попадает в результате вулканических процессов, выветривания и перекристаллизации горных пород.

За время существования Земли запас радиоактивного калия основательно истощился – он стал в 10 раз меньше (если возраст Земли считать равным 4,5 млрд лет.). Соотношение изотопов 40К и 40Ar в горных породах легло в основу аргонного метода определения абсолютного возраста минералов. Очевидно, чем больше эти отношения, тем древнее порода. Аргонный метод считается наиболее надежным для определения возраста изверженных пород и большинства калийных минералов. 
Практически весь аргон-40 произошел на Земле от калия-40. Поэтому тяжелый изотоп и доминирует в земном аргоне. Этим фактором объясняется одна из аномалий периодической системы. Вопреки первоначальному принципу ее построения – принципу атомных весов – аргон поставлен в таблице впереди калия. Если бы в аргоне, как и в соседних элементах, преобладали легкие изотопы (как это, по-видимому, имеет место в космосе), то атомный вес аргона был бы на две-три единицы меньше. 

Част изотопов 36Аr и 38Аr, как считают, появилась в земной атмосфере из космоса при формировании нашей планеты и ее атмосферы. Но большая часть легких изотопов аргона родилась на Земле в результате ядерных процессов. Вероятно, еще не все такие процессы обнаружены. Скорее всего некоторые из них давно прекратились, так как исчерпались короткоживущие материнские атомы, но есть и поныне протекающие ядерные процессы, в результате которых появляются аргон-36 и аргон-38. Это β-распад хлора-36, обстрел α-частицами (в урановых минералах) серы-33 и хлора-35:
3617Cl β–→ 3618Ar + 0–1e + ν,

3316S + 42He → 3618Ar + 10n,

3517Cl + 42He → 3818Ar + 10n + 0+1e.

В материи Вселенной аргон представлен еще обильнее, чем на нашей планете. Особенно много его в веществе горячих звезд и планетарных туманностей. Подсчитано, что аргона в космосе больше, чем хлора, фосфора, кальция, калия – элементов, весьма распространенных на Земле. В космическом аргоне главенствуют изотопы 36Аr и 38Аr, аргона-40 во Вселенной очень мало. На это указывает масс-спектральный анализ аргона из метеоритов. В том же убеждают подсчеты распространенности калия. Оказывается, в космосе калия примерно в 50 тыс. раз меньше, чем аргона, в то время как на Земле их соотношение явно в пользу калия – 660:1.

При вдыхании смеси из 69 % Ar, 11 % азота и 20 % кислорода под давлением 4 атм возникают явления наркоза, которые выражены гораздо сильнее, чем при вдыхании воздуха под тем же давлением. Наркоз мгновенно исчезает после прекращения подачи аргона. Причина заключается в неполярности молекул аргона, причем повышенное давление усиливает растворимость аргона в нервных тканях. 
Обнаружено, что аргон благоприятствует росту растений. Даже в атмосфере чистого аргона прорастают семена риса, кукурузы, огурцов и ржи. Лук, морковь и салат хорошо прорастают в атмосфере, содержащей 98 % аргона и только 2 % кислорода.

5. Подгруппа криптона

Открытие криптона

После того как Рамзай открыл аргон и гелий, перед ним возник вопрос о расположении новых элементов в периодической системе. Воспользовавшись методом Менделеева («по образцу нашего учителя Менделеева», как писал Рамзай), он поместил новые газы в соседстве с другими элементами в порядке возрастания атомных масс. При этом ясно обнаружилось, что между гелием и аргоном остается пустая клетка. Ниже аргона, между бромом и рубидием, и еще ниже, между йодом и цезием, тоже имелись пустые места. Это позволило предположить, что инертные газы составляют особую группу периодической системы. Осенью 1897 г. Рамзай в качестве президента Химического отделения Британской ассоциации научных работников должен был выступить с докладом на очередном съезде ассоциации в Торонто. Темой доклада он избрал «Еще неоткрытый газ» и, говоря о нем, продемонстрировал свою таблицу. Доклад Рамзая побудил исследователей к интенсивным поискам неоткрытых газов в различных минералах и минеральных водах, но честь отыскать его выпала на долю того же Рамзая. 
В 1898 г. совместно со своим ассистентом Траверсом Рамзай спектроскопически обнаружил один из предсказанных им газов в пробе аргона, а затем выделил его в более чистом виде путем испарения жидкого воздуха. Новый газ был назван криптоном от греч. – «секретный, скрытый».

Рамзай нашел способ, как разместить оба вновь открытых газа в периодической системе, хотя формально места для них не было. К известным восьми группам элементов он добавил нулевую группу, специально для нульвалентных, нереакционноспособных благородных газов, как теперь стали называть новые газообразные элементы.

Когда Рамзай разместил благородные газы в нулевой группе по их атомной массе – гелий 4, аргон 40, то обнаружил, что между ними есть место еще для одного элемента. Рамзай сообщил об этом осенью 1897 г. в Торонто на заседании Британского общества. После многих неудачных опытов Рамзаю пришла в голову мысль искать их в воздухе. Тем временем немец Линде и англичанин Хемпсон практически одновременно опубликовали новый способ сжижения воздуха. Этим методом и воспользовался Рамзай и, действительно, с его помощью смог обнаружить в определенных фракциях сжиженного воздуха недостающие газы: криптон («скрытый»), ксенон («чужой») и неон («новый»).

Открытие ксенона 

После того как были открыты гелий, неон, аргон и криптон, завершающие четыре первых периода таблицы Менделеева, уже не вызывало сомнений, что пятый и шестой периоды тоже должны оканчиваться инертным газом. Но найти их удалось не сразу. Это и неудивительно: в 1 м3 воздуха 9,3 л аргона и всего лишь 0,08 мл ксенона.

Но к тому времени стараниями ученых, прежде всего англичанина Траверса, появилась возможность получать значительные количества жидкого воздуха. Стал доступен жидкий водород. Благодаря этому Рамзай совместно с Траверсом смог заняться исследованием наиболее труднолетучей фракции воздуха, образующейся после отгонки гелия, водорода, неона, кислорода, азота и аргона. Остаток содержал сырой (то есть неочищенный) криптон. Однако после откачки его в сосуде неизменно оставался пузырек газа. Этот газ голубовато светился в электрическом разряде и давал своеобразный спектр с линиями в областях от оранжевой до фиолетовой. В поисках нового элемента и для изучения его свойств Рамзай и Траверс переработали около ста тонн жидкого воздуха. Индивидуальность ксенона как нового химического элемента они установили, оперируя всего 0,2 см3 этого газа. Для того времени это была необычайная тонкость эксперимента.
Характерные спектральные линии – визитная карточка элемента. У Рамзая и Траверса были все основания считать, что открыт новый инертный газ. Его назвали ксеноном, что в переводе с греческого значит «чужой»: в криптоновой фракции воздуха он действительно выглядел чужаком. Любопытно, что с точки зрения химика ксенон на самом деле оказался «чужим» среди инертных газов.

Открытие радона

Английский ученый Э. Резерфорд в 1899 г отметил, что препараты тория испускают, кроме α-частиц, и некое неизвестное ранее вещество, так что воздух вокруг препаратов тория постепенно становится радиоактивным. Это вещество он предложил назвать эманацией (от латинского emanatio – истечение) тория и дать ему символ Em. Последующие наблюдения показали, что и препараты радия также испускают некую эманацию, которая обладает радиоактивными свойствами и ведет себя как инертный газ.

Первоначально эманацию тория называли тороном, а эманацию радия – радоном. Было доказано, что все эманации на самом деле представляют собой радионуклиды нового элемента – инертного газа, которому отвечает атомный номер 86. Впервые его выделили в чистом виде Рамзай и Грей в 1908 г, они же предложили назвать газ нитон (от лат. nitens, светящийся). В 1923 г. газ получил окончательное название радон и символ Em был сменен на Rn.

После этих открытий стало ясно, что в природе существует группа новых химических элементов и для нее нужно найти место в системе химических элементов. Поскольку эти новые элементы были исключительно инертными и не проявляли химических свойств, то по предложению бельгийского химика Эрреры, а также Рамзая, и по согласованию с Д.И. Менделеевым в 1900 г. в Периодическую систему была введена нулевая группа химических элементов, в которую вошли названные элементы.

Нулевая группа располагалась перед первой группой; номер группы в Периодической системе связан с максимальной валентностью химических элементов, проявляемой ими в кислородных соединениях, или с максимальной степенью окисления. Огромные усилия химиков разных стран, направленные на выявление реакционной способности новых элементов, были тщетными. Они не вступали во взаимодействие ни с какими, даже самыми активными веществами, потому был сделан вывод, что валентность и степень окисления благородных газов равны нулю. В связи с этим их назвали «инертными газами». Впоследствии это название было заменено термином «благородные газы».

Открытие благородных газов имело огромное значение для научного сообщества. В частности, оно помогло в проведении спектральных исследований. Оранжевая линия спектра стабильного изотопа криптона-86 принята в качестве международного эталона длины волны света. Однако самое большое значение открытие этих элементов имело для развития понятия валентности и учения о межмолекулярных силах. В этом направлении работали ученые Коссель и Льюис, которые выдвинули гипотезу о том, что электронная оболочка из 8 электронов наиболее устойчива и различные атомы стремятся приобрести ее путем присоединения или отдачи электронов.

До 1962 г. считалось, что инертные газы не вступают ни в какие реакции. В 1962 г. канадский ученый Н. Бартлетт смог получить соединение ксенона и гексафторида платины XePtF6. Бартлетт впервые получил соединение, в которое была вовлечена восьмиэлектронная оболочка ксенона. Таким образом, был разрушен миф об абсолютной инертности благородных газов. После этого название «инертные газы» уже не соответствовало действительности, поэтому по аналогии с малоактивными благородными металлами эту группу химических элементов назвали благородными газами. Поскольку были получены химические соединения, в которых максимальная валентность благородных газов равна VIII, вместо нулевой группы их стали считать главной подгруппой VIII группы (или VIIIА группой) Периодической системы.

Химические свойства инертных газов

Долгое время не находили условий, при которых благородные газы могли бы вступать в химическое взаимодействие. Они не образовывали истинных химических соединений. Малая химическая активность благородных газов объясняется жёсткой восьми электронной конфигурацией внешнего электронного слоя. Поляризуемость атомов растёт с увеличением числа электронных слоёв. Следовательно, она должна увеличиваться при переходе от гелия к радону. В этом же направлении должна увеличиваться и реакционная способность благородных газов.

Так, уже в 1924 г. высказывалась идея, что некоторые соединения тяжелых инертных газов (в частности, фториды и хлориды ксенона) термодинамически вполне стабильны и могут существовать при обычных условиях. Через девять лет эту идею поддержали и развили известные теоретики – Полинг и Оддо. Изучение электронной структуры оболочек криптона и ксенона с позиций квантовой механики привело к заключению, что эти газы в состоянии образовывать устойчивые соединения с фтором. Нашлись и экспериментаторы, решившие проверить эту гипотезу. Были поставлены эксперименты, но фторид ксенона получить не удавалось. Постепенно почти все работы в этой области были прекращены, и утвердилось мнение об абсолютной инертности благородных газов.

Однако в 1961 г. Бартлетт, сотрудник одного из университетов Канады, изучая свойства гексафторида платины, соединения более активного, чем сам фтор, установил, что потенциал ионизации у ксенона ниже, чем у кислорода. Между тем кислород образовывал с гексафторидом платины соединение состава O2PtF6. Бартлетт ставит опыт и при комнатной температуре из газообразного гексафторида платины и газообразного ксенона получает твердое оранжево-желтое вещество –  гексафтороплатинат ксенона XePtF6, поведение которого ничем не отличается от поведения обычных химических соединений. При нагревании в вакууме XePtF6 возгоняется без разложения, в воде гидролизуется, выделяя ксенон:

2XePtF6 + 6Н2О = 2Хе + О2 + 2PtО2 + 12HF.

Последующие работы Бартлетта позволили установить, что ксенон в зависимости от условий реакции образует два соединения с гексафторидом платины: XePtF6 и Xe(PtF6)2; при гидролизе их получаются одни и те же конечные продукты. Убедившись, что ксенон действительно вступил в реакцию с гексафторидом платины, Бартлетт выступил с докладом и в 1962 г. опубликовал в журнале «Proceedingsof the Chemical Society» статью, посвященную сделанному им открытию. Статья вызвала огромный интерес, хотя многие химики отнеслись к ней с нескрываемым недоверием. Но уже через три недели эксперимент Бартлетта повторила группа американских исследователей во главе с Черником в Аргоннской национальной лаборатории. Кроме того, они впервые синтезировали аналогичные соединения ксенона с гексафторидами рутения, родия и плутония. Так были открыты первые пять соединений ксенона: XePtF6, Xe(PtF6)2, XeRuF6, XeRhF6, XePuF6 – миф об абсолютной инертности благородных газов развеян и заложено начало химии ксенона. Настало время проверить правильность гипотезы о возможности прямого взаимодействия ксенона с фтором.

Смесь газов (1 часть ксенона и 5 частей фтора) поместили в никелевый (поскольку никель наиболее устойчив к действию фтора) сосуд и нагрели под сравнительно небольшим давлением. Через час сосуд быстро охладили и обнаружили в нем бесцветные кристаллы XeF4. Тетрафторид ксенона оказался вполне устойчивым соединением, молекула его имеет форму квадрата с ионами фтора по углам и ксеноном в центре. Тетрафторид ксенона фторирует ртуть:
ХеF4 + 2Hg = Хe + 2HgF2.
Платина тоже фторируется этим веществом, но только растворенным во фтористом водороде.

Интересным в химии ксенона является тот факт, что, меняя условия реакции, можно получить не только XeF4, но и другие фториды ксенона – XeF2, XeF6.

Советские химики В.М. Хуторецкий и В.А. Шпанский показали, что для синтеза дифторида ксенона совсем не обязательны жесткие условия. По предложенному ими способу смесь ксенона и фтора в молекулярном отношении 1:1 подается в сосуд из никеля или нержавеющей стали, при повышении давления до 35 атм начинается самопроизвольная реакция.
Все многообразные соединения благородных газов получают, исходя из фторидов. Сами фториды получают прямым синтезом из простых веществ. Образование фторидов происходит с выделением теплоты. 

Соединения с валентными связями Э (II), Э (IV), Э (VI), Э (VIII) хорошо изучены на примере фторидов Kr и Xe, полученных по схеме:

  t                          t                      t
Xe + nF2 [image: image147.png]


 XeF4 [image: image148.png]
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XeF8.

Химическая связь в соединениях благородных газов не может быть описана с позиций метода ВС, поскольку в соответствии с этим методом в образовании связи должны участвовать d-орбитали. Однако возбуждение одного электрона с p- на d-орбиталь требует для ксенона около 100 кДж/атом, что не компенсируется энергией образования связи.

В соответствии с методом МО, d-орбитали в образовании связей в XeF2 не участвуют (рисунок 27):
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Рисунок 27 – Строение молекулы XeF2
XeF2 – единственный фторид ксенона, который можно получить, не используя фтор. Он образуется при действии электрического разряда на смесь ксенона и четырехфтористого углерода. Однако, возможен и прямой синтез. Чистый ХеF2 образуется, если смесь ксенона и фтора облучить ультрафиолетом. 
Растворимость дифторида ксенона в воде невелика, однако его раствор – сильнейший окислитель. Постепенно он саморазлагается на ксенон, кислород и фтороводород; особенно быстро разложение протекает в щелочной среде. Дифторид ксенона имеет резкий специфический запах.
Большой теоретический интерес представляет метод синтеза дифторида ксенона, основанный на воздействии на смесь газов ультрафиолетового излучения (длина волн порядка 2500–3500 А). Излучение вызывает расщепление молекул фтора на атомы. В этом и заключается причина образования дифторида: атомарный фтор необычайно активен. Для получения XeF6 требуются более жесткие условия: 700 °С и 200 атм. В таких условиях в смеси ксенона и фтора (отношение от 1:4 до 1:20) практически весь ксенон превращается в XeF6. Гексафторид ксенона чрезвычайно активен и разлагается со взрывом. Он легко реагирует с фторидами щелочных металлов (кроме LiF):

XeF6 + RbF = RbXeF7,
но при 50 °С эта соль разлагается:

2RbXeF7 =XeF6 + Rb2XeF8.
Сообщалось также о синтезе высшего фторида XeF8, устойчивого лишь при температуре ниже минус 196 °C.

Заставить ксенон вступить в реакцию без участия фтора (или некоторых его соединений) пока не удалось. Все известные ныне соединения ксенона получены из его фторидов. Эти вещества обладают повышенной реакционной способностью. Лучше всего изучено взаимодействие фторидов ксенона с водой. Гидролиз ХеF4 в кислой среде ведет к образованию оксида ксенона ХеО3 – бесцветных, расплывающихся на воздухе кристаллов:

6XeF4 + 12H2O = 2XeO3 + 4Xe + 3O2 + 24HF.

Молекула ХеО3 имеет структуру приплюснутой треугольной пирамиды с атомом ксенона в вершине. Это соединение крайне неустойчиво, при его разложении мощность взрыва приближается к мощности взрыва тротила. Однако получение оксида ксенона (VI) слишком дорого, процесс его выделения трудоемок, поскольку ксенона в атмосфере меньше, чем золота в морской воде. Так, для получения 1 м3 ксенона нужно переработать 11 млн. м3 воздуха. 

XeO3 хорошо растворим в воде и образует сильную кислоту:

XeO3 + H2O = H2XeO4 → H+ + HXeO4–.
Для Xe (VI) известны фторид XeF6, оксид XeO3, оксофторид XeOF4, гидроксид Xe(OH)6, а также комплексные ионы типа XeO42– и XeO66–.
Неустойчивая кислота шестивалентного ксенона H6XeO6 образуется в результате гидролиза XeF6 при 0 °С:

XeF6 + 6H2О = 6HF + H6XeO6.
Если к продуктам этой реакции быстро добавить Ва(ОН)2, выпадает белый аморфный осадок Ва3ХеО6. При 125 °С он разлагается на оксид бария, ксенон и кислород. Получены аналогичные соли – ксенонаты натрия и калия. При действии озона на раствор ХеО3 в одномолярном растворе гидроксида натрия образуется соль высшей кислоты ксенона Na4ХеО6. Перксенонат натрия может быть выделен в виде бесцветного кристаллогидрата                 Na4XeO6·6Н2О. К образованию перксенонатов приводит и гидролиз XeF6 в растворах щелочей. Если твердую соль Na4XeO6 обработать раствором нитрата свинца, серебра или уранила, то получаются соответствующие перксенонаты: PbXeO6 и (UO2)2XeO6 желтого цвета и Ag4XeO6 черного. Аналогичные соли дают калий, литий, цезий, кальций.

Гексафторид ксенона очень активен, реагирует с кварцем:

2XeF6 + SiO2 = 2XeOF4 + SiF4.

Производные Xe (VI) – сильные окислители, например:

Xe(OH)6 + 6KI + 6HCl = Xe + 3I2 + 6KCl + 6H2O.

Окcид, соответствующий высшей кислоте ксенона, получают взаимодействием Na4XeO6 с безводной охлажденной серной кислотой. Это оксид ксенона ХеO4. В ней, как и в октафториде, валентность ксенона равна восьми. Твердый оксид при температуре выше 0 °С разлагается на ксенон и кислород, а газообразный (при комнатной температуре) – на оксид ксенона, ксенон и кислород. Молекула ХеO4 имеет форму тетраэдра с атомом ксенона в центре. В зависимости от условий гидролиз гексафторида ксенона может идти двумя путями; в одном случае образуется XeOF4, в другом –  XeO2F2. Прямой синтез из простых веществ приводит к образованию ХеОF2. Все это бесцветные твердые вещества, устойчивые при обычных условиях.

Очень интересна реакция дифторида ксенона с безводной НС1O4. В результате этой реакции получено новое соединение ксенона ХеСlO4 – чрезвычайно мощный окислитель, вероятно, самый сильный из всех перхлоратов.

Синтезированы также соединения ксенона, не содержащие кислорода. Преимущественно это двойные соли, продукты взаимодействия фторидов ксенона с фторидами сурьмы, мышьяка, бора, тантала: XeF2·SbF5, ХеF6·AsF3, ХеF6·ВF3 и ХеF2·2ТаF5. Получены вещества типа XeSbF6, устойчивые при комнатной температуре и нестойкий комплекс XeSiF6.

В распоряжении химиков имеются весьма незначительные количества радона, однако, удалось установить, что он также взаимодействует с фтором, образуя нелетучие фториды. Для криптона выделены и изучены дифторид KrF2 и тетрафторид KrF4, которые по своим свойствам напоминают соединения ксенона.

Получение благородных газов

Благородные газы встречаются в земной коре и в атмосфере. Содержание их в воздухе колеблется от 6∙10–20 % (радон) до 0,934 % по объему     (аргон). Содержание ксенона составляет 8,6·10–6  %, содержание криптона – 1,1·10-4 %, содержание гелия – 5·10-4 %, содержание неона – 1,8·10-3 %.
Гелий в промышленности получают из природных газов методом глубокого охлаждения. При этом он, как самое низкокипящее вещество, остается в виде газа, тогда как все другие газы конденсируются.

Неон получают совместно с гелием в качестве побочного продукта в процессе сжижения и разделения воздуха. Разделение гелия и неона осуществляется за счет адсорбции или конденсации. Адсорбционный метод основан на способности неона в отличие от гелия адсорбироваться активированным углем, охлажденным жидким азотом. Конденсационный способ основан на вымораживании неона при охлаждении смеси жидким водородом. Аргон получают при разделении жидкого воздуха, а так же из отходов газов синтеза аммиака. В природных условиях образуется при распаде изотопа калия за счет электронного захвата 1s-электрона калия ядром. Криптон извлекают вместе с ксеноном при ректификации жидкого воздуха. Радон получают как побочный продукт в процессе переработки урансодержащих руд после перевода Ra в 1 %-ные растворы соляной или бромистоводородной кислоты. Выделяемую из растворов смесь газов – Н2, О2, Не, Rn, CO2, Н2О, углеводородов очищают от Н2 и О2 на нагретых до 1000 К медных сетках, затем радон конденсируют охлаждением жидким N2 и отгонкой удаляют остаточные газы.

Применение

Области применения ксенона разнообразны и порой неожиданны. Человек использует его инертность и способность вступать в реакцию со фтором. В светотехнике признание получили ксеноновые лампы высокого давления. В таких лампах светит дуговой разряд в ксеноне, находящемся под давлением в несколько десятков атмосфер. Свет в ксеноновых лампах появляется сразу после включения, он ярок и имеет непрерывный спектр – от ультрафиолетового до ближней области инфракрасного. Ксенон используют в медицине – при рентгеноскопических обследованиях головного мозга. Как и баритовая каша, применяющаяся при просвечивании кишечника, ксенон сильно поглощает рентгеновское излучение и помогает найти места поражения. Активный изотоп ксенона–133, используют при исследовании функциональной деятельности легких и сердца.

Продувкой аргона через жидкую сталь из нее удаляют газовые включения. Это улучшает свойства металла.

Все шире применяется дуговая электросварка в среде аргона. В аргонной струе можно сваривать тонкостенные изделия и металлы, которые прежде считались трудносвариваемыми. Не будет преувеличением сказать, что электрическая дуга в аргонной атмосфере внесла переворот в технику резки металлов. Процесс намного ускорился, появилась возможность резать толстые листы самых тугоплавких металлов. Продуваемый вдоль столба дуги аргон в смеси с водородом предохраняет кромки разреза и вольфрамовый электрод от образования оксидных, нитридных и иных пленок. Одновременно он сжимает и концентрирует дугу на малой поверхности, отчего температура в зоне резки достигает 4000–6000 °С. К тому же эта газовая струя выдувает продукты резки. При сварке в аргонной струе нет надобности во флюсах и электродных покрытиях, а стало быть, и в зачистке шва от шлака и остатков флюса.

Криптоном наполняют обычные лампы с целью уменьшения испарения и увеличения яркости свечения вольфрамовой нити. Ксеноном наполняют кварцевые лампы высокого давления, являющиеся наиболее мощными источниками света. Гелий и аргон используется в газовых лазерах.

Физиологическое действие

Поскольку благородные газы являются весьма химически инертными веществами, следовало ожидать, что они не должны оказывать негативного влияния на живые организмы. Однако это не так. Вдыхание высших инертных газов в смеси с кислородом приводит человека в состояние, сходное с алкогольным опьянением. Наркотическое действие инертных газов обуславливается растворением в нервных тканях. Чем выше атомная масса инертного газа, тем больше его растворимость, тем сильнее его наркотическое действие.
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